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I. Reaccions rèdox

Introducció

Consisteix en transferir electrons d’una espècie a una altra. Aquesta transferència pot tenir lloc de manera directa (tub d’assaig) o de manera indirecta, a través d’un fil conductor. En una reacció espontània  (G (  0 aquesta energia es pot transformar en energia elèctrica ( PILA GALVÀNICA, PILA VOLTAICA o PILA.

El procés invers, a partir d’energia elèctrica es produeix una reacció química  

(G (  0 (  ELECTRÒLISI.

2. Concepte d’oxidació-reducció

Podem definir el concepte d’oxidació i reducció com:

Oxidació: Procés en que una espècie química (àtom, molècula o ió) perd electrons.

Reducció: Procés en que una espècie química (àtom, molècula o ió) guanya 

electrons.

I per tant, podem diferenciar dos tipus d’espècies:

Oxidant: Espècie química que pot provocar una oxidació, ella es redueix. Com a espècies oxidants tenim: Halògens, O2, HNO3(conc), NO3-, MNO4-, Cr2O42-, Ce4+.

Reductora: Espècie química que pot provocar una reducció, ella s’oxida. Tots els metalls són reductors, sempre tenen tendència a formar ions positius. Els alcalins I alcalinoterris són reductors forts. Altres reductors no metàl·lics són: H2 i C.

Sempre que una espècie química guanya electrons n’hi ha d’haver una altra que, simultàniament, els perdi. En la reacció global, anomenada rèdox, el nombre d’electrons guanyats per l’oxidant és igual al nombre d’electrons perduts pel reductor.

Exemples:



Cu2+(aq) + Zn(s)  (  Cu(s) + Zn2+(aq)  



4Na(s) + O2(g)  (  2(2Na+, O2-)s

Per poder saber si un element s’ha oxidat o s’ha reduït cal conéixer el nombre d’oxidació amb el que actua.

Nombre d’oxidació

El nombre d’oxidació d’un element en una espècie química és un nombre enter (positiu, negatiu o zero) el valor del qual correspon a la càrrega que tindria un àtom d’aquest element si el parell d’electrons de cada enllaç s’assignés a l’àtom més electronegatiu.

En els compostos iònics, el nombre d’oxidació coincideix amb l’electrovalència.

Existeixen unes regles per conèixer i assignar els estats d’oxidació:

· Els elements tenen estat d’oxidació 0: Cl2, Cu, O2...

· Els halurs tenen estat d’oxidació –1

· L’oxigen habitualment estat d’oxidació –2, en els peròxids –1 i en les combinacions amb F +2

· L’H té estat d’oxidació +1, exceptuant els hidrurs metàl·lics –1

· Els alcalins +1

· Els alcalinoterris +2

· Existeixen elements amb diferents estats d’oxidació segons els compost que formen (SbCl3/SbCl5)

La suma algebraica dels nombres d’oxidació d’un compost neutre ha de ser zero. En el cas d’un ió la suma dels nombres d’oxidació dels elements ha de ser igual a la càrrega de l’ió.

· En l’oxidació l’element augmenta el seu nombre d’oxidació

· En la reducció l’element disminueix el seu nombre d’oxidació.

C(s) + O2(g)  ( CO2(g)

Les equacions rèdox no es poden igualar per tempteig com hem fet amb les reaccions fins ara, són més complicades

Igualació d’equacions rèdox

Mètode de l’ió-electró

S’utilitza per igualar reaccions que tenen lloc en medi aquós. Es considera que la reacció global és la suma de dues semireaccions, la d’oxidació i la de reducció.

 

1. S’escriu l’equació rèdox en forma iònica, tenint en compte que només es dissocien les sals, els àcids i els hidròxids.

H+ + NO3- + H+ + I-   (  NO + I2 + H2O

2. S’identifiquen les semireaccions d’oxidació I de reducció I s’escriu cadascuna separadament.

3. S’ajusten els àtoms de cada element tret de l’H i l’O que requereixen un ajustatge especial.

4. Ajustatge de l’oxigen

a) En solució àcida: Per cada àtom d’oxigen que falta s’afegeix una molècula d’H2O.

b) En solució bàsica: Per cada àtom d’oxigen que falti s’hi afegeixen 2OH-  i a l’altre costat 1 H2O

5. Ajustatge de l’hidrogen

a) En solució àcida: Per cada àtom d’hidrogen que falta s’afegeix un ió H+
b)  En solució básica: Per cada àtom d’hidrogen que falti s’hi afegeixen    

     1 H2O I a l’altre costat de l’equació 1OH- .

6. Ajustatge de càrregues. S’hi afegeixen els electrons necessaris perquè el nombre de càrregues en els dos membres de cada semireacció sigui el mateix.

7. S’iguala el nombre d’electrons en les dues semireaccions que se sumen posteriorment per a obtenir la reacció iónica global.

8. S’escriu l’equació en forma molecular si es coneixen les substàncies inicials completes.

Exercicis

1. MnO4- + I- + OH- (  MnO42- + IO3- + H2O

2. I2 + HNO3 ( HIO3 + NO2 + H2O

3. ClO3- + Cr3+ +  OH-  ( Cl-  + CrO42- + H2O

4. BiO3- + Mn2+ +  H+  ( Bi3+  + MnO4- + H2O

5.  TiO2 +  Al (  Ti  +  Al2O3
      6.  IO3- + I- +  H+  ( I2 + H2O

7. Zn + NO3- H+   ( Zn2+  + NH4+ + H2O
Volumetries rèdox

Anàlogament al que hem explicat en les volumetries o valoracions àcid-base, una volumetria rèdox ens permet conèixer la concentració d’una dissolució d’un reductor, fent-lo reaccionar amb una dissolució d’un oxidant de concentració coneguda i viceversa. És condició necessària per efectuar la valoració, que la reacció rèdox sigui total i ràpida i que es disposi d’un indicador rèdox (normalment un dels reactius) que ens indiqui el punt final de la valoració.

Són mètodes molt utilitzats en l’anàlisi química quantitativa.

Exemple:

Determinar la concentració d’una solució d’aigua oxigenada, fent reaccionar 25 ml d’aquesta dissolució en medi àcid amb una 40 ml d’una solució de permanganat de potassi 0,5M.

MnO4- + H2O2 +  H+  ( Mn2+  + O2 + H2O 




 HNO3  +  HI  ( NO + I2 + H2O








