IV. FORMAREA SI DESFACEREA LEGATURILOR CHIMICE.
REACTIA CHIMICA*’

Procesul chimic reprezintda modalitatea prin care se schimba calitativ un
sistem. Calea de modificare calitativa a sistemului o reprezintd reactia chimica
Aceastd schimbare se realizeaza prin ruperea unor legaturi chimice si formarea
altora noi, astfel incat noul sistem obtinut In urma uneia sau a mai multor reactii
chimice, difera in mod fundamental de sistemul initial.

IV. 1. Clasificarea reactiilor chimice

Exista multe variante de clasificare a reactiilor chimice, functie de diversi
parametri cum ar fi: starea de agregare (reactii in faza solida, lichida, gazoasa),
mediu de reactie (reactii In mediu acid, bazic sau neutru), numarul de reactanti
(reactii dimoleculare, trimoleculare, etc.), s.a.m.d. O clasificare mai cuprinzatoare
consideram ca poate fi facuta dupa tipul sarcinii care este implicatd in reactia
chimica si din acest punct de vedere deosebim:

- reactii cu transfer de protoni

- reactii cu transfer de electroni.

V. 1.1. Reactii cu transfer de protoni

Acest tip de reactii au loc cu transfer de protoni, H" (ioni pozitivi de
hidrogen), intre reactanti, farda modificarea starilor de oxidare ale atomilor.
Transferul de protoni poate avea loc in procesele de disociere (ionizare) a unui
acid, de neutralizare ( a unui acid cu o baza sau invers), si de hidroliza a unei sari.

Reactiile de ionizare a unui acid sunt reactiile care au loc la solubilizarea

unui acid 1n apa:
HA + H,0 = A"+ H;,0"

Reactia poate fi totala sau de echilibru in functie de taria acidului.
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Reactiile de neutralizare sunt reactiile care au loc intre un acid si o baza cu
formare de sare si apa:

HA + MOH — MA + H,0. Datorita disocierii acidului si bazei , reactia are
loc practic intre ioni hidroxid HO™ si protoni, H: HO™ + H® — H,0, reactie a cirei
constantd de echilibru are o valoare de ~ 10% adica practic reactia este deplasati
total spre dreapta.

Reactia de hidroliza este definita ca fiind reactia dintre ionii unei sari si ionii
apei. Din punct de vedere al tariei acizii si bazele se impart in doua categorii: acizi
si baze tari si acizi si baze slabe. Prin combinarea celor patru categorii se obtin cele
patru tipuri de sdruri cunoscute:

a) saruri care provin de la acizi tari si baze tari.

Na NO; + H,O — Na* + (NO3) + H,0

Dupa cum se observa aceste saruri nu suferd reactie de hidroliza ci doar se
dizolva in apa. In cristalul de azotat de sodiu exist ionii de Na* si (NO3) care, sub
influenta moleculelor polare de apa se dizolva.

b) saruri care provin de la aici slabi si baze tari.

Na,CO; + 2H,0 = 2Na" + 2HO™ + H,COs, reactia de hidrolizi fiind:
CO% +2H,0 = H,CO, +2HO"; hidroliza avand caracter bazic datorita

ionilor hidroxid care raman in exces.

¢) saruri care provin de la acizi tari si baze slabe.

CuSO, + 2H,0 = Cu(OH), + 2H" + (S0,)?, reactia de hidroliza fiind:

Cu®* + 2H,0 = Cu(OH), + 2H"; hidroliza avand caracter acid datorita

protonilor care raman in exces.

d) saruri care provin de la acizi slabi si baze slabe.

(NH4),CO;3 + 2 H,0 = 2NH,0OH + H,COg; reactiile de hidroliza fiind:
NH; +H,0 = NH,OH + H’
COZ + 2H,0 = H,CO3 + 2HO'; hidroliza avand un caracter aproximativ
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neutru.

O problema foarte importantd o reprezinta pH-ul mediului Tn care are loc
hidroliza, in conditiile in care aceasta nu are loc in apa pura. Deoarece hidroxizii
amfoteri au un anumit domeniu de pH in care sunt insolubili, depasirea acestuia,

spre pH-uri mai mici sau mai mari ducand la solubilizare.

IV.1.2. Reactii cu transfer de electroni
Aceste reactii mai poarta denumirea si de reactii redox si sunt reactii care

implica modificarea starilor de oxidare ale reactantilor prin transfer de electroni.

Reamintim ca prin stare de oxidare se intelege o valoare numericd, pozitiva sau
negativd, fixa sau, uneori, fractionard, atribuita unui element intr-o combinatie chimica daca
respectiva combinatie ar fi strict ionicd. Spre exemplu in acidul sulfuric, H,SO4, hidrogenul are
starea de oxidare +1, sulful +6 iar oxigenul -2. Pentru stabilirea starii de oxidare a unui
element intr-o combinatie chimica trebuie sa se respecte o serie de reguli dintre care cele mai
importante sunt:

- Orice element chimic, in stare elementara, are starea de oxidare 0.

- Suma algebrica a produselor dintre starile de oxidare a elementelor chimice si indicii
acestora, dintr-o molecula este egala cu zero, orice molecula fiind neutra din punct de vedere
electric.

- Starea de oxidare maxima (pozitiva) este egala cu numarul grupei din care elementul
face parte (in varianta sistemului periodic cu grupe principale si secundare) cu exceptiile
mentionate la capitolul I1.

- Starea minima de oxidare (negativa) este data de diferenta dintre 8 si numarul grupei din
care elementul face parte pentru elementele din grupele IV — VII principala.

- Fluorul in toate combinatiile lui nu poate avea decdt starea de oxidare -1.

- Oxigenul in toate combinatiile lui are starea de oxidare -2, cu exceptia combinatiilor

peroxidice In care are starea de oxidare -1, in ionul O3 si in cdtiva oxizi cu fluorul in care are

stari de oxidare porzitive.
- Metalele alcaline si alcalino pamantoase nu pot avea stari de oxidare diferite de numarul
grupei din care fac parte.

Orice reactie redox poate este formata din doua semireactii , una de reducere
st una de oxidare. Acest mod de abordare este foarte util in intelegerea deplind a
fenomenului, chiar daca, de cele mai multe ori cele doua reactii au loc instantaneu
si, mai ales ele insele sunt la randul lor o succesiune de alte reactii.

Intr-o semireactie de reducere o substantd sau un ion castigd electroni,
micsorandu-si starea de oxidare:

2H

. 2e >H

2 1ar intr-o reactie de oxidare o substan{d sau un ion

pierde electroni, marindu-si starea de oxidare: Zn  — Zn, +2e
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Specia redusa si cea oxidatd formeaza un cuplu redox, reprezentat simbolic
prin H*/H, si Zn**/Zn.

Potentiale standard®

Fiecare din cele doud semireactii contribuie cu o anumitd valoare AG® la
energia liberd standard a reactiei totale. Energia libera standard de formare a
reactiei totale se poate deci calcula ca suma a celor doud semireactii, de reducere si
de oxidare. Reactia globald decurge in directia in care energia liberd totald, AG®,
are valori negative.

In orice reactie redox reald, cele doud semireactii se desfisoard simultan.
Suma dintre energiile libere standard ale celor douad reactii are o semnificatie reala
in sensul cd determind directia de desfasurare a reactiei globale. Practic, valorile
energiel libere standard ale diferitelor semireactii se raporteaza la o anumita
semireactie pentru care, prin conventie, valoarea energiei libere AG® = 0.

Semireactia etalon aleasa ca referinta este cea de reducere a ionilor de hidrogen:

2H* AG’=0

(aq)+2e‘ —H

2(9)
De exemplu, in cazul oxidarii zincului se determina experimental valoarea
energiel libere de reactie:

Zn(s)+2H" > ZnZ +H AG’ = -147Kk]

2(9)
si stiind ca semireactia de reducere a hidrogenului are energia libera egald cu zero

deducem ca semireactia: Zn , — Zn;. +2e" are AG® = -147KJ.

Energia libera standard corespunzatoare unei reactii globale se poate determina pe
cale experimentala prin construirea unei celule galvanice in care aparitia curentului
electric in circuitul exterior este provocata de reactia in studiu. Practic se masoara
diferenta de potential dintre electrozi si apoi, prin relatia AG® = -nFE se calculeazi
energia liberd ce corespunde reactiei respective. Energiile libere, exprimate in
volti, pentru cele mai importante semireactii, se gasesc tabelate in diverse carti de
specialitate.

Energia libera de formare, exprimata in vol{i se numeste In mod obisnuit
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potential standard si se noteaza cu E°. Deoarece, in cazul reactiei de reducere a
hidrogenului AG® = 0 si potentialul standard a hidrogenului este egal cu zero adica

E’  =0. Pentru cuplul ZnlZn** se gaseste valoareade E° , =0,76V. Valoarea

H* /H, Zn/Zn

P : < 9 : . :
lui E” pentru o reactie totala se calculeaza ca fiind suma algebrica a potentialelor
standard a celor doud semireactii, de reducere si oxidare. In cazul nostru pentru

[ + 2+
reactia: 2H, +2Zn,, — Zn%, + H,ig

E°=0,76V. Se cunoaste faptul ca o reactie
chimica se desfasoard spontan daca energia libera de formare este negativa, iar din
relatia: AG® = -nFE se deduce o altd reguld si anume cd o reactiec redox se
desfasoard in sensul in care E > 0, ceea ce inseamnd cd, in conditii normale zincul
metalic este oxidat de ionii de hidrogen si solubilizat sub formd de ionii de zinc
divalenti.
Pe baza valorilor E° a fost alcatuitd seria electrochimicd a elementelor si
principalele informatii ce rezulta din aceasta serie sunt:
e clementele cu potential standard pozitiv mare sunt agenti reducatori
puternici
e clementele cu potential standard negativ mare sunt agenti oxidanti puternici
e clementele cu potential standard mai mare dezlocuiesc din sarurile lor
elementele cu potential standard mai mic
Pentru a putea evalua tendinta de evolutie a unei reactii chimice in condifii
diferite de cele standard trebuie sd cunoastem valoarea si semnul energiei libere, si
implicit a potentialului, in conditii reale. In aceste situatii se foloseste ecuatia lui
Nerst ce permite calculul potentialului si in alte conditii decat cele standard. Pentru
o reactie redox:

aOX1+bRed2—)CRed1+dOX2

RT | [Red,][Ox, ]

n care :
nF  [Ox,]'[Red,]’

ecuatia lui Nerst este de forma: E=E° —

- R = constanta universala a gazelor

- T =temperatura in grade Kelvin
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- n=numarul de electroni cedati sau acceptati
- F = numarul lui Faraday

- [....] = concentratia molara a speciei respective

Apa ca agent oxidant®
Reactiile metalelor cu apa sau cu solutii apoase ale acizilor sunt reactii de
oxidare a atomilor de metal de cdtre moleculele de apa sau ionii de hidrogen.
Pentru un metal monovalent, reactiile sunt:

M, +H,0, —>My, +1/2H

(aq)

+ HO

2(9) (aq)

M, +H., > M, +1/2H

(aq) (aq) 2(9)

Pentru metalele alcaline, alcalino-pamantoase cu exceptia beriliului si pentru
metalele tranzitionale din grupa 3 ca si pentru Ti, V, Cr, Mn, reactiile de oxidare
sunt posibile din punct de vedere termodinamic. Desi reactiile cu apa ale Al si Mg
sunt reactii spontane, ambele metale rezista foarte bine in mediu apos. Acest
fenomen numit pasivare se datoreaza protectiei suprafetei metalice prin depunerea
unui strat de oxid. Sunt si alte metale care prezinta fenomenul de pasivare cum ar fi
Fe, Cu sau Zn. Depunerea stratului de oxid protector se realizeaza prin anodizarea

metalului, proces prin care metalul devine anodul unei microcelule electrolitice.

Apa ca agent reducator

Semireactia redox 1n care apa actioneaza ca agent reducator este:

2H,0,, —>4H  + 0O, +4e E’°=-1,23V

(aq) 2(9)
Valoarea negativa a potentialului de reducere aratd ca apa se comporta ca un

agent reducator slab, cu exceptia reactiilor care au loc cu reducatori puternici. Spre

exemplu lonul Cof;q)are un potential de +1,82V ( la reducere la Cof;q)) ceea ce
inseamna ca este redus de apa pura:
3+ 2+ + 0 _
4Co,, +2H.0¢p — 4Co,, + Oy +4H, E"=0,59V

Deoarece reactia in care apa actioneaza ca agent reducator este cu generare
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de protoni, scaderea concentratiei acestora va duce la deplasarea echilibrului spre
dreapta, deci reactia devine favorabila in medii bazice sau, cel mult, neutre. Exista
un numar redus de agenti oxidanti care pot oxida apa spontan cu degajari
apreciabile de oxigen, cum ar fi: Ag®*/Ag*, Ce**/Ce*, cr,0Z / Cr®* MnO; / Mn*,
bicromatul si permanganatul avand aceasta proprietate numai in mediu acid.
Factorul determinat de viteza se pare a fi transferul a 4 electroni pentru realizarea
legaturii duble O=O0.

Catalizatorii pot determina marirea vitezei de reactie de reducere a apei,
viteza de degajare a oxigenului, produs de reactie, reprezentdnd un factor de
control al rapiditatii reactiei. Mentionam in acest context cativa complecsi ai
ruteniului sau straturi subtiri depuse pe suprafata anozilor utilizati la electroliza
apei. De asemenea unele sisteme enzimatice, care au la bazd patru nivele de
oxidare diferite ale manganului se crede ca sunt implicate in procesele catalitice de

sinteza a O, in centrele de fotosinteza din plante.

Oxigenul dizolvat ca agent de oxidare
Daca o solutie se afla in contact direct cu aerul, trebuie sa se aiba in vedere
posibilitatea reactiei dintre substanta dizolvatd si oxigenul dizolvat in apa. Sa
consideram, spre exemplu, o solutie care contine ioni de Fe?* Potentialele standard
ale cuplurilor Fe**/Fe(-0,44V) si Fe*'/Fe®* (+0,77V) arata ca ionii Fe’" ar trebui sa

fie stabili in apa. Mai mult ionii H )

nu oxideaza fierul metalic decat dupa
oxidarea ionilor Fe**, deoarece transformarea Fe**— Fe’'este nefavorabild din
punct de vedere termodinamic. In realitate ionii de Fe(I) sunt oxidati practic la

ioni de Fe(I1I) de catre oxigenul dizolvat deoarece potentialul reactiei:

4FeZ: + 0,y +4H:, — 4Fell +2H,0,, E°=+0,46V

(a0) (a0) (a0)
are valoare pozitiva mare. In absenta unor catalizatori reactia decurge relativ lent,
cunoscut fiind faptul ca solutiile care contin 1onii de Fe(II) sunt stabile cateva zile.
Cupru este stabil in apa purd. Umiditatea din aer in care se afla si oxigen

dizolvat determina acoperirea obiectelor de cupru cu un strat verde de carbonat
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bazic de cupru, printr-un proces oxidativ deoarece potentialul Cu/Cu®* = -0,34V si
potentialul reactiei:

2Cugy + Oy + 4H!,, —2Cu%, +2H,0q E°=+0,89

(aq)
arata cd reactia de oxidare este spontana. Stratul format este pasiv si impenetrabil
si asigurd protectie obiectelor de cupru. Daca atmosfera contine si dioxid de sulf,
se formeaza si sulfat bazic.
Un alt component al aerului atmosferic, in zonele industriale puternic
industrializate, este SO,. Semireactia de transformare in ionii sulfat si implicit n
acid sulfuric este:

SO,., +2H,0, —SO;, +4H, +2e

2(aq) 4(aq) (aq)
al carui potential standard este E® = -0,16V. in consecintd dioxidul de sulf poate fi
oxidat la anion sulfat de catre oxigenul dizolvat in apa:

250, + O, +4H,0, —250%, +4H’

2(aq) 2(9) 4(aq)

cu un potential standard E° = 1,07V.

Diagrame Frost!

O diagrami Frost a unui element E descrie grafic variatia termenilor nE° (ce
corespund unor sisteme redox diferite notate in general E(N)/E(0)), in functie de
numdrul de oxidare al elementului respectiv. Deoarece nE° variaza proportional cu
energia libera de formare standard ce corespunde reactiei de transformare a speciei
E(N)—E(0), (deci in element), aceasta diagrama poate fi considerata si ca o
reprezentare grafica a variatiei energiei libere de formare standard in functie de
numarul de oxidare. In consecintd specia cea mai stabild va avea pozitia cea mai
joasd intr-o diagrama Frost, iar panta unei drepte ce leaga doud puncte este egala
cu potentialul standard al sistemului redox format de cele doua specii reprezentate

n punctele respective. Sa consideram diagrama Frost a oxigenului, figura I'V.1.
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+14 nE (V)

t t
2 -1 0
numair de oxidare

Figura IV.1. Diagrama Frost pentru compusii oxigenului.

Tn punctul ce corespunde stirii de oxidare -1 (pentru H,O,, nE° = -0,70V si in
punctul corespunzitor numdrului de oxidare -2 (pentru H,0) nE® = -2,46V, iar
diferenta intre cele doua potentiale standard este de -1,76V. Transformarea chimica
de la H,0, la H,O se desfasoara cu modificarea numarului de oxidare cu -1 si in
consecinta panta dreptei este (-1,76V)/(-1) = +1,76V. Cea mai importanta facilitate
a diagramelor Frost este aceea ca se pot face cu foarte multa rapiditate observatii
calitative cu privire la variatia proprietatilor chimice ale elementelor sau speciilor
chimice. Pentru a putea interpreta informatiile calitative pe care le ofera o astfel de
diagrama trebuie sa cunoastem O Serie de aspecte importante: cu cat este mai
abrupta panta dreptei care uneste doud puncte dintr-o diagrama cu atat potentialul
cuplului respectiv este mai mare. Spontaneitatea unei reactii dintre doud specii
chimice se poate aprecia dupa gradul de inclinare a dreptei care uneste partenerii
cuplului respectiv.

Daca se analizeaza o reactie redox intre doua cupluri posibile trebuie sa stim ca:

o agentul oxidant al cuplului cu panta mai abrupta (potential standard pozitiv
cu valori mari) va fi redus in reactie

o agentul oxidant al cuplului cu panta mai putin abrupta (potential standard
pozitiv dar cu valori mai mici) va fi oxidat in reactie

In figura IV.2. este prezentata diagrama Frost a azotului. Gradul de inclinare
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a pantei dreptei ce leagd acidul azotic de punctele ce corespund speciilor chimice
in stari mai joase de oxidare este mare ceea ce dovedeste ca HNO; este bun agent
oxidant Tn conditii standard. Daca se compara diagrama azotului cu cea a cuplului
Cu®*/Cu se observd ci cea corespunzitoare cuplului HNO/NO este mult mai
abrupta decat prima si deci se poate aprecia ca HNOj3 poate oxida Cu la ionii de
Cu?* cu formarea NO ca produs de reactie.

o intr-o diagrama Frost o specie chimica, ion sau moleculd, este instabild si
disproportioneaza dacd se afla deasupra liniei care uneste cele doud specii
adiacente. Daca o specie intermediard are energia liberda de formare situatd
deasupra mediei aritmetice a valorilor ce corespund la doud specii terminale, ea
este instabild si se descompune in ceilalfi doi compusi aflati in punctele terminale
ale dreptei. Un exemplu caracteristic este hidroxilamina, NH,OH, din diagrama
azotului,care se descompune in NH; si N,. Reactia de descompunere este insa o

reactie lenta si nu poate fi utilizatd la producerea azotului.

A nE (V) HNO,
+6 -

Cu*/Cu N0,

+5

+4

+3

+2

numir de oxidare
Figura IV.2. Diagrama Frost pentru azot si speciile sale.
e doua specii chimice au tendinta de a coproportiona intr-0 Specie
intermediard daca potentialul standard al acesteia se afla sub linia care uneste
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potentialele E‘ale celor doud specii terminale. O substantd a carui potential
standard se afla sub linia ce uneste speciile invecinate in diagrama Frost este mult
mai stabild deoarece valoare medie a energiei libere este mai mare si
coproportionarea este un proces favorabil din punct de vedere termodinamic. De

exemplu, in NH4NOs, azotul se afla in doua stari diferite de oxidare, -3 in NH;, si
+51n NOj;. Tn N,O azotul are starea de oxidare +1 egala cu media valorilor -3 si
+5, 1ar potentialul standard al N,O se afla sub dreapta care uneste valorile ce
corespund speciilor NH, si NO;. In consecintd reactia de disproportionare a
NH4NO; la N,O este spontana:

NH; ) + NOg ) = N,Oy +H,0,,

3(aq)

Din punct de vedere cinetic, in solutie reactia este inhibata si nu are loc; in
stare solidd insa reactia se desfdsoara cu viteza foarte mare si poate avea caracter
exploziv.

e Daca intr-o diagrama Frost trei compusi au valorile potentialelor standard
dispuse pe o dreapta niciuna din specii nu va fi in mod exclusiv produs de reactie:
NO(g) + NOjyg) + HoO() — 2HNOy,q) reactie rapida
3HNOy(a5) =HNO3(q) + 2NO(g) + H,Oy) reactie rapida
NOy + HoOg) — HNOgz(g) + HNO,(oq) reactie lentd dar cu vitezad de
reactie determinabila
Aceste reactii stau la baza procedeului industrial de obtinere a acidului

azotic prin oxidarea catalitica a amoniacului.

APLICATII .

IV.1. Se supun hidrolizei urmatoarele saruri: IV.3. Stabiliti coeficientii prin cele doua
NH4Cl, HCOOK, KNOs3, NaCl, metode la reactia redox:
(NH4)2803, CuCl,, CuCOs, MgC|2, Cu + HNO; — Cu(N03)2 + NO + H,0
Aly(SO4)3, NasPO,. Precizati, din punct si ardtati care sunt avantajele metodei
de vedere calitativ (neutru, acid sau iono-electronice.

bazic), natura pH-ului si justificati; scrieti

reactiile de hidroliza. IV. 4. Stabiliti produsi de hidroliza ai KNO»,

luand in considerare instabilitatea
IV.2. Stabiliti starea de oxidare pe elemente acidului azotos.

la urmatoarele specii chimice: Na;S,03,

V5. 16 . i <i coeficientii
N2,5,06, NasPsO10. NayS:Os. KsCr,0. V.5.Stabilti produsii de reactie si coeficientii

prin metoda iono-electronica la
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urmatoarele reactii redox, care se IV.6. Stabiliti produsii de hidroliza ai
desfasoara in topitura: cloritului de sodiu, luand in consideratie
Cr,03 + KNO3 +K,CO3 — instabilitatea acidului cloros.

MnO, + KCIO3 + KOH —
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