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1. Introduccio

1.1 Objectiu

La reactivitat inorganica sovint €s un escull dificil de superar pels estudiants, tant a nivell teoric
com experimental ja que a vegades sembla que sigui poc sistematica. L.’objectiu d’aquest llibre
¢s clarificar quins son els aspectes rellevants per saber quina reacci6 té lloc.

Hi ha dues formes d’abordar la reactivitat inorganica: de forma teorica i de forma experimental.

En les assignatures teoriques s’estudien els conceptes que serveixen per saber quina reaccio té
lloc. Per deduir-ho cal conéixer les caracteristiques quimiques dels reactius; per exemple, si
tenim dos reactius A i B, ens cal con¢ixer les caracteristiques de cadascun d’ells, perd també cal
saber comparar les seves propietats, per exemple quin €s el més oxidant, o quin és el més acid.

En les assignatures experimentals, es realitzen les reaccions de forma experimental i és
fonamental saber observar quins canvis es produeixen. Algunes de les observacions que cal fer
son:

- El color de la solucio: s’observa algun canvi respecte al color dels reactius? Si hi ha un canvi
de coloraci6 ja indica que hi ha hagut reaccio. Un error freqiient al laboratori és no fixar-se en el
color dels reactius: per exemple, quan a una solucié incolora de peroxid d’hidrogen s’hi
afegeixen unes gotes de solucié aquosa de permanganat de potassi de color violeta. La solucio
resultant segueix essent incolora. L’error és dir que no hi ha hagut reaccid, ja que en el tub se
segueix veient la solucid incolora. En realitat, si que hi ha hagut reaccio, ja que el color violeta
del permanganat ha desaparegut. Per tant, després de la reaccio ja no existeix I’ani6 permanganat,
ha reaccionat i ha donat una espécie incolora.

- Hi ha despreniment d’algun gas? O s’observen petites bombolles en I’interior de la solucié?
Sovint poden apareixer tocant a les parets del recipient. Si hi ha bombolles és un senyal de que
s’esta formant un gas.

- S’ha format precipitat? A vegades les particules del solid format son pesades i cauen
rapidament cap al fons del tub d’assaig (o del recipient on es fa la reaccid), en canvi en altres
casos son fines 1 lleugeres 1 queden disperses en la solucid. Si la solucié queda terbola, és que
s’ha format precipitat, encara que no baixi cap al fons del tub.

Un altre detall que cal tenir present és no confondre incolor i transparent. Incolor o acolorit fa
referéncia al color de la soluci6. Transparent és 1’oposat a térbol: quan hi ha particules solides
en suspensio, la solucid és terbola, en canvi si es pot veure a través de la solucid, és transparent.
Una soluci6 pot ser transparent i acolorida.

Aquests dos tipus d’assignatures es complementen. Per una banda, els coneixements teorics
sobre els reactius permeten plantejar una possible reaccid; per altra banda, quan es fa la reaccid
experimentalment, les observacions permeten veure si s’ajusta al que s’esperava o no. A vegades
cal corregir la reacci6 que s’havia plantejat. Un cop finalitzada cal entendre perque no s’ajusta a
la proposta inicial, que ha fallat o com s’explica el resultat.



L’ideal en I’estudi de la quimica seria simultaniejar I’estudi tedric i la part experimental. Ara be,
aixo no és factible quan hi ha més d’un grup de les assignatures i la capacitat dels grups de les
assignatures teoriques i experimentals és diferent. Per aix0 s’opta per cursar primers les
assignatures teoriques, per adquirir els coneixements necessaris i poder després interpretar els
fets observats experimentalment.

Per tant, quan s’analitza una reaccid de forma teorica no es disposa de les observacions
experimentals per tant, per saber qu¢ dona una reaccid, cal basar-se Unicament en els
coneixements sobre els reactius.

En alguns casos, tot i que s’analitza la reacci6 sobre el paper, pot ser que es tingui coneixement
de dades experimentals, o sigui dels fets observats (canvi de color, formacié de precipitat...);
aquesta informacio és rellevant per establir quina reacci6 té lloc.

En aquest llibre es combinaran els dos aspectes: els fonaments teorics 1 s’aportara també
informaci6 obtinguda a partir d’observacions experimentals per anar-se familiaritzant amb la
utilitzacio d’ambdues eines per entendre la reactivitat inorganica.

El gruix del llibre sén els dos grans tipus de reaccions inorganiques: redox i no redox. De totes
formes, préviament s’ha incorporat un capitol dedicat als conceptes basics de quimica de
coordinacid, que ajudaran a comprendre moltes reaccions.

Hi ha un capitol de dedicat a la quimica en soluci6 aquosa d’alguns ions metal-lics, focalitzant
I’atenci6 als metalls del bloc d. Moltes de les reaccions descrites en aquesta part ja han sortit en
altres capitols, pero s’ha volgut sistematitzar agrupant-ho per metalls.

A nivell de curiositat es dedica un capitol als pigments inorganics, agrupats per colors, tot 1 que
en alguns casos la separacio no €s ben definida, 1 per tipus de compostos.

Ja per anar acabant, hi ha un extens capitol dedicat a exercicis 1 qiiestions basats en els continguts
d’aquest llibre. Tots ells estan resolts, amb més o menys detall, en I’apartat segiient. En alguns
casos no hi ha una resposta unica, la que es planteja aqui és una opci6 pero podrien haver-n’hi
d’altres; aix0 passa quan es demana diferenciar substancies o com separar-les.

I per ultim hi ha un capitol amb la resposta a les qiiestions que es van plantejant al llarg dels
capitols. Cadascuna de les qiiestions al llarg del text du una referéncia amb 1’enllag directe a la
resposta que hi ha en aquest capitol.

1.2 Consideracions generals sobre la reaccio quimica

Una reaccid quimica és el procés pel qual una o més substancies es transformen en unes altres
amb propietats fisiques 1 quimiques diferents. Per tant, pot haver-hi trencament d’enllagos i/ o
formacié de nous enllagos. Es a dir que hi ha redistribucié de la densitat electronica entre els
atoms. Ara be, hi ha diferents formes de redistribucié dels electrons d’un enllag. Per exemple, si
tenim un enllag A-B es pot trencar de dues formes:

- Trencament homolitic: cada atom es queda amb 1 electro de ’enllag i ’aparellara amb
I’electrd solitari d’algun altre atom.



A-B es trenca formant A- ‘B i si hi ha algun altre enllag C-D que també¢ es trenca C- D els
electrons d’aquests fragments tendeixen a aparellar-se i es pot formar A-C i B-D o be A-D i
B-C. Per tant en aquest tipus de reaccid no canvia el nombre d’electrons que té cada atom al
seu voltant; el nombre d’electrons de la capa de valéncia es manté i no canvia la seva carrega
o carrega formal.

- Trencament heterolitic: un dels atoms es queda amb els dos electrons de ’enllag i I’altre
sense cap. Per tant un dels atoms ha guanyat 1 electr6 respecte al nombre d’electrons de la
capa de valéncia i I’altre I’ha perdut, A~ B*. Per tant la carrega o carrega formal canvia.

Per tal que una reaccid es produeixi, és a dir perque hi hagi redistribuci6 electronica s’han de
complir una serie de requisits:

- Cal que les particules es trobin per poder redistribuir els electrons. els electrons. Cal que
xoquin o que hi hagi una certa interacci6 entre elles. Per exemple, per la reaccid

AgNOs(aq) + NaCl(aq) = AgCI(s) + NaNOs(aq)

Els compostos AgNO; i NaCl sén compostos ionics, solubles en aigua, per tant, en solucid
aquosa estan dissolts i es troben en forma de ions. Els ions en solucid tenen mobilitat, s’apropen
els que tenen carrega de signe contrari. Quan es troben Ag" i Cl™ hi ha atraccio electrostatica i a
més un cert solapament entre els seus orbitals, es forma un enllag i0nic amb cert caracter covalent
i precipita el AgCl. En canvi els ions Na" i NOs™ tot i que quan es troben també presenten
interacci6 electrostatica, no és prou forta com perque precipitin.

- Cal que el nou estat sigui més estable que el de partida: €s a dir I’energia dels productes a de
ser inferior a la dels reactius.
- Cal que hi hagi un mecanisme pel qual es pugui donar la redistribuci6 d’electrons,

Com en qualsevol reaccio quimica s’han de complir dos requisits per tal de que la reaccid sigui
observable:

- Ha de ser favorable energeticament: control termodinamic.

- La velocitat ha de ser suficientment gran com per poder apreciar la formaci6 dels productes:
control cinétic.

Enla figura 1.1 es pot veure de forma esquematica els dos controls que ha de superar una reaccid
per ser observada, és a dir que es doni de forma apreciable. Pot ser que una reacci6 sigui favorable
termodinamicament, perd que sigui tant lenta que no s’arribi a apreciar. Per tant, perque es pugui
observar la reaccio cal que sigui energeticament possible, perd també que tingui una velocitat
suficient per detectar els canvis produits.

NO
termodinamica NO
Possible reaccio /

\SI

cinetica
SI g'observa la reaccié

Figura 1.1 Control termodinamic i cinetic d 'una reaccio.



Control termodinamic

Des del punt de vista termodinamic, hi ha tres funcions que cal considerar: variaci6 d’entalpia
AH, variaci6 d’entropia AS i variaci6 d’energia lliure AG. Aquestes tres funcions son funcions
d’estat, €s a dir que tan sols depenen de 1’estat inicial i final no de com s’arriba a 1’estat final. |
estan relacionades entre elles: AG =AH — T AS.

La variacié d’entalpia entre productes i reactius, AH quan es treballa en un recipient obert,
generalment a pressié atmosférica, és igual al calor de reaccio: AH = gp. Quan la reacci6 allibera
calor, diem que és exotérmica, AH < () 1 quan absorbeix calor AH > 0 diem que la reacci6 ¢€s
endotérmica.

La variaci6 d’entropia d’una reacci6 esta relacionada amb el desordre que es crea. Quan en
produir-se la reacci6 augmenta el desordre AS > 0. Per exemple, si quan es produeix la reaccid
augmenta el nombre de mols de gas que hi ha al sistema AS > 0 ja que augmenta la mobilitat.
Per exemple, per la reacci6 de descomposicio del N>O(g):

N20(g) S Na(g) + V2 Ox(g)

Per la reaccid en el sentit en que esta escrita, cap a la dreta, es passa d’'una molécula de gas a 1,5

moléecules de gas, per tant augmenta la mobilitat, augmenta el desordre: AS > 0.

En aquesta reaccid es formen dues molécules molt estables, N> amb triple enllag i O amb doble
enllag, per aixd AH < 0. Per tant AG <0 el que indica que I’equilibri esta desplagat cap a la dreta.

La reacci6 entre el gas noble xeno i el fluor gas per formar I’hexafluorur de xen6 és espontania:

Xe(g) + 3 F2(g) 2 XeFs(g)

En aquest cas el nombre de molécules de gas disminueix, per tant AS < 0, aixi i tot, la reaccid
s’observa, ¢s a dir que AG < 0; o sigui que AH ha de ser suficientment negativa per compensar
el fet de que AS <0 ( cal recordar que AG = AH — T AS). En aquest cas es trenquen 3 enllagos F-
F, 1 es formen 6 enllacos Xe-F. Com es veura després el F2 és una moleécula molt oxidant, per

aix0 la reaccid és molt exotérmica, AH<< 0.

Un altre aspecte que cal tenir clar és que totes les reaccions quimiques es donen fins que arriben
a I’equilibri entre reactius i productes: AG’°=—-RT In K.,. Com més negativa és AG°més gran €s
la constant d’equilibri Keq, per tant més desplacada esta la reaccio cap a la dreta.

La reaccio es pot desplacar més o menys modificant la concentracio dels reactius o be modificant
la temperatura.

Per exemple:
CaO(s) + COz(g) 5 CaCOas(s) + calor

Aquesta reacci6 en el sentit en que esta escrita allibera calor, és exotérmica. Si s’augmenta la
concentracio de CO, s’afavoreix la formacio6 del carbonat de calci i la reaccid es desplaca cap a
la dreta.



Si s’escalfa el CaCOs, s’esta aportant calor, per tant 1I’equilibri es desplaga cap a 1’esquerra; en
alliberar-se un gas s’afavoreix el desplacament en aquest sentit.

Control cinetic

Hi ha reaccions que termodinamicament serien possibles perd son massa lentes i no s’observen.
Per exemple, a temperatura ambient la reaccio entre Ho(g) 1 O2(g)

Ha(g) + % Ox(g) S H20(g)

¢s possible, AG® < 0, perd a la practica no s’observa. Ara be si es posa un catalitzador o es dona
una quantitat suficient d’energia, per exemple, una guspira, s’accelera i reaccionen els dos gasos.
Aquesta reaccio pot ser explosiva. El catalitzador és una espécie que modifica el mecanisme de
reaccid, intervé en la reaccio, fent que sigui més rapida.

La velocitat de reacci6 depén de dos factors:

- Lainteraccio i/ o xocs entre les molecules de reactiu: cal que aquesta interacci6 sigui efectiva
per facilitar la redistribucio electronica.

- L’energia d’activacio Ea: quan els reactius interaccionen es forma una especie intermedia,
complex activat o estat de transicid, que té una energia més gran que la dels reactius; la
diferencia d’energia entre els reactius i aquest estat de transicio €s el que es coneix com
energia d’activacio. L’energia d’activacio és la barrera energetica que cal superar per formar
els productes. Com més gran és més lenta és la reaccio.

1.3 Detalls a tenir en compte en les reaccions inorganiques

Moltes de les reaccions que es tracten en aquest llibre son reaccions que en solucié aquosa i que
es realitzen en recipient obert; és a dir, que quan en la reacci6 es forma un gas s’allibera del medi
de reacci6 1 per tant es desplaga 1’equilibri en aquest sentit.

Molts dels elements de la taula peridodica son metalls, 1 bona part de les reaccions que s’estudiaran
contenen ions metal-lics. En solucid aquosa aquests ions estan solvatats, envoltats de dissolvent,
en aquest cas, moleécules d’aigua, formant aquocomplexos. Per exemple una solucié aquosa
d’una sal de Cu(Il) conté els ions Cu?*(aq) que en realitat és el complex [Cu(H20)s]**. La
reactivitat dels ions metal-lics, especialment dels ions metal-lics del bloc d esta relacionada amb
la formaci6 d’aquest tipus de composts: els compostos de coordinacio o complexos. Aquestes
especies aniran sortint al llarg del llibre i és per aixd que abans de comengar amb la reactivitat
hi ha un capitol dedicat a aquest tema.

Per entendre la reactivitat dels compostos inorganics és fonamental conéixer quin tipus de
compostos son els reactius: son compostos moleculars, son solids covalent, son sals ioniques,
son metalls? El tipus de compost esta relacionat amb les seves propietats fisiques i quimiques, i
per tant condiciona la reacci6 que té lloc.

Un error freqlient i greu és considerar que el HCI €s un compost i0nic, ja que en solucioé aquosa
dona HCl(aq), H(aq) i Cl17(aq). E1 HCI és un compost molecular, en fase gas es troba la molécula
H-CI, amb un enllag covalent entre els dos atoms. Quan esta en solucié aquosa 1’enllag covalent
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es trenca i es forma Cl™ envoltat de molécules d’aigua, Cl (aq) i I’espécie que s’acostuma a
escriure H'(aq), perd que en realitat no és 1’i6 H', que no pot existir, sind que és aquesta espécie
solvatada, el cati6 oxoni: H30". Li6 H' no pot existir ja que voldria dir que I’atom d’hidrogen
ha perdut el seu electrd i ha quedat unicament el nucli.

Per algunes de les reaccions que es mencionen en aquest text son importants els canvis de color
observats, 1’aparici6 de precipitat o be la formaci6 de gas. Aquests canvis s’han representat de
forma visual col-locant a sota de I’espécie que hi ha en soluci6 un requadre amb el color de la
solucid. Per les espécies solides o precipitats que es formen, el requadre estd omplert amb un
patrd del color del solid format. En el cas d’un solid blanc s’ha optat per posar el patr6 de color
gris molt pal-lid. Quan 1’espécie involucrada en la reaccio és un gas s’ha representat per una
forma ovalada, amb el color del gas, si aquest és acolorit.

Aqui sota es pot veure com es mostra en les diferents reaccions el color de la solucid, el color
dels solids i dels gasos, aixi com la formacié de solids de color blanc.

Color de la solucio  Color del solid Solid de color blanc  Color del gas

E  EEEE S
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2. Classificacio de les reaccions inorganiques

Les reaccions inorganiques es poden classificar segons el tipus de reaccié o segons el medi en
que es realitzen.

2.1 Tipus de reaccions inorganiques

2.1.1 Reaccions redox

Com el seu nom indica, son reaccions d’oxidacid-reduccid, és a dir que hi ha canvi en 1’estat
d’oxidaci6 dels reactius. Per tant, vol dir que hi ha una transferéncia de densitat electronica entre
ells.

Un dels experiments més tipic consisteix en posar un clau de ferro en una soluci6 d’una sal de
coure(Il). Al cap d’una estona s’observa que el clau de ferro va adquirint un color teula,
caracteristic del coure metal-lic. La reaccio que té lloc no depen de la sal de Cu(Il) que es faci
servir, ja que I’especie que reacciona és el catié Cu(I).

Cu**(aq) + Fe = Cu + Fe?*(aq)

| s B O

L’intercanvi d’electrons es dona entre el catié Cu" i el Fe metal-lic, que esta en estat d’oxidacio
zero. El Fe cedeix electrons al Cu**, que es redueix a Cu metal-lic, i passa a la solucié en forma
de cati6 solvatat, Fe?*(aq). Poc a poc al solucio6 va perdent el color blau degut al Cu**(aq) i sobre
el clau es va dipositant una capa del metall. L’intercanvi d’electrons es dona en la superficie del
metall on estan en contacte solid-solucio.

Agent oxidant: és el que és capag d’oxidar a una altra especie.
Agent reductor: és el que és capag de reduir a una altra especie.

En una reacci6 redox 1’agent oxidant, com que esta oxidant a I’altra especie, I’hi esta agafant
electrons, es redueix. 1 I’agent reductor esta aportant electrons a I’altre espécie, per tant s’oxida.

Per tant, en la reaccio que té lloc entre el ferro metal-lic i una solucio d’una sal de coure(Il),
quina espécie és I’agent oxidant? quina és ’espécie que s’oxida? Quin dels dos metalls té un
major caracter reductor? !

2.1.2 Reaccions No redox

En les reaccions que no son tipus redox hi ha una redistribucié de densitat electronica, que
s’evidencia en el re-ordenament dels enllagos, perd no hi ha canvis en els estats d’oxidacié de
les espécies involucrades.

Per exemple, la reaccid del sulfur de zinc, ZnS, amb acid clorhidric, no hi ha canvi en els estats
d’oxidacié, sin6 que hi ha una redistribucié de les espécies: I’anié sulfur S*~, que en estat solid
esta interaccionant amb el catié Zn?" formant un solid ionic, en preséncia del medi acid forma
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un compost molecular, H>S, ja que s’enllaca covalentment amb els atoms d’hidrogen que
provenen del H3O" que hi ha al medi.

ZnS(s) + HCl(aq) 2 ZnClz(aq) + H2S(g)

Per entendre la reactivitat de 1’oxoni, H3O", és interessant dibuixar I’estructura d’aquest i6 i
veure com es dona la interaccié amb 1’ani6 sulfur. L’atom d’oxigen amb la carrega positiva
tendeix a cedir el prot6 per recuperar el parell d’electrons (figura 2.1).

@0 @

~l\r\:.s

N
i Y

..@

Figura 2.1. Reaccio de protonacio de I’anio sulfur.

Les reaccions quimiques avancen fins que s’arriba a 1’equilibri; en alguns casos I’equilibri esta
molt desplagat cap a la formacid dels productes, llavors s’escriu la reaccid amb una sola fletxa
indicant el sentit de la reaccid. Si es considera la reacci6 anterior, realitzada en un recipient obert,
a mesura que es va formant el gas es va alliberant i per tant la reaccio es desplaga totalment cap
a la formacio6 de productes.

La gran majoria de reaccions que no son redox es poden explicar segons algun model acid-base,
com es veura més endavant.

2.2 Classificacio de les reaccions segons el medi en que es
realitzen

Una altra forma de classificar les reaccions ¢€s en funci6 de les condicions en que es du a terme
la reacci6. Les reaccions es poden realitzar:

- En solucio. En aquest text es tracten les reaccions que es realitzen en solucio aquosa. En aquest
cas els reactius son solubles en aigua, per tant vol dir que son especies 10niques o polars.

- En fase gas. En aquest cas els reactius son especies volatils, és a dir compostos moleculars.

-En estat fos. Aquestes reaccions reben el nom de disgregacions. Permeten obtenir compostos
solubles a partir d’altres que son insolubles. Es treballa a temperatura alta, ja que cal tenir el
compost en estat liquid, fos. Per exemple, es fa servir per solubilitzar 1’0xid de ferro(IIl) quan ha
estat calcinat. El procés de calcinacio consisteix en un tractament de la mostra a alta temperatura.

- En estat solid. Les reaccions que es realitzen en estat solid requereixen de 1’efecte de la
temperatura per tal de que es donin. Sovint son reaccions de descomposicid per efecte de la calor
1 llavors s’anomenen reaccions de descomposicio termica. Per exemple alguns carbonats i els
hidroxids descomponen o evolucionen cap a una altra especie quan s’escalfen.

Totes les reaccions van avancgant fins que arriben a I’equilibri, perd aquest equilibri pot estar més
o menys desplacat cap a reactius i productes. En general I’equilibri es pot desplagar:
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- Cap ala formacio d’aigua quan es realitza la reaccid en solucid aquosa. Es a dir que el producte
que es forma ¢és el propi dissolvent, per tant no intervé la seva concentracio en la Keq. Aix0 passa
en les reaccions acid base:

HCl(aq) + NaOH(aq) = NaCl(aq) + H20

- Cap a la formacio de gas, quan es treballa en un recipient obert, ja que desapareix del medi de
reaccio i per tant per mantenir I’equilibri se n’ha d’anar formant més. Un exemple és la reaccid
dels carbonats en medi acid:

CaCOs(s) + HCl(aq) > CaClx(aq) + COx(g) + H20

Una forma d’entendre la reaccid és considerant primer la protonacié I’anid, per formar HoCOs,
perd com que és més estable el CO» 1 H>O, aquest oxoacid descompon.

Aquesta reaccio té lloc quan cau una beguda acida, com per exemple un refresc de cola, sobre
una superficie de marbre; deixa una marca, ja que en realitat s’ha atacat el marbre (CaCO3).

- Cap a la formacio del solid, quan en la reaccié es forma una espécie insoluble. L’equilibri
s’estableix entre les espécies en solucio, per tant quan es forma el solid la concentracid en solucid
dels ions involucrats disminueix i s’ha d’anar desplagant la reaccid. Un exemple és:

AgNOs3(aq) + HCl(aq) = AgCI(s) + HNOs3(aq).
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3. Compostos de coordinacio

3.1 Introduccio als complexos o compostos de coordinacio

Hi ha un tipus de compostos anomenats compostos de coordinacid6 o complexos, que estan
formats per un atom central i uns ions o molécules units a ell i disposats al seu voltant, anomenats
lligands.

L’atom central, M, és generalment un catié metal-lic.

Els lligands, L, poden ser ions o molecules, per exemple CI-, H20, NH3; la condici6 per poder
ser un lligand i unir-se a I’atom central €s que han de tenir un parell d’electrons solitari.

El complex s’escriu entre claudators, posant el catid en primer lloc seguit dels 1ligands, indicant
el nombre de lligands amb un subindex, [Fe(H20)s]*", [CuCls]*~.

Els complexos poden ser cationics, anionics o en alguns casos neutres, com aquest complex de
Ni(0) que té lligands neutres: [Ni(CO)4].

Poden formar sals, per exemple [Fe(H20)6]SO4 en aquest cas tenim un compost (la sal) en el
que el catié és un complex. O be el compost Naz[CuCls], en aquesta sal és 1’ani6 el que és un
complex. També poden existir sals en que tant I’anié com el catié son complexos.

En el cas del compost de coordinacié neutre €s indiferent parlar de compost de coordinacié o
complex, ja que el compost esta format per una sola entitat.

Quan es té una sal dissolta en aigua, per exemple CuSOs4, es pot escriure que en soluci6 hi ha
Cu?*(aq) i SO4* (aq); ara be, en realitat el cati6 es troba en forma d’aquocomplex: [Cu(H20)s]?*
1 per entendre la seva reactivitat i els canvis de coloracid de la solucid en una reaccid €s més facil
si es considera aquesta especie.

Els lligands poden ser de diferents tipus:

- Anionics o neutres: per exemple els halurs, X~, o molécules com H>O o NHj.

- Monodentats o polidentats: indica el nombre d’atoms pels que s’uneix a I’atom central.
Les molecules H,O, NH3,... només poden unir-se per un atom, son lligands monodentats.
En canvi la molécula d’etilendiamina (NH>-CH>-CH>-NHb>), en, es pot unir pels dos N
per tant és un lligand bidentat.

El nombre d’atoms que es coordinen a 1’atom central és el nombre de coordinacio, NC. Aixi
doncs, el Cu** en el complex [Cu(NH3)4]?* té un nombre de coordinaciéo NC = 4, a I’igual que
el complex [Cu(en)2]**; en els dos casos tenim 4 N units al Cu**, en el primer cas provenen de
4 NH3 i en Paltre cas cada etilendiamina, en, s’uneix per dos nitrogens.
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3.2 Nombres de coordinacio i geometria

Els nombres de coordinacié ordenats des dels més freqiients als que ho s6n menys son els que es
detallen a continuaci6 i la geometria al voltant de I’atom central que correspon a cada nombre
de coordinacio es pot veure a la figura 3.1.

NC = 6, geometria octaédrica. Es el NC més habitual amb lligands H20. També acostumen a
presentar aquesta coordinacid els complexos de cations M3**, excepte quan estan units a lligands
halurs.

NC= 4, hi ha dues geometries possibles. Geometria tetraédrica, ¢és habitual en complexos amb
lligands halur. Geometria planoquadrada, ¢és freqiient en complexos amb ions metal-lics amb
configuracid electronica d3.

NC = 2, geometria lineal. Es troba freqlientment en complexos amb ions metal-lics que tenen
una configuracio electronica d'°.

NC =5, hi ha dues possibles geometries: geometria bipiramide trigonal 1 geometria piramide
de base quadrada.

NC = 3, geometria plana trigonal.

D’una forma general, com més electrons té I’atom central, menor és el nombre de coordinacio;
aixo €s una pista, pero depen de diversos factors que es veuran més endavant. També en linies
generals, la tendéncia és a formar complexos que no tinguin una carrega massa gran.

i NC=6 Océdrica | | NC=4 . D DR .
: i1 Tetraddrica planoquadrada : i NC=3  Plana trigonal
: OH, b b ;
: o Cl CN : : :
H H20/////,,C| OH, E a | H E Cl !
: u Lo Iy, . ' :
07 | Nou, | " 'Cu\ NC—Cu—-CN | | Sn—Cl :
: H,0 P af Da P E
: P CN b cl :
: 2+ b 2 P i :
E [Cu(H,0)g] P [CuCly] [Cu(CN), 1> : ; [SnCl5] ;
1 ! H H | |

. NC=5 e

! bipiramide trigonal piramide de base quadrada : : NC=2  lineal :

: CN CN 5

E NC_lvli‘n\\\\\\CN NC/////,,,ll.‘\\\\\\\\CN i H:‘N Ag NH3 é

; weN NC/ ey v T

H NC

: [NI(CN)s|> 5

1

Figura 3.1 Geometries dels complexos en funcio del nombre de coordinacio (NC).

En general, per un determinat complex, que pot ser cationic, anionic o neutre, hi ha una geometria
preferent, perd no sempre ¢s aixi; el NC =5 és el que presenta més casos de compostos amb una
geometria intermedia entre la bipiramide trigonal i la piramide de base quadrada; les dues
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geometries poden tenir energia similar i llavors es pot trobar un mateix complex en les dues
formes geométriques, com és el cas del complex de Ni(II), [Ni(CN)s]*~.

3.3 Isomeria

Dos compostos son isomers quan tenen la mateixa formula quimica: és a dir tenen els mateixos
atoms pero distribuits de forma diferent.

Hi ha dos tipus d’isomeria: estructural i estereoisomeria, i dins de I’estereoisomeria hi ha també
dos tipus: isomeria geométrica i isomeria optica (figura 3.2).

' Isomeria !
' Estructural Estereoisomeria :
: \ ;
: Geométrica Optica .
cis-trans mer-fac
' '

Figura 3.2 Tipus d’isomeria

Isomeria Estructural

Els ions o molécules units a ’atom central canvien entre els diferents isomers. Per exemple
aquests dos compostos [CoCl2(NH3)4]Br2 i [CoBr2(NH3)4]Clz soén isomers. La composicio del
compost €s la mateixa perd en un isomer ’ani6 és Br—1 el CI” actua com a lligand, mentre que
en laltre és al revés.

Una altra espécie que pot propiciar la isomeria estructural €s la molecula d’aigua, ja que pot
actuar com a lligand o pot estar a fora del complex 1 ser una moleécula d’aigua de cristal-litzacio.
Aixi el compost [Cr(H20)(NH3)s]Cl3 és isomer estructural del compost [CrCI(NH3)s]Cl2-H20.
L’aigua, H20, pot estar actuant com a lligand ocupant una de les 6 posicions de coordinacid, o
be quan ¢és aigua de cristal-litzacid aquesta sisena posicid I’ocupa un dels anions CI-.

També formen part d’aquest tipus d’isomeria els compostos en els que un lligand es pot unir per
dues posicions diferents. Per exemple 1’anio nitrit, NO2~, pot actuar com a lligand unint-se pel N
(s’escriu NO2) o be per un dels O (s’escriu ONO). Aixi que els compostos [Co(NH3)s(NO2)]|Clz
1 [Co(NH3)s(ONO)]Cl2 s6n isomers estructurals.

Estereoisomeria

Els estereoisomers son complexos en els que els lligands al voltant de I’atom central sén els
mateixos 1 estan units pels mateixos atoms donadors d’electrons.
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Dins de I’estereoisomeria hi ha dos grups: Isomeria geométrica i Isomeria opftica.

3.3.1 Isomeria Geomeétrica

Per tal que hi hagi isomeria geométrica cal que hi hagi dos tipus de lligands, i segons el nombre
de lligands iguals i la seva disposicio al voltant de I’atom central parlarem:

- Isomeria cis-trans (2 lligands iguals).
- Isomeria mer-fac (3 lligands iguals).

Isomeria cis-trans

Dos lligands iguals es poden col-locar de costat (cis) o oposats (trans). El compost [PtClo(NH3)2]
té un NC = 4 i una geometria planoquadrada. Aquest complex t¢ dos lligands de cada tipus, que
es poden col-locar oposats, a 180°, o de costat, a 90° (figura 3.3). Quan estan de costat és I’isomer
cis i si estan oposats €s I’isomer trans.

Cl Cl
H;N—Pt—Cl H;N—Pt—NH;

NH; Cl
cis-[PtCl,(NH;),] trans-[PtCl,(NH;),]

Figura 3.3 Isomeria geométrica pel compost [PtCI>(NH3)2]

La posici6 dels lligands, en aquest compost és fonamental en la seva reactivitat. L’isomer cis té
activitat antitumoral 1 es fa servir en el tractament per algun tipus de cancer. En canvi I’isomer
trans no té€ el mateix efecte. L’isomer cis, gracies a que pot perdre els lligands clorur veins, pot
interaccionar per aquestes posicions amb el ADN, i aquesta ¢és la clau per la seva activitat
antitumoral.

En la figura 3.4 es pot veure la isomeria geometrica en un complex cationic amb NC = 6 1
geometria octaédrica: [CrCl2(H20)4]*. A 1’igual que en el cas de la geometria planoquadrada,
quan els dos lligands iguals, CI™ estan de costat és I’isomer cis, 1 si estan oposats €s 1’isomer
trans.

H,0 -
1
C ///,,;(qu\\OHz H,O0uy,,,,. | r"“\\\\OHz
H
a¥ | “om, H20/| Vo,
H,0 &
cis-[CrCly(H,0),]" tran-[CrCly(H,0),]*

Figura 3.4 Isomeria geométrica pel catié complex [CrCl2(H20)4]".
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Per I’isomer trans el més visual és situar els dos lligands iguals en 1’eix vertical i els altres 4
lligands iguals, H2O, en el pla equatorial. De totes formes, si col-loquem els dos lligands CI™ en
el pla equatorial en posicions oposades, és exactament el mateix octaedre vist des d’un altre
angle, no és un isomer diferent.

Per tant, només hi ha I isomer cis i 1 isomer trans.

Es important remarcar que la geometria tetraédrica no pot presentar isomeria cis-trans.

Isomeria mer-fac

La presenten complexos amb NC = 6 i geometria octaédrica, quan hi ha tres lligands iguals. La
disposicid d’aquests tres lligands iguals al voltant de 1’atom central dona dos tipus d’isomers,
mer i fac:

- Mer: els 3 lligands ocupen el pla equatorial o meridional de 1’octaedre.
- Fac: els 3 lligands iguals es col-loquen en una cara de 1’octaedre (el nom ve de facial).

Si es considera el complex de Rh(III), [RhCl3(NH3)s], cal fixar-se en la posicio de tres lligands
iguals. En la figura 3.5 es mostren els dos isomers geometrics, mer i fac. En aquest cas aqui ens
hem fixat en els clorurs. En I’isdmer fac estan ocupant una de les cares triangulars de I’octaedre,
i els amoniacs ocupen la cara oposada. En I’isomer mer, els clorurs estan en el pla equatorial
(dos Cl estan oposats i I’altre enmig dels dos); es pot veure que els amoniacs també estan formant
un pla, en aquest cas vertical, perd amb una disposicié analoga, dos oposats i1 1’altre entre ells

dos.
THs Cl
Cl //I/,,,Rh‘;\\\\\cl H3N//I“"l{|h"“\\\\\Cl
a¥ | “YNH, BN | ¢l
mer-[RhCl;(NH3)3] fac-[RhCl;(NH;);]

Figura 3.5 Isomers mer i fac pel complex [RhCI3(NH3)3].

A I’igual que en la isomeria cis 1 trans, aqui també nomes hi ha un isomer de cada: 1 isomer mer
i 1 isomer fac.

3.3.2 Isomeria optica

Un altra tipus d’estereoisomeria és la isomeria Optica. Els isomers optics son imatge especular
un de I’altre, com si es reflectissin en un mirall. La clau per veure si dos complexos amb els
mateixos lligands son isomers Optics €s fixar-se en si es poden superposar o no. Si no es poden
superposar son isomers optics, son enantiomers. Els isomers Optics o enantiomers desvien el
pla de la llum polaritzada en sentits oposats.
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Per tal que un complex presenti isomeria Optica, ha de ser quiral, és a dir no ha de tenir plans de
simetria.

Per complexos amb NC = 4:

- Geometria planoquadrada: els lligands estan en el pla, per tant, té un pla de simetria, o sigui
que no presenta isomeria optica.

- Geometria tetraédrica: només podra donar isomeria optica si els 4 lligands son diferents, i
experimentalment és molt dificil obtenir un compost aixi.

Per complexos amb NC = 6:

En aquest cas la geometria €s octaedrica i, en general, perqué puguin presentar isomeria optica,
¢s a dir, que no hi hagi plans de simetria, cal que hi hagi al menys dos lligands bidentats.

El complex [CrClz2(en)2]", sent en = etilendiamina, té un NC = 6 i geometria octaédrica. Presenta
dos estereoisomers, cis i trans (isdmers geometrics). L’isomer trans tindra els dos lligands
bidentats oposats i els dos mondentats també. La millor forma de visualitzar-ho i poder veure si
hi ha isomeria Optica és col-locar els dos lligands bidentats, en, en el pla equatorial i els dos Cl
en I’eix vertical (figura 3.6). Aixi es pot veure facilment que hi ha diversos plans de simetria, un
d’ells, el pla equatorial de I’octaedre. Per tant, I’isdomer trans no té isdbmers optics.

: (N b a P /\’ (\

! H . S H N N
ren = ' H N /o '

. H ' 7 iy, | \\\\N /o H N l \\N

: N P 5/ qr“Nj . L N////,,,C
1 E ]\

________ : Cr L. :
(RS . i R 4 ! ! - N, v ) :
: i : : | Cl cl | N ;
' ' Cl Cl

\\\\\\N

S : : trans-[CrCly(en),]* i :

: . : . +
: No té isomeria Optica . ' cis-[CrCly(en),] :
: H H soén enantiomers !
! H 1 '

Figura 3.6 El complex cis-[CrClx(en)z] " presenta 2 enantiomers, mentre que l'isomer trans-

[CrClx(en)s]" no presenta isomeria optica. La linia verda representa un mirall.

L’isomer cis tindra els dos lligands iguals veins (figura 3.6). En aquest cas no hi ha cap pla de
simetria 1 presenta isomeria optica. Per trobar els dos enantiomers es dibuixa el complex, a
I’esquerra de la linia verda que representa un mirall, 1 a la dreta es dibuixa la imatge reflectida
en el mirall.

Ara be, com es pot estar segur de que realment son enantiomers i que per tant aquestes imatges
no son superposables? Per aixo cal girar la imatge reflex fent coincidir el maxim de posicions i
veure si queden superposades o no. Si s’anomena A a la figura inicial i el possible enantiomer
(imatge reflectida) s’anomena B, es poden fer diversos girs per veure si A 1 B son superposables.
En la figura 3.7 es mostren dos possibles girs per fer la comprovacio. Qualsevol dels dos és valid;
amb un de sol per fer la comprovacio és suficient. El millor és deixar fixos els dos lligands en
les posicions axials i fer rotacions sobre aquest eix, és a dir desplacar els lligands del pla
equatorial. Per evitar confusions és convenient numerar les posicions per assegurar-se de
col-locar els lligands, en fer la rotacid, en el lloc correcte.
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Figura 3.7 Comprovacié de que ['isomer cis-[CrClz(en):]" presenta dos enantiomers, A i B.

L’objectiu del gir és fer coincidir alguns dels lligands amb els de la forma original, A.

Si a la imatge especular de A, que s’ha anomenat B, se 1’hi aplica un gir de 90° per tal de que els
ClI quedin en la mateixa posicié que en A, es pot observar que els lligands bidentats no queden
en la mateixa posicio en B i en A, per tant aquests dos complexos s6n enantiomers.

Una altra opcid és fer un gir de 180°, en aquest cas es col-loca el lligand bidentat que es troba en
el pla en la mateixa posicid en B que en A. Es pot observar que I’altra lligand bidentat no queda
posicionat igual en les dues figures i tampoc el CI del pla equatorial. Per tant, fent aquest gir
també es confirma que A i1 B son diferents, i per tant, son enantiomers.

En el cas d’un complex amb tres lligands bidentats, com el [Cr(en)3]**, presenta també isomeria
optica. En la figura 3.8 es poden veure els dos estereoisomers, A i B.
5
5
5 N/\ll\l (\N 5 (\ )
N
N///,,,' ll:\\\\\\\\\ 3 3 N////,,,Cro\\\\\N 3N/////“ “\\\\\N gir 90° ‘ 4\
L, e -5 ——— T

Z »n
v

C
- | ~
N N Cr n\
4 4 4N | N
1 1 1 \‘4 N \N
N N N 3 4
A ¢ ‘ ¥ N
B B 6 B
[Cr(en);]**
5
N
3 N////, \\\\\\N .
“Cr. gir 180°
4 N/ | \N —_—
1
Q/N \"'
6
B

Figura 3.8 Isomeria optica pel catié complex [Cr(en)s]’" .
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Amb el gir de 90° es posiciona el lligand bidentat amb N4 i N6 en la mateixa posicio en A i B, i
s’observa que la resta no queda superposada. Amb el gir de 180° es posiciona igual la en amb
N11N2,itambé s’observa que la resta de lligands no queden posats igual.

Per tant, un complex octaédric amb tres lligands bidentats sempre presenta isomeria optica, és
a dir que hi ha dos enantiomers.

3.4 Teoria del camp cristal-li

Per explicar de forma senzilla algunes propietats dels complexos, com el color i les propietats
magnetiques, es pot emprar la Teoria del Camp Cristal-li (TCC). Aquesta teoria és molt valida
pels metalls de la 1 série de transicio.

En parlar de camp cristal-1i ens referim a I’entorn creat pels lligands al voltant de 1’atom o 16
central. Els lligands dirigeixen un orbital amb el parell d’electrons solitari cap al metall central,
aixo provoca una certa repulsié amb als electrons del metall que es troben en orbitals d. Aixi, els
5 orbitals d de I’atom central, degut a la preséncia dels lligands al seu voltant, perden la
degeneraci6 energética i deixen de tenir tots la mateixa energia.

Es defineix com desdoblament del camp cristal'li (A) a la separacid, en dos o més blocs, de
diferent energia, dels orbitals d de I’atom central.

La repulsio entre els electrons en orbitals d del metall i els electrons dels lligands depén de la
geometria del complex.

3.4.1 Geometria octaédrica

En un compost octaedric, hi ha 2 orbitals d que tenen els seus lobuls apuntant directament cap
als lligands, que es troben sobre els eixos de coordenades; aquests son els orbitals dx2-y2 1 el dz2
(figura 3.9). Els altres tres orbitals d, dxz, dy- 1 dxy, tenen els lobuls apuntant entre mig de dos
lligands, per tant la repulsio que hi ha entre electrons sera menor que en el cas anterior.

V4
T Z
L T
L
( Y y
L L L L/
7
L | L
Ty L [\ %
L
dlz de-yZ

Figura 3.9 Disposicio dels orbitals d:> i dx2y2 en un complex octaédric.
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En un entorn esféric de carregues, els 5 orbitals d tindrien la mateixa energia, en canvi quan
I’entorn és octaédric es tindran dos blocs: uns orbitals de major energia, dx2-y2 1 €l dy, als que
anomenarem eg, i 3 orbitals de menor energia, dx,, dy, i dxy, als que s’anomena tzg. La
terminologia eg i t2g ve de la simetria. En la figura 3.10 es pot veure aquest desdoblament: els
orbitals tipus eg pugen en energia respecte a un entorn esferic i els tipus t2g baixen en energia. La
diferencia d’energia entre eg i t2g correspon al desdoblament del camp cristal-1i octaédric, Ao. El
total d’energia que augmenta en els orbitals eg ha de ser igual a la que disminueix en els t2g. Es
considera I’energia que tindrien els orbitals d per I’16 lliure en entorn esféric com a referéncia;

els orbitals eg, que son 2, estan 3/5 Ao per sobre i els t2g que son 3, estan 2/5 A, per sota.

z

T E entorn esféric octaédric

L

| y 35 A, f— — Oy
L\M/L sl L z x2-y?
| L — — <:’ ___________________ AO

| X 5orbitalsd .

. L2554,
L \\\ I [ tzg
XZ vZ Xy

Figura 3.10 Desdoblament dels orbitals d per efecte del camp cristal-li per un complex
octaedric.

El valor de Ao depén del metall, del seu estat d’oxidacio i dels lligands com es comentara més
endavant (s€rie espectroquimica).

Per un 16 amb més de 3 electrons en els orbitals d, la qliestio esta en saber si s’ompliran abans
els orbitals eg 0 be si s’aparellaran els electrons en els orbitals t2g. Dependra del valor de Ao. Si
la repulsio deguda a 1’aparellament ¢s major que 1’energia que tenen els orbitals eg €s més
favorable ocupar els orbitals eg. Per tant

- si Ao és petit, el camp cristal-li és feble, 1 els electrons se situen el maxim de desaparellats
possible. Per tant, ’espin és alt i es diu que 1’16 té configuracio electronica d’espin alt.

- si Ao és gran, el camp cristal-1i és fort, i els electrons s’aparellen en els orbitals to; abans
d’ocupar els orbitals e,. Per tant I’espin €s menor que en el cas anterior 1 es diu que 1’10 té
configuracio electronica d’espin baix.

En la figura 3.11 es presenten els diagrames d’energia per un i6 d*, amb diferent valor de Ao.
Quan el Ao és petit, el quart electro se situa en un orbital eg, en canvi si Ao €s gran, és més
favorable aparellar dos electrons que ocupar un orbital eg. La diferéncia en la distribucid
d’aquest quart electr6 fa que I’espin que té 1’16 sigui diferent: § = 2 en un cas 1 .§ =1 en Daltra.
Cal recordar que I’espin de cada electro6 val 1/2.
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Figura 3.11 Desdoblament dels orbitals d en un entorn octaédric, per un ié d*, en les dues

situacions, quan Ao és petit (camp feble) i quan Ao és gran (camp fort).

Per tant, les propietats magnétiques dels ions de metalls de transicié depenen del Aoja que afecta
al nombre d’electrons desaparellats. Per exemple, el complex [CoFe]*~ és paramagnétic mentre
que el complex [Co(NH3)s] 3* és diamagnétic.

El comportament magnétic d’un compost pot ser:

- Diamagnétic, quan S = 0, tots els electrons estan aparellats.
- Paramagnetic, quan S # 0, hi ha electrons desparellats.

Quan el compost €s paramagneétic, presenta un moment magnétic efectiu, L, que es pot mesurar
experimentalment. Es pot calcular el valor esperat a partir de I’espin del sistema, S o be a partir
del nombre d’electrons desaparellats, n i el valor numeéric que s’obté esta expressat en
Magnetons de Bohr.

et = 2[S(S+1)]V2 = [n(n+2)]"?

Un complex tindra la configuracid electronica que sigui més favorable energéticament, o sigui
que tingui menor energia.

Es defineix 1’Energia d’Estabilitzacio del Camp Cristal-li, ECC com |’energia que tindra el
conjunt d’electrons, segons la seva configuracio electronica. Es a dir t¢ en compte quants
electrons hi ha en els orbitals que s’estabilitzen (t2g), quants n’hi ha en els que es desestabilitzen,
aixi com la repulsi6 entre electrons que es trobin ocupant el mateix orbitals.

EECC= —It2g (2/5 Ao) + Neg (3/5 Ao) +n"P

Sent ng i neg €l nombre d’electrons ocupant aquest tipus d’orbitals, n” les parelles d’electrons,
1 P ’energia de repulsio deguda a ’aparellament dels electrons. Com més negativa sigui la
EECC més estable és el complex.

Aixi doncs, per un i6 @4 d’espin alt: EECC = 3 (-2/5 A,) + 1 (3/5 A,) = -3/5 A,. Aquest és el
valor energetic en el que s’estabilitza aquest 16 pel fet de formar el complex.

Per un i6 d* d’espin baix: EECC = 4 (-2/5 A,) + P = —8/5 A, + P. Aquest és el valor energétic
en el que s’estabilitza aquest 16 pel fet de formar el complex.

Per un ié d'’ s’ompliran tots els orbitals, per tant EECC = 0. El mateix passa amb un ié d’
d’espin alt. En aquests casos la formacio del complex no aporta una major estabilitat a 1’16.

24



El color dels complexos també depen del Ao. Amb la llum visible hi ha transicions entre els
orbitals d: I’energia absorbida per passar dels orbitals tzg als eg, depen del valor de Ao. El color
observat per un compost, €s en general, el complementari de “I’absorbit”. L’energia visible
absorbida en la transicié correspon a un color, és el que aqui s’anomena “absorbit”.

Una forma senzilla de saber I’ordre d’energia dels colors €s el que es presenta en la figura 3.12.
Es dibuixa un triangle, en el que cada vertex té el nom d’un color primari (groc, blau i vermell)
i a sobre es col-loca un altre triangle invertit, en que els seus vertex correspondran al color suma
dels dos vertex contigus. L’estrella resultant té els colors ordenats segons la seva energia. El de
major energia és el lila o violeta, ja que a continuacid, per sobre seu, més energetic, hi ha
’ultraviolat. El de menor energia és el vermell o roig, per sota seu, de menor energia, hi ha
I’infraroig. El color complementari €s el que esta enfront en 1’estrella.

Major Energia
/A Colors primaris

violeta
Colors suma

vermell

taronja .
Menor Energia

Figura 3.12 Esquema per trobar [’ordenacio dels colors en base a la seva energia. Els tres
colors primaris son el blau, groc i vermell. Els colors suma és la combinacio dels dos colors
primaris veins. El color complementari és el que es troba en el vertex oposat de l’estrella.

Es pot aplicar a un cas senzill. Es tenen dues solucions de colors diferents, que contenen
cadascuna un complex de crom(IIl): la solucid que conté [Cr(H20)s]*" és de color blau-lila,
mentre que la que conté [Cr(NHz3)e]3* és de color rosa vermellds. El color que s’observa indica
I’energia de la llum visible que no s’ha absorbit. Per tant, si es veu el color lila, vol dir que ha
absorbit el color complementari. A I’estrella oposat al lila hi ha el groc. Per tant aquest complex,
[Cr(H20)6]%*, ha absorbit 1a 1lum de color groc. En canvi el de color rosa vermell, [Cr(NH3)e]3*,
ha absorbit ¢l verd, que té major energia que el groc, per tant aquest complex és el que t€ un Ao
més gran.

Seérie espectroquimica

El valor del Ao depén de dos factors, dels lligands 1 del catio metal-lic. A partir de dades
experimentals, el color de complex (espectroscopia visible) s’han pogut determinar els valors de
Ao per diferents complexos: un determinat catio amb diferents lligands i diferents cations amb
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els mateixos lligands, i s’ha pogut construir la série espectroquimica, I’ordenacié dels 1lligands
en funci6 del desdoblament que provoquen en els orbitals d.

A continuacid s’han ordenat els lligands des dels que tenen un menor valor de A, als que tenen

major valor de Ao.
Ao T"<Br<$¥< SCN <CI <NO7 < N*<F <OH <204 <H20 < NCS™ < py < NH3
<en < bpy <phen <NOz2" <PPhs<CN-<CO

Els lligands que provoquen un Ao petit es diu que son lligands de camp feble, o també¢ lligands
amb caracter z-basic; en aquest grup trobem els halurs, X~ 1 lligands tous, com per exemple el
tiocianat, SCN~ quan s’uneix pel S. Quan aquest lligand s’uneix pel N provoca un major
desdoblament, Ao més gran.

Els lligands que provoquen un Ao gran son lligands de camp fort, son lligands amb caracter 7-
acid, és a dir que tenen orbitals 7 antienllagant buits, com el CN~ o el CO, o orbitals d buits, com
la trifenilfosfina, PPhs.

En linies generals, si fixant-se en I’atom donador del lligand, el valor de Ao segueix 1’ordre
(aproximat, hi ha variacions) X <S < O < N < L-orbitals buits.

L’estat d’oxidacio del metall també afecta al Ao: com més elevat és 1’esta d’oxidacid del catid
metal-lic més gran és el Ao. Complexos amb un mateix lligand, per exemple [Fe(H20)]™" el

complex amb Fe** tindra un valor de A, més gran que el de Fe**.
Ao M¥>M*>M*

En baixar en un grup de la taula periodica, pel mateix estat d’oxidacié i els mateixos Iligands,
Ao augmenta. Ni** < Pd** < Pt**,

Ao M™ (3d) < M"™ (4d) < M™ (5d)

La dependéncia del desdoblament dels orbitals d en funcio dels lligands, estat d’oxidacio del
metall i posicio en el grup segueix la mateixa tendencia en totes les geometries.

Distorsio Jahn-Teller

Hi ha alguns compostos octaédrics que presenten distorsio: 1’octaedre pot ser allargat o
comprimit en la direccid de I’eix z. Aix0 passa quan els dos orbitals tipus e no tenen el mateix
nombre d’electrons. Com que aquests orbitals son els que estan en les direccions dels enllacos,
la repulsi6 amb els lligands sera més gran si hi ha dos electrons que si només n’hi ha un. Per tant
en la direccid en la que hi hagi menys electrons en els orbitals d els lligands es podran apropar
més. Degut a la diferent ocupacié d’aquests orbitals, deixen de ser degenerats. En la figura 3.13
es mostra el diagrama d’energies per compostos allargats, que correspon a un compost d’un 16
d’, com pot ser el Cu?* i d’un compost amb un 16 d* amb configuraci6 electronica d’espin alt.
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Figura 3.13 Desdoblament dels orbitals d per un compost octaedric amb distorsio Jahn-Teller.

En tots dos casos 1’orbital dz2 té més electrons que el dx2y2, per tant la repulsié en aquesta
direccio6 sera més gran i els lligands queden més allunyats. Com a resultat 1’octaedre és allargat.

En els composts que presenten un entorn octaedric comprimit, vol dir que els lligands sobre 1’eix
z es poden apropar més, ja que hi ha menys repulsions electroniques, per tant vol dir que els
orbitals estan invertits: 1’orbital dxz-y2 t€ menor energia que el dz2.

3.4.2 Geometria tetraédrica

Considerem ara un compost de coordinaci6 en el que I’16 metal-lic té un entorn tetra¢dric; és a
dir els lligands estan disposats en els vertex d’un tetraedre al voltant de I’atom central. En aquest
cas no ¢és tant facil de visualitzar quins orbitals s’estabilitzen (baixen en energia) i quins es
desestabilitzen (pugen en energia) respecte a 1’16 en un entorn esféric de carregues.

En primer lloc s’han de situar els eixos de coordenades. No es pot col-locar un eix en la direccid
d’un dels enllacos ja que llavors s’esta diferenciant aquest de la resta, ja que els altres no poden
quedar sobre cap eix. Cal recordar que en un tetraedre els angles d’enllag son 109,5°. Per resoldre
aquest problema 1 que els quatre enllagos siguin iguals, cal col-locar el fetraedre inserit en un
cub, com es pot veure en la figura 3.14. Els lligands es col-loquen en vertex oposats, de forma
que en les dues cares, superior i inferior, quedin alternats.

tetraédric

Lo-mmmee . E entorn esféric
L . S E A X
gir e )

L, i27AL 5 o s s [
i — | AT ¥ 2/3 %:,/ Xz vz xy 2
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S 3/5A,
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22 x2-y?

Figura 3.14 Desdoblament dels orbitals de en un entorn tetraedric. A« desdoblament del camp
cristal-li tetraédric.

Ja es pot veure que amb aquesta disposici6 cap dels orbitals d té els seus lobuls dirigits en les
direccions de I’enllag. Per tant la repulsio entre parell d’electrons de 1’atom central A i dels
lligands L sera menor que en els complexos octaedrics. Per tant At < Ao. I en general A¢ <P,
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per tant acostumen a ser compostos d’espin alt ja que el camp cristal-li és feble. Per aquesta
geometria segueix sent valida la série espectroquimica comentada en parlar dels complexos
octaedrics. El At també depén del catio metal-lic i els lligands.

En aquest cas els orbitals que s’estabilitzen son el dz2 1 el dx2-y2, just al revés que en la geometria
octacdrica. I els que es desestabilitzen son els altres tres, dxz, dyz, dxy. En una geometria
tetracdrica, el nom d’aquests grups d’orbitals €s: e (d2 1 dx2y2) 122 (d2 1 el dx2-y2).

Per tant el desdoblament és just al revés que en el complex octaedric. I a I’igual que abans, com
que hi ha 2 orbitals que s’estabilitzen la seva energia disminueix en 3/5 de A¢i per cadascun dels
3 orbitals que es desestabilitzen la seva energia augmenta en 2/5 de At.

En aquest cas tamb¢ es pot calcular ’EECC:
EECC=ne (-3/5 A + n2 (2/5A¢) +n* P

Un dels factors que influeix en si un complex té geometria octaedrica o tetraedrica, és el valor
de ’EECC. Com més estable és, des del punt de vista de configuraci6 electronica (EECC més
negativa), més favorable és la formacio del complex. Per tant, per un determinat 16 metal-lic, per
exemple Cu?’ i lligands clorur, Cl-, es pot considerar la formacié del complex tetraédric
[CuCls]* o be la del complex octaédric, [CuCls]*". Segons els valors de At i Ao es pot trobar
quina sera més favorable des del punt de vista electronic. Ara be, hi ha altres factors que també
influeixen en la seleccid de la geometria, com sén efectes estérics i la carrega del complex (en
general s’evita la formacio de complexos amb carrega elevada). En aquest cas el compost de
coordinacié que es forma és el tetraédric: [CuCls]*.

3.4.3 Geometria planoquadrada

Pels compostos amb NC = 4 una altra possible geometria €s la planoquadrada. Aquesta
geometria es pot veure com una distorsio del octaedre, en el que s’allunyen molt els lligands en
axial fins que es perden totalment. Per tant, basant-se amb el diagrama dels compostos octaedrics
amb efecte Jahn-Teller, es pot deduir el desdoblament dels orbitals d per aquesta geometria
(figura 3.15).

E,

— L

XZ yz

Figura 3.15 Desdoblament dels orbitals d per una geometria planoquadrada.

En aquesta geometria els 4 lligands estan en el pla xy, per tant I’orbital dx2-y2 sera el de major
energia, ja que ¢s el que presentara una major repulsid, entre els electrons en aquest orbital, amb
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els dels lligands. El que quedara per sota sera 1’altre orbital que es troba en el pla xy, tot i que no
té els 1obuls en les direccions de 1’enllag: dxy. Entre els orbitals amb component z, el dzz, té una
regid que es troba en el pla xy per tant aquest orbital tindra major energia que els altres dos, dxz
1 dyz.

Per un determinat 16 metal-lic formant complexos amb NC =4, depenent del desdoblament dels
orbitals d podra tenir geometria tetraédrica o planoquadrada. Sempre es forma el complex amb
la geometria més favorable energéticament, la que aporta major estabilitat al compost.
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4. Reaccions No Redox

El grup de reaccions que no son de tipus redox és molt ampli ja que inclou totes les reaccions en
les que no hi ha canvi en I’estat d’oxidacio dels diferents elements.

Sovint quan es parla de reaccions no redox es classifiquen com:
- Reaccions acid-base.

- Reaccions de precipitacio.

- Reaccions de formacio de complexos.

Ara be, en aquesta classificacid en parlar de reaccio dacid-base es parla de les caracteristiques
quimiques dels reactius. En canvi quan es parla de reacci6 de precipitacio es fa referéncia al
producte format, a I’igual que en quan es parla de reaccions de formacié de complexos. Ara be,
com es veura al llarg d’aquest capitol, les reaccions de precipitacio o de formacié de complexos
es poden explicar segons algun model acid-base.

Per explicar les reaccions acid-base hi ha diferents models, ja que hi ha acids i bases amb
caracteristiques molt diferents. Aixi es poden agrupar les reaccions en dos grans blocs:

- Les reaccions en les que hi ha bescanvi de protons, que s’expliquen pel model de Bronsted.
- Les reaccions en les que no hi ha bescanvi de protons.

Hi ha una série de compostos que tenen propietats acides o basiques, tot 1 que no intercanvien
protons. Aquests compostos son molt variats 1 per cada tipus de compostos es fa servir un model
determinat. Aixi doncs, pel grup de les reaccions en que no hi ha bescanvi de protons hi ha
diferents models:

- Model de Lux-Flood.: s’aplica a les reaccions entre 0xids, 1 també permet explicar les reaccions
de disgregacio.
- Model de Lewis, que es basa en la idea de que un dels reactius té parells d’electrons solitaris 1

’altre té orbitals buits. Aquest model permet explicar les reaccions de formacié de complexos.

- Model de Pearson, que fa referencia al caracter dur o tou dels atoms que interaccionen en una
reaccio. Permet explicar reaccions de precipitacid, perd també les reaccions de substitucio de
lligands en complexos.

Per tant, totes les reaccions no redox es poden explicar segons algun model acid-base.

Les reaccions no redox son sempre entre compostos, mai entre elements. Una especie en estat
elemental (estat d’oxidacié 0) quan reacciona canvia el seu estat d’oxidacid, per tant la reaccio
formara part del grup de reaccions redox.

En la figura 4.1 es presenten la classificacio de les reaccions que no son redox, en funcio del
model que permet explicar-les i el tipus de compost al que s’aplica cada model.
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Figura 4.1 Classificacio de les reaccions No Redox.

4.1 Model de Bronsted

Segons el model de Brensted un acid és 1’espécie capag de cedir protons, mentre que una base
¢és I’espécie acceptora de protons. Per tant una reaccid acid-base segons aquest model és la
reaccio en la que hi ha transferéncia de protons “H™” entre un reactiu i I’altre. La reaccio més
tipica €s la que es dona entre I’hidroxid de sodi i I’acid clorhidric:

NaOH(aq) + HCl(aq) = NaCl(aq) + H20.

Una especie €s amfiprotica quan és capag d’acceptar o cedir protons, com per exemple I’aigua.
Aix0 es pot veure en les dues reaccions segiients:

NH3(g) + H20 2 NHi(aq) SNHs(aq)+ OH (aq)

En aquesta reacci6 1’aigua cedeix un proto a I’amoniac. L’aigua actua com a acid i I’amoniac
com a base.

HF(g) + H:20 > HF(aq) S F(aq)+ H:0"

En aquesta reacci6 ¢és al revés: ’aigua accepta un protd de fluorur d’hidrogen, per tant esta
actuant com a base. 1 el fluorur d’hidrogen actua com a acid.

Quina diferéncia hi ha entre fluorur d’hidrogen i acid fluorhidric? *

Com ja s’ha comentat, el proté “H"” no existeix com a tal, en soluci6 aquosa, que sovint s’escriu
com H'(aq) en realitat I’espécie que hi ha en solucio és I’ié oxoni H3O": Aquest i6 forma enllagos
per pont d’hidrogen amb les molécules d’aigua, fet que facilita la transferéncia del “H™ d’una
molecula a I’altre. Degut a aquesta gran mobilitat de la carrega positiva 1’aigua €s conductora
del corrent electric. Cal recordar que hi ha un cert equilibri de dissociacio:
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2 H:05 H30* + OH™

tot 1 que esta molt poc desplacat cap a la formacio dels ions, ja que la constant d’aquest equilibri
és molt petita (Kw = 107!%). Aquesta reacci6 es coneix amb el nom d’autoprotolisi de I’aigua i
la seva constant d’equilibri, és la constant d’autoprotolisi o be producte ionic de I’aigua.

Kw = [H307][OH ], i el pKw = —log Ky = 14.
Totes les reaccions acid-base son reaccions d’equilibri que estan desplacades cap a la
formacio de ’espécie més feble.
Per tant, per saber en quin sentit va una reaccio cal coneixer la forga acida o basica d’una especie.

Una especie acida té una determinada constant d’equilibri, Ka i una espécie basica també té la
seva constant d’equilibri, K». Tenint en compte que els valors d’aquestes constants sovint sén
molt petits, pot ser més practic parlar del pKa o pKy: pK, = —log Ka i pKy = —log Kbp.

Si per una determinada reacci6 es coneixen les constant d’acidesa i basicitat de les especies
involucrades es pot preveure en quin sentit es desplagara la reaccid. Per exemple, la reacci6:

NH4" + S* S NHs3 + HS-

Per una banda, el cati6 amoni NH4" prové de la base NH3 que té un pK»(NH3) = 4,74 i I’ani6
sulfur S*~ prové de I’espécie HS™ . El HzS, com que té dos protons, té dues constants d’acidesa,
Ka1 que correspon a 1’equilibri de pérdua del primer protd 1 Ka» que correspon a la pérdua del
segon protd. En aquest cas, les especies involucrades en la reaccid es corresponen amb la Ka» 1
el pKa2(H2S) = 12,96.

Per tant, en aquesta reaccio hi ha dues espécies dacides: NH4" 1 HS™ 1 dues espécies basiques:
NH3iS*. Per saber en quin sentit anira la reaccié cal saber quines son les espécies més febles, i
per aixo cal comparar les seves constants o els seus pK.

En primer lloc cal saber el pKa(NH4") i el pKy(S?). Aquestes constants es poden trobar facilment
ja que per un acid i la seva base conjugada es compleix:

Ka Ky = Kw =107 pKa+ pKy = 14.
Per tant,
PKJ(NH;*) = 14—pKyp(NH3) = 144,74 =9,2
PpKy(S*) = 14— pKop(HS™) = 14-12,96 = 1,04

Si es compara el caracter acid del NH4" i el HS™: el pK.(NH") < pKa2(HS") el que indica que
Ko(NH4') > Ko(HS") i per tant es pot dir que el HS™és ’acid més feble.

En quant a les dues espécies basiques: pKys(S?) < pKn(NH3), el que indica que Kp(S*) >
Kv(NHa3), 1 per tant la base més feble és el NHs.

Com que la reaccio ha de desplagar-se cap a la formacid de les especies més febles, es pot esperar
que la reaccio es desplaci cap a la dreta:
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NHs*+S*-> NH; + HS-

Per tant, sabent les constants d’equilibri es pot saber facilment en quin sentit va la reaccid. Ara
be, que passa quan no es disposa del valor d’aquestes constants? Cal poder con¢ixer de que depeén
la forca acida, és a dir quins son els factors que afecten a la constant d’acidesa.

No tots els acids de Bronsted son del mateix tipus, hi ha tres families, 1 els factors que
condicionen la seva for¢a acida son diferents. Aquests tres tipus son:

- Hidracids, per exemple, HCI.
- Oxoacids, per exemple, HNOs.
- Cations solvatats, per exemple [Al(H20)]*>".

4.1.1 Hidracids

Aquest tipus d’acids tenen una férmula general HaX. Quan n = 1, HX, correspon als halurs
d’hidrogen. Com ja s’ha comentat anteriorment, aquests sobn compostos moleculars en fase gas i
¢€s quan reaccionen amb 1’aigua que es dona la reaccio acida:

HX(g) + H20 S H30*+ X~ (aq)

El grau de desplagament d’aquest equilibri depén de la K,. Hi ha diferents factors que poden
afectar a la constant d’acidesa:

- For¢a de ’enlla¢ H-X. En aquesta reaccid hi ha el trencament de 1’enllag H-X, per tant com
més feble sigui aquest enllag més facil sera de trencar. Tenint en compte que en tots els casos
I’enllag €s senzill, la forca de I’enllag depen de la distancia d’enllag, que és igual a la suma dels
radis: d(H-X) = r(H) + »(X). Per tant, la for¢ca de I’enllac depén del radi de X.

- Electronegativitat de X. Com més electronegatiu sigui X més atrau els electrons de 1’enllag cap
a ell, i en principi, es podria esperar que perdés més facilment el “H"”. Ara be, si aquest fos el
factor més rellevant el HF seria un acid més fort que el HCl 1 en realitat no és aixi.

- Solvatacio del H". Aquest procés té un valor de AH << 0 pero és el mateix per tots els hidracids.

- Solvatacio de X~. A ’igual que la solvatacio del protd, aquest procés també t¢ AH << 0, pero
el seu valor depén de I’ani6. En el procés de solvataci6 1’anié s’envolta de molecules d’aigua,
gracies a ’atraccio electrostatica 16-dipol (X~ ---H20). Com més petit sigui el radi de I’anio més
forta sera la interaccid amb 1’aigua 1 més s’afavorira la formacié d’aquesta especie. Cal tenir
present que el radi dels anions és més gran que el radi atomic, per tant, la interaccio

anio---H20 < catié---H20

- Repulsions electroniques en I’anié X. La formaci6 de 1’ani6 implica que hi ha un electr6 extra
sobre I’atom 1 per tant, hi ha dues components a tenir en compte: l’atraccio nucli-+ electro sera
més gran per atoms X de radi menor i les repulsions electro---electro, que seran majors com més
petit sigui el grup X.

Per tant, hi ha diversos factors que van en sentits oposats. El fet experimental és que en baixar
en un grup el caracter acid augmenta. Per tant, el factor més important és la forca de ’enllag.
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Pels halurs d’hidrogen, en augmentar la d(H-X) el caracter acid augmenta: HF < HCI< HBr <
HI. El HF(aq) és un acid feble, mentre que la resta son acids forts.

En el grup 16 la tendéncia és la mateixa: H20 <H2S <H2Se < H2Te. L’aigua té un pH neutre,
mentre que els altres son acids, pero el HoS és un acid més feble que el HoSe.

Pels elements del grup 15 (NH3, PH3, AsH3) té sentit parlar del seu caracter acid en solucio
aquosa? 3

Quan es comparen hidracids amb la mateixa féormula general HnX, és a dir del mateix grup de la
taula periodica, la forca de 1’enllag, per tant el radi de X, és el que explica la gradaci6 del caracter
acid. Ara be, qué passa en el cas dels acids poliprotics?

Pels acids poliprotics, les constants d’acidesa van disminuint: K,; > K,2, com es pot veure en el
cas del sulfur d’hidrogen, H2S, pKa1 = 7 1 pKa> = 13. El radi dels dos atoms enllagats ¢s el mateix
1 per tant es podria esperar que fos igual de facil perdre el primer que el segon prot6. En canvi
s’observa que no ¢€s aixi. Un cop ha perdut un protd costa molt més que perdi el segon.

L’ani6 HS™ té major densitat electronica sobre el S que en el cas del H2S (ja que t€ una carrega
negativa), tendira a atraure menys els electrons de I’enllag cap a ell, polaritza menys 1’enllag, i
per tant sera menys favorable la formacié del dianié S*~; per altra banda, en augmentar encara
més la carrega negativa sobre el S augmenten les repulsions electro-+electro, fent que sigui
menys favorable la formacié de 1’ani6 sulfur.

Com varia el caracter acid-base al llarg d’un periode? Si s’analitzen els hidracids del 2°"
periode: CH4, NH3, H20 1 HF, ja s’ha comentat que el HF és acid, mentre que el NH3 és basic,
¢és a dir que el caracter acid augmenta en anar cap a la dreta de la taula periodica. Perque?

En avangar per un periode, la carrega nuclear efectiva Zer augmenta, ja que la carrega nuclear
augmenta pero els electrons que es van afegint es col-loquen en el mateix nivell, €s a dir que no
apantallen al nucli. En augmentar Z.s els electrons de la capa de valéncia estan més atrets 1 el radi
disminueix. Ara be, la difereéncia en el radi de X (i per tant en la distancia H-X) és causa suficient
per canviar de caracter basic, neutre o acid? La resposta €s que no ja que la variaci6 en el radi no
¢és tant important com quan es baixa en un grup.

En avancar per un periode el que varia molt €s |’ electronegativitat; el valor maxim correspon al
F. Per tant el que explica ’augment del caracter acid en avangar en un periode és que augmenta
I’electronegativitat, augmentant la polaritat de 1’enllag.

Per tant, el caracter acid dels hidracids:
- Augmenta en avangar en un periode, ja que augmenta 1’electronegativitat.
- Augmenta en baixar en un grup ja que augmenta el radi.

En la taula 4.1 es recullen els valors de K. 1 pK, dels hidracids del grup 17. Es pot veure que hi
ha una diferencia significativa entre la K. del HF 1 la resta de HX: el HF és un acid feble en aigua
1 la resta son acids forts, perd en solucid aquosa no es podra diferenciar la seva forga acida, ja
que pels tres compostos el proto estara totalment dissociat.
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Aixi doncs, les solucions aquoses de HF contindran: HF(aq), F(aq) i H3O", ja que hi ha
I’equilibri
HF(g) + H20 5 F(aq) + H30*

en canvi en les solucions dels altres hidracids, 1’espécie molecular practicament no esta present
a la soluciod, ja que I’equilibri esta totalment desplacat; per exemple la soluci6é aquosa de HCl
contindra Cl (aq) i H3O" ja que la reaccio és:

HCI(g) + H20 > Cl(aq) + H;0"

Taula 4.1 Constant d’acidesa i pK, pels compostos HX.

K. PKa
HF 6,510 3,2
HCI 107 -7,0
HBr 10° -9,0
HI 10'° -10,0

Caracter basic dels anions X"~ (bases conjugades dels hidracids)

El caracter basic dels anions dependra de la tendéncia que tinguin a captar protons i per tant esta
relacionat amb el caracter acid de I’hidracid.

Com ja s’ha comentat, per la parella d’un acid i la seva base conjugada, pK, + pK; =I14. Per tant
sabent el pK. es pot con¢ixer el pKp. Analitzem el caracter basic del F~ i del CI". A partir de les
constants d’acidesa es troba: pKp(F~) = 14-3,2 = 10,8 i pKp(Cl") = 14—(—7,0) = 21,0. Per tant, el
PKv(CIN) >> pKp(F) 1 en solucid aquosa el F~ presenta caracter basic, o hidrolisi basica mentre
que el CI" no, ja que la seva Ky €s tant petita que no arriba a apreciar-se.

Aixi doncs, en dissoldre NaF(s) o NaCl(s) en aigua la solucio té diferent pH. En principi, ambdos
son compostos ionics, que es dissolen donant els ions solvatats. Aix0 és el que passa en el cas
del clorur de sodi:

NaCl(s) + H20 - Na*(aq) + Cl(aq)

Ara be, en el cas del fluorur de sodi, un cop s’ha donat la dissolucid de la sal, I’anié F~ presenta
hidrolisi basica i segueix evolucionant fins arribar a I’equilibri:

NaF(s) + H20 = Na*(aq) + F(aq) F-(aq) + H20 S HF(aq) + OH (aq)

El resultat és que la solucio de NaCl t¢ un pH neutre mentre que la de NaF té pH basic. La
justificacio d’aquest fet: el F és un atom petit, per tant ’anié amb la carrega negativa a sobre
tendeix a compartir dos electrons per minimitzar les repulsions.
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Per tant, en baixar en un grup el caracter basic de ’anio disminueix.

Si ens centrem ara en analitzar el caracter basic de OH-, HS~, HSe™ i HTe". A I’igual que en el
cas dels halurs, en baixar en el grup I’anid t€ menys tendéncia a protonar-se per donar I’acid, ja
que com s’ha vist abans, el caracter acid augmenta en baixar en el grup (distancia d’enllag més
gran). Si tenen menys tendencia a protonar-se indica que tenen menys caracter basic.

En el cas de I’anié HS", té dues constants d’acidesa K,; ~107i K,2 ~ 10~ 13 d’ordre de magnitud
molt diferent, aixi que quin €s el seu comportament en aigua, actua com a acid o com a base?

Les dues reaccions possibles son: que actui com a acid, llavors la reaccio t€ la constant d’equilibri
K.z, mentre que si actua com a base, la costant d’equilibri sera la constant de basicitat Ks; ja que
les especies involucrades en la reaccid son les que corresponen a la pérdua del primer proto:

HS™ + H20 5 S+ H30" HS™ + H:0 S HaS + OH-
Ki~1075 Ky~ 107
Com es pot veure, Kp; > Ka2 per tant, ’ani6 HS™ té caracter basic.

Comparant el caracter basic del OH™ amb el del HS™: el primer és una base forta mentre que el
HS™ és una base feble. Per tant, solucions de la mateixa concentraci6é d’aquest dos anions donaran
pH basic pero de diferent magnitud. Una solucié de NaOH sera molt més basica que una de
NaHS de la mateixa concentracio.

La mateixa tendéncia (en baixar en el grup) s’observa amb els anions O>", S*~, Se?, Te*". El
caracter basic segueix la tendéncia: Q> > S > Se?~ > Te*".

Pot existir I’anié O* en solucié aquosa? Indiqueu quines espécies hi haura en solucié quan
es dissol en aigua Na:O(s) i quan es dissol NasS(s). *

El nitrur de sodi, Nas;N, és una sal que es pot trobar en estat solid. Quines espécies es pot
esperar que hi hagi en solucié quan es dissol aquest compost en aigua? >

4.1.2 Oxoacids

Els oxoacids es caracteritzen per tenir els protons units a un atom d’oxigen. Aixi hi ha un element
central E unit a un grup O-H que és el grup acid: E-O-H. La forga acida dels oxacids depén de
I’element central, ja que en tots els casos 1’enllag que es trenca és el O-H, i I’element E modula,
en part, la forca d’aquest enllag.

Hi ha dos caracteristiques de I’atom central que influeixen en el caracter acid:

- Electronegativitat
- Estat d’oxidacio (eo) 1 la relacio eo/r.

Un compost amb una formula EOH depenent de I’electronegativitat () de E sera un acid o una
base:
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Si y(E) > 1,7 el compost és un acid. En ser E un element amb electronegativitat alta indica que
és un no metall, i per tant que forma un enllag covalent amb I’oxigen, E-O-H. Un exemple CIOH,
que com que té caracter acid s’escriu HCIO. El valor de y(Cl) = 3,0.

Si y(E) <1,7 és un compost basic. Un element amb electronegativitat baixa vol dir que té caracter
metal-lic, per tant que 1’enllag que forma amb el OH ¢és de tipus ionic, aixi que el compost esta
format per E" i OH". Un exemple és el compost NaOH, el valor de y(Na) = 0,9.

En el cas dels compostos de bor i d’alumini: B(OH)3 i AI(OH)s. Els dos elements pertanyen al
mateix grup de la TP, i els seus valors d’electronegativitat son: y(B) = 2,0 1 y(Al) = 1,5. Aquesta
diferéncia d’electronegativitat entre un i I’altre €s el que fa que un sigui un no metall (B) i I’altre
un metall (Al). Per tant, el compost AI(OH)3 és i0nic amb una certa contribucié covalent
d’enllag, ja que Ay entre Al i O no és molt gran (els dos elements sén del bloc p) i el seu
comportament en aigua ¢€s basic. En canvi el B és un element no metal-lic, la seva y és més
propera a la del O 1 forma enllag covalent B-OH; per tant, en solucid aquosa actua com a acid.

Ara be, el cas del acid boric, B(OH)3; o H3BOs és particular, ja que el seu caracter acid en aigua
no és degut al trencament de 1’enllag O-H, sin6 a que pot agafar un grup OH™ de I’aigua, segons
la reaccio:

B(OH); + H20 - B(OH)4 + H30*

L’explicacid per aquesta reaccid ¢és senzilla. El B té tan sols 3 electrons en la seva capa de
valéncia, per tant la formacié d’un quart enllag que 1’hi permeti assolir configuracié de capa
plena és molt favorable.

Per tant, en base a I’electronegativitat de I’atom E el caracter acid o basic de les especies EOxHy
varia segons la seva posici6 a la taula periodica:

grup 1 grup 13 grup 17

Base >  Acid
Caracter acid augmenta
Alguns elements no metal-lics tenen diferents estats d’oxidacio i per tant poden formar diferents

oxoacids. Un exemple és el clor, que té diferents oxoacids de formula general HCIOx. L equilibri
acid-base és:

HCIOx S H30" + ClOx~

Aquest equilibri estara més desplacat cap a la dreta com més acid sigui el compost.

El Cl, que té 7 electrons en la capa de valéncia, pot tenir estat d’oxidacio I, III, V i VII, depenent
del nombre d’electrons que comparteix. Aixi que els oxoacids son: HCIO, HCIO2, HCIO3 i
HCIOu4. En tots ells el H esta unit a I’oxigen i la resta d’atoms d’oxigen estan units per un doble
enllag al CI.

Aquests oxoacids, tot i que son del mateix element no tenen la mateixa forga acida, ja que
presenten diferéncies significatives:
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- L’estat d’oxidacio del clor: com més elevat és, menor és el seu radi covalent.

- L’electronegativitat: com més positiu és I’estat d’oxidacido més gran és. Un atom amb estat
d’oxidaci6é positiu, estd compartint part o tots els seus electrons de valéncia, per tant,
I’apantallament sobre la carrega nuclear és menor, i en conseqiliéncia la seva Zef augmenta,
respecte a la del atom neutre. Tenint en compte que 1’electronegativitat és la tendéncia a atraure
els electrons d’un enllag, en augmentar Z.r tamb¢ augmenta la y.

- La deslocalitzacio de la carrega negativa en ’anio (1a base). Com més deslocalitzada estigui
la carrega negativa en 1I’ani6, més desplacat esta 1’equilibri cap a la formaci6 de la base. La
deslocalitzacié de la carrega negativa depeén del nombre de formes ressonants que pugui
presentar.

Per ’acid hipocloros, HCIO, la base conjugada, 1’ani6 hipoclorit, C1O™, no presenta formes
ressonants 1 la carrega esta localitzada sobre I’oxigen. En canvi I’anid clorit C1O2™ presenta dues
formes ressonants, per tant la carrega negativa esta repartida entre els dos O. Una forma intuitiva
de veure-ho €s que si la carrega sobre cada oxigen és menor, la facilitat per protonar-se i tornar
I’equilibri enrere és també menor (figura 4.2).

_ _ _©
|C1-0-H |c1-o |
--
1ol 1ol 8 ™7 >
- \ \ TJP 2 formes ressonants \CI]’-O
r G s s ressonants (1=
H
--
10l | |
Il N a0 )
ICI~550 o g
O/.’/ \ \bl 3 formes ressonants |y
101 H | e
--
10l | |
5|l N 52 Y,
=] o) =_C1—Y< 7 =Clz=5
0\ o=\ 4 formes ressonants I(—Ll(]" Q
10| H |0 -‘

Figura 4.2 Oxoacids i oxoanions del clor, HCIOx en els que es pot observar la deslocalitzacio
de la carrega negativa.

Per tant, com més elevat és 1’estat d’oxidacio, més deslocalitzada esta la carrega negativa en
I’oxo0ani6 1 més favorable que I’equilibri es desplaci cap a la dreta. Per altra banda, com més
elevat és ’estat d’oxidaciéo més elevada és electronegativitat del CI, fet que també afavoreix la
desprotonaci6 del grup acid O-H. L’acid percloric en aigua és un acid fort. I per tant, la seva base
conjugada, 1’ani6 perclorat no presenta caracter basic. Com més localitzada esta la carrega sobre
I’anié més facil és que es protoni en solucid aquosa, i per tant que generi medi basic (figura 4.3).
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acid fort no té caracter basic

HCIO HCIO, HCIO; HCIO, ClO" ClO, ClO; ClOy

L -
r -

augmenta el caracter acid augmenta el caracter basic

Figura 4.3 Variacio del caracter acid dels oxoacids, i variacio del caracter basic, dels
oxoanions, segons [’estat d’oxidacio de [’atom central.

Si es compara la for¢a acida dels oxoacids amb el mateix estat d’oxidacid pero diferent atom
central: HC1O, HBrO i HIO el que tindra un major caracter acid sera el que tingui un radi menor
1un atom central més electronegatiu (figura 4.4).

caracter acid augmenta

s
<k

HCIO HBrO HIO

L

r(E) augmenta o

‘Z(E) augmenta

Figura 4.4 Variacio del caracter acid en baixar en un grup, per un mateix estat d’oxidacio.

Per tant, el caracter acid dels oxoacids i dels hidracids depén de diferents factors; en els hidracids
com més gran és el radi, més acid és, mentre que en els oxoacids, és al revés, els de radi més
petit tenen major caracter acid.

Regles de Pauling per conéixer el pKa dels oxoacids

Les regles de Pauling son unes regles empiriques. La férmula de 1’oxoacid es pot escriure
diferenciant els O units a H 1 els que estan units a 1’atom central per un doble enllag. Aixi la
formula queda EOp(OH)q. Les dues regles son:

a) pK,=8-5p
b) En acids poliprotics la diferencia entre els diferents pK, és: ApK. =~ 4 o 5.
La perdua del segon protd costa més, ¢€s a dir el segon protd €s menys acid. Per exemple I’acid

sulfaric H2S0s4, es pot reescriure com SO2(OH): i per tant, pKa; =~ 8—10 = —2. Es a dir que Ka1 =
10?, o sigui que el primer prot6 es dissocia totalment, és un acid fort.

A partir de la segona regla de Pauling es dedueix que pKu2 =4 + pKa1 =2, és a dir que K= 1072
1 per tant la perdua del segon proto és un equilibri (acid feble).

Per tant, pKa2 > pKa1, ara be, a qué és degut aixo?

Si continuem amb el cas del HoSO4: la Ka1 gran, acid fort, es justifica per estar el S en estat
d’oxidacio VI, per tant t€¢ una electronegativitat gran 1 el seu anio HSO4 té tres formes
ressonants, amb la carrega negativa repartida entre tres O, quedant una carrega de —1/3 sobre
cadascun d’ells.

Per altra banda, la desprotonacid6 del HSO4 ja no és total, no és tant favorable la seva
desprotonacié. Aixo sembla contradictori amb el fet de que 1’anié SO4> té les carregues més
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deslocalitzades, ja que en lloc de repartir-se en tres posicions ho fa en quatre. Ara be, com que
en aquest cas son dues les carregues negatives, la fraccié sobre cada oxigen és major, —1/2.

Les regles de Pauling es compleixen be pels diferents oxoacids, excepte per dos oxoacids del
fosfor: 1’acid fosforos o fostonic (H2PHO3) 1 I’acid hipofosforos o fostinic (HPH2032), ja que
en aquests compostos no tots els H son acids, és a dir no tots els H estan units a un O.

Hi ha dos oxoacids que son poc estables: 1’acid carbonic H2COs i I’acid sulfurds, H2SOs. En
soluci6 aquosa és més estable 1’0xid, COz 1 SOz que 1’oxoacid, ara be, presenten igualment dues
constants d’acidesa Kai 1 Ka2. Per exemple, pel CO; els dos equilibris que hi ha en soluci6 sén:

CO2(aq) + H20 § HCO:(aq) + H30"
HCOs3 (aq) + H20 5 CO3>(aq) + H30*

Aplicant les regles de Pauling, es pot considerar la forma CO(OH): i per tant pKu; = 3 1 pKaz =
7. Tenint en compte que K2 és molt petita, la concentracid d’anid carbonat en una solucié aquosa
de COo, per exemple en 1’aigua amb gas, sera molt petita.

Com que sempre la K.> << K, ’equilibri predominant, en una solucio de l’oxoacid poliprotic,
és el primer (Kai).

Oxoacids amb més d’un centre

Les regles de Pauling no es poden aplicar a oxoacids amb més d’un centre. Per aquest oxoacids,
com més llarga ¢s la cadena més caracter acid té el compost.

Per exemple, si es compara 1’acid fosforic, H3POQs4, 1 I’acid difosforic, H4P207 es troba que la
Ka1(H3PO4) < Ka1(H4P207), els seus pKa; son 2,1 1 1,0 respectivament.

Una forma d’explicar-ho és imaginar el H4P20O7 com derivat del H3PO4 en que s’ha substituit un
H per un grup POsH> (figura 4.5). Aquest grup és més atraient d’electrons que el H, aixo fa que
el P perdi densitat electronica, per aixo atrau densitat electronica de I’enllag O-H, facilitant el
seu trencament, o sigui, facilitant la desprotonacid 1 per tant, augmentant el caracter acid.

i 1
HO—P—O-H HO—P—O—P—OH
I AL I
OH (l) OH
) ¢ . >

atraient d'electrons

Figura 4.5 L’acidesa augmenta com més llarga és la cadena de [’oxoacid.

4.1.3 Caracter acid dels cations solvatats

En soluci6 els ions estan solvatats, envoltats de molécules de dissolvent. En soluci6 aquosa els
ions estan interaccionant amb molécules d’aigua, en general amb 6 molécules, [M(H20)6]™" i
[X(H20)6]™ , excepte els cations d’elements del 2" periode que tan sols en tenen 4 al voltant
[M(H20)4]""; aixo és degut a que no poden sobrepassar 1’octet, ja que en la capa de valéncia
aquests elements tan sols tenen orbitals s 1 p, un total de 4 orbitals.
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Generalment s’escriu M""(aq) per representar el catié solvatat. Per exemple, quan es dissol el
NaCl(s) en aigua la reacci6 es pot escriure:

NaCl(s) + H20 = Na*(aq) + Cl(aq)

Ara be, en alguns casos €és convenient escriure-ho en la forma d’aquocomplex, [M(H20)6]"" per
poder explicar les seves propietats.

Hi ha alguns cations que en aigua donen solucié acida. Es diu que aquests cations presenten
hidrolisi acida. Aixo és degut a que 1’aquocatid pot presentar 1’equilibri de desprotonacié d’una
de les molécules d’aigua. Per exemple, per un catié M**(aq) I’equilibri és:

[M(H20)6]*" + H20 5§ [M(OH)(H20)s]" + H30"

Com més polaritzant sigui el catié (relacid ¢/r gran), més desplacat esta 1’equilibri cap a la
formacié de H3O", i per tant més acid és I’aquocomplex.

Una forma d’explicar-ho és que el catid polaritzant atrau densitat electronica de 1’enllag
M"—OH,, quedant I’atom d’oxigen pobre en densitat electronica (J°); per compensar-ho,
I’oxigen atrau densitat electronica de 1’enllag O—H, llavors el que queda pobre en densitat
electronica és el H, i la preséncia de ’aigua del medi afavoreix la transferéncia del H de I’aigua
coordinada a I’aigua del medi (figura 4.6).

&+
M5~ H M"_-57 H Y Riere f
S =% RO

H @
ot H,0-H
Figura 4.6 Efecte d’un catio polaritzant en la desprotonacio de I’aigua coordinada.

Sera igual de favorable la desprotonacié de la segona molécula d’aigua? °

El poder polaritzant d’un cati6 depen de la relacid entre la carrega que té el catio 1 el seu radi
(gq/r). Ara be, aquesta relacio té matisos que diferencien els cations dels elements dels blocs s, p
id.

Pels cations del bloc s, 1a relacid q/r explica be la diferencia en ’acidesa dels seus aquocations.
Com més gran és larelacio q/r més acid és i per tant el seu pK, és menor. Aixi doncs les solucions
aquoses de Be?" son més acides que les de Mg?", ja que el radi del Mg?" és més gran. Comparant
dos ions del mateix periode, com el Na* i el Mg?*, I’efecte més rellevant és la diferéncia de
carrega, sent més acida una solucié de MgClz que una de NaCl. En realitat, una solucioé de NaCl
¢és neutre i la de MgCl presenta un lleuger caracter acid.

Ara be, quan es comparen ions amb igual carrega i radi similar, com poden ser Mg?* i Cu?*, pero
de blocs diferents, un és del bloc s i ’altre del bloc d, es troba que la soluci6 aquosa de Cu?* és
més acida que la de Mg?**. Aquests dos ions son de periodes diferents i es podria pensar que la
diferencia és deguda a aquest fet. Pero si es compara I’acidesa de les solucions aquoses de Cu?*
i Ca*" que son elements del mateix periode, perd amb radis diferents, també és més acida la
solucié de Cu?*.
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Per tant, els cations d’elements del bloc d presenten major caracter acid del que cabria esperar
basant-se en la relacié g/r. Aixo és degut a que al llarg d’un periode la Zer augmenta, i per tant
¢s més correcte considerar que el poder polaritzant depen de la relacio Zer /r. Per exemple, una
solucid aquosa de FeCl, és menys acida que una de CuCl; de la mateixa concentracidé. Com que
I’anié és el mateix, el pH de la soluci6 tan sols depén del catio: caracter acid Fe*'(aq) <
Cu?*(aq); la Zer augmenta en avangar cap a la dreta al llarg del periode, i aixo fa que el radi ionic
disminueixi. Ambdoés factors fan que el poder polaritzant augmenti, Zer /r Fe**(aq) < Cu®*(aq).

Reprenem el cas esmentat abans, Mg?*(aq) i Cu®*(aq), que tot i tenir la mateixa carrega i un radi
similar tenen diferent caracter acid. Aquests dos ions tenen una carrega nuclear efectiva diferent:
Z,r del Cu?* > Mg?", per tant, el Cu®" és més polaritzant, fet que explica que les seves solucions
siguin més acides que les de Mg**.

Els metalls del bloc d poden presentar diferents estats d’oxidacid, i tal i com es pot esperar, com
més gran ¢s la carrega de 1’16, més polaritzant és. En aquest cas les dues relacions son valides:
q/r 1 Zef/r, ja que en ser més gran la carrega (gq), la Zer també és més gran. Per tant, les solucions
aquoses de Fe’t son més acides que les de Fe’*.

Els cations metal-lics d’elements del bloc p també presenten un caracter més acid de 1’esperat,
basant-se en la relacid ¢/r. Si es compara ’acidesa de les solucions aquoses de Sr**, Cd*" i Sn**
s’observa que el caracter acid augmenta Sr?*< Cd** < Sn?* | tot i que el radi ionic de Sr** i Sn**
son similars. Per tant, un cop més I’efecte de la Z.r és el factor rellevant en la diferéncia en
I’acidesa. També cal tenir present que els metalls del bloc p tenen menor caracter metal-lic,
degut a que la seva electronegativitat ¢s més gran 1 els seus compostos tenen més contribucid

covalent d’enllag.

Per tant, en tots els casos l’acidesa dels aquocations (hidrolisi acida) depen del poder polaritzant
del catid Zet/r. Per ions del bloc s, o ions d’un mateix element €s el mateix considerar aquesta
relacio o la relacio g/r.

4.1.4 Especies en solucio en funcio del pH

Una de les qiiestions importants €s saber en quina forma es troba un element en funci6 del seu
estat d’oxidaci6 i el pH del medi. El primer que cal és tenir present si I’element és un metall o
un no metall. Un element metal-lic forma cations, en canvi un element no metal-lic pot tenir estat
d’oxidaci6 negatiu i, en la majoria del casos, pot tenir també estat d’oxidacio positiu; ara be, tot
1 que tinguin estat d’oxidacio6 positiu no formen cations, sin6 que formen anions, compartint els
seus electrons amb altres atoms.

Elements metal-lics

Les sals son compostos 10nics, 1 en molts casos el catid és un catio metal-lic (no sempre, per
exemple hi ha sals amoniques, amb el catio6 NH4"). Quan es dissol un compost idnic en aigua, el
pH del medi dependra del pH que generin els seus ions. Per altra banda, segons el pH del medi,
tant I’ani6 com el catio es poden trobar en diferent forma. Per saber quines son les especies
presents en el medi cal analitzar tant 1’anié com el catio.
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D’una forma general es pot dir que quan s’afegeix medi basic a una soluci6 d’una sal metal-lica,
en la que tenim 1’aquocomplex [M(H20)6]™":

- Pot ser que es formi un precipitat, que correspondra a 1’hidroxid metal-lic M(OH)n. A nivell
experimental es pot observar realment la formaci6 de precipitat que va cap al fons o be pot ser
que tan sols s’observi una terbolesa. Aquesta terbolesa també correspon a un precipitat, el que
passa €s que les particules poden ser molt lleugeres i no cauen al fons del recipient.

- Pot ser que en seguir afegint medi basic el precipitat es redissolgui, aixo vol dir que s’ha format
una especie ionica, soluble en aigua. L’espécie formada és un hidroxocomplex, amb 4 o 6
lligands, [M(OH)4]“™- 0 [M(OH)s]®™-. El que s observa és que el precipitat desapareix, o be
la terbolesa desapareix obtenint-se una soluci6 nitida, transparent (que no té perque ser incolora).

Com ja s’ha comentat anteriorment, no s’ha de confondre transparent amb incolor. Solucio
transparent: la solucié €s clara, no es veuen particules en suspensio. Una solucié transparent pot
ser acolorida o incolora: aixo fa referencia al color de la solucid.

Molts cations metal-lics precipiten quan s’afegeix medi basic, perod no tots. Que precipiti 0 no
depen de la solubilitat de 1’hidroxid. Si és molt soluble (constant de solubilitat gran) es requeriria
un pH alt per formar el precipitat i si aquest valor €és superior a pH = 14, no s’observa la
precipitacio en solucid aquosa.

Un cati6 que no té caracter polaritzant, com pot ser el Na*, en solucié aquosa esta solvatat,
[Na(H20)6]*, i segueix aixi tant en medi d@cid com basic. L hidroxid de sodi, NaOH és soluble,
per tant, existeixen els dos ions en solucio: Na“(aq) o [Na(H20)s]" i OH (aq). Aixi dons el Na(I)
es troba com Na'(aq) a qualsevol pH.

Ara be, molts cations metal-lics en medi basic precipiten, ja que el seu hidroxid, de formula
general M(OH)y, és insoluble.

Com ja s’ha comentat, si el catio €s polaritzant presenta hidrolisi acida; la reaccio d’hidrolisi es
pot escriure per tots els cations solvatats, el que varia d’uns als altres €s el valor de la constant
d’equilibri, que és més gran com més polaritzant €s el catio. Per tant, d’una forma general es pot
escriure la reaccid d’hidrolisi d’un cati6 solvatat com:

[M(H20)6]™ S [M(OH)(H20)s]™D* + H30" Kai
Les molecules d’aigua es poden anar desprotonant progressivament.
[M(OH)(H20)s] ®V* & [M(OH)2(H20)4]™?* + H30" Ka2

Ara be, les constants d’equilibri son cada cop més petites, aixi Ka2 < Kai. Per tant quan es parla
del caracter acid d’aquest catio I’equilibri més rellevant és el primer, la perdua del primer proto.

En canvi, quan la soluci6 es basifica, es va neutralitzant el H30" de forma successiva: primer el
del primer equilibri, i quan ja esta tot el catid metal-lic en la forma [M(OH)(H20)s]™D* si es
continua afegint base es neutralitza el H3O" del segon equilibri.

Per un cati6 metal-lic en estat d’oxidaci6 II, com per exemple 1’i6 Mg?*, els dos equilibris son:
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[M(H20)6]** & [M(OH)(H20)5]* + H30" Ka1
[M(OH)(H20)s]* & [M(OH)2(H20)s] + H30" Ka2

en haver neutralitzant dos protons, de dues molécules d’aigua, es forma una espécie neutre,
[M(OH)2(H20)4] que en realitat é¢s el Mg(OH)2. En ser una espécie neutre és insoluble en medi
aquos 1 precipita.

Quan el catidé metal-lic té estat d’oxidacié III, com per exemple Fe**, la formacio de ’espécie
neutre es dona quan s’han desprotonat tres molécules d’aigua, per tant quan s han desplagat cap
a la dreta les tres reaccions d’equilibri:

[M(H20)6]** & [M(OH)(H20)s)*" + H30" Kai
[M(OH)(H20)s]*" & [M(OH)2(H20)4]" + H30" Ka2
[M(OH)2(H20)4]* 5§ [M(OH)3(H20)3] + H30™ Ka3

A TI’igual que abans, I’espéecie neutre formada [M(OH)3(H20)3] correspon a I’hidroxid M(OH)s.
Tenint en compte que la majoria d’aquests hidroxids presenten una estructura cristal-lina que es
descriu millor com un o0xid hidratat, M203-3H20, el precipitat format es pot escriure d’aquesta
forma. Aix0 es pot explicar pel caracter polaritzant del catio M>*,

Per tant, una soluci6 que conté un i6 metal-lic, en basificar el medi, precipita I’hidroxid (o ’oxid,
quan aquest 16 té un cert caracter polaritzant) i com més polaritzant sigui el catio (Kai, Ka2, Ka3
més grans), menor sera el pH necessari perque comenci a precipitar.

Per altra banda, la precipitacio dels hidroxids depen de la constant de solubilitat Ks: com més
petita sigui, més insoluble és el compost.

M™(aq) + n OH- S M(OH)a | Ks= [M™][OH]"

Un dels factors que influeix en la solubilitat de les sals és la relacio de radis entre els ions
implicats. En general, si els dos ions tenen un volum similar acostumen a ser sals insolubles,
mentre que si la diferencia de volums ¢€s gran son solubles. En aquesta linia, quan es comparen
sals dels ions alcalinoterris, els hidroxids son insolubles amb els cations de radi petit, per tant
els de dalt de tot del grup, com el Mg?**, mentre que sulfats o carbonats, que sén voluminosos,
precipiten amb cations voluminosos, o sigui del final del grup, com Ca?" o0 Ba?".

Per tant, en el cas dels hidroxids la selubilitat en soluci6 aquosa segueix 1’ordre segiient:
Be(OH)2 < Mg(OH)2 < Ca(OH):2 < Sr(OH)2 < Ba(OH)2

Per tal de que precipitin els hidroxids, per una mateixa concentracié de catié M**, la soluci6 de
Ca?" requereix una concentracié de OH™ molt més gran, un pH molt més basic que el Mg?*. Aixi
quan es treballa amb solucions 0,1 M en afegir medi basic s’observa la precipitacié del Mg(OH):
en canvi gairebé no s’observa la precipitacio del Ca(OH)..

Tenint en compte les constants de solubilitat d’aquest dos hidroxids: K5 (Ca(OH),) = 7,0 107 i
K«(Mg(OH),) = 5,7 107! es pot calcular a quin pH s’observaria la precipitacié d’aquests
hidroxids 1 es troba que el Mg(OH)2 comenca a precipitar a pH > 9 mentre que el Ca(OH):2 ho
fara a pH > 12.
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Comparativament els M(OH)3 son molt més insolubles que els M(OH): ja que ’atraccid
electrostatica M™*---OH~ és més gran. Aixi per exemple: Ks(Fe(OH)3) = 2,7 1073°, Ks(Al(OH)3)
= 6,3 10732 i Ks(Cr(OH)3) = 6,7 10731; tots tres hidroxids tenen K molt petites i per tant a un pH
< 7 ja comencen a precipitar. Tant el AP* com el Cr** poden comengar a precipitar en forma
d’hidroxid o oxid hidratat a un pH = 4 mentre que el Fe(OH)3 que té una Ks més petita es forma
jaapH <4.

Tots els M(OH), es dissolen quan s’afegeix medi acid ja que es protonen els OH i per tant es
recupera I’aquocatio.

M(OH)n + n H3:0" 2> [M(H20)6]™

Per tant els composts M(OH)n tenen cardacter basic.

Ara be, quan el catio és polaritzant els seus hidroxids i oxids tenen caracter amfoter: és a dir, es
dissolen tant en medi acid (comportant-se com a base) com en medi basic (actuant com a acid).
Quan en afegir medi basic a una soluci6é d’una sal metal-lica, primer s’observa la formacié de
precipitat (pot ser tan sols aparicio de terbolesa) i en continuar afegint medi basic aquest es
redissol és que s’esta formant de nou una espécie idnica, un complex amb els grups OH™ ja que
¢s el reactiu que s’esta afegint en excés. El catié metal-lic va incorporant grups OH™ al seu
voltant, en diferents reaccions d’equilibri, formant diferents espécies ioniques, segons el pH del

medi. En general es pot considerar que es forma un hidroxocomplex, amb 4 o 6 lligands OH".
En formar-se una espécie ionica és soluble en aigua.

En el cas dels ions alcalinoterris, el catid6 Be*" és molt polaritzant i per tant el seu hidroxid,
Be(OH): té caracter amfoter, per tant en excés de base es redissol:

Be(OH): +2 OH (aq) S [Be(OH)4]*-

Cal tenir present que aquest catid és del segon periode, 1 per tant no pot sobrepassar 1’octet, per
tant no pot tenir mai més de 4 lligands.

La resta de cations alcalinoterris no son prou polaritzants 1 no es reddisol el precipitat de M(OH)
en excés de base.

Els cations de metalls de transicié amb un cert caricter polaritzant, com per exemple el Cu** o
el Fe**, poden formar el complex ja que els seus hidroxids tenen caracter amfoter:

Cu(OH):+ 2 OH  (aq) 5 [Cu(OH)4]*
Fe(OH): + 3 OH (aq) S [Fe(OH)s]*

Com meés gran sigui la constant de formaci6 del complex Kr més favorable sera la redissolucid
del precipitat. Per exemple, per ions M>*:

[M(H20)6]** + 6 OH- (aq) 5 [M(OH)¢]>  Kr=[M(OH)q]> / [M™]] OH ]

Per tant, s’ha vist que hi ha diferents factors que afecten a com es troba un determinat 16 metal-lic
en funcid del pH del medi. L’interval de pH en el que pot romandre precipitat el M(OH)a depen
de les dues constants d’equilibri: Ks i Kt.

- El pH al que s’inicia la precipitacié del M(OH)n depen de K.
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- El pH en el que es redissol el precipitat per formar 1’hidroxocomplex [M(OH)s]*~ o [M(OH)4]*
depén d’ambdues constants, Ks i K.

Si Ks €s molt petita, com passa en el cas del Fe(OH)3, en soluci6 aquosa no s’arriba a redissoldre
el precipitat, tot i que aquest hidroxid té caracter amfoter. En canvi, tant el AI(OH)3 com el
Cr(OH)s es redissolen en excés de medi basic, ja que la formacid del complex és més favorable
que la precipitacio: Kr> 1/Ks.

En el cas del catid Mg?" té menor caracter polaritzant, per tant ’hidroxid precipita ja a pH basic
1 en solucid aquosa no s’observa la redissoluci6 del Mg(OH); és a dir que a diferencia del
Be(OH): té molt poc caracter amfoter.

El mateix passa amb els hidroxids dels metalls de transici6 en estat d’oxidacio I, els M(OH)2
en general presenten caracter basic, pero si el catid €s polaritzant (Zef/r gran), com passa amb el
Cu?", tenen caracter amfoter. Els M(OH)s tots tenen caracter amfoter (encara que com s’ha
indicat pel cas del ferro, no tots es redissolen en solucid aquosa.

En el cas del Zn?*, que no és un metall de transicié és comparable als metalls del bloc s i p. Es
pot comparar al Mg?*, ja que estan en el mateix periode, perd la seva Z i la seva Zef son més
grans, per tant té major caracter acid, i per tant, el seu hidroxid Zn(OH): té caracter amfoter.

Alguns dels hidroxids amfoters en soluci6 aquosa son: Be(OH)2, Zn(OH)2, Cu(OH):,
Pb(OH)2, AI(OH)3, Cr(OH)s. El Fe(OH)3 potencialment té caracter amfoter perd requereix
d’un pH >14, per aix0 en solucié aquosa no presenta caracter amfoter pero si en reaccions a
fusio.

Com a resum:

- Hi ha cations metal-lics que no canvien en funcio6 del pH, sempre es troben com [M(H20)a]".

- Altres que es poden trobar en dues formes: 1’aquocatio [M(H20)m|"" i I’hidroxid M(OH)n.

- I uns altres es poden trobar en tres formes, 1’aquocatié [M(H20)m]™", I’hidroxid M(OH)n i
I’hidroxocomplex [M(OH)m|™".

Acid > Basic

[M(H20)4]" a qualsevol pH (Li")

[M(H20)s]"  a qualsevol pH (Na", K"...)

[M(H20)6]*" a qualsevol pH (Sr**, Ba*")
[M(H20)4]*" M(OH). [M(OH)4]**  (Be™)
[M(H20)s]>* M(OH), [M(OH),]> (Cu, Zn®*, Pb>)
[M(H20)6])*" M(OH), (Mg**, Ca**, Mn**, Fe?*..))
[M(H20)6]*" M(OH);3 (Fe*)
[M(H20)6]** M(OH);3 [M(OH)]* (Cr, AP
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Com ja s’ha comentat, el pH en que comenga a precipitar 1’hidroxid, M(OH)> o M(OH); depén
de cada 19, a I’igual que el pH en la que aquest es redissol.

Els metalls en estats d’oxidacio elevats, superiors a III, no poden existir en forma d’aquocatié
sind que es troben en forma d’exeanions. Hi ha dos factors que permeten explicar aquest fet.

- Per una banda, a mesura que 1’element va perdent electrons, la seva Zer es fa més gran, per tant
els electrons restants estan molt més atrets; és per aix0 que les energies de ionitzacio van
augmentant /1 < I» <[3< I4.... el que dificulta la formacié de cations amb estat d’oxidacio elevat.
- Per altra banda, suposant que es formés el catid, com que Zer seria molt gran, el seu poder
polaritzant també seria elevat, i en unir-se a les molecules d’aigua, aquestes perdrien rapidament
els protons, donant com a resultat la formacié de 1’oxoanio.

Per exemple, el Mn(VII) es troba en forma d’oxoanio, I’anié permanganat, MnQO4~ que té color
violeta. El mateix passa amb el Mn(VI), que forma I’ani6 manganat MnQO4>-, de color verd fosc
1 que tan sols és estable en medi molt basic. Cal no confondre aquests dos anions. El que es fa
servir habitualment al laboratori és el permanganat, que tot i que és molt oxidant, és forga estable
en solucid aquosa.

El Cr(VI) tamb¢ forma oxoanions; es pot trobar en dues formes segons el pH del medi, el cromat
CrO4* i el dicromat Cr207*.

En els oxoanions de formula general MO4™ el metall comparteix tots els electrons de la capa de
valéncia amb els atoms d’oxigen, formant enllagos covalents. L entorn de I’element metal-lic és
tetraédric 1 hi ha formes ressonants, de tal forma que totes les distancies M-O son iguals 1 tots
els atoms d’oxigen tenen la mateixa carrega negativa.

En el cas del CrO4> i el MnO4*" I’ordre d’enllag M-O = 1,5 ja que hi ha 2 dobles enllagos a
repartir en quatre posicions. I les dues carregues negatives de 1’anid estan repartides entre els 4
oxigens, per tant hi ha %2 de carrega negativa sobre cadascun. En la figura 4.7 (esquerra) es pot
veure I’estructura de Lewis de I’ani6 cromat. En el cas del MnO4™ hi ha una sola carrega negativa
repartida entre els quatre oxigens, per tant hi ha % de carrega negativa sobre cadascun. En aquest
cas hi ha tres dobles enllagos repartits en quatre posicions, per tant ’ordre d’enllag Mn-O és
1,75 (figura 4.7, dreta).

c ™
=03 0. o " 0255 g
0 \\C 4._: '_iiv[/'_l
r n
—05 —2" N=/——05 _ e 025
0,5: (0§ (_): 0,25:§{ ‘Q:
N\ J
0e(Cr-0) = 1,5 0e(Mn-0) = 1,75

Figura 4.7 Estructura de Lewis resum de les diferents formes ressonants per [’anio cromat
CrO4 i per I’anié permanganat MnOy .
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En el cas del Cr(VI) ja hem dit que es pot trobar en dues formes en funci6 del pH del medi: I’ani6
CrO4* que és de color groc, és I’espécie predominant en medi basic, mentre que el dicromat
Cr207*" de color taronja és I’espécie predominant en medi acid.

La formaci6 del dicromat a partir del cromat en acidificar el medi es pot entendre millor si es
descriu en dues etapes, tal i com es pot veure en la figura 4.8. Per facilitar la comprensio de la
reaccid s ha dibuixat una sola de les formes ressonants.

En primer lloc es protona un dels oxigens, formant I’hidrogencromat, HCrO4, 1 a continuacio
dos d’aquests anions poden donar una reaccié de condensacio, en la que s’allibera aigua 1 queda
un dels oxigens actuant de pont entre els dos metalls.

En soluci6 aquosa, els equilibris que donen lloc a la formacié d’aigua, que és el dissolvent, estan
desplagats en aquest sentit (formaci6 del dissolvent).

O Ke) + O 0

N2 OB P

— ~__

%% 0° S5 O-n

0. O. 0O 5. 0 O 0
9\ /9 N /9 \Cr/__ \\Cr/_
/Cr\_ /Cr\_ e_/ \O/ = 0O
©g” |0-H uwo OF mo |10 = Ol

Figura 4.8 Formacio de [’anio dicromat per protonacio del cromat i posterior reaccio de
condensacio. Per facilitar la visualitzacio s’ha dibuixat una de les formes ressonats. En
realitat els dobles enllagos estan deslocalitzats, i també la carrega negativa.

A diferencia de ’anié cromat, en que totes les distancies Cr-O son iguals, en 1’ani6 dicromat hi
ha dos distancies Cr-O diferents, segons si I’ordre d’enllag és 1, amb 1’oxigen pont, o més gran
que 1, els oxigens terminals (Figura 4.9).

0e(Cr-0)=1 oe(Cr-O) =1+ 2/3

Figura 4.9 Estructura de Lewis del dicromat resumint les diferents formes ressonants existents
per aquest anio.

En realitat hi ha un equilibri entre les dues formes en les que es troba el Cr(VI):

Cr2074 + 3H20 5 2 CrO4* + 2 H3O*

s O
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Quan s’acidifica una solucié de cromat, es protona aquest anid i 1’equilibri es desplaga cap a
I’esquerra, formant-se el dicromat. En canvi, si a una soluci6 de cromat si afegeix medi basic, es
neutralitzen els protons que hi ha a la dreta, i per tant la reaccid es desplaca en aquest sentit
formant-se 1’ani6 cromat.

Elements no metal-lics

Els elements no metal-lics poden presentar estats d’oxidacio negatius i positius, que donen lloc
a dos tipus diferents d’acids: hidracids i oxoacids. Per tant, la forma en que es trobin en solucid
depen de dos factors: la forga acida i el pH del medi.

En el cas d’acids forts, sigui quin sigui el pH del medi estaran desprotonats, independentment
de si és un hidracid o un oxoacid. Aixi doncs I’acid clorhidric, HCI en aigua el trobem sempre
com CI" i H30". Passa el mateix amb 1’acid nitric, HNO3, que es troba totalment dissociat NO3~
i H30" 0 amb I’acid percloric, HCIO4, en que en solucio sempre es troba 1’anié ClO4~ 1 H30™.

Aixi doncs: el N(V) es troba a qualsevol pH com ani6 NOs~; el CI(VII) es troba a qualsevol pH
com anid ClO47; el CI(-I) es troba a qualsevol pH com a i6 CI".

En canvi, quan sén acids febles, tindrem diferents especies segons el pH. A pH molt acids hi
haura I’oxoacid, la forma totalment protonada i a mesura que va augmentant el pH hi haura
diferents oxoanions

En el cas de I’acid fluorhidric, HF, que és un acid feble es pot trobar en dues formes: HF a pH
acid 1 F~ a pH basic.
HF F

»

pH acid basic

En el cas de I’acid sulfuric, H2SO4, el primer equilibri de desprotonaci6 esta totalment desplagat,
¢és un acid fort, pero no el segon. Aixi que a pH molt acids es troba com HSO4 1 en augmentar
el pH es troba com SO4*".

HSO4 S04+

4

pH acid basic
Per acids diprotics febles, com el Hz2S es poden trobar tres especies: H>S pH molt acid, a pH
intermedis HS™i a pH més basic S

H»S HS- S*

pH acid basic
El valor de pH en el que predomina cada especie depen de les constants d’acidesa successives,
Ka1, Kq... En el cas de 1’acid fosforic, H3PQa, que és un acid feble, es poden trobar 4 espécies
diferents:
H3POs H:PO4+ HPO4~ PO+~

—>

pH acid basic
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4.1.5 Reaccions de condensacio per formar polioxocompostos

Ja s’ha comentat que quan 1’anié cromat CrO4*~ esta en medi acid, forma I’intermedi HCrO4™ i
aquest per medi d’una reacci6 de condensacio, es forma aigua i I’ani6 dicromat, Cr207*~. De
forma analoga, els elements no metal-lics també poden formar polioxoanions. Ara be, hi ha una
diferéncia important: mentre que els oxoanions de metalls del bloc d donen la reaccidé de
condensacio a temperatura ambient, pels oxoanions dels elements del bloc p la reaccid s’ha de
fer en calent. O sigui que es requereix que hi hagi medi acid, per tal de que es formi ’espécie
acida i cal aportar energia, en forma de calor.

Els oxoacids, o les seves sals acides, que tenen grups E-OH poden donar una reaccié de
condensacio entre dues o més molécules o ions, formant 1’enllag E-O-E 1 alliberant aigua. Per
exemple, a partir de I’hidrogensulfat, HSO4*~ es pot obtenir el disulfat S207* (figura 4.10):

2 HSO4* + calor = S:072 + H20

1/3 ) 0-1/3
o3 13 ol | \O17
1530, | A\O° calor 130y, é g™

S T> ~n—
_1/30( \O-H H-O \ 1/30 (0) \0_1/3

Figura 4.10 Reaccio de condensacio de I’anio hidrogensulfat per formar [’anio disulfat.

Tenint en compte que la geometria al voltant del S és tetraedrica, 1’ani6 disulfat, a 1’igual que el
dicromat, son dos tetraedres compartint un vertex.

A partir dels derivats de I’acid fosforic es poden obtenir diferents compostos, segons el nombre
de grups acids que tinguin. A partir de I’hidrogen fosfat HPO42~ s’obté el difosfat, P207%, en el
que dos tetraedres amb el fosfor al centre, comparteixen un vertex, el de I’atom d’oxigen que fa
de pont (figura 4.11).

HPO,* P,0,*

273
23 023 0-2/3 0]
O 273 NoEEs
230, | O calor 2130y,

P P
_2/304 0 H H- O/ \ _2/3 i -2/30 \ -~ \ 273

Figura 4.11 Reaccio de condensacio de l’anio hidrogenfosfat per donar [’anio difosfat.

A partir del dihidrogen fosfat, H2PO4~ que té dos grups acid, es poden obtenir especies lineals,
com per exemple el trifosfat H2P3010>~ que pot seguir reaccionant pels grups acids que 1’hi
queden, formant cadenes més llargues, o be pot formar espécies cicliques, com el trifosfat ciclic
P309*". En la figura 4.12 es mostra la formacio del trifosfat lineal. L entorn de cada fosfor és
tetraedric, 1 per tant en aquest ani6 els tetraedres al voltant del fosfor estan compartint vertexs.
Els oxigens pont, degut als dos parells d’electrons que tenen localitzats sobre seu, presenten una
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geometria electronica (disposicié de tots els parells d’electrons al seu voltant) tetraédrica, per
tant els atoms P-O-P no estan alineats. L’estructura del trinuclear és en ziga-zaga, és a dir els
enllagos P-O-P-O-P no formen angles de 180° sin6 que I’angle P-O-P és de 122°.

H,PO, oH H,P30,y™
12
/ll)\\\O H
H-O \0_1/2 _1/20///, /0
_H H 12"
U © \0 o2
'I/ZOII |\\O calor / | 0_1/2 &
) —1/20/ AN
_1/20( TO-H H-0 \ N\ S~ 0=y 9
2H,0 70 O~y w

Figura 4.12 Formacio del trifosfat lineal: els fosfors queden alineats mentre que la seqiiencia

P-O-P-O-P és en ziga-zaga degut a [’entorn tetraédric de cada fosfor.

La formacio del trifosfat ciclic es mostra en la figura 4.13. En aquest cas cada fosfor reacciona
amb els dos grups acids dels que disposa, formant un anell de 6 atoms, en el que queden alternats
els atoms de P i els de O pont. Per tant, es pot veure com tres tetraedres compartint dos vertex
amb els seus veins. Degut a I’entorn electronic tetra¢dric, dels dos atoms, P 1 O, 1’anell no pot
ser pla, i la conformacié de cadira és la més estable.

H,PO,
172 3
= o2 P30y
P
H-O \O—H -1/20 (o) 12
N\ _/
1201 b 1')\\\0'”2 calor 120 \ o2 / ot /
re ~N - T~
g TO-H H-0 \0-1/2 \ /P\O/P\ N P P
3H0  -12g O

Figura 4.13 Formacio del trifosfat ciclic. Al costat es pot veure la conformacio de cadira de
I"anell i la disposicio dels tres tetraedres “PQOy4” compartint vertexs.

Els anions trifosfat i difosfat tenen un paper clau en els processos biologics. Formen part del
trifosfat d’adenosina, ATP# i del difosfat d’adenosina, ADP*~. En aquests ions un dels fosfors
té enllagada I’adenosina, que és un nucledsid format per una base nitrogenada, 1’adenina, i un

sucre, la deoxiribosa (figura 4.14).

Els sucres tenen grups OH, deoxiribosa-OH, per tant poden donar reaccions de condensacié amb
els grups acids del fosfat, HO-P formant-se I’enllag deoxiribosa-O-P. Aixi doncs, la seqiiencia
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és: adenina-deoxiribosa-O-trifosfat en el ATP* i adenina-deoxiribosa-O-difosfat en el ADP>
(figura 4.14).

Aquestes dues especies tenen un paper clau, com a font d’energia o reserva d’energia. La reaccid
¢és reversible, pot anar en un sentit o en 1’altra; en els éssers vius pot anar en tots dos sentits,
alliberant energia que agafa una altre molécula, quan va cap a la dreta, és a dir quan hi ha la
hidrolisi del ATP* o absorbeix energia d’algun altre procés que s’estigui donant en la seva
proximitat, per desplacar la reacci6 cap a 1’esquerra formant-se el ATP*.

ATP# + H20 § ADP> + HPO4~ AG =-41 Kcal

NH,
adenosina N SN
< 1)
fosfat Q N N adenina
o
Hon nH
deoxiribosa
273
230, 1|) /Adenosina H,0 /Adenosina
12
2349 N 0 2/3 172 (0]
0 O-H H'O///,, ' \‘\\0'1/2 < ; ? Q, | \0-1/2
S~ 230 p P P
.1/20/ o \0-1/2 \‘ l \0/‘\0/ \0-1/2
H,0 230 o2
2-

Figura 4.14 Reaccions de condensacié entre el difosfat d’adenosina (ADP*") i I'hidrogen
fosfat per formar el trifosfat d’adenosina( ATP*) i la reaccié inversa: la hidrolisi de I’ATP* en

la que se separa el fosfat terminal, donant el ADP*". En el requadre: |’adenosina.

Ja s’ha comentat que pels elements del bloc d, tan sols modificant el pH es dona la reaccio de
condensacio, com s’ha vist pel Cr(VI), que es pot trobar en dues formes en funci6 del pH: cromat
(medi basic) o dicromat (medi acid). Aquest no és 1’inic element del bloc d que presenta
reaccions de condensacid entre els seus oxoanions. Aquest tipus de reaccio la presenten també
els altres elements del grup 6 (Mo i W) i els del grup 5 (V, Nb, Ta).

Una de les qiiestions que es pot plantejar és per que la resta d’elements del bloc d no donen
reaccions de condensacid. La resposta és bastant obvia, tot i que sovint no es para atenci6 al per
que.

- Per formar polioxoanions cal que I’element formi oxoanions, i que un dels oxigens es pugui
protonar, per poder donar la reacci6 de condensacio.
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- Tan sols formen oxoanions els metalls en estat d’oxidacio elevat. Aixd només passa amb els
del comencament del periode, que tenen menor Zet, tenen els electrons menys atrets i es més
facil que els comparteixin. A partir del grup 7 els estats d’oxidaci6 habituals son més baixos.

El vanadi pot formar oxoanions en estats d’oxidaci6 IV i V. Si ens centrem en ’estat d’oxidacio
superior, V(V), el seu oxoanio és el vanadat, VO43~ que és I’espécie que existeix en medi basic.
A mesura que s’acidifica el medi, es pot protonar un dels oxigens, HVO4*~, 0 be dos dels oxigens,
H2VOg, i aquestes espécies poden anar donant reaccions de condensacid, formant-se diferents
polivanadats. Es poden formar cadenes, en les que I’entorn del vanadi és tetraédric, o be
clusters, en els que I’entorn del vanadi és octaédric, com per exemple el [V10028]%~. En medi
acid extrem, la forma existent és el catié vanadil: VO2". La formacio de les diferents espécies
depén de dos factors: el pH del medi, i la concentracio de vanadi. En linies generals es pot
considerar que les espécies predominants son:

vVO?* polivanadats (ex: [V10O2s]®) VO4*-

pH Acid > Basic

Poden existir altres polivanadats, similars a I’ani6 decavanadat [V10028]% que es pot veure en la
figura 4.15. Aquest decavanadat esta format per 10 octaedres amb el vanadi al centre de
I’octaedre i oxigens al veértexs, o sigui octaedres VQe, que estan compartint arestes.

Figura 4.15 16 decavanadat [V1002s]% format per 10 octaedres VOs compartint arestes. En la
figura dos dels octaedres queden amagats pels que hi ha al davant.

En el cas del crom, tant en el cromat com en el dicromat ’entorn del Cr(VI) és tetracdric, mentre
que el vanadi pot presentar especies amb entorn tetraédric, bipiramide trigonal, i octaédric (com
en el decavanadat). Aquesta diferencia es pot explicar pel major radi que té el V, ja que la seva
Zef €s menor que la del Cr. En ser un atom més voluminds hi caben més atoms al seu voltant. De
totes formes, tant si el vanadi es troba en un entorn tetra¢dric com octaédric. el nombre
d’electrons al voltant del vanadi no canvia, tan sols estan distribuits de forma diferent: en 1’entorn
tetra¢dric hi ha un doble enllag¢ deslocalitzat, mentre que en 1’entorn octaedric tots els enllagos
son senzills.

Quan es passa als elements dels periodes 5¢ i 6° el seu radi és més gran i la formacio de 6 enllagos
senzills és més favorable. Per tant, Nb, Ta, Mo i W formen clitsters en els que els octaedres
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“MOQs” comparteixen arestes formant espécies del tipus [MsO19]%, com per exemple, I’ani6
hexamolibdat [MoeO19]*".

Tant el vanadi(V) com el vanadi(IV) en medi molt acid es troben en forma de cations vanadil.
Hi ha dos ions vanadil, vanadil(V), VO2* i vanadil(IV), VO**.

El mateix passa amb el Ti(IV) que en medi molt acid es troba en forma de cati6 titanil TiO?*".
Ara be, en un gran rang de pH es troba en forma de solid, TiO2 ja que és molt insoluble. Com
que el seu estat d’oxidaci6 és elevat, aquest oxid té caracter amfoter i en medi molt basic es pot
redissoldre donant 1’ani6 titanat, TiO32".

4.2 Model de Lux-Flood

El model de Lux-Flood serveix per explicar reaccions en les que no hi ha intercanvi de protons
sind que hi ha intercanvi o transferéncia d’atoms d’oxigen.

Acid: compost acceptor d’atoms d’oxigen i1 forma un oxoanio.
Base: compost donador d’atoms d’oxigen 1 queda en forma de cati6.

Aquest model permet explicar reaccions que tenen lloc en estat solid. En general cal escalfar per
tal de que es produeixi la reaccio.

Les reaccions entre dos 0xids s’expliquen be amb aquest model. Per exemple la reacci6é entre un
oxid metal-lic 1 un 0xid d’un no metall:

- Els elements metal-lics poden formar cations, en canvi els no metalls no. Per tant, /’oxid
metal-lic pot cedir un “0O” 1 quedar en forma de catio.

- Els elements no metal-lics quan presenten estat d’oxidacio positiu poden formar oxoanions, per
tant, I’oxid d’un no metall pot acceptar “O”.

Aixi en la reaccio entre CaO 1 SiO; hi haura una transferéncia d’un “O” del CaO cap al SiO,.
CaO(s) + SiOz(s) + calor = CaSiOs(s)
Per tant, el CaO té caracter basic 1 el SiOz té caracter dacid.

En el laboratori quan s’ha de fer servir el CaO(s), per exemple per utilitzar-lo com agent
dessecant, es recomana protegir-lo de ’aire ambiental. Per qué? 7

Hi ha un tipus de reaccions, anomenades disgregacions o fusions, que permeten solubilitzar
substancies molt insolubles. Del mot disgregar (desunir, separar) ve el nom de disgregacid. La
reaccio es fa en calent, a temperatura prou elevada com perque els dos reactius es trobin en estat
fos, per aix0 a aquestes reaccions també se les coneix com fusions.

Hi ha algunes disgregacions o fusions que son de tipus acid-base i que es poden explicar segons
el model de Lux-Flood.

Un dels reactius que es fa servir en aquest tipus de reaccions és 1’hidrogensulfat de potassi,
KHSO4, com que aquesta especie és acida (1’ani6 té caracter acid) la reaccio en la que participa
¢és coneix com disgregacio acida.
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Com ja s’ha comentat abans, el dioxid de titani TiO és una espécie molt insoluble en aigua. Una
forma d’obtenir solucions que continguin Ti(IV) és fer una disgregacié. En solucions molt acides
pot existir com a catio titanil TiO", per tant el TiOz pot actuar com a base cedint un “O”. Aixi
que es requereix un agent disgregant que sigui acid, que pugui acceptar “O”. Aquest disgregant
acid és el KHSOa. Ara be, d’entrada no €s evident veure que aquesta espécie pot actuar com a
acid acceptant “O” 1 formant anions.

El KHSOy4 és una sal acida, per tant quan s’escalfa es dona la reaccié de condensacio6 per formar
el disulfat de potassi K2S207, com s’ha vist anteriorment. Ara be, si es continua I’escalfament
aquest compost pot descompondre donant K2SO4 1 SO3, i és aquest 0xid el que té caracter acid i
accepta el “O”.

En una primera etapa es pot considerar la reaccié de formacio6 de I’0xid acid:
2 KHSO4(s) + calor = K2S:07(s) + H20(g)
K2S207(s) + calor 2 Kz SO4(s) + SO3(g)

A mesura que es va formant el SO; es va donant la reaccid acid-base entre els dos oxids, segons
el model de Lux-Flood

TiO2(s) + SO3(g) 2> TiOSO4(s)
basic  acid
En la figura 4.16 es pot veure la redistribucio electronica que dona lloc a la formaci6 de I’oxid
acid.

O 0O ©O e [0} e

A A A A2

T~ N— —
%" 97 RoP 95" ol

Figura 4.16 Descomposicio termica de [’anio disulfat.
L’oxid acid, SOs3, es forma “in situ” i a mesura que es forma va reaccionant amb 1’0xid basic,
TiO2 per donar la sal.

El sulfat de titanil format, TiOSQ4 és una sal soluble en medi aquds sempre que sigui un medi
molt acid. A pH molt baixos és estable, i en soluci6 hi haura TiO", HSO4 i SO4*". Si no és gaire
acida, molt abans d’arribar a pH = 7 ja es forma el TiO2 que com s’ha comentat, és molt insoluble.

Per tant la reacci6 global que té lloc és:
TiO2(s) + 2 KHSO4(s) + calor = H20(g) + K2SO4(s) + TiOSO4(s)

El titani(IV) no existeix com a aquocatio [Ti(H20)s]*" ja que és molt polaritzant, i la forma més
estable és 1’10 titanil TiO** que té menor carrega.
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Ara be, el TiO2 té caracter amfoter (ja que el Ti*" té Ze/r gran), per tant pot reaccionar amb Oxids
basics, com és el Ca0, actuant com a oxid acid i formant 1’oxoanié:

TiO2(s) + CaO(s) + calor = CaTiOs(s)
Acid base

Per tant, el TiO2 que és molt insoluble en aigua, es pot solubilitzar per disgregacio, tant
reaccionant amb 0xids acids (SO3) com amb 0xids basics (CaO).

Quan ens trobem davant d’una reaccio6 entre dos 0xids, com es pot saber quin oxid actua com a
acid i quin com a base? El primer que cal fer és mirar el cardacter metal-lic o no metal-lic de
I’element.

- Els oxids dels no metalls sempre actuen com a dacid.
- Els oxids dels metalls si el catio no té un marcat caracter polaritzant actuen com a base.

- Els oxids metal-lics de cations polaritzants poden actuar de les dues formes: com a base i com
a acid. Es a dir, presenten caracter amfoter.

Son possibles les segiients reaccions? Si és aixi completeu-les i justifiqueu la resposta.
ZnO0(s) +S0s(g) + calor 2>
Zn0(s) + NaxO(s) + calor >°

4.2.1 Criteris per saber quin caracter acid-base té un oxid

El caracter basic o acid d’un oxid depen del caracter metal-lic de I’element. Com més caracter
metal-lic t¢ més basic és.
En principi quan tenim un oxid d’un element metal-lic, es pot esperar que tingui caracter basic.

Ara be, aix0 no ¢s aixi quan el catio metal-lic és polaritzant o té€ un estat d’oxidacio elevat; en
aquests casos pot ser:

- Amfoter: és a dir a més del caracter basic propi dels 0xids metal-lics pot actuar com a acid quan
reacciona amb un oxid més basic que ell. Aix0 passa amb cations polaritzants (q/r gran o Zet/r
gran).

- Acid: quan no existeix com a cati6 ja que el seu estat d’oxidacié és elevat.

El caracter metal-lic a la taula periodica disminueix al llarg d’un periode, d’esquerra a dreta, 1

augmenta en baixar en un grup. Per tant, el caracter acid-base dels 0xids esta relacionat amb la
seva posicio a la taula periodica.

- Metalls del bloc s: son els elements més metal-lics per tant els seus oxids, MO 1 MO, tenen
caracter basic. L’inica excepcio ¢és el BeO que té caracter amfoter.

Justifiqueu perqué el BeO, tot i ser I’oxid d’un element metal-lic presenta caracter amfoter? °

- Metalls del bloc p: el caracter metal-lic és menor, per tant el caracter basic dels seus oxids
també ¢és menor. Els metalls que tenen estat d’oxidacio I1I tenen una relacid g/r gran (Zet/r). En
estar cap al final del periode la Zcr és gran i és més gran com més elevada és la carrega de 1'10.
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Per tant, menor caracter metal-lic i major poder polaritzant, fa que tinguin caracter amfoter.
Aixi doncs, els 0xids M203 dels elements Al, Ga i In tenen caracter amfoter.

Els 0xids MOz en reaccions a fusié també poden presentar caracter amfoter, perd predomina el
seu caracter acid. E1 SnO21 el PbOz2 en solucié aquosa no es comporten com a base.

Per un mateix element segons 1’estat d’oxidacié canvia el seu caracter acid-base: el caracter
basic del SnO > SnOz2 i el del PbO > PbOz. Per altra banda, tenint en compte que Sn i Pb estan
al mateix grup i que en baixar en el grup augmenta el caracter metal-lic, el cardacter basic del
PbO > SnO.

- Metalls del bloc d: en avancar cap a la dreta al llarg del periode, el caracter metal-lic
disminueix, per tant també ho fa el caracter basic dels seus Oxids. Per altra banda, els elements
de transicié poden trobar-se en diferents estats d’oxidacid, per tant, a major estat d’oxidacio (g/r
gran) menor caracter basic de 1’0xid. Quan disminueix el caracter basic poden ser amfoters o en
el cas més extrem acids (que €s quan ja no es comporten com a bases). A continuacio es resumeix
el comportament acid-base dels o0xids segons 1’estat d’oxidacié de I’element metal-lic:

MO: els primers elements del bloc d, formen 0xids amb caracter basic. Per exemple FeO, MnO.
En canvi els oxids dels elements del final del bloc tenen caracter amfoter: CuO, ZnO.

M203, MO2: son amfoters, ja que ’estat d’oxidacio és més alt. Poden formar oxoanions, en
guanyar un “O”. Ara be, alguns d’aquests 0xids tan sols mostren el seu caracter amfoter quan es
fa la reacci6 a fusio. Per exemple, el Fe203 és molt insoluble en aigua 1 encara que s’afegeixi
medi basic fort, no s’observa la seva redissolucio. El mateix passa amb el TiO2 que amb una
fusid basica, per exemple amb NaO, pot formar I’anio titanat, Na>T10s.

Si s’escalfen conjuntament el Cr20; solid i el Na;O solid, que es forma?'’

M20s5, MO3, M207: son acids. Per exemple el Mn207, CrQO3, V20s.Tots ells en reaccionar amb
un 0xid basic poden formar anions. Cal tenir cura i no confondre CrOs i Cr20;.

Completeu les segiients reaccions:"' Cal tenir present que les reaccions que es realitzen en solid
0 a fusio no s’escriuen mai en forma ionica.

Mn:07(s) + K:O0(s) + calor >
CrOs(s) + CaO(s) + calor >
Na;O(s) + V20s(s) + calor 2>

Indiqueu quins dels segiients oxids pot reaccionar amb el SO3(g): CaO(s), Cr20;3(s), CrOs(s),
Zn0(s). 12

- No metalls: els seus 0xids tenen caracter acid. Els no metalls es troben en el bloc p; en aquest
bloc hi ha elements metal-lics i no metal-lics. En baixar en un grup augmenta el caracter metal-lic
1 els elements de més a 1’esquerra tenen major caracter metal-lic. Per tant, pels no metalls quan
augmenta el caracter metal-lic, disminueix el caracter acid.

En el grup 13, tan sols el B és un no metall, i el seu oxid ¢s acid; 1a resta del grup son elements
metal-lics. En el grup 14, els dos primers elements (C, Si) son no metalls i els seus oxids son
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acids. Els dos ultims elements, Sn 1 Pb, son metalls; el Ge es troba al mig, €¢s un semimetall,
propietats intermedies entre els dos. Des del punt de vista acid-base els dos oxids, GeO 1 GeO2
tenen caracter amfoter.

El mateix passa en el grup 15, on els primers elements son no metalls, I’altim, el bismut, és un
metall, i ’antimoni, Sb, és un semimetall. Per tant, N, P formen oxids acids, mentre que els altres
tres elements As, Sb, Bi el seu caracter acid-base depén de ’estat d’oxidacio: E203 caracter
amfoter 1E20s tenen caracter acid.

A la taula 4.2 es pot veure com varia el caracter acid-base dels 0xids en funci6 de la posicio dels
elements en la taula periodica. Els dos factors clau son:

- El caracter metal‘lic de I’element. com més metal-lic sigui 1’element més basic és el seu
oxid. Segons la posici6 de I’element a la taula periodica ja es pot saber si és un metall o un
no metall. A I’extrem dret hi ha els no metalls i a I’esquerra els metalls. Hi ha una gradacié
que depen de I’energia de ionitzacio, la facilitat que tenen per donar cations, que és una de les
caracteristiques dels elements metal-lics. Per tant al llarg d’un periode anant cap a la dreta
disminueix el caracter metal-lic (Ia Zer augmenta) i en baixar en un grup el caracter metal-lic
augmenta (el radi augmenta). Aixi doncs, per un oxid d’un element metal-lic es pot esperar
que tingui caracter basic (amb alguna excepcid degut al segon factor a considerar). Si tenim
un O0xid d’un element no metal-lic sempre és un oxid acid.

- L’estat d’oxidacio i poder polaritzant. un element metal-lic quan es troba en un estat
d’oxidaci6 elevat o t€ un important poder polaritzant (g/r gran, o Zeg/r gran) els seus 0xids
perden caracter basic podent presentar caracter amfoter (quan 1’estat d’oxidacié no és molt
elevat, M(I1), M(III)) o caracter acid (quan I’estat d’oxidaci6 és elevat, M(IV)-M(VII)).

Taula 4.2 Caracter acid-base dels oxids segons la posicio a la taula periodica. Blau: basic;
rosa: acid; groc: amfoter.

1 2 13 14 15 16 17
Li Be B C N 0) F
Na Mg Al Si P S Cl
K Ca Ga Ge As(III) | As(V) Se Br
Rb Sr In Sn Sb(III) | Sb(V) Te I
Cs Ba Tl Pb Bi(IIT) | Bi(V)

oxids basics [(‘)xids amf(‘)ters] oxids acids
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4.3 Model de Lewis

Segons aquest model, un acid és una espécie que té orbitals buits 1 per tant pot acceptar parells
d’electrons. Base ¢s una especie que té al menys un parell d’electrons lliure que pot compartir.

La reaccio entre el BF3 1 el NH3 es pot explicar segons el model acid-base de Lewis. El B té 3
electrons 1 forma 3 enllagos o; aquests enllacos es poden explicar amb la formacio d’orbitals
hibrids sp? del B. Els orbitals p implicats son els que es troben en el pla de la molécula, per
exemple el pla xy. Per tant queda un orbital p buit, perpendicular a aquest pla, el 2p,. Per
estabilitzar la molécula, es forma un enllag 7, deslocalitzat, per solapament d’aquest orbital amb
els tres orbitals 2p, dels 3 F. Com es pot veure en la figura 4.17, en la formaci6 d’aquest enllag

7 els atoms de F aporten electrons a I’orbital 2p, buit del B.

Per altra banda, la molécula d’amoniac, NH3, té un parell d’electrons solitari sobre el N; es pot
explicar per la formacié d’orbitals hibrids sp* amb els orbitals 2s i 2p del N i un d’aquests orbitals
hibrids conté un parell d’electrons.

m
—,/B — - B /B\
| F F | | T o] TP NF | T oNF o

H H
B e

no complexi l'octet
poca contribuciod

Figura 4.17 Formes de ressonancia per la molecula de trifluorur de bor.

Quan es troben el BF3, que necessita formar un enllag per poder complir 1’octet 1 el NH3 que té
un parell d’electrons lliures, poden combinar-se solapant els dos orbitals 2p.(B) buit i el sp’(N)
ple, formant-se un enllagc o(B-N) (figura 4.18). Pel BF3 és més favorable la formacié de I’enllag
B-N que la formacio6 de I’enllag m amb els F, ja que en aquest cas queda una certa carrega positiva
sobre els atoms de F (+1/3), fet que és poc favorable ja que és un atom molt electronegatiu (figura
4.17).
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Figura 4.18 Formacio de I’enlla¢ covalent datiu entre el BF’; i el NF3.

59



Per tant el BF3 és un dacid de Lewis i el NH3 és una base de Lewis. Es forma un enllag covalent,
per comparticié de 2 electrons, que provenen d’un dels dos atoms enllagats, en aquest cas el N.

El model de Lewis permet també explicar les reaccions de formacié de complexos o compostos
de coordinacio.

Com ja s’ha comentat en el capitol 4, un complex és una entitat formada per un atom central, un
metall, envoltat per altres atoms, ions o molécules, que s’anomenen lligands, enllacats a ell. La
formula del complex s’escriu entre claudators. Un exemple de complexos son els aquocations,
dels que s’ha parlat en el model de Bronsted.

L’aquocati6 del Fe(II), [Fe(H20)s]**, esta format per I'id Fe?* que té una configuraci6 electronica
3d%; aquest i6 pertany al 4" periode de la TP, per tant té els orbitals 3d parcialment ocupats i
els 4s 1 4p buits. Per tant pot actuar com dacid de Lewis. Les molécules d’aigua tenen dos parells
d’electrons solitaris sobre 1’oxigen. Per tant, la molécula H20 pot actuar com a base de Lewis.

Aquest tipus de compostos, en soluci6 poden intercanviar els lligands si el complex que es forma
amb el nou lligand és més estable. En canviar els lligands s’observa, en molts cassos, un canvi
de color. Per exemple:

[Co(H20)6)*" + 4 CI-(aq) = [CoCl4]*

)

Amb els halurs, en general formen compostos amb 4 Iligands (nombre de coordinacid 4) ja que
la carrega de 1’16 format €s menor que si es coordinessin 6 lligands. El complex €s més estable
si la seva carrega no és massa elevada (en general que no superi el 3, en positiu o negatiu).

Un altre exemple és:

[Cu(H20)6]*" + 4 NH3 (aq) 2> [Cu(NH3z)4]?*

En general els lligands son molecules neutres o anions. Hi ha molt pocs casos de lligands
cationics; aix0 €s degut a que cal que el lligand tingui al menys un parell d’electrons solitari.

El canvi de color s’observa quan 1’16 metal-lic és un metall de transici6. No s’ha de confondre:
metall de transicio (orbitals d parcialment ocupats) i metall del bloc d (electrons de la capa de
valéncia en orbitals d). Aixi doncs en la reacci6 del nitrat de plata amb amoniac no s’observa cap
canvi de color, tot 1 que la reaccio té lloc. E1 AgNO3 és un compost i0nic, soluble en aigua, per
tant en solucio es pot considerar que hi ha els dos ions. En el cas del catio Ag" esta solvatat i la
reacci6 que té lloc és la de substitucid del lligand H>O pel lligand NH3.

Ag*(aq) + NOs™ (aq) + 2 NHz(aq) =2 [Ag(NH3)2]* + NOs3~

) ]

El catio Ag* té una configuracio electronica 4d'°, per aix0 és incolor, sigui quin sigui el lligand
que esta unit a ell. En ser un element del 5¢ periode té els orbitals 5s i 5p buits. Com més elevat
¢s el nombre d’electrons de la capa de valéncia del metall, menor és el nombre de coordinacid,
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o sigui hi ha menys lligands al seu voltant; cal recordar que un lligand aporta 2 electrons per
formar 1’enllag.

El model acid-base de Lewis permet explicar reaccions entre espécies neutres. Un exemple és la
reaccio que té lloc entre el niquel metal-lic i el monoxid de carboni:

Ni(s) + 4 CO(g) = [Ni(CO)4]
El Ni(0) té una configuraci6 electronica 3d® 4s* per tant té orbitals 3d no ocupats aixi com els

4p 14d. Per tant, pot actuar com a acid de Lewis.

L’estructura de Lewis del monoxid de carboni, CO, presenta un parell d’electrons sobre el C i
un sobre el O, per tant pot actuar com a base de Lewis.

o_®
|C=0|

L’enllag amb el Ni es forma amb el parell d’electrons que hi ha sobre el C, formant-se un enllag
Ni-C. Els compostos que tenen un enllag entre un metall i un C s’anomenen compostos
organometal-lics. La molécula de CO quan actua com a lligand rep el nom de carbonil.

4.3.1 Caracter basic de les amines

Ja s’ha dit que una base de Lewis és una molécula que té un parell d’electrons solitaris. Per tant,
les amines son bases de Lewis. Hi ha diferents compostos derivats de 1’amoniac, que de forma
general es pot escriure com NY3on Y pot ser diferents elements o grups.

Dins del grup de les amines, segons quin tipus de grup sigui Y es pot diferenciar:
- NR3: en que R representa un grup organic, un alca, per exemple la trimetilamina, NMes.

- NHs. L’amoniac o els seus derivats en que s’ha substituit algun hidrogen per un altre grup, com
per exemple: hidroxilamina NH20H, o la hidrazina H2N-NH2 (N2Hy).

- NX3: en que X és un halogen, com per exemple el trifluorur de nitrogen, NFs3.

Tots aquests compostos son bases de Lewis, perd unes especies son més basiques que d’altres.
Per exemple: el NH3 és molt més basic que el NF3 que t€ molt poc caracter basic. Que tingui
poc caracter basic vol dir que té€ poca tendencia a compartir el parell d’electrons que hi ha sobre
el N. Aixo vol dir que aquests electrons estan més atrets que en el NH3. La diferencia entre les
dues molecules ¢és entre H 1 F. Si es comparen les electronegativitats de N, H 1 F:

ZN)=3,0 yH)=21 xF)=4,0

es pot veure que en els enllagos N-H la densitat electronica de I’enllag es desplaca cap al N, en
canvi en els enllagos N-F la densitat electronica es desplaca cap al F (figura 4.19). Aixi doncs,
en el cas del NF; el parell d’electrons esta més atret pel nucli del N que en el cas del NHs, fet
que fa disminuir la seva basicitat.
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Figura 4.19 Diferencia en la distribucio de la densitat de carrega en el NHs i NF3 degut a la
diferencia d’electronegativitat dels atoms enllacats covalentment.

El caracter basic de diferents amines segueix la tendéncia segiient:

NRs3 > NH3 > H:N-NH: > NH20H > NF3

Es pot veure que com més donador d’electrons (menys electronegatiu) €s el substituent, més
basica és I’amina. O dit d’una altra forma, com més atraient d’electrons és el substituent (més
electronegatiu) menys caracter basic t¢ la amina.

4.3.2 Caracter acid dels acids de Lewis del tipus BX3

A I’igual que passa amb les amines, per les molécules del tipus BX3, el seu caracter acid també
depén del substituent. Un acid de Lewis es caracteritza per tenir orbitals buits, en aquest cas,
com menys densitat electronica hi hagi sobre el B, més caracter acid tindra.

Per tant, es podria esperar que com més electronegatiu fos el grup X més acid seria el compost
BX3. Aix0 es compleix quan es comparen BCl; 1 BBrs.

Experimentalment el caracter acid d’aquests compostos segueix la tendencia BCls > BF3 >
BBrs.

L’anomalia és el BF3. Aixo és degut a que com ja s’ha comentat, per tal de complir I’octet, es
forma un enllag 7 deslocalitzat entre els tres enllagos B-X. Aquest enllag es forma amb 2p(B)-
np(X), per tant es forma un enllag¢ pm-pn. Ara be, el solapament entre els orbitals p sera més fort
com més propers estiguin els dos atoms, és a dir per X amb radi menor, com és el F.

Distancia d’enlla¢  B-F < B-Cl < B-Br
For¢a enllag & B-F > B-C1 > B-Br

Com més favorable sigui I’enllag 7t, menys caracter acid tindra el compost, ja que esta fent servir
’orbital p buit per la formaci6 del sistema 7.

Aixi doncs, hi ha dos factors que es contraposen: electronegativitat del grup X i forca de I’enllag
7. El resultat és que en el cas del BF3 el factor predominant €s la formaci6 de I’enlla¢ © que fa
disminuir la for¢a acida d’aquest compost.

4.3.3 Altres reaccions

Les reaccions d’alguns compostos amb aigua es poden explicar també segons el model de Lewis;
per exemple la reaccid del SO3(g) amb aigua. Aquesta reaccid és molt exotérmica i és la que
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explica que la reacci6 del H>SO4 amb aigua sigui també molt exotérmica, ja que aquestes
solucions contenen petites quantitats de SO3(g).

SOs(g) + H20(1) = H2S04(1)
Orbitals 3d buits parells d’electrons

En la molecula de SO3 el S en ser del 3 periode té orbitals 3d buits, per tant pot actuar com a
acid de Lewis. Mentre que la molécula H20 té parells d’electrons sobre 1’O, per tant pot actuar
com a base de Lewis.

Aquest model també permet explicar el caracter acid de 1’acid boric, H3BOs. La férmula d’aquest
oxoacid es pot escriure com B(OH)3, que s’ajusta més al seu comportament acid. A diferencia
dels altres oxoacids, no té cap doble enllag B-O, i com que el B és molt poc electronegatiu no és
desprotona cap grup B-OH. El seu caracter acid en solucié aquosa és degut a que accepta un grup
OH".
L’acid boric pot acceptar més d’un grup OH-?"3

B(OH)3 + OH~ = B(OH)4~

Acid Base
La dissoluci6 del H3BOs en aigua presenta caracter acid gracies a la reaccio:

B(OH); + 2 H20 5 B(OH)+ + H30"

Cal recordar que totes les reaccions son equilibris, que estan més o menys desplagats. Quan una
reaccio esta molt desplagada, s’acostuma a escriure =, per exemple quan és un acid fort, mentre
que si és una reaccid que no esta molt desplacada, amb constants d’equilibri petites, com per
exemple un acid feble, s’escriu la doble fletxa 5.

Un altre tipus de reaccions que es poden explicar segons el model de Lewis son les reaccions
entre fluorurs; per exemple, la reaccidé que té lloc entre el pentafluorur d’antimoni, SbFs 1 el
fluorur de sodi, NaF.

El pentafluorur d’antimoni, SbFs, ¢s un compost molecular; degut a que €és una molecula
voluminosa, les forces de Van der Waals son prou grans com per trobar-lo en fase liquida a
temperatura ambient. L’antimoni és del 5 periode, i la formaci6 del SbFs es pot explicar per la
formacié d’orbitals hibrids sp°d del Sb. En la formacié d’aquests orbitals hibrids fa servir tan
sols un orbital d, n’hi queden quatre més que estan buits. Per tant la molecula SbFs pot actuar
com acid de Lewis.

Per altra banda, el NaF és un solid ionic, 1 com a tal, a temperatura ambient es troba en estat
solid. Dels dos ions presents en el solid el que pot actuar com a base, ja que té parells d’electrons
lliures, és I’anio F-.

Aquest dos compostos poden reaccionar formant una sal, el hexafluoroantimoniat de sodi,
Na[SbFs] 1 la reaccié que té lloc és:
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SbFs(l) + NaF(s) 2Na[SbFs]
Acid base
Una altra reaccid d’aquest tipus és:
AlF3(s) + NaF(s) + calor > Na[AlF4]

En aquest cas, en ser els dos reactius solids a temperatura ambient (dos solids i0nics), cal fer la
reaccid a alta temperatura, a fusio; és a dir quan els reactius estan en fase liquida.

També es pot aplicar el model de Lewis per explicar la major solubilitat del clorur d’estany en
una solucidé que contingui clorurs, que en aigua pura.

Per qué el SnCl; és poc soluble en aigua?'

El SnClL: és molt soluble en HCl(aq) o en general, en una solucidé que contingui ClI™ Els
compostos més solubles en aigua son els compostos ionics, per tant vol dir que el SnCl, en
presencia de Cl™ forma un 16, un i6 complex.

El SnCl: té orbitals 5p i 5d (encara que aquests no els arriba a fer servir) buits, per tant pot actuar
com a dacid de Lewis. Per altra banda, el CI” té 4 parells d’electrons lliures, per tant pot actuar
com a base de Lewis. La reaccio que té lloc és:

SnClz(s) + Cl(aq) =2 [SnCls]~
Acid base

L’estany té 4 electrons en la capa de valéncia, per tant, en I’estat d’oxidaci6 II conserva dos
electrons, ¢és a dir que tant en el complex format, [SnCl3]~, com en el SnClz el Sn(Il) té un parell
d’electrons solitari 1 per tant aquests compostos poden actuar com a base, enfront d’alguna altra
espécie amb major caracter acid. Per tant el SnClz #é caracter amfoter.

En canvi, els halurs d’estany(IV), SnX4 tan sols tenen caracter acid. Tenen els orbitals 5d buits,
1 poden formar ions complexos amb geometria octaédrica:

SnX4 + 2 X~ = [SnXe]*

Les propietats fisiques dels halurs d’estany(IV) depenen molt de I’halogen. SnF4 és el que té més
caracter ionic d’enllag. Pels altres halurs, més voluminosos, en ser el Sn*" un cati6 polaritzant,
I’enllag t€ un marcat caracter covalent, i0nic-covalent, perod dona lloc a solids moleculars.

Una altra reacci6 d’interes 1 que es pot explicar pel model acid-base de Lewis és la formacio de
’ani¢ triiodur, I3~. El iode elemental. I, es troba en estat solid a temperatura ambient. Per qué?’’

En ser el I, una molécula apolar és poc soluble en aigua. Una forma de solubilitzar-lo €s
convertint-lo en una espécie idnica.

Ix(s) + I (aq) S I37(aq)

acid base

= O o=
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L’anid I" pot actuar com a base, ja que té parells d’electrons solitaris, per tant el I2 actua com a
acid. L’ orbital buit en 1la molécula Iz és el o%; aquest orbital esta relativament a baixa energia,
més baix que el de la molécula de Cly, per exemple. Aixo €s degut a que en ser la distancia I-I
gran, la for¢a de I’enllag¢ és menor, 1 per tant la diferéncia d’energia entre I’orbital enllagant 1
I’antienllacant és menor.

4.4 Model de Pearson: caracter dur i tou

Segons el model de Lewis la majoria de molécules o ions es poden classificar com a acids o
bases. Per aix0 s’ha dit que la major part de reaccions no redox son del tipus acid-base segons
algun dels models considerats.

Pearson va analitzar i estudiar les reaccions de formacié de complexos i el desplagament d’uns
lligands per uns altres. Tenint en compte que les reaccions sempre van en el sentit en que es
forma I’especie més estable, els seus estudis el van portar a classificar els acids i bases de Lewis
segons el que va anomenar caracter dur i tou. Després aquesta classificacio va servir per explicar
altres tipus de reaccions.

Aixi doncs, la classificacié de dur i tou per acids i1 bases es basa en les seves caracteristiques.
Acid de Lewis dur-
- Catio petit i compacte: molt caracter metal-lic (y baixa) i cati6 polaritzant (q/r gran).
- Molécula amb orbitals buits i substituents molt electronegatius.
Acid de Lewis tou:
- Catio volumindgs i poc polaritzant (q petita, radi gran).
- Molécula amb orbitals buits i substituents menys electronegatius.
Base de Lewis dura:
- Atom donador d’electrons poc polaritzable (electronegativitat gran i radi petit): F, N, O.
Base de Lewis tova:
- Atom donador d’electrons polaritzable (radi gran): I, P, S.

Ara be, no hi ha una divisio clara entre espécies dures i toves, sind que és una gradacié d’un
extrem a ’altre i per tant, hi ha espécies que tenen un caracter intermedi.

En la taula 4.3 es poden veure alguns acids i bases de Lewis classificats en funci6 del seu caracter
dur o tou.

Com es pot veure en aquesta taula, en general, els cations amb carrega elevada tenen caracter
dur i els de carrega baixa tenen caracter tou. Ara be, El radi també és important: per cations M**
com més petit €s el seu radi més dur és. Aixi doncs els metalls pesants com el Pt, Cd, encara que
tinguin estat d’oxidaci6 2+ la seva relacio g/r és petita i per tant son acids de Lewis tous.
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Taula 4.3 Acids i bases de Lewis classificats segons el seu caracter dur/ tou, basat en resultats
experimentals de Ky.

Acid Dur Intermedi Acid tou

Be?*, APY, Ti*", Ti¥*, | Fe?, Co*', Ni**, Cu?, | Au*, Ag', Cu’, Hg*,

Mg, Cr3*, AP, Fe?t Pb**, Zn** Hg?*,Cd**, Pt*, Cs",
2+

BF3, SO3 BBr3, SO2 Ba™, BH;

Base dura Intermeédia Base tova

F-, OH-, H20, NH3, NO3~, | Br, NO27, N3-, SCN~ I, SCN-, PH3, CN-, CO,

S04+ S, RsS, H-

Aixi doncs el caracter dur de I’acid de Lewis Fe** > Fe?*. El Fe** és un acid dur mentre que el
Fe?" és moderadament dur. En el cas del coure: Cu?* acid moderadament dur mentre que el Cu*
¢és un acid tou. També seran acids tous els cations de metalls de la segona i tercera scrie de
transicié (periodes 5¢ i 6°). Per exemple, el cardcter tou de Ag* > Cu™.

Per altra banda, en quant a les bases, com més volumindés ¢és 1’atom donador d’electrons més
tova és la base, com es pot veure amb els halurs: 1’ani6 F~ és una base dura, mentre que 1’ani6
I~ és una base tova, hi ha una gradacio entre un i I’altre: el CI" 1 Br tindran un caracter intermedi,
pero més dur el CI” que el Br. Per tant, en el cas dels halurs el caracter dur d’aquestes bases
disminueix en baixar en el grup:
FF CIr Br I

Base dura — tova
El Iligand H20 es coordina per 1’oxigen, per tant €s una base dura. El NH3 es coordina pel N,
per tant també és una base dura pero en tenir un radi una mica més gran el N en comparacié amb
el O, la seva duresa és menor. En canvi la fosfina, PH3 és una base més tova que el NH3.

NH; PH3
Base dura tova

Quan es parla de molécules que tenen caracter acid de Lewis, com son els compostos de bor
BX3, s’ha de vigilar en no confondre dos aspectes: caracter acid i duresa. Ambdods aspectes
depenen del grup X. Com més electronegatiu és X més acid és el compost, ja que al voltant del
B hi ha menys densitat electronica. En quant al seu caracter dur o tou les caracteristiques les hi
aporta també el grup X. Com més dur és X més dur és 1’acid de Lewis.

Duresa de I’acid BF3 > B(CH3)3 > BH3

Es interessant remarcar que la molécula SO3 pot actuar com a dacid de Lewis, ja que té orbitals
buits. El mateix passa amb la molecula de SOz, ara be, aquesta en tenir I’atom central un estat
d’oxidacio menor, t¢ menor duresa. Per altra banda, mentre que el SOz només té caracter acid
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de Lewis, el SOz en tenir un parell d’electrons solitaris a sobre el S, en alguns casos pot actuar
com a base de Lewis a més de com a acid de Lewis.

En el cas dels oxoanions la uni6 es dona per un atom d’oxigen, per tant son bases dures, i més
dures com més elevat 1’estat d’oxidacié de I’atom central.

Quan la base té el parell d’electrons sobre 1’atom de N no és tant dura com si fos O, i algunes
d’aquestes bases tenen un caracter intermedi. En canvi quan el parell d’electrons esta sobre el P
llavors és una base fova.

També son bases toves les que s’uneixen pel S. Aixi I’ani6 tiocianat SCN™ que té dues formes
ressonants,

A5—c=N| <= 5=c=x©

I’atom donador d’electrons pot ser el S o el N. Segons amb quin 16 metal-lic s’uneixi preferira
fer-ho pel S (amb cations tous) o amb el N (amb cations més durs).

Hi ha una altra espécie que apareix a la taula que mereix especial atencio, és I’ani6 hidrur, H™.
A diferéncia del protd6 H" que no existeix com a tal, I’ani6 H™ si que existeix. Existeixen
compostos ionics amb aquest anid, i també existeixen alguns complexos amb aquest ani6. En
aquest cas I’atom d’hidrogen té I’orbital 1s amb 2 electrons, per tant, és una base de Lewis.

El NaH existeix en estat solid, ara be, com es veura més endavant, en solucié aquosa dona una
reaccid redox. En ser un compost idnic es dissocia quan es troba en solucid aquosa, pero I’anid
H™ té els electrons poc atrets pel nucli que té tan sols una carrega positiva, aixi que tendeix a
compartir aquests electrons: reacciona amb el H'(aq) que és el H3O". La uni6 entre H i H" dona
Ho.

NaH(s) + H20 = Na*(aq) + Hz(g) + OH (aq)

En una reaccié sempre es forma ’especie més estable, i des del punt de vista de caracter dur i
tou, I’especie més estable es forma entre un acid dur i una base dura, o entre un acid tou 1 una
base tova. La reacci6 es desplaca cap a la formacio de I’espécie més estable. El tipus d’interaccio
que té lloc entre 1’acid 1 la base és diferent segons si son espécies dures o toves:

acid dur-base dura: aquesta interaccio €s essencialment electrostatica. Els nuvols electronics
(els orbitals) de les dues espécies estan molt retinguts. El catio, 1’acid, és polaritzant pero la base
poc polaritzable. Per tant predomina I’atraccid electrostatica: entre carregues, si ambdues
especies son ions, o be entre carrega del cati6 1 dipol del lligand, o entre dipols.

acid tou-base tova: en aquest cas hi ha major contribucié covalent d’enlla¢ deguda al
solapament dels orbitals de 1’acid 1 la base. Aix0 succeeix ja que ambdds son voluminosos i els
seus nuvols electronics estan menys retinguts pel nucli.

4.4.1 Aplicacio en les reaccions de formacio de complexos

El model de Pearson va sorgir de 1’analisi de reaccions de formacio de complexos. Es va observar
els cations metal-lics que tenien més afinitat per un tipus de lligands que per uns altres. Es a dir
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que per un determinat i6 metal-lic segons amb quin lligand formava el complex aquest era més
o menys estable. En una reaccid acid-base de Lewis, la reaccio esta desplagada cap a la formacid
del complex més estable, que és el que té¢ una Kr més gran.

Per exemple, les solucions aquoses de Cr(III) tenen major afinitat per coordinar anions fluorur,
F~, que iodurs, I". Aix0 es tradueix en que la constant de formacid del complex amb F~ és més
gran que la de formaci6 del complex amb I". Aquesta era una evidéncia experimental, pero calia
trobar una explicacio a aquest fet.

Analitzem primer que passa quan es tracta una soluci6 de nitrat de crom(IIl), Cr(NO3)3, amb
una soluci6 de fluorur de sodi, NaF. Hi ha reaccio?

Quan es dissol el Cr(NO3); en aigua en la solucié hi haura: Cr**(aq), que en realitat és
[Cr(H20)6]**, i anions NO3~.

La solucio de NaF en realitat conté [Na(H20)6]* 1 F(aq).

Els ions metal-lics del bloc s tenen poca tendéncia a formar complexos. Els metalls del bloc d
formen complexos amb molts lligands diferents, en canvi els metalls del bloc s i del bloc p,
formen complexos amb aigua i amb molt pocs lligands més; si el catid és polaritzant, com per
exemple el Be?" o AI’*, també formen complexos amb lligands OH".

L’ani6 F~ presenta una certa hidrolisi basica, perod la reaccid esta poc desplacada, també el
Cr**(aq) té reaccidé d’hidrolisi, en aquest cas acida. Perd quan ens plantegem la reaccié entre ells
ens hem de centrar en la reaccio de formacid del complex: és a dir, en si es pot substituir el
lligand H20 pel lligand F~.

Aixi doncs la reaccié acid-base de Lewis, és la reaccid entre el Cr3* acid de Lewis i el F~ base
de Lewis. Tamb¢ es pot veure com una reaccio de substitucio del lligand aigua pel lligand F.

[Cr(H20)6]** + 6 F(aq) 5 [CrFs]* + 6 H20

Per saber en quin sentit va la reaccid cal saber quin complex és més estable. Si la reaccio es fa
experimentalment, s’ha d’observar si hi ha canvi de color, si és aixi vol dir que la reaccio ha
tingut lloc 1 que s’han substituit els lligands aigua per fluorurs.

Ara be com es pot explicar perqué es dona la reaccio?! Es pot preveure en quin sentit anira?

Per explicar-ho cal fixar-se en quin complex és més estable. L’acid de Lewis és el mateix, Cr3*
que ¢és un catid dur, ja que la seva relacio ¢/r és gran. Per tant el complex més estable sera el
que es formi amb el lligand que sigui una base més dura. Els lligands que es disputen unir-se al
Cr’*s6n H2O i F. En la molécula d’aigua 1’atom que té el parell d’electrons (base de Lewis) és
el O, per tant hem de comparar quin dels dos és més dur: O o F. Ambdos elements estan en el
mateix periode, son veins a la taula periodica, pero el F té un radi menor i1 és més electronegatiu.
Per tant el caracter dur F- > H20. L’atraccid electrostatica Cr’"--F~ sera més forta i per tant el
complex sera més estable. Aixi doncs, la reacci6 es desplaga cap a la dreta, cap a la formacio de
’ani6 hexafluorocromat(IIl) [CrFs]3-.
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La classificacido que es fa del caracter dur-tou dels acids 1 bases de Lewis esta basat en les
constants de formacio (Kr) dels complexos: com més estable €s el complex, més gran és la seva
K.

Quin complex té una major constant de formacio, Ky, [CrFs]*~ o [CrBrs] 32 Quina espécie

sera més insoluble AgCl o AgI?'°

4.4.2 Aplicacio en reaccions d’intercanvi de ions

El model de Pearson, caracter dur/tou, permet explicar algunes reaccions que amb els altres
models no es poden explicar. No s’ha de confondre caracter dur i tou amb fort i feble. Per
exemple, el CO; és un acid dur i és un acid feble, el CO2(aq) (H2CO3). E1 F~ i el OH™ sén bases
dures, en canvi tenen diferent caracter basic: el F~ és una base feble mentre que el OH™ és una
base forta.

Justificar en quin sentit es desplacen les segiients reaccions:'’

Lil + CsF S LiF + Csl

CuO + 2Cul $Cu;0 + Cul;

Aquest model també permet explicar algunes reaccions de precipitacio:
AgNOs(aq) + NaCl(aq) = AgCI(s) + NaNOs(aq)

En el AgNO;s (solid) la interacci6 electrostatica entre Ag* (fou) i el nitrat, NO3™, es dona amb
l’oxigen que és on hi ha la carrega negativa (dur). Quan esta dissolt en aigua la Ag" esta
interaccionant amb molécules d’aigua (interaccid per O que és on hi ha la densitat de carrega
negativa, molecula polar). Per tant és una interaccié tou-dur. En presencia de CI-, que és més
tou que el O la preferéncia €s la unid tou-tou, o sigui la formacio de AgCl.

Si es tracta el AgClI(s) de color blanc, amb una solucio aquosa de KI s’observa que el precipitat

es torna groc. Quina reaccioé té lloc?'®

La solubilitat de les sals depen del caracter dur o tou tant de I’ani6 com del cati6. En el cas dels
halurs de metalls del bloc d, la solubilitat depen de 1’estat d’oxidacié de 1’16 metal-lic.

MXa: els clorurs MCl sén insolubles en aigua quan el catio M és fou. Només presenten aquest
estat d’oxidaci6 els elements del final del bloc d, ja que la Zerés més gran. Per tant, CuCl, AgCl,
AuCl, Hg:Cl2 son insolubles en aigua.

En canvi, aquests mateixos cations en estat d’oxidacid superior tenen menys caracter tou, i amb
anions que no siguin massa tous, com ¢s el clorur, donen sals solubles: CuClz2, HgCl2, AuCl3
son solubles en aigua.

MS: els sulfurs de metalls del bloc d, son insolubles en aigua quan els cations M?* son tous. Per
exemple, CoS, NiS, SnS, PbS, HgS. En canvi el CaS ¢és soluble, ja que en estar al comengament
del periode té un caracter més dur.

Relacionat amb el caracter dur i tou dels compostos hi ha la classificaci6 que va fer V. M.
Goldschmidt, sobre la forma en que es troben els elements de la TP en la natura. Aquest
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investigador noruec va iniciar la seva recerca en geoquimica I’any 1917 i uns anys més tard va
publicar la seva classificacio geologica dels elements (figura 4.20):

- Atmofils, els que es troben en fase gas.

- Litofils, que son bona part dels elements de la taula periodica. Formen part d’aquest grup els
silicats, carbonats, 0xids, fosfats, sulfats... Els minerals en els que la 1’anié conté atoms d’oxigen
1 és per alla que es dona la interaccié amb cations durs.

- Calcofils, anions amb sofre, especialment sulfurs i polisulfurs. Aquests anions tenen afinitat
per cations tous, o sigui cations amb poc caracter metal-lic (menys que els litofils), més a la dreta
a la taula periodica, i voluminosos.

- Siderofils, son elements metal-lics que es troben en fase metal-lica combinats amb el ferro.

siderofils

sintétics

Fe | Co | Ni

Ru | Rh | Pd

Os Ir Pt

Figura 4.20 Classificacio geologica de Goldschmidt, dels elements de la taula periodica.

4.5 Tipus de reaccions acid-base

Quan s’estudia la reaccid quimica I’objectiu és saber predir quins productes es formen. En els
apartats anteriors s’han presentat diferents models acid-base que permeten explicar reaccions
molt diverses 1 també permeten predir en quin sentit es desplaga una reaccio.

En aquesta seccid s han classificat les reaccions acid-base segons el producte que es forma o les
condicions en les que es realitza la reaccio.

4.5.1 Reaccions de neutralitzacio

La reaccid entre un acid i una base per formar una sal és una reaccié de neutralitzacio.
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Acid + base > sal

Quan son acids i bases de Brensted, en la reaccié de neutralitzacio, a més de formar-se la sal es
forma aigua.

El cas més senzill €s el d’un acid fort i una base forta:
NaOH(aq) + HCl(aq) = NaCl(aq) + H20
Si es fan servir les quantitats estequiometriques d’acid i de base el pH resultant seria neutre.

En la reaccid entre el NaOH i el H2SO4 es poden tenir dues situacions en les que el pH ¢és diferent
i diferent de 7.

NaOH(aq) + H2SO4(aq) = NaHSO4(aq) + H20

En aquest cas s’ha format una sal pero 1’ani6 HSO4 (aq) és un ani6 acid: pKa> (H2SO4) = 1,90.
Per tant presenta 1’equilibri:

HSOs(aq) + H20 S SO4*(aq) + H:0*
i el pH de la soluci6 final és acid.
En canvi quan I’estequiometria de la reaccio és de 2:1
2 NaOH(aq) + H2S04(aq) = Na:SO04(aq) + 2 H20
La sal que es forma conté 1’anié SO4>~ que és una base i presenta reaccié d’hidrolisi:
S04+ H20 5 HSO4 (aq) + OH-

La constant d’aquest equilibri pKy = 14—pKa> = 12,1. Aquesta constant és molt petita, el que
indica que I’equilibri esta molt poc desplagat cap a la dreta, 1 per tant I’anio sulfat és molt poc
basic, pero el pH és lleugerament basic.

La reaccio de neutralitzacio d’una solucio aquosa d’acid fluorhidric amb hidroxid de sodi
dona pH neutre?"’

La reaccio entre el CaO i el SO> també €s una reaccid de neutralitzacio, ja que el CaO és un oxid
basic (0xid d’un metall) 1 el SOz és un oxid acid (0xid d’un no metall); per tant el producte
resultant €s una sal; en aquest cas no hi ha formaci6 d’aigua:

CaO(s) + SO2(g) = CaSO0s(s)

Quin pH es pot esperar que tingui la solucié en neutralitzar el CaO amb acid clorhidric.?’

4.5.2 Reaccions amb formacio de gasos

Quan en una reaccid es forma una especie volatil, un gas, si es treballa en un recipient obert, la
reaccio es desplaga cap a la formacio del gas. Aixo és degut a que el gas s’allibera, 1 per tant es
va desplacant I’equilibri cap a la formacio6 dels productes.

La reacci6 entre un acid i una sal basica que prové d’un acid feble volatil esta molt desplagada
cap a la formacié de I’espécie volatil.
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Acid + sal basica = acid feble volatil

Un exemple son les reaccions de sulfits i carbonats en medi acid ja que tant I’acid carbonic,
H>CO3, com I’acid sulfurds, H>SOs3, a més de ser acids febles descomponen donant un gas:

H:CO3 - CO: + H20 H:S0;3 2 SO: + H20

Aixi doncs les sals MCO3 i MSO;s insolubles en aigua es poden dissoldre en medi acid:
CaCOs(s) + 2 HCl(aq) = CaClz(aq) + CO2(g) + H20
BaSO0s(s) + 2 HCl(aq) = BaClz(aq) + SO2(g) + H20

Es tenen dos flascons sense etiqueta, tots dos contenen una pols blanca, si sabem que un d’ells
correspon al BaSOy i laltre a BaSO3, com podrem saber quin flasco correspon a cada

producte?*!

Curiositat: el BaSO; es fa servir com agent de contrast per visualitzar els budells. Es pren una
papilla d’aquest compost, per fer el seu seguiment en [’aparell digestiu. No és soluble en aigua
i és molt dens (molta massa per unitat de volum ja que la seva massa molar és gran) el que
permet visualitzar-lo molt be. En ser poc soluble en aigua s’absorbeix molt poc. A [’estomac el
pH és molt acid, pero aquest compost tampoc és soluble en dacid, per aixo no queden ions Ba’"
lliures en solucio que puguin entrar a les cel-lules i ser perjudicials.

El sulfur de plom, PbS, que en la naturalesa es troba formant el mineral anomenat galena, és
soluble en acid en calent. Aquesta és també una reaccio de neutralitzacio en la que es forma una
especie volatil:

PbS(s) + 2 HCI(aq) + calor = PbClz2(aq) + H2S(g)

L’ani6 sulfur S*” prové d’un acid feble, per tant es pot protonar i formar el H»S. Aquesta molécula
¢s soluble en aigua, 1 queda en solucidé com H»>S(aq), pel que per desplacar 1’equilibri 1 afavorir
la reacci6 cal escalfar, aixi passa a la fase gas 1 s’allibera del medi de reaccio.

Es pot dissoldre el fosfat de calci amb acid clorhidric??*

4.5.3 Reaccions d’hidrolisi

Es coneixen amb aquest nom les reaccions en les que un dels reactius €s la molecula d’aigua. La
molecula d’aigua presenta la reaccid d’autoprotolisi:

2 H.0 5 H3;0* + OH-
Per tant pot actuar com a acid (H30") o com a base (OH", base de Lewis).

Hi ha diferents tipus de reaccions d’hidrolisi segons amb quin tipus de compost reaccioni la
molecula d’aigua.
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Compostos moleculars

Els compostos moleculars en que 1’atom central tingui orbitals buits poden actuar com a acids
de Lewis i per tant reaccionar amb el grup OH™ de I’aigua. El que cal tenir present és que no hi
ha canvi en I’estat d’oxidacid de cap dels atoms, ja que no és una reaccié redox, sin6 acid-base.

Aixi doncs la reaccid d’hidrolisi del PCl; donara 1’acid fosforés, H3PO3, que també es pot
escriure H2PHO3 per remarcar que un dels H no és acid.

PCl: + 3 H20 = 3 HCI + H3POs3
En la reaccid d’hidrolisi del PCls donara acid fosforic, H3POa4.
PCls + 4 H20 - 5 HCI + H3PO4

En ambdos reaccions el P conserva el seu estat d’oxidacio, 1 en tots dos casos el P té orbitals 3d
buits, per on es dona I’atac nucleofil dels OH". En la figura 4.21 es mostra com seria 1’atac
nucleofil del grup hidroxil sobre la molecula de triclorur de fosfor, PCls.

:OH"
a“INY
Cl m0*
Cl ’

Figura 4.20 La reaccio d’hidrolisi del PCls es dona per I’atac nucleofil del OH™ sobre el P; hi
ha solapament entre [’orbital sp® de 1’oxigen amb un orbital buit 3d del P, i aixo afavoreix la
perdua de [’anio CI".

El tetraclourur de silici, SiCls, també dona reaccié d’hidrolisi:

SiCls + 2 H20 = 4 HCI + SiO2

Ara be, aquesta reaccid €s menys favorable que la dels compostos moleculars amb fosfor, ja que
el Si és menys electronegatiu que el P 1 per tant té menys caracter acid.

Com més electronegatiu és 1’atom central més caracter no metal-lic 1 més facilitat per donar

oxoacids.

Cations solvatats

Les sals metal-liques de cations polaritzants poden donar reacci6 d’hidrolisi acida. Per exemple
una solucié de FeCls és acida, ja que el cati6 solvatat presenta hidrolisi acida

FeClz + H20 = [Fe(H20)6]*" + 3 CI-
[Fe(H20)6]*" + H20 S [Fe(H20)s5(OH)|** + H30™"

Es pot esperar que tingui el mateix pH una solucio de clorur de ferro(IIl) que una de fluorur
de ferro(Ill) 2%
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Anions que provenen d’acid feble

Un ani6 que prové d’una base feble, en preséncia d’aigua es protona, reacciona amb els protons
de l’aigua.

CO3*+ H20 S HCO3 + OH™  pKb1 = 14—pKaz

L’acid carbonic té dos protons acids, per tant es podria esperar que es donessin dues reaccions,
la que s’ha indicat a dalt i el segon equilibri:

HCO; + H20 § H2COs3+ OH™  pKn2 = 14—pKa1 molt poc desplacada

Pero tenint en compte que sempre Kai > Ka, la primera reaccié d’hidrolisi esta molt més
desplacada que la segona i per tant es considera que és la majoritaria. Es a dir que quan es dissol
Na2CO03, en solucid hi ha: Na*, CO3>, HCOs i OH™.

De la mateixa manera, el fosfat de sodi, NazPOs4, quan es dissol en aigua dona un medi basic.
D’entrada, com que €s una sal es dissol i hi ha separacié dels ions, es pot considerar la reaccid
totalment desplagada:

NazPOu(s) + H20 = Na+(aq) + PO+~ (aq)

I després, com que 1’ani6 prové d’un acid feble, dona la reaccidé d’hidrolisi basica, que €s una
reaccid d’equilibri:

POs#+H20 5 HPOs + OH-  pKp = 14-pKaz = 1,7

A I’igual que s’ha comentat pel carbonat, Ka1 > Ka2 > Ka3, per tant la captura del primer proto, el
primer equilibri de basicitat, sera el més important, 1 es poden negligir els altres. Com es pot
veure la seva K ¢és forca gran, pKy = 1,7, el que indica que una solucié de fosfat és molt basica.

Ara be, no tots els fosfats reaccionen amb aigua. El fosfat de calci, Ca3(PQ4)2, €s molt insoluble
en aigua, i tot 1 que I’ani6 fosfat dona reaccid d’hidrolisi, 1’equilibri no esta prou desplacat com
per afavorir la seva dissolucid. Quan es tracta amb dacid es pot dissoldre, al menys parcialment,
ja que es pot anar protonant 1’anid, fins a formar I’acid fosforic. En aquest cas hi ha competencia
entre I’elevada insolubilitat del Ca3(POa): 1 el caracter basic dels oxoanions del fosfat.

L’esmalt de les dents esta format per hidroxiapatit, Caio(OH)2(PO4)s, 1 fluoroapatit
Ca10F2(PO4)s en la capa superficial, que son minerals molt insolubles en aigua. El medi acid pot
atacar-los ja que aquests minerals tenen grups basics: OH i PO4> en un cas i F-i PO+’ en I’altra.
Aquestes especies basiques poden reaccionar amb 1’acid, i en el punt en que el solid reacciona
es dissol parcialment. D’aquests tres anions el F~i el PO43~ provenen d’acids febles, per tant les
reaccions d’hidrolisi no son totals, sind que hi ha un equilibri. en canvi el OH™ és una base forta,
per tant la reaccio és total. Les caries venen provocades per les cavitats que es creen en protonar-
se els grups OH". Per tant, és més resistent a la hidrolisi el fluoroapatit, Ca10F2(PO4)s, que
I’hidroxiapatit, CaioF2(POa4)s,d’aqui que per preservar la superficie dental amb anions fluorur es
fan servir dentifrics que contenen aquest element.
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Reaccio dels oxids en aigua
Oxids metal-lics

En general, un 0xid metal-lic en aigua dona 1’hidroxid, excepte quan el cati6 és polaritzant, g/r
gran, que llavors no reacciona.

oxid metal-lic + H20 = hidroxid

Un oxid metal-lic €s un compost ionic, o idnic-covalent si el catid és molt polaritzant i I’anio és
polaritzable, per tant en soluci6 aquosa es dissociaria la sal 1 quedarien els ions en solucid. Ara
be, I’ani6 “0O%** només pot existir formant el solid i0nic perd no en solucié aquosa, ja que és
molt basic, amb el que rapidament es protona per donar I’ani6 hidroxil OH™.

L’hidroxid metal-lic format pot ser soluble o insoluble en aigua. Per exemple, 1’0xid de coure(II)
podria protonar-se per donar I’hidroxid, que també ¢€s insoluble, perd com que és molt més
insoluble el CuO que el Cu(OH); la reaccid no esta desplacada cap a la dreta. L’atraccid
electrostatica (entalpia de xarxa) és més forta en el CuO que en el Cu(OH),, per aixo és més
insoluble.

CuO(s) + H20 5 Cu(OH)2(s)

e g3

La reaccio més favorable €s en sentit contrari, és a dir que quan s’escalfa el Cu(OH)> (de color
blau cel) el solid s’enfosqueix fins arribar a color negre, que €s el CuO. Quan la reaccio es fa en
un recipient obert, el fet de que es pugui alliberar H,O gas desplaga I’equilibri cap a la formacid
de I’oxid.

Cu(OH)z(s) + calor = CuO(s) + H20(g)

Aixi doncs, el CuO(s) es estable en contacte amb aigua i també¢ €s insoluble (per aixo quan es
prepara aquest oxid el producte obtingut es pot rentar amb aigua sense problemes).

Una situacié ben diferent és la del Na20O. Aquest oxid és soluble en aigua i reacciona passant a
formar 1’hidroxid que €s soluble:

Na:0(s) + H20 - 2 NaOH(aq)
en solucid hi haura Na*i OH~.
L’oxid de calci, CaO, la calg, o també conegut com calg viva, reacciona amb aigua alliberant

calor 1 formant I’hidroxid, Ca(OH)2, al que en contraposicié se I’anomena cal¢ morta o calg
apagada, en referencia a que ja no dona la reaccio exotérmica.

CaO(s) + H20 > Ca(OH):z(s)

Cal tenir present que ambdos compostos son basics 1 per tant reaccionen amb oxids acids, com
el CO, ambiental, formant CaCOs.

En el cas dels oxids del tipus M203, com el Al203 o Fe2Os, son oxids insolubles i els seus
hidroxids no existeixen, 1I’especie hidratada és M>O3-nH>0O. L’estructura cristal-lina indica que
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es descriu millor com un oxid hidratat que com hidroxid. Una forma d’explicar-ho és tenint en
compte que el catié6 M>* és molt polaritzant i la interaccié M>*---OH™ afavoreix la desprotonaci6
del OH . Aixi doncs:

ALO3(s) + H205 Al2O3-nH20(s)
Per tant, per efecte de la calor I’espécie hidratada passa a I’anhidre:
ALO3-nH20(s) + calor 2 ALOs3(s) + H20

Oxids no metal-lics
Els oxids d’elements no metal-lics en contacte amb 1’aigua formen 1’oxoacid, preservant-se
I’estat d’oxidacio:

Oxid de no metall + H20 = oxoacid
Aixi doncs, I’0xid de fosfor(IIl), P4Os per reaccié amb aigua forma I’acid fosforos:

P40s(s) + 6 H20 = 4 H:PO: (0 H2PHO3)

El que sovint s’anomena pentoxid de fosfor, P2Os, en realitat és la molécula P4O10. Aquest oxid
¢s un bon agent dessecant, que es fa servir en dessecadors, ja que absorbeix aigua, reacciona amb
ella formant 1’acid fosforic:

P4O10 + 6 H20 = 4 H3POq4

Aquests dos Oxids son molecules que contenen 4 atoms de P, per aixo la forma correcta
d’escriure-ho és P4O¢ 1 P4O10. En la figura 4.22 es poden veure les estructures d’aquests dos
oxids. Els 4 atoms de P estan formant un tetraedre 1 hi ha atoms d’oxigen fent de pont entre els

fosfors.
(0]
III)
P
O/ \O /()/ \\O\
/ o) \ _ o N_
:P\\O/// O_P\\Oll//P_O
O\P/O O\P/O

Figura 4.22 Estructura dels oxids de P(Ill) i P(V): P4Os i P40 respectivament.

El SOz i el COz2 en aigua donarien els oxoacids corresponents, H>CO3 o H2SOs3, perd €s més
estable la forma d’oxid en aigua que 1’oxoacid. Aixi doncs la reaccio €s directament I’equilibri:
SOz(g) + H20 5 HSO:; + H30*

CO2(g) + H2 0 5 HCO;3 + H30"

Les solucions aquoses d’aquests 0xids no seran estables en calent, ja que es desprén el gas. Una
ampolla d’aigua amb gas, aigua amb CO; dissolt, si queda destapada, va perdent el gas, i aix0
succeeix més rapidament quan fa calor.
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4.5.4 Reaccions a fusio: disgregacions

L’objectiu d’una reacci6é de disgregacid €s obtenir una especie soluble a partir d’una especie
insoluble. Aquest tipus de reaccions es fan escalfant fis que els reactius arriben a la temperatura
de fusid, de forma que reaccionin quan estan en fase liquida.

Disgregacio acida
Serveix per atacar oxids basics i amfoters; és a dir 0xids metal-lics que no son solubles en aigua.
El reactiu que es fa servir, I’agent disgregant és el KHSO4 que és un compost acid.
Per efecte de la temperatura aquesta sal acida descompon donant dues reccions successives:
2 KHSO4(s) + calor 2 K2S:07(1) + H20
K2S:07(1)+ calor 2 K2SO4(1)+ SO3(g)
En refredar el K2SO4 que esta fos solidifica.

En una disgregacid acida, es parteix del KHSO4 1 ’0xid metal-lic, en escalfar a elevada
temperatura es va formant el SO3 que reacciona “in situ” amb 1’0xid metal-lic. Es a dir que a
mesura que es va formant va reaccionant. O sigui que ¢s la reacci6 entre un oxid basic o amfoter
1 un oxid acid.

Cr203:(s) + 6 KHSOu(s) + calor 2”3 K2SO4(l) + 3 H20 + Cr2(S04)3(1)”

B

En refredar la massa fosa solidifica les sals obtingudes son solubles en aigua.

K2S04(s) + Cr2(S04)3(s) + 6 H20 = 2 K*(aq) + 4 SO4*(aq) + 2 [Cr(H20)6]**

El dioxid de titani, que és un o0xid molt insoluble, TiO2, es troba en el mineral rutil, es pot
dissoldre fent una disgregaci6 acida. La diferéncia és que el Ti(IV) no pot existir coma catid
“Ti*"™ ja que seria massa polaritzant, i tan sols perd un oxigen, formant el cati6 titanil TiO".

TiO2(s) + 2 KHSOu(s) + calor >”K2S04(1) + H20 + TiO(SO4)(1)”

en refredar la massa fosa solidifica i el solid obtingut és soluble en acid diluit, en el que es podra
tenir la solucid del catio titanil, TiO*".

No es dissol en aigua per evitar que precipiti de nou 1’0xid, TiO2, que és molt insoluble. El
Ti(IV) en un gran rang de pH es troba en forma de TiO2. A pH molt acids es pot trobar com cati6
TiO" i a pH molt basics com ani6 titanat, TiO3* , el que indica que el TiO, té caracter amfoter.
Per aix0 es pot dissoldre fent una disgregacié acida, actuant aquest 0xid com a base.

Un cas particular de disgregaci6 acida és ’atac de la fluorita, CaF2, amb H2SO4 concentrat i
calent. Qué dona aquesta reaccié i perqué cal fer-ho en calent?**
Disgregacio basica

Serveix per atacar oxids acids o amfoters i el reactiu que es fa servir és una base, el Na2COs.
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La silice, SiOz2, és un oxid acid molt insoluble, per tant pot reaccionar a fusié amb una base. La
reaccid a fusid d’un solid covalent i un de ionic es realitza a alta temperatura ja que ambdds
soOlids tenen una temperatura de fusio elevada.

Per saber que dona aquesta reacci6 cal centrar-se en el SiO2, que ja s’ha dit que té caracter acid,
per tant pot agafar “O” per formar un oxoanid, és a dir que formara el SiO3%:

Si02(s) + Na2COa(s) + calor 2 Naz2SiO3+ CO:z(g)

Si I’oxid al que se li fa una disgregacid basica és un oxid amfoter, com pot ser el Cr203, com
que el disgregant €s basic, ell es comporta com a acid, és a dir que formara un oxoanio, agafant
“0” 1 formant I’ani6 cromit CrQOz.

Cr203(s) + Na2COs(s) + calor = 2 NaCrO:z + CO2(g)

Cal tenir present que no hi ha canvi en ’estat d’oxidacio del crom, segueix sent Cr(IIl). En
solucié aquosa s’acostuma a escriure com 1’anié complex [Cr(OH)¢]*~ o [Cr(OH)4] -, perd en
solid es forma I’ani6 cromit.

Disgregacio fluorant

El reactiu que fa servir és acid fluorhidric, HF, i serveix per atacar vidres i silicats. Com que el
HF ataca al vidre, quan es treballa amb HF(aq) o be es fa alguna reaccio en la que es forma HF(g)
no es pot utilitzar material de vidre.

En aquesta reaccio6 es forma aigua, 1 per evitar que reaccioni amb el producte obtingut, tornant
la reacci6 enrere, s’afegeix al medi H2SO4 que €s un agent deshidratant.

SiO2(s) + HF(aq) (+ H2SO4) + calor > SiF4 + H20

El H>SO4 conté traces de SO3 que €s I’espécie que reacciona amb 1’aigua, formant més H>SO4 1
evitant la hidrolisi del SiF4.

Precaucio amb el HF: S’ha de tenir molta cura quan es treballa amb HF o compostos fluorats
que puguin generar-lo, ja que a més d’atacar al material de vidre, provoca cremades molt greus,
Jja que extreu el Ca®* dels teixits per formar el CaF2, que és molt insoluble. La pérdua de Ca’*
dels teixits dificulta la cicatritzacio de la ferida.

4.5.5 Reaccions de descomposicio térmica

Una descomposicid térmica €s una reaccio que té lloc per efecte de la temperatura; si es treballa
en un recipient obert, la reacci6 es desplaca si hi ha formacio d’una especie volatil (un gas).

Descomposicio termica d’una sal

Una sal es forma per la reaccio entre un acid 1 una base. Per tant per efecte de la temperatura, la
reaccio pot anar en sentit contrari. Aixi, la reaccid d’equilibri es pot desplacar en un sentit o
I’altre en funcio de les condicions.
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acid + base 5 sal
Per tant, per efecte de I’escalfament:
sal + calor - acid + base
si I’acid o la base son especies volatils.
Un exemple és la descomposici6 térmica de carbonats metal-lics MCOa:
BaCOs(s) + calor = BaO(s) + COz(g)
Ara be, aquesta reaccio de descomposicio no es dona pels carbonats de metall alcalins, M>COs.

El clorur amonic també descompon per efecte de la temperatura; en aquest cas tant 1’acid com la
base son especies volatils, i per tant la reaccié de descomposicid €s molt favorable (esta molt
desplagada):

NH.4CI(s) = NHs(g) + HCI(g)

Expliqueu si el carbonat amonic és estable térmicament.”’

Descomposicio termica d’una sal hidratada

Quan s’escalfa una sal hidratada poden passar dues coses: que s’obtingui la sal anhidre o be que
s’obtingui 1’oxid.
Sal hidratada + calor = sal anhidre

Sal hidratada + calor = oxid

En general en una sal hidratada les molécules d’aigua estan interaccionant amb el cati6 metal-lic,
formant 1’aquocati6. Per tant, si el catio no és polaritzant s’obté la sal anhidre, pero si el catio és
polaritzant es forma 1’ oxid.

Si es compara la descomposicié termica de dos clorurs hidratats, de bari 1 d’alumini, el resultat
de la reacci6 és molt diferent.

BaClz2-6H20(s) + calor > BaClx(s) + 6 H20(g)
El cati6 Ba?" no és polaritzant, ja que el seu radi és gran (g/r petita), per tant s’obté la sal anhidre.

En canvi, el catid AI** és molt polaritzant ja que la relacié g/r és gran. Per tant, en escalfar el
catio polaritza els enllagos AI**~OH, afavorint la desprotonacié de les molécules d’aigua:

2 AICL-6H20(s) + calor & ALOs(s) + 6 HCI(g) + 9 H20(g)

Descomposicio termica d’un hidroxid

Quan s’escalfa un hidroxid es pot formar aigua, que en passar a fase gas per efecte de la
temperatura 1 s’afavoreix la reaccio.

Hidroxid metal-lic + calor = oxid + aigua

Alguns exemples:
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Mg(OH)2(s) + calor = MgO(s) + H20(g)
Ca(OH)z(s) + calor = CaO(s) + H20(g)
Zn(OH)2(s) + calor = ZnO(s) + H20(g)

Descomposicio térmica d’una sal acida

Per escalfament d’una sal acida hi ha una reaccié de condensacio, en la que es forma aigua i un
polianio:
2 Na;HPOu(s) + calor 2 NasP207(s) + H20(g)
Aquesta ¢és una reaccidé analoga a la que ja s’ha vist en les disgregacions acides:
2 KHSO4(s) + calor = K2S:07(s) + H20(g)
Controlant la temperatura es pot evitar la descomposicid de 1’ani6 disulfat.

Ara be, no tots els dianions son estables. Una excepcio és la descomposicid térmica dels
hidrogencarbonats metal-lics, MHCO3:

2 NaHCOs(s) + calor = Na2COs(s) + H20(g) + CO2(g)

En aquest cas el “dicarbonat” no és estable (no existeix) i dona la formacié del COz2, que és molt
estable.

Per tant, les sals acides, que son compostos ionics, es podria esperar que tinguessin una
temperatura de fusié elevada 1 que en escalfar fongués. Ara be, si la temperatura de
descomposicid és menor que la de fusid s’observa la descomposicid de la sal, enlloc de la seva
fusio.

Descomposicio termica d’una sal basica

Una sal basica esta formada per dos tipus d’anions: OH™ 1 un altre anid. Quan s’escalfen aquestes
sals, es forma 1’0xid 1 aigua, a més d’algun altre producte.

Sal basica + calor = oxid + aigua

El carbonat basic de coure(Il), presenta dues formes, la malaquita, Cu2(CO3)(OH)z2, i I’atzurita,
Cu3(CO3)2(OH)2. Aquestes dues sals son compostos ionics formats per cations Cu?* i anions
COs* i OH". Per tant una forma senzilla de poder entendre la reaccié de descomposicio térmica
¢és veure aquest compost com una combinacié de Cu(OH)2 1 CuCQOs i sabent quin ¢€s el producte
de descomposicio de cadascuna d’aquestes sals es pot saber la reaccio global.

Tenint en compte
Cu(OH)2(s) + calor = CuO(s) + H20(g)
CuCOs(s) + calor = CuO(s) + CO2(g)

La diferencia entre atzurita i malaquita €s la proporci6 entre hidroxid i carbonat: en la malaquita
la proporcio és 1:1 mentre que en I’atzurita hi ha més carbonat: 2CuCO3-Cu(OH),. Pero les dues
sals donaran el mateix producte final després de 1’escalfament, CuO, i els gasos alliberats seran
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els mateixos, pero la pérdua de pes observada en la descomposicio térmica no sera la mateixa si
es parteix de malaquita que d’atzurita.

Malaquita (CuCOs3-Cu(OH)»)
Cuz2(CO3)(OH)2 + calor = 2 CuO(s) + H20(g) + CO2(g)
Atzurita (2CuCO3-Cu(OH),)
Cu3(CO3)2(OH)2 + calor = 3 CuO(s) + H20(g) + 2 CO2(g)

4.5.6 Reaccions de precipitacio

En aquestes reaccions es forma una espécie insoluble; en formar-se el precipitat es desplaga
I’equilibri cap a la formaci6 d’aquest solid.

Els compostos solubles en aigua son els compostos ionics. Hi ha dos factors que ens expliquen
la solubilitat o insolubilitat en aigua:

- En general, sals formades per ions de radi similar son poc solubles en aigua.
- S6n més solubles les sals amb elevat caracter ionic d’enllag.
La precipitacio o dissolucié d’una sal depén de la competéncia entre:

- atracci6 entre els ions que formen Ia sal
- solvatacid dels ions, atraccid 16-H2O

Sals solubles:

- totes les dels cations alcalins

- totes les sals amoniques (NH4")

- nitrats (NO3"), acetats (CH3CO2"), clorats (ClO37), perclorats (C1047), dicromats (Cr207%).
Sals solubles amb excepcions

- els halurs (CI, Br—, I") son solubles excepte els de Ag(I), Hg(I), Cu(I) i Pb(II). Cal recordar
que el Hg(I) forma cations amb dos atoms Hg»?"i per tant els seus halurs sén Hg2Xz. En el cas
del PbCl: ¢és diferencia dels altres compostos en que insoluble en fred pero es dissol forga be en
aigua calenta.

- els sulfats (SO4%) sén solubles excepte: Ca, Sr, Ba, Pb(II), Hg(I), Ag(I). El Ag>SO4 és una
mica més soluble que els altres. I a I’igual que amb els halurs, el sulfat de mercuri(I) conté el
catio Hg,?*, Hg2SOa.

Compostos insolubles amb excepcions

- carbonats (COs%), fosfats (PO4+>"), oxalats (C204>") excepte els de cations alcalins (grup 1) i
amoni (NH4").

- cromats (CrO4>") també son tots insolubles excepte els dels cations del grup 1 i I’amoni.
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Els cromats son insolubles mentre que els dicromats son solubles; aquests dos ions del Cr(VI)
estan en equilibri, que es pot desplagar variant el pH o per precipitacio de la sal insoluble.

2 CrO4/ + 2 H30" 5 Cr,07 + 3 H20

. B

Quan a una solucié de cromat s’hi afegeix un catié que forma un cromat insoluble, aquest
compost precipita:

CrO4* (aq) + Pb** (aq)=> PbCrOu(s)

-

Quan a una solucié de dicromat s’afegeix aquest mateix catio, I’equilibri entre dicromat i cromat
es desplaga i precipita I’espécie insoluble, el cromat:

Cr207*(aq) + Pb?* (aq)> PbCrOu(s)

- sulfurs (S%) i oxids (O%") de metalls del bloc d i p.

- hidroxids (OH™) de metalls del bloc d i p. Dels hidroxids dels metalls del grup 2 (alcalinoterris)
el Mg(OH): és molt poc soluble, mentre que els de Ca i Sr son parcialment solubles.

Compareu el caracter acid base dels segiients parells de substancies:
K>0i CoO ?* P,03i AbO3%  BeOiMgO % FeOi Fe;0:” HNO;3i HNO>3

H;PO,i H:S043" Ca(OH);i B(OH);*? H,0iH,S* [Mn(H:0)6]>" i [Mn(H:0)s]**
34
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5. Reaccions redox

Les reaccions redox son aquelles en les que hi ha intercanvi o transferéncia d’electrons entre
els reactius. La transferéncia d’electrons €s total i hi ha canvis en els estats d’oxidacio.

En una reacci6 redox sempre hi ha una especie que es redueix i una altra que s’oxida.

Agent Reductor: és I’espécie que redueix a una altra, és ’espécie que s’oxida i per tant perd
electrons.

Agent oxidant: és ’espécie que oxida a D’altra, és I’espécie que es redueix, per tant guanya
electrons.

5.1 Potencial de reduccio

Per qualsevol reacci6 quimica (redox o no redox) per tal de que sigui possible
termodinamicament cal que la variaci6 d’energia lliure sigui negativa, AG < 0; és a dir que els
productes formats han de ser més estables que els reactius.

En un procés redox en haver-hi un intercanvi d’electrons, es genera un corrent eléctric, 1 hi ha
una diferencia de potencial, AE, entre els reactius de partida i els productes finals. La relaci
entre AG i AE és: AG = —n F AE sent n = nombre d’clectrons bescanviats en la reaccio, F =
constant de faraday = 96500 J V™!, que converteix les unitats termodinamiques en eléctriques.

Per saber si una reaccio redox €s possible o no es mira la variacié de potencial AE; per tant, una
reaccio redox és termodinamicament possible si la diferencia de potencials entre els productes 1
els reactius és positiva, AE > 0.

Una reacci6 redox ¢€s la suma de dues semireaccions, la d’oxidacié d’una de les especies i la de
reducci6 de I’altra.

Una de les reaccions habituals que es realitza en els primers cursos de quimica és la que té lloc
quan s’introdueix un clau de ferro en una soluci6 d’una sal de Cu(Il). La reaccio6 global és:

Cu?*(aq) + Fe(s) = Cu(s) + Fe*'(aq)
L

El que s’observa €s que la soluci6 va perdent el color blau cel caracteristic del cati6 solvatat, el
[Cu(H20)6]** i a sobre del clau va apareixent una capa de color marronds que correspon al coure
metal-lic. En reduir-se el Cu®" a Cu, la concentracié que hi ha de Cu?* en la solucié va disminuint,
i per aix0 va perdent color. L’espécie que es forma és el [Fe(H20)6]** que té un color verd molt
pal-lid.

La reacci6 global correspon a la suma de les dues semireaccions:
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Reduccié  Cu®'(aq) +2 ¢ > Cu(s)
Oxidacié Fe(s) 2 Fe*'(aq) +2 ¢

La diferencia de potencial de la reaccid dependra de la facilitat que tingui cada espécie per
guanyar o perdre electrons (reduir-se o oxidar-se).

Cada especie té un potencial de reduccio propi. Els valors tabulats corresponen als potencials de
reduccio6 en condicions normals o estandard, que es representa com E°.

Les condicions estandard corresponen a concentracions en solucié 1 M, temperatura de 298 K i
pressio atmosferica, 1 atm.

En la reaccié que s’ha considerat, les dues parelles redox Cu®*/Cu i Fe**/Fe tenen cadascuna el
seu E°. E°(Cu**/Cu) = 0,34 V i E°(Fe*'/Fe) = 0,44 V. A partir d’aquest valors de E° es pot veure
que E°(Cu?*/Cu) > E°(Fe*'/Fe), i per tant, el Cu** es redueix i el Fe s’oxida.

La AE® de la reaccid sera: AE° = E°(espécie que es redueix)—E£°(especie que s’oxida) que ho es

pot escriure com AE? = E’.q— E‘ox1 per la reaccio considerada sera:
AE° = E°(Cu**/Cu) —E°(Fe*'/Fe) = 0,34 V — (0,44 V) = 0,78 V.
En donar un valor de AE° > 0 indica que la reaccio és possible.

Com ja s’ha comentat els E° de les diferents parelles redox estan tabulats. Aquests valors s’han
determinat experimentalment agafant-ne un de referencia.

La referéncia que s’ha agafat per determinar els £° de diferents parelles redox ¢és 1’electrode
d’hidrogen, la parella H*/ Hz, és a dir la reaccio

2 H'(aq) +2 ¢ 2> Ha(g) E°(H'(aq)/H2(g))=0,0V

A partir d’aquest potencial que s’agafa com a referencia, es poden determinar tots els altres. Es
construeixen diferents piles en les que un dels electrodes €s el d’hidrogen 1 ’altre 1’especie de la
que es vol determinar el £°. Es mesura la diferencia de potencial AE® de la pila i aplicant: AE’=
E‘rea— E’%x. Coneixent que un dels eléctrodes té £° = 0 V es pot coneixer I’altre.

Per exemple, si es vol determinar el E° de la parella Cu?**/Cu, es construiria una pila en que en
un got posariem una lamina de Cu metal-lic submergida parcialment en una solucié que
contingui una sal de Cu(Il) de concentracié [Cu?"] = 1 M; I’altre eléctrode el formara una soluci6
acida, per exemple una soluci6 aquosa de HCI de en concentracié [H'] = 1 M per la que s’hi fa
circular Hx(g) a pressido 1 atm (condicions estandard). Aquest eléctrode necessita un suport
conductor del corrent electric i que no s’ataqui amb 1’acid, que pot ser un fil de plati (figura 5.1).

Els dos compartiments de la pila, cadascun conté un eléctrode, es connecten a un voltimetre que
¢s el que mesurara la diferencia de potencial entre ells. A més, cal col-locar un pont sali entre els
dos compartiments, per tal de compensar les carregues. El pont sali consisteix en un tub ple d’una
solucid salina, en general KCl, que té¢ un extrem submergit en cada compartiment.
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Voltimetre

Pont sali
N

N\

Figura 5.1 Esquema d’una pila per determinar el E° del sistema Cu’*/Cu utilitzant [’eléctrode
d’hidrogen com a referencia.

Tenint en compte que E°(H/H2) = 0 V, la AE® d’aquesta pila ha de ser de 0,34 V, que correspon
al E°(Cu**/Cu).

En el compartiment de la dreta el Hx(g) s’oxida a H(aq) i s’alliberen €, en ’altre compartiment
els Cu** de la soluci6 agafa electrons i es redueix a Cu metal-lic.

En una pila el compartiment on hi ha ’oxidacié s’anomena anode, 1 és el pol negatiu; el
compartiment on hi ha la reduccié s’anomena catode i correspon al pol positiu.

Les espécies amb un E° de reduccid positiu i elevat son oxidants. El Cl2 és un agent oxidant ja
que E°(CL2/CI") = 1,36 V, el que indica que té molta tendéncia a reduir-se.

Si el E° de reduccid negatiu indica que I’espécie en la forma reduida té tendencia a oxidar-se,
¢és a dir que és un bon reductor. Per exemple, E°(Na*/Na) = 3,04 V per tant el Na és un bon
agent reductor.

Quan no es disposa del E° d’una semireaccio, es pot calcular a partir d’altres £° coneguts i que
estiguin relacionats.

Per exemple, es vol saber el E°(C1037/CL) i es coneixen els potencials normals E°(C1O37/CI") =
1,45 Vi E°(CL/CI") = 1,36 V.

La reacci6 de E° desconegut es pot anomenar reaccio X i €s:
Reaccio x 2 ClOs~+ 12 H* + 10 e 2 Cl:+ 6 H20
Les dues semireaccions de les que es coneix el E° son:
Reaccio a ClO3~+6 H" + 6 e > CI- + 3 H20
Reacciob Cl2+2e 2 2 CI

Per tant:
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Reaccio x = 2(Reaccié a) — Reaccio b

Ara be, no es pot trobar E° de la reaccio x fent la combinacié de E° sin6 que s’ha de fer a partir
de combinacions de AG*, sabent que AG® = —nFE°.

AG° (reaccio x) = 2 AG® (reaccio a) — AG°(reaccio b).
Si ho posem en funcié dels E° ens queda:
—10 F E°(C1037/CL2) =2 (-6 F E°(C1037/CI")) — (-2 F E°(CL2/CI"))
10 E°(C1057/Cl2) =2 (6 E°(C1037/CIN)) — 2 E°(CL2/CI)

Per tant es pot veure que, a més del E° de cada semireaccid, hi intervenen els electrons
bescanviats en cadascuna d’elles.

A les taules 4.1 1 4.2 es recullen els potencials estandard de reduccié d’algunes substancies. En
la taula 4.1 hi ha les parelles redox que tenen potencial estandard de reduccio positiu i en la 4.2
les parelles redox que tenen un potencial estandard de reduccid negatiu.

Quan una semireaccid de reducci6 té E° > 0 indica que la reaccio de reduccio és favorable. Com
més gran sigui aquest valor, més afavorida esta la reaccio. Per tant, la forma oxidada de 1a parella
¢és un bon agent oxidant, ja que té tendéncia a reduir-se.

Aixi doncs, el fluor, F2, i 1’020, O3, sén gasos molt oxidants, aixi com 1’ani6 peroxodisulfat,
S208*". També es pot veure que el poder oxidant del fluor gas, F2(g) és lleugerament diferent
segons el medi, acid o neutre, perdo en ambdds casos ¢és molt elevat. Una altra especie amb un
elevat E° és el catio Co’'. Totes aquestes espécies amb un E° elevat poden oxidar a I’aigua. E1
E°(02/H20) apareix més avall a la taula 4.1, ja que t€ un valor de 1,23 V. Aix0 indica que no es
pot tenir una solucié aquosa de Co(IIl), el catié6 Co**(aq), o el que és el mateix, I’aquocatid
[Co(H20)6]** és molt oxidant i oxida I’aigua a Oa. El E° que es dona a la taula s’ha determinat
en presencia d’acid oxidant, HNOjs. El mateix passa amb el fluor, el F2 és molt oxidant 1 pot
oxidar I’aigua. Per aixo al laboratori es poden tenir solucions aquoses que continguin Clz, pero
no que continguin Fs.

L’ani6 peroxodisulfat, S208>~ és també un agent molt oxidant i segons els E° pot oxidar a I’aigua,
ja que AE® = E°(S,05%/ SO4%7) — E°(02/H20) >>0, perd en aquest cas la reaccid te una cinética
més lenta, i es pot treballar amb aquest agent oxidant en solucié aquosa, en condicions en que
es minimitzi aquesta oxidacid, com és treballant en fred i en medi acid.

En aquesta taula 5.1 també es pot veure que els metalls nobles, els que es fan servir en joieria,
com és el cas de I’or, tenen un potencial de reduccié elevat, E°(Au’/Au) >> 0. El cati6 metal-lic
té molta tendéncia a reduir-se i la reaccio en sentit contrari, 1’oxidacio del metall, no és gens
favorable. Per aixo la seva utilitat en joieria. De totes formes, cal tenir present quan es treballa
al laboratori que si es manipula algun agent oxidant pot atacar-los. Per exemple, s’ha de tenir
especial cura quan es treballa amb clor, especialment Clx(g), en no dur bragalets o anells d’or, 1
amb molt més motiu plata, ja que el E°(Ag'/Ag) és menor per tant hi ha més espécies que poden
oxidar aquest metall.
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Si es compara el E° dels halogens, s’observa la segiient gradacio: E°(F2/F~) > E°(CL/CI") >
E°(Br2/Br) > E°(I2/T"). Per tant, s’observa que en baixar en el grup dels halogens el E° de
reduccié disminueix, és a dir que el caracter oxidant F2 > Clz > Brz > I,. Un dels factors que
influeixen en aquesta gradacio és el radi atomic.

Taula 5.1 Potencials estandard de reduccio per especies amb E° positiu.

Semirreaccio E° (V) Semirreaccio E° (V)
Y“FE,+H"+1e > HF +3,03 MnO, +4H"+2e = Mn* +2 H,0 | +1,21

F,+2e¢e 2 2F +2,87 Bry() +2e¢ 2> 2 Br +1,07
O;+2H " +2e > 0, +HO +2,07 HNO; + H" + ¢~ > NO + H,0 +0,98

S,08* +2¢e 2 2S04+ +2,05 NOs; +4 H"+3 ¢ > NO +2 H,O +0,96
Co’*+1e > Co*" +1,84 NO; +3 H"+2 ¢ > HNO: + H,0 +0,93

H,O,+2H"+2e¢ =22 H,O +1,78 ClOO+H,O0+2e > ClI+2 OH +0,81

Au'+1e > Au +1,68 Agtle Ag +0,80
MnOs +4 H"+3 e > MnO, + 2 H,O +1,68 Fe*' + e > Fe?' +0,77
MnOs + 8 H' + 5 ¢ = Mn*" + 4 H,O +1,49 0;+2H"+2¢e =2 H0, +0,70
PbO,+4 H"+2 e > Pb*" +2 H,O +1,46 L+2e>21 +0,54
Ce*"+1e > Ce* +1,44 AgCl(s) +2 e > Ag(s) + CI +0,22
Au*+3e D Au +1,42 Mn(OH); + ¢~ > Mn(OH), +OH" +0,15
Ch+2e >2Cl +1,36 [Co(NH3)]** + & > [Co(NH3)e]* +0,11

O,+4H" +4e 22 H0 +1,23 NO; +H,0+2e > NO; +2 OH™ +0,01

Cr,07+14H" +6e > 2Cr* +7H0 | +1,23 2H"+2e > H; 0,00

En el cas de ’ani6 permanganat, MnO4~, es pot veure que €s un bon agent oxidant
independentment de si es redueix a Mn(IV), MnO2, o Mn(I), Mn?**(aq). En ambdos
casos el E° és forca elevat; en aquestes dues reaccions canvia significativament el nombre
de protons involucrats en el procés de reduccié. Es per aixd que en les reaccions en que
es fa servir aquest agent oxidant, segons la quantitat d’acid que s’hagi afegit es pot
observar la formacié del precipitat de MnQOz, quan es fa servir poc acid, o una solucid
incolora de Mn?**(aq) si s ha afegit suficient quantitat d’acid.

L’16 nitrat, NO3~, també pot donar dues reaccions de reduccio diferent: formacié del gas
NO o formacio de I’acid nitrés, HNOz. Els dos £° son similars, per tant les dues reaccions
son igual de favorables, 1 que es formi una o I’altre espécie no dependra de la diferéncia
de E° sino de les condicions: la quantitat d’acid que es necessita en una i altra no difereix
molt, pero influira, i també pot influir si la reaccio es realitza en recipient obert, en que el
NO pot anar desapareixent del medi, o en recipient tancat.
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A la taula 4.2 es presenten algunes de les especies que tenen un £° < 0; en aquest cas, com
que son potencials de reduccio el valor negatiu indica que la reduccio és poc favorable,
en canvi, la reaccio favorable és en sentit contrari. Aixi doncs quan el E°® és molt negatiu
indica que la forma reduida és un bon agent reductor, 1 per tant té facilitat per oxidar-se.

Les especies que tenen un E? més negatiu son els cations del bloc s; els metalls del bloc
s son els que tenen una energia de ionitzacid menor, €s a dir que tenen molta tendéncia a
formar cations. Per tant aquests cations tenen molt poca tendéncia a reduir-se. Es a dir
que aquests metalls tenen molt caracter reductor 1 per tant poden reaccionar amb 1’aigua
formant hidrogen gas:

Na(s) + H20 - Na*(aq) + Hz2(g) + OH (aq)

Ara be, en aquesta reaccid de reduccié de 1’aigua a H, es redueixen els H" i per tant
queden els OH™, ¢és a dir es genera medi basic. En el cas de I’hidroxid de sodi, NaOH, ¢és
una sal soluble, pero no aixi I’hidroxid de magnesi, Mg(OH)., que a temperatura ambient
¢és poc soluble; en aquest cas podria comengar a donar-se la reaccid pero precipitaria el
Mg(OH) sobre el metall i la reaccio s’aturaria. Per tant, el Mg no reacciona amb I’aigua.

L’alumini, Al, és un altre metall amb un elevat caracter reductor, pero a I’igual que passa
amb el Mg no reacciona amb I’aigua, ja que precipitaria el AI(OH)s. Altres metalls amb
un menor poder reductor, perd que tampoc reaccionen amb 1’aigua son Fe, Zn, Sn.

Per altra banda en la taula 5.2 es pot veure que els ions metal-lics que formen oxids amb
caracter amfoter, tenen diferent valor de E° segons el medi: el E° en medi basic, que és
quan s’afavoreix la formaci6 de 1’hidroxocomplex, és molt més baix, més negatiu. Per
exemple, Al o Zn son molt més reductors en medi basic que en medi neutre.

Taula 5.2 Potencials estandard de reduccio per especies amb E° negatiu.

Semirreaccio E° (V) Semirreaccio E° (V)
CrO4# +4H,0+3e S Cr(OH); +50H | -0,13 2H,0+2e¢ > H,+2OH 0,83
Sn**+2e ” Sn 0,14 SO+ +H,0+2e > SOs* +20H | -0,93
H3;PO4 +2 H" +2 e 2 H3PO; + H,O 0,28 N2 +4H,O+4¢e¢ > NHs+4 OH -1,16
Fe**+2 e > Fe -0,45 [Zn(OH)4)* +2 ¢ > Zn+ 4 OH- -1,20
S+2e > S —0,48 AP +3e > Al -1,66
H;POs + 2 H" + 2 e > H3PO, + H,O -0,50 [AI(OH)4]"+3 e > Al+4 OH" -2,33
Fe(OH); + e = Fe(OH), + OH" 0,56 Mg +2e > Mg -2,37
PbO + H:O+2 ¢ >Pb+2 OH" 0,58 Na*+1e > Na -2,71
Cr’*+3e¢ > Cr -0,74 K'+le > K -2,93
Zn*+2e > Zn 0,76 Li"+1e 2> Li 3,05
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Per tant, analitzant els valors de potencials normals de reduccid que es troben a les taules 4.1
14.2 es pot observar que la reduccié d’un determinat element pot presentar diferents valors
de E° en funci6 de les condicions. Per exemple és diferent si es considera la parella Ag/Ag
que si es considera AgCl/Ag, o be AI**/Al en comparacié amb [A1(OH)4] /AL

A qué és deguda aquesta diferéncia? Doncs al fet de que el potencial normal de reduccié E°
€s quan les concentracions de les espécies en solucid son 1 M i en determinades condicions
les concentracions son diferents.

5.2 Equacio de Nernst

Els valors de E£° poden donar una idea de si la reacci6 és possible o no, perd qué passa si les
concentracions no son 1 M o la reaccio es fa en calent? Quin efecte té la temperatura?
L’equacio de Nernst és la que t€ en compte aquests dos factors: les concentracions de les
especies en solucio i la temperatura.

Si s’agafa com exemple la reacci6 tipica en que es posa un clau de ferro en una solucié que
conté ions Cu?*. La reaccio global és:

Fe(s) + Cu?**(aq)5 Fe?* + Cu(s)

La primera qliestio €s saber en quin sentit es desplaca la reaccio, i per aixo cal basar-se en els
valors de E° de cada parella. E1 E°(Cu?*/Cu) > E°(Fe?*/Fe), per tant el Cu®>* té més tendéncia
a reduir-se que el Fe?'. Es a dir, el ferro metal-lic és més reductor que el coure metal-lic. Per
tant, la reaccid és desplaga cap a la dreta.

Per una reaccié quimica la variaci6 d’energia lliure es pot expressar com:
AG=AG°+RTIn Q
sent Q el terme de concentracions (productes/reactius)

Ara be, ja s’havia vist que AG esta relacionat amb AE per tant 1’expressio anterior es pot
escriure:

—nFAE = -nFAE° +RTIn Q

1 reordenant ens quedara:
RT
AE = AE° — E In Q

[Fe**]

En la reaccié que hem considerat el terme Q seria: Q = [Ca ]

En el terme Q tan sols s’inclouen les espécies que hi ha en solucio, per solids 1 gasos es
considera la unitat.

R =8,314 ] K! mol™!; n = nombre d’electrons; F = constant de Faraday= 96.500 C mol!
(cal recordar que J = C V), per tant, el terme R7T/F a 298 K i la conversid de logaritme
neperia a decimal té un valor numeéric de 0,059.
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Aixi que quan tan sols es vol analitzar I’ efecte de les concentracions es pot escriure I’equacio
de Nernst com:

AE = AE°—00591 0g 0

Quan la reaccid arriba a I’equilibri, AE = 0, ja no hi ha reaccid, i per tant el terme de
concentracions correspondra a les concentracions en ’equilibri:

AE° = w lOg Keq

Aixi doncs, basant-nos en els £° s’ha suposat que la reaccio que té lloc €s en el sentit:
Fe(s) + Cu**(aq)=> Fe*' + Cu(s)

I per tant I’expressio de 1’equacio de Nernst sera:

— 0 E [Fe?*]
R

n =2 ja que s’intercanvien 2 electrons.

Si AE > 0 efectivament la reaccié anira en aquest sentit. AE = 0 la reacci6 haura arribat a

I’equilibri, i en cas de que AE < 0 la reaccid aniria en sentit contrari.

Tenint en compte els valors de potencials normals, E°(Cu®’/Cu) = 0,34 V i E°(Fe*'/Fe) =
—-0,45 V, es pot veure que AE° = 0,79 V; aquest valor és prou gran com perque el terme Q no
pugui invertir el sentit de la reaccio.

L’equacié de Nernst de la reaccio es pot desglossar en la de les dues semireaccions, aixi
doncs, per cada semireaccio:

2+ 0 2+ —_ _
E(Cu**/Cu) = E°(Cu /Cu)— ln [Cu2+]

E(Fe**/Fe) = E°(Fe*/Fe) — — ln

Fe2+]

D’una forma general, per la reaccié b Ox + n e~ = a Red 1’equaci6 de Nernst sera:

[ [Redl®

E(Ox/Red) = E{(Ox/Red) — - In

Analitzem ara perque canvia el potencial de reduccid d’una especie, en funcio de la forma en
la que es trobi.
Per la semireaccio Ag™ + 1 e = Ag el potencial de reduccio de la plata sera:

1

RT
E(Ag'/Ag) = E°(Ag*/Ag) — —In gt

Tenint en compte que la plata metal-lica és un solid, no es pot parlar de [Ag] en solucio, i per
tant, aquest terme és 1.

Quan la [Ag'] =1 M, el In(1/[Ag"']) = 0 i per tant el E(Ag"/Ag) = E°(Ag*/Ag).
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Ara be, quan I’espécie que es redueix ¢€s la plata que esta formant part del AgCl, com que
aquesta espécie és insoluble i la K(AgCl) = 1,1 107'% la [Ag"] no sera 1 M sin6 que sera:
[Ag™] = % i si considerem que la [CI'] =1 M (per tal de seguir estant en condicions
normals) llavors [Ag*] = 1,1 1071 M.

Per tant ja es pot veure que en ser molt més petita la concentracié de ions Ag"® lliures en
soluci6 el terme In(1/[Ag*] de I’equacio de Nernst augmenta significativament, i per tant
estem restant al £° un valor gran, que fa disminuir el E°.

Per tant, el potencial de reduccid d’una especie varia en funci6é de la concentracié de les
especies en solucio.

En el cas de que hi hagi formacio de complexos la situacio €s similar. El E° de reducci6 de
Co(III) a Co(II) no és el mateix per I’aquocatio (E°(Co**/Co**) = 1,84 V) que si es treballa
en medi amoniacal, ja que tant el Co®" com el Co®" formen complexos amb amoniac com a
lligand, en lloc de I’aigua (E°([Co(NH3)s]**/[Co(NH3)6]*) = 0,11 V).

A partir d’aquests valors de potencial es pot veure que el catio [Co(H20)s]*" en solucid
aquosa no pot existir ja que oxidara a I’aigua (E°(O2/H20) = 1,23 V), és a dir, que en solucid
aquosa el Co(III) és molt oxidant. En canvi quan el complex que tenim €s amb amoniac, el
Co(III) és estable i no té caracter oxidant.

Tenint en compte que el Co(Ill) és tant oxidant, com es pot preparar una solucio que
contingui Co(IIl) a partir d’una de Co(Il)?

El E° dels complexos aminats de cobalt és petit, per tant si la reaccid d’oxidacio es fa en medi
amoniacal es pot obtenir facilment una solucio del complex de Co(III). La reaccio es podria
fer en dues etapes:

- Primer la formacio6 del complex aminat de Co(II)
[Co(H20)6]*" + 6 NH3 = [Co(NH3)6]*"

- En segon lloc ja es pot procedir a I’oxidacié del Co(Il) a Co(Ill), per exemple fent servir
H>0:.

El peroxid d’hidrogen pot donar dos reaccions redox, ja que té un estat d’oxidacio intermedi
entre 0 1 -II. Per tant es pot oxidar formant O o be es pot reduir donant H,O. Per saber quina
¢s la reaccid que té lloc cal mirar que I’hi pot passar a I’altra espécie. En aquest cas, com que
el Co(Il) és I’espécie que s’oxida, el HoO» s’ha de reduir:

4 [Co(NH3)s]** + H202 > 4 [Co(NH3)6]** + 2 OH-

Ara be, perqué el E°(Co"/Co) és diferent per I’aquocomplex que per 1’aminocomplex?
Doncs a I’igual que s’ha vist pel cas de la plata, la [Co**] i [Co?*] en soluci6 no sera 1 M,
sind que depen de les constants de formacié dels complexos.

Tenim les reaccions de formacio dels complexos aminats:
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Ki(Co™) [Co(H20)6]*" + 6 NH3 = [Co(NH3)6]**
Ki(Co™) [Co(H20)6]3" + 6 NH3 = [Co(NH3)6]?*

Les concentracions [Co(H20)s]*" i [Co(H20)6]*" ([Co**] i [Co**]) no seran 1 M ja que les Ky
son grans i aquests equilibris estan molt desplagats cap a la dreta, cap a la formacié del
complex aminat. Ara be, aquestes Krno son del mateix ordre pels dos complexos: el complex
aminat de Co(III) és molt més estable que el de Co(II), per tant Ki(Co'") >> Ky(Co") i la
concentracié dels aquocations en soluci6 [Co>'] i [Co*'] sera diferent:

Ki(Co"") >> Ki(Co') = [Co*'] << [Co?']
Aixi doncs es pot escriure I’equacié de Nernst de reducci6 del Co™ a Co':

[Co?¥]

E(COIH/COH) _ EO(C03+/C02+) - 0,059 log [Co3+]

En ser menors a la unitat les concentracions de i6 lliure i en ser menor la quantitat de Co**
lliure que de Co** lliure, el valor que esta restant és major i per tant el E disminueix. Si la
resta d’espécies en solucid tenen concentracié 1 M, en aquest cas la [NH3] = 1 M, el potencial
obtingut és el £° de reduccioé del complex. Aixo sera extrapolable a d’altres complexos. Si la
formacié del complex és molt favorable llavors el £° de reduccié del Co(Ill) disminueix
significativament.

Una altra reaccio tipica al laboratori és la que té lloc entre I’anié permanganat, MnOx4-, i el
peroxid d’hidrogen, H20:.

Com ja hem dit, el peroxid d’hidrogen, H202, pot donar dos reaccions redox, es pot oxidar
formant Oz o be es pot reduir donant H20. En aquest cas, el H,O; el fem reaccionar amb
I’ani6 MnQO4~: en aquest anio el Mn esta en el seu estat d’oxidacié maxim, €s a dir que no es
pot oxidar més; per tant I’inic que pot passar-li €s que es redueixi. Per tant, caldra que el
H:0; s’oxidi. Es a dir que de les dues possibles reaccions del H,O»:

0:+2H"+2 e > H20: E°=+0,70 V
H20:+2H"+2e¢ 2> 2H0 E°=+1,78V
I’inica que es pot considerar en aquest cas ¢és la de formacio d’oxigen.

Si s’analitza ara a quina especie es redueix 1’anidé permanganat, MnQO4~, ens trobem que pot
formar el cati6 Mn?* (espécie ionica, per tant soluble) incolor o el precipitat marré MnO2
(especie neutre, per tant insoluble).

MnOs +8H'+5¢ > Mn**+4H0 E°=+1,49V
MnOs +4 H*+3 e > MnO2+2 H:0 E°=+1,68V

Ambdues semireaccions tenen un E° superior al del E°(O2/H20.), per tant les dues son
possibles. A nivell experimental és facil de veure:

- Sila solucié queda incolora, vol dir que el permanganat s’ha reduit a Mn?",
- Si apareix un precipitat marro fosc, vol dir que s’ha format el MnOsz.
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- Sila solucio conserva el color rosa-lila del permanganat indica que no hi ha reaccio,
o que no hi ha prou H20: per reduir tot el permanganat del medi.

En general, si es posa suficient medi acid la reduccio6 arriba fins a Mn*" i la reaccié global
sera:

2 MnO4 + 6 H" +5 H202 2 2 Mn?* + 5 02 + 8 H20

5.2.1 Efecte del pH en el E°

En aquestes reaccions de reduccié de I’ani6 permanganat hi intervenen protons, €s a dir que
el potencial de reducci6 dependra del pH medi.

Per una determinada reaccié de reducci6 de 1’ani6 permanganat:
MnO4 + 8 H' +5 ¢ > Mn*' + 4 H20

es pot escriure 1I’equacidé de Nernst de la semireaccio:

0,059 ! [Mn2+]
5

E(MnOs/ Mn**) = E°(MnOs/ Mn?*) - [Mn0; J(H7®
4

Per poder veure I’efecte del pH en el E°(MnO4/ Mn*") es considera la resta de concentracions
1 M, [MnOs7] = [Mn*]=1 M.

E(MnOy/ Mn?") = E(MnOs/ Mn*) - 222 log ﬁ
Tenint en compte que log (1/a*) = —log a* = —x log a I’expressiod quedara:

E(MnOy/ Mn?") = EXMnOs/ Mn?") + 222 § log [H']

Si ara es vol expressar en funci6 del pH, tenint en compte que pH = —log[H"], quedara:

E(Mn04_/ Mn2+) = EO(MnO4—/ Mn2+) _ 0,0559 8 pH

Per tant, com més alt sigui el valor del pH del medi menor sera el poder oxidant de I’anio
permanganat. O dit d’una altra forma: el poder oxidant de I’anié permanganats augmenta
en acidificar el medi.

El E°(MnO47/ Mn?*") = 1,52 V és quan el medi és acid, [H'] = 1 M. Si en fer una reaccié amb
MnOy™ ens oblidem d’afegir acid, com varia el seu poder oxidant?

En medi neutre, pH = 7, aplicant I’expressi6 anterior de £(MnOs/ Mn?") en funci6 del pH
es troba que el E(MnO47/ Mn**) = 0,86 V, és a dir que s’ha reduit significativament; o sigui
que una reacci6 que es dona en medi acid pot ser que en medi neutre no es doni.

5.2.2 Estabilitat redox en aigua

L’aigua és molt bon dissolvent i es fa servir com a tal en moltes reaccions. Ara be, la molécula
d’aigua no deixa de ser un compost que pot patir reaccio redox.
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L’aigua pot reduir-se i per tant actuar com agent oxidant. L’especie que es redueix son els
protons de 1’aigua i es forma Hoa.

Com ja s’ha comentat, en la determinaci6 dels £° de reducci6 de les diferents espécies, s’ha
agafat com a referéncia el de la reacci6:

2H*'(aq) +2e 2> Hx(g) E°(H'/H2)=0V gquan [H'|=1M
L’equacid de Nernst per aquesta semireaccio sera:

E(H'/ Hy) = E*(H'/ H2) - 222 log ﬁ

A TI’igual que s’ha fet abans, es pot escriure en funcio6 del pH:
E(H*/ H2) = E°(H*/ H2) - 0,059 pH
I com que el E°(H"/ Hy) = 0 V quedara:
E(H'/ H2) =-0,059 pH
En medi neutre la reaccio que té lloc és:
2H20+ 2e > Hz(g)+2OH"
En aquest cas el pH = 7, per tant E(H20/Hz) =-0,41 V.

Ara be, si estem en medi basic, [OH™] =1 M, el pH = 14 i per tant el potencial de reduccid
dels H" de I’aigua a H» és molt més negatiu: E(H20/Hz) = —0,83 V.

En quines condicions és millor oxidant ’aigua: en medi acid, basic o neutre?3’
Per altra banda, I’aigua es pot oxidar per donar Oz és a dir que pot actuar com agent reductor.
O2(g)+4H" +4¢ 2> 2H20

Com es pot veure en aquesta reaccid també hi intervenen els protons, per tant, el £°(O2/H20)
depen del pH. En condicions estandard, quan totes les concentracions sén 1 M, E°(O2/H20)
=1,23 V, pero si la [H'] # 1 M el valors del E° canvia.

En aquest cas, I’equaci6 de Nernst queda de la segiient forma

E(02/ H20) = E*(02/ H20) - 22> log ﬁ

I escrivint-ho en funcié del pH quedara:
E(0O2/ H20) = E°(02/ H20) - 0,059 pH
Aixi doncs veiem que en augmentar ¢l pH el E(O» H>0) disminueix.
En quines condicions de pH sera més reductora I’aigua: en medi acid, basic o neutre? 3¢

Per tant s’acaba de veure que 1’aigua pot ser oxidada o reduida per altres espécies que es
trobin en la solucid 1 que la seva estabilitat depen del pH del medi.

Quan es dona una reaccid quimica hi ha dos factors fonamentals: els aspectes termodinamics
1 cinetics.
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Per tal que la reaccio sigui possible cal que AE > 0 o sigui que la diferéncia de potencial entre
I’espécie que es redueix (Ered) 1 1a que s oxida (Eox) sigui positiu AE = Eyeqa — Eox) > 0.

Ara be, una reaccid pot ser possible termodinamicament, perd que experimentalment no es
detecti la reacci6. Aixo és degut a que la reaccid és molt lenta, és a dir que la cinética de la
reaccio és la que impedeix que es doni.

Si la reacci6 €s massa lenta no s’observa; vol dir que ’etapa limitant de la velocitat té¢ una
energia d’activacid elevada. S’ha de superar una barrera energética per passar de reactius a
productes que la fa inviable en les condicions de treball.

En el cas de I’aigua succeeix aix0: l’interval d’estabilitat de ’aigua és més gran del que
caldria esperar en base als E° (control termodinamic). Es a dir que AE per tal de que es doni
la reaccid (tant si estem parlant de I’oxidacié com de la reducci6 de 1’aigua) ha de ser més
gran que el teoric, el calculat a partir de 1’equacio de Nernst.

La diferéncia entre AE.a i AE.xp €és el que es coneix com a sebrepotencial. Aixo passa en
moltes reaccions en les que es formen gasos.

En el cas de I’aigua, en general el sobrepotencial és de 1’ordre de 0,6 V. Aixi doncs:

- Per reduir els H" a Hz en medi acid, pH = 0, com que el E°(H"/Hz) = 0 V per tal que AE®
>0, sent AE® = E°eq— E°x, caldria que I’especie reductora tingués un £° < 0 ja que ha de ser
I’espécie que s’oxida (E%x). Ara be si tenim en compte el sobrepotencial el E°(H"/H3) amb

sobrepotencial = 0,6 V 1 per tant ’agent reductor ha de tenir un E° < —-0,6 V, és a dir que
Eoox < _0,6 V.

O sigui que des del punt de vista termodinamic qualsevol especie amb un potencial de
reduccid negatiu podria reduir una soluci6 aquosa acida i formar hidrogen; per exemple el
Ni, E°(Ni%*/Ni) = -0,23 V, segons aquest valor de E° es podia esperar que s’ataqués en medi
acid, en canvi I’atac del niquel en medi acid a temperatura ambient no s’observa, ja que la
cinética és massa lenta, hi ha I’efecte del sobrepotencial; el valor de E°(Ni**/Ni) és superior
al valor de -0,6 V.

- Per oxidar ’aigua a O, caldria una espécie amb un E°.q > E°(O2/H20), que en medi acid
¢s de 1,23 V. Ara be, tenint en compte el sobrepotencial el potencial de reduccié d’aquesta
especie hauria de ser E°red > (1,23 + 0,6) V.

Aixi doncs, sigui quin sigui el pH del medi, l’interval d’estabilitat de I’aigua enfront
d’especies oxidants o reductores és més gran de ’esperat des del punt de vista termodinamic.
L’efecte del sobrepotencial es pot veure de forma grafica representant el potencial de
reduccio en funcid del pH per cadascuna de les dues reaccions, oxidacio i reduccio.

Sense tenir en compte el sobrepotencial:
E(02/H20) =1,23 V - 0,059 pH
E(H'/H2) =- 0,059 pH

Tenint en compte el sobrepotencial de 0,6 V:
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E(02/H20)=1,23 V-0,059 pH + 0,6 V
E(H*/Hz) =-0,059 pH- 0,6 V
Aquestes quatre equacions es troben representades en la figura 5.2.

En la part alta de de la figura, les linies blaves corresponen al procés d’oxidacio de I’aigua
a 02. Teoricament totes les especies que tinguessin un E° per sobre dels de la linia recta prima
podrien oxidar a I’aigua. Segons el pH de treball caldria un E£° major (a pH baixos) o menor
(pH alts). En realitat el que es pot esperar, degut al sobrepotencial, és que només les espécies
que tinguin un E° superior al de la linia gruixuda blava puguin realment oxidar I’aigua.

Per altra banda, si es mira la part inferior de la grafica, les linies vermelles corresponen a la
reduccio de ’aigua a H. En principi es podria esperar que les espécies que tinguessin un £°
que quedés per sota de la linia prima vermella podrien reduir els protons de 1’aigua. Ara be,
degut al sobrepotencial només podran reduir I’aigua les espécies amb un E° per sota de la
linia gruixuda vermella. A 1’igual que abans, el £° que ha de tenir I’espécie reductora variara
molt en funci6 del pH. En medi basic caldra una espécie amb un E° més negatiu que en medi
acid.

15+
\ sobrepotencial
\ \ Podran oxidar a I’aigua
1.0
. I ot O | 0,/H,0
0.5 \ Podrien oxidar a I’aigua

Aigiies naturals
L o
0.5 [ s o S
\ \ Podrien reduir a I’aigua
-1.0qsobrepotencial \ H/ H,
<1:5 : T : ; ] : H \ Podran reduir a ’aigua

0 2 4 6 8 10 12 14
pH

E/V

Figura 5.2 Efecte del pH en els potencials de reduccié dels parells Ox/H>O i H'/H>O. Les

linies verticals marquen [’interval de pH de les aigiies naturals. Les linies primes indiquen

E vs pH (valors teorics) i les linies gruixudes tenint en compte [’efecte del sobrepotencial,
per tant E vs pH (valor esperat).

El pH de les aigiies naturals depén de diversos factors, entre d’altres les sals que hi ha
dissoltes 1 la vida que hi ha al seu interior, vegetal 1 animal, amb els processos biologics que
aixo comporta. L’interval de pH de les aigiies naturals es aproximadament entre pH = 4 1
pH =9, no obstant, la major part d’éssers vius es troben en aigiies valors de pH entre 6 1 9.
El pH de I’aigua dels oceans t¢ un rang de pH molt més petit, és lleugerament basic, entre
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7,5 1 8,4. La part superficial de les aigiies tindra un pH inferior ja que esta en contacte amb
I’atmosfera, és a dir que s’estableix 1’equilibri entre CO2(g) 1 CO2(dissolt); si hi ha una major
dissolucid de gasos acids en les aiglies el seu pH disminueix. La utilitzacié de combustibles
fossils augmenta significativament la quantitat de CO; en I’atmosfera, i per tant també en les
aigiies naturals, aixo provoca una acidificacio i una alteraci6 en la vida aquatica.

Poder oxidant de ’aigua

Quan I’aigua actua com agent oxidant es redueix a H. E1 E°(H20/H2) depén del pH. Com
més elevat és el pH més negatiu és aquest potencial de reduccid. Per tant el poder oxidant de
I’aigua sera més gran en medi acid que basic. De totes formes, degut al sobrepotencial, a
qualsevol pH el valor de E° és negatiu, per tant, 1’aigua no és un bon agent oxidant. Es a dir,
que per formar H» a partir de I’aigua cal un bon agent reductor.

Discutiu Destabilitat del sodi en aigua en funcié del pH. E°(Na*/Na) =-2,71 V.>7

En el cas de alumini, sera estable en aigua? A la vida quotidiana es fa servir paper
d’alumini i encara que es mulli amb aigua no observem cap reaccid. Aixo vol dir que és
estable a qualsevol pH en solucio aquosa?

El cati6 AP* es pot trobar en diferents formes en funcié del pH del medi: ’aquocatio,
[Al(H20)6]*", AI(OH)3 solid i un hidroxocomplex [AI(OH)4] . Per tant com que la [Al’*"] en
solucio sera diferent en cada cas també ho sera el E°: —1,66 V en medi acid i —2,33 V en medi
basic. Tant en medi acid com en medi basic, el E° és prou negatiu com per reduir a 1’aigua
formant-se un complex ionic.

Ara be, que passa a pH = 7? A aquest pH, tenint en compte la Ks del AI(OH)3 (10%) la
[AI**] lliure en soluci6 sera de I’ordre de 107'> M; per tant aplicant ’equacié de Nernst
trobariem un E(AI(OH)3/Al) ~ —1,9 V, per tant, segons els valors de potencial la reaccid
podria donar-se. Ara be, el metall comenga a atacar-se formant-se el AI(OH); just a sobre del
metall, per tant recobreix la superficie 1 s’atura la reaccio.

Aixi doncs, I’alumini a pH neutre no reacciona amb ’aigua. En la reaccio no hi ha suficient
quantitat de lligands hidroxil per formar una especie ionica, I’hidroxocomplex.

Per tant les dues reaccions que tenen lloc son:
2 A1+ 6 HCI1 > 2 [AI(H20)6]*" + 6 CI" + 3 H2
2 Al +2 NaOH + 6 H20 2 2 [AI(OH)4] ~+ 2Na* + 3 H2
Poder reductor de ’aigua

Quan I’aigua actua com agent reductor vol dir que s’oxida a Oz. Es a dir que només actuara
com a reductor enfront d’agents oxidants forts; és a dir especies que tinguin molta facilitat
per reduir-se, especies amb E° forca elevat, per sobre de la linia blava gruixuda en la figura
4.2. Com es pot veure en el grafic, el poder reductor de 1’aigua varia en funcié del pH. Com
més basic és el pH menor és el E°(02/H20), és a dir que el caracter reductor de I’aigua sera
major. Hi haura més especies que la podran oxidar.
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Molt sovint ens trobem que 1’espécie amb la que reacciona I’aigua també t€ un £° que depén
del pH. Aixo0 passa, per exemple amb 1’ani6 permanganat. Aquest ani6 €s un bon agent
oxidant, pero el seu E° també depen del pH, i com ja s’ha vista abans, en medi neutre el
E°(MnOs/Mn?*) = 0,86 V, per tant molt inferior al que caldria per oxidar ’aigua a O..

Es pot tenir una solucié de Fz(aq)? I una de Clx(aq)? 3%

5.2.3 El poder oxidant de I’oxigen atmosferic

Quan una solucid esta en contacte amb 1’aire, pot ser que 1’oxigen atmosféric doni una reaccid
redox, en la que el Oz es redueix a H20. Per tant, a I’igual que s’ha vist en el cas de la
reaccid inversa (H2O que dona O») el E° d’aquest procés depeén del pH. En aquest cas es pot
observar que com més acid és el medi, pH menor, major ¢s el £°(O2/H20), per tant més
oxidant és el Ox.

Les espécies que es podran oxidar per efecte de I’oxigen atmosferic seran les que tinguin un
E° inferior al E°(O2/H,0). Es a dir les que queden per sota de la linia blava en la figura 4.2.

Tothom ha vist algun cop un clau de ferro o una peca metal-lica de ferro rovellada, s’ha
rovellat per estar en contacte amb l’aire humit. El E°(Fe*'/Fe) = —0,45 V, per tant el
E°(02/H20) >> E°(Fe*/Fe) pel que I’oxigen pot oxidar al Fe.

La reacci6 que s’ha d’escriure en aquest cas €s en medi neutre:
2 Fe+ 02+2H20 2 2 Fe*" +4 OH-
Pero el Fe(OH): és una especie poc soluble, per tant la reaccid s’ha de reescriure:
2 Fe+ 02+2 H20 = 2 Fe(OH):

Es aquesta reaccio la que explica que el Fe en contacte amb 1’aire humit s’oxidi formant un
hidroxid insoluble. Ara be, el Fe(OH):2 és de color verd molt pal-lid i el rovell és de color
marrd ataronjat, el que indica que no correspon al Fe(OH)z sin6 al Fe(OH)3 o Fe203-nH20.
El E°(Fe(OH)3/Fe(OH)) < 0, per tant, en medi basic (que s’ha generat) la reacci6 d’oxidacio
del Fe(Il) a Fe(IIl) és molt favorable. L’oxigen atmosféric oxida facilment al Fe(OH)::

4 Fe(OH): + Oz + 2 H20 2 4 Fe(OH)3
Per tant combinant aquestes dues reaccions es pot escriure:
4 Fe+3 02+ 6 H20 2 4 Fe(OH)3

Es estable el coure metal-lic en contacte amb aire humit? A qué és degut el color verdos
que adquireixen algunes peces de bronze en paisos on plou molt? (El bronze és un aliatge
de Cu i Sn)*’
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5.2.4 Reaccions de desproporcio o dismutacio

Hi ha espécies que son poc estables 1 poden oxidar-se 1 reduir-se sense necessitat de cap altre
agent extern; un exemple ¢és el peroxid d’hidrogen, H>O,. Com ja s’ha vist abans, pot actuar
com agent oxidant reduint-se a aigua:

H:0:+2H"+2e > 2H0 E°=+1,78V
O be pot actuar com agent reductor oxidant-se a oxigen:
0:+2H"+2e > H20: E°=+0,70 V

Si s’observen els valors del £° es veu que E°(H202/H20) > E°(02/H202), per tant el H>O»
¢s millor oxidant que reductor.

Com que la mateixa molécula es pot oxidar i reduir, una molécula de H>O» és capag d’oxidar
a una altra moleécula de H2O: i la reaccid global és:

2 H202 2 2 H20 + O2 Reaccio de desproporcio

Per aquesta reaccido AE® = E°(H202/H20) — E°(O2/H202) > 0. Per tant el H>O; s’oxida 1 es
redueix simultaniament en medi acid, és a dir, el H2O» desproporciona o dismuta.

Tenint en compte aquesta reaccid, quan en el laboratori es treballa amb peroxid d’hidrogen
per elucidar si actua com a oxidant o com a reductor el millor és fixar-se en que 1’hi passa a
I’altre especie. El HoO» sempre presenta, en major o menor grau, la reaccio de desproporcio,
per tant, es pot observar formacié de bombolles, degudes al despreniment de gas, O», encara
que no estigui actuant com a reductor.

Per exemple, quan una soluci6 de iodur de potassi, KI, acidificada amb acid acetic es tracta
amb H20:2 s’observa un canvi de color de la solucio, passant d’incolora (els reactius) a
presentar un color vermell-marronds. A més s’observa una certa efervescencia o formaci6 de
petites bombolles que indiquen la preséncia d’un gas.

Kl(aq) + HAc(aq) + H202 (aq) > ?? + 2?

O o 2 @ ©

En qué ens hem de fixar per decidir quina reaccio té lloc? En les bombolles o en la
coloracio de la solucio?

- El H20; pot oxidar-se o reduir-se.
- EIT no pot reduir-se més, només pot oxidar-se.

Per tant, el que marca la pauta de la reaccio que té lloc és el iodur. Si el iodur s’oxida i es pot
esperar que es formi iode, el 12 és poc soluble en aigua, pero en excés de I forma 1’especie
ionica I3~ de color vermellos.

L+I'S I

g @
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Pel color que s’observa a la solucid ja es pot deduir que s’ha oxidat el KI i s’ha format Kl
Aquestes son dues espécies ioniques, per tant queden en soluci6, dissoltes.

Si el I s’ha oxidat vol dir que el H202 s’ha reduit 1 per tant ha format aigua. Per tant, la
reaccid global que s’ha produit és:

2T +2H"+H20: 2 I: + 2 H20
Els protons venen de 1’acid acétic 1 en excés de iodur el I, forma 1’ani6 I3~. Ara be, segons

aquesta reaccid no es forma oxigen, per tant no explica la formaci6 de bombolles que
s’observa. La formacio d’oxigen gas s’explica per la reaccid de desproporcio del H20x.

Els fets observats indiquen que ha dos processos:

- Lareaccio redox entre KI 1 H2O2  reaccio majoritaria
- La desproporcié del H>O2 donant Oz i H20.

5.2.5 Reaccions de comproporcio

Una reaccié de comproporcio €s just el contrari que la desproporcid. Es a dir, un mateix
element que es troba formant compostos amb dos estats d’oxidacié diferents, reaccionen
entre ells per donar un compost amb un estat d’oxidaci6 intermedi.

Per exemple, els dos compostos de sofre: H2S i SOz poden reaccionar per donar S.
Experimentalment, si es barreja una solucid saturada de H2S(g), o sigui H2S(aq) (solucio
incolora), amb una altra saturada amb SOx(g), o sigui SO2(aq) (solucid incolora) s’observa
una certa terbolesa blanquinosa deguda a la formacio de S(s).

El sofre en estat solid presenta diferents formes al-lotropiques, que poden tenir diferent
coloracid, entre el groc i el blanc.

El SO; en soluci6 aquosa €s un oxid acid, que en aigua formaria 1’oxoacid, “H2SO3”; tot i
que en solucid segueix predominantment la forma SO2 1 HSO3", en les taules de potencials
s’acostuma a escriure’l com H>SOs.

El E°(S/H2S) = 0,14 Vi el E°(H2SO3/S) = 0,45 V. Per tant veiem que el SOz pot actuar com
agent oxidant i el H2S com agent reductor.

2 H2S(aq) + “H2S03”(aq) = 3 S + 3 H20
o el que és el mateix
2 H2S(aq) + SO2(aq) 2 3 S +2 H20
El S passa d’estats d’oxidaci6 -II 1 +1V a estat d’oxidacio 0.

Tot i que aqui es van posant els £° de les diferents espécies que s’analitzen, el que és realment
important és saber deduir si es pot esperar reaccid o no. I en cas de que hi hagi reaccid saber
quins compostos es poden formar. Es a dir, és important no ser depenent de les taules de
potencials, ja que no sempre es tenen a 1’abast. Es important poder raonar quina reacci6
s’espera sense necessitat de les taules.
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Quan una reacci6 té lloc en estat solid, els valors de E° no son valids, tan sols ens poden
donar idea del caracter oxidant o reductor d’una espécie, perod no serveix el valor numeéric.
Per exemple, en una descomposicid térmica, en la que hi hagi reacci6 redox.

La descomposici6 térmica del nitrit amonic:
NH4NO2(s) + calor 2> ??

El N presenta dos estats d’oxidaci6 diferents +11I en el cas del nitrit, i —I1I en el cas de I’amoni.
Per tant és molt intuitiu veure que 1’estat d’oxidaci6 al que poden anar a parar tots dos ions
¢s el 0. EI N en estat d’oxidacio 0 és el nitrogen elemental, N>, que és una molécula amb un
triple enllag, molt estable i per tant molt favorable la seva formacio. Per tant la reacci6 de
comproporcid que té lloc és:

NH4NO2(s) + calor = N2(g) + 2 H20(g)
La mateixa reacci6 es pot donar si es fa en solucié aquosa.

En el cas de la descomposicié térmica del nitrat amonic, també hi ha una reaccio de
comproporcid, pero el gas format €s diferent. En aquest cas la reaccid que té lloc és:

NH4NOs3(s) + calor = N20(g) + 2 H20(g)

L’anié NO3™ és més oxidant que 1’anié NO;™ per tant oxida 1’i6 amoni a un estat d’oxidacid
superior: en lloc de passar d’estat d’oxidaci6 —III a 0 passa a +1. En aquest cas la reaccio de
comproporcid és entre N en estat d’oxidacid —III 1+V que passa a n en estat d’oxidacio + 1.

Per igualar reaccions redox en estat solid es pot fer partint del sistema d’igualacio en solucio,
ja que al final s’anul-len els H" que apareixen en igualar semireaccions. Cal tenir present que
en escriure la reaccid global no es poden posar les especies en forma ionica, ja que estan en
solid. Per exemple el cas del nitrat amonic que s’acaba de veure, es poden escriure les
semirieaccions com si fos en solucio:

2NOs; +10H" +8 ¢ - N20+5 H20
2NHs "+ H20 2> N2O+10H" + 8 e
[ un cop sumades les dues la reaccié global s’ha d’escriure com:
NH4NO3(s) + calor = N20(g) + 2 H20(g)
Per tant, s’ha vist que el cati6 amoni es pot oxidar amb certa facilitat, €s a dir que les sals
amoniques d’anions oxidants poden ser inestables.

L’any 2020 hi va haver un greu accident al port de Beirut, al Liban, per culpa de I’explosio
provocada pel NH;NOjs. Es va observar una gran fumarada ataronjada.

Al llarg de la historia hi ha hagut diversos accidents relacionats amb 1I’emmagatzematge
d’aquest compost que es fa servir en la preparacio de fertilitzants. La qliestio que ens podem
plantejar €s perqué explota el NHsNO3?
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El NH4NOs3 pur, en estat solid és estable. S’ha d’escalfar a 230 °C perqué descompongui,
segons la reacci6 que s’ha vist abans.

Ara be, quan aquest solid esta confinat en un espai petit, pot descompondre de forma
explosiva, a temperatures entre 260 1 300 °C, formant-se N2, Oz i H20, tots gasos. Es genera
una quantitat important de gasos en un espai tancat i reduit, la pressi6 augmenta, es va
acumulant energia i finalment hi ha 1’explosi6. La gran quantitat d’oxigen generat afavoreix
la combustio. Per altra banda, si el NH4NO3 no ¢€s pur, si hi ha una mica de matéria oxidable,
I’ani6 nitrat ’oxida i es forma NO».

Quan el NH4NOs porta temps emmagatzemat durant molt de temps, la descomposicié es dona
de forma molt lenta. Aquesta reaccio és exotérmica, per tant la mostra es va escalfant, va
augmentant la temperatura, per tant la velocitat de reaccié va augmentant i es van formant
cada cop més gasos; aix0 comporta que la pressié a I’interior de la sal emmagatzemada
augmenta, hi ha acumulaci6 d’energia i finalment la reaccié es descontrola.

Una de les reaccions que té lloc quan la temperatura és superior als 260 °C i hi ha

confinament:
4 NH4NOs3 2> 3 N2(g) + 2 NO2(g) + 8 H20(g)
Aquesta reacci6 és la responsable de I’aparici6 del fum ataronjat, degut al NO».

En totes les reaccions de descomposicié del NH4NOs per cada mol de compost es formen 3
o més mols de gas, que fa que la pressidé augmenti.

NH4NOs3(s) + calor = N20(g) + 2 H20(g) 3 mols de gas
NH4NOs3(s) + calor = N2+1/2 Oz2(g) +2 H20(g) 3,5 mols de gas
NH4NO3 = 3/4 N2(g) + 1/2 NO2(g) + 2 H20(g) 3,25 mols de gas

Per tenir una idea de quina magnitud representa aixo, suposem que tenim 8§ Kg de NH4NOs3,
son 100 mols, per tant es formen entre 300 1 350 mols de gasos. Si el volum molar d’aquest
gasos a 298 K i 1 atm és de 24,5 L mol™! vol dir que es formen entre 7350 i 8575 L de gasos.

Si a mesura que va reaccionant va augmentant la temperatura, per exemple fins a 500 K, el
volum de gas format a la mateixa pressid atmosférica, 1 atm, sera entre 12.300 1 14.350 L.
Es a dir que en augmentar la temperatura el volum del gas pot arribar a ser gairebé el doble.
Aquest gas necessita sortir d’entre mig de les particules de solid 1 ho acaba fent de forma
violenta. Aquest senzill calcul I’hem fet amb una quantitat petita, si fos un sac de 48 Kg sera
6 vegades més 1 si tenim un munt de sacs apilats la cosa va en augment.

Com a conclusio:

S’ha de tenir molta cura en la conservacio i manipulacio de sals formades per un ié oxidant
i altre oxidable.

En la mateixa linia, les sals amb un anio oxidant s’han de mantenir allunyades de materia
oxidable, per exemple matéria organica.

Es estable enfront de la calor el dicromat amonic, (NH),Cr2072%°
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5.3 Diagrames de Potencials Normals de Reduccio

Hi ha diferents tipus de diagrames que permeten visualitzar els E° de reduccid per un
determinat element en diferents estats d’oxidacid. Aqui es presenten tres tipus de diagrames:
els diagrames de Latimer, els diagrames de Frost i els diagrames de Pourbaix.

5.3.1 Diagrames de Latimer

Un element es pot trobar en diferents estats d’oxidacio i el pas d’un a I’altre correspon a una
semireaccio redox. Els diagrames de Latimer son una representacié esquematica de les
diferents formes en les que es pot trobar un element i el £° de reduccid per passar d’una a
’altra.

Ara be, abans s’ha vist que hi ha especies que tenen diferent £° segons el pH, per aixo per
cada element es pot construir el diagrama de Latimer en medi acid 1 en medi basic.

En aquests diagrames, com que els £° son potencials de reduccio, la primera especie que
apareix en el diagrama (la que es troba més a 1’esquerra) és I’espécie en ’estat d’oxidacid
més elevat i en avancar cap a I’esquerra va disminuint 1’estat d’oxidaci6 de les especies.

En la figura 5.3 es presenta el diagrama de Latimer per I’oxigen, en medi acid i basic. Entre
I’estat d’oxidacio 0 (oxigen elemental, O2) i1 I’estat d’oxidacio —II (H20 o OH~ segons si
estem en medi acid o basic) hi ha dos estats d’oxidaci6 intermedis: —I, pel peroxid, que segons
el pH es troba com H202 o parcialment desprotonat HO2™, 1 el superoxid, un estat d’oxidacio
de “-0,5”, que es troba protonat en medi acid (HOz) o desprotonat en medi basic, (O2).

acid basic
1,23 0,40

| 0,70 —| | -0,06 } 0,87 —|

1,76
0O ,——H0,___ 7 yo O—HOy —— om-

| -0,13 1,51 | 0,20 |
HO, o,

Figura 5.3 Diagrama de Latimer: potencials normals de reduccio (E° en V) per [’oxigen.
En vermell, valors de E° en medi acid i en blau en medi basic.

En aquesta figura 5.3 es veu facilment que el H20:2 tant en medi acid com en basic
desproprociona, ja que el valor de E° de la dreta ¢s major que el de ’esquerra: el procés de
la dreta és la reaccid de reduccid i el que va cap a I’esquerra I’oxidacié. En medi acid, AE® =
(1,76 — 0,70) V = 1,06 V i en medi basic AE° = (0,87 — (-0,06)) V =10,93 V. En ambdos
casos AE° > 0, per tant la reacci6 de desproporcio té lloc:
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2 H20:2 2H:20+ 02 2HO2 2 20H +02

En quant al superoxid medi acid, HOz,també desproporciona ja que AE® = (1,51 — (-0,13))
V =1,64 V. En medi basic, O27, no es tenen prou dades per saber-ho, ja que falta un dels
valors de E°.

En aquests diagrames també es pot veure que quan 1’oxigen actua com oxidant la reaccid
més afavorida (E° més gran) és la que dona H20 o OH™, segons en quin medi s’estigui.

Analitzem ara el diagrama de Latimer del manganés que es mostra en la figura 5.4. Aquest
element pot presentar diferents estats d’oxidacié que van des de Mn(VII) fins al Mn
elemental, és a dir, en estat d’oxidaci6 zero. En primer lloc cal fixar-se en quina forma té
aquest element segons el seu estat d’oxidaci6 i el medi. Després s’analitzara si les espécies
son estables o no.

En estats d’oxidacio elevats no es pot trobar la forma cationica, ja que és excessivament
polaritzant i no pot existir com a tal, per exemple, el catié “Mn’"” no existeix. Aixi que es
troba en forma d’oxoacid o oxoanid, segons el medi i segons si és un acid fort o feble. Per
exemple, el Mn(VII) formaria 1’ani6 permanganat o 1’acid permanganic, ara be, 1’acid
permanganic ¢és un acid fort, per tant encara que estiguem en medi acid es troba totalment
desprotonat; aixi que el Mn(VII) es troba en la mateixa forma en medi acid i en basic, com
anié permanganat MnOy4 .

Per qué acid permanganic és un acid fort?*!

En el cas del Mn(VI) també forma un oxoanié, MnQ4?~, que sera ’espécie existent en medi
basic. L’oxoacid corresponent és 1’acid manganic, HoMnQOs, que en ser I’estat d’oxidacio del
Mn elevat també ¢és acid fort, en quant al primer protd, pero no en el segon. Per aixo en el
diagrama es troba com HMnOQO4~. En canvi, quan es considera I’estat d’oxidacié V ja sera un
acid feble, 1 per aix0 es s’ha d’escriure com H3MnOs4.

En el cas del Mn(II) i Mn(III) en medi acid es troben com aquocations, perd en medi basic
precipiten, com a hidroxid quan és Mn(II) i com a oOxid hidratat quan és Mn(III) que té un
major caracter polaritzant. El E° és lleugerament diferent segons si es considera Mn(OH)3,
Mn203-nH20 0 Mn20:s.

Passem ara a analitzar I’estabilitat de les diferents especies. Comencem pels estats d’oxidacid
poc freqlients com sén el Mn(VI) i Mn(V).

Mn(V): Tant en medi acid com basic el E° de la dreta és superior al de I’esquerra, per tant
desproporciona donant MnO; 1 I’oxoani6 corresponent de Mn(VI).

Mn(VI): com que el Mn(V) ja s’ha vist que no é€s estable, sin6 que desproporciona, mirem si
¢s estable enfront de la desproporcido a MnO> 1 MnO4 ™. En medi acid el £° de la dreta (el pas
a MnQO3) és més gran que el de I’esquerra (el pas a MnOy"), per tant no és estable en medi
acid. En medi basic, AE°= 0,62 V - 0,56 V =0,06 V. Com que aquest valor és molt proper
a zero, es pot arribar a fer negatiu modificant el pH. En medis molt basics, I’anié MnQ4* és
estable.
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Figura 5.4 Diagrama de Latimer del Mn en medi acid (vermell) i basic (blau). Els valors
numerics corresponen al E° expressat en Vollts.

Analitzem ara el Mn(III): en medi acid ’aquocatié [Mn(H.O)s]*" desproporciona donant
Mn?* i MnOz, en canvi en medi basic, €l Mn203 és estable. Ara be, com ja s’ha comentat
anteriorment, la formacié de complexos amb altres lligands modifica el E° i per tant llavors
pots ser estable enfront la desproporcid, per exemple, quan es tracta 1’0xid de Mn(III) amb
HCI concentrat es dissol 1 la solucid adquireix color verd brillant, degut a la formaci6 del
[MnCls]". Es a dir que hi ha una reaccié acid-base + reaccié de complexacié. No hi ha
reaccid redox.

Mn203(s) + 8 HCl(conc) = 2 [MnCls]- + 3 H20 +2 H*

e .

En quant al Mn(IT) es pot observar en el diagrama de Latimer que no pot donar la
desproporcio. Ara be, aixo no vol dir que en totes les situacions sigui estable. En medi acid,
el Mn?**(aq) és estable, i de fet és el producte final de la reaccié de reduccié del MnO: i,
segons les condicions de pH, també del MnO4 . En canvi en medi basic, 1’especie present és
el Mn(OH)2, que té molta facilitat per oxidar-se, aixi que /’oxigen de ’aire I’oxida tfacilment
a Mn;03 o també a MnOs.

En quant al poder oxidant de ’ani6 MnO4~ en medi acid el £° és for¢a més gran que en medi
basic, tant en el procés de reduccié a MnO, com a Mn?". Per tant, I’anié permanganat és
millor oxidant en medi acid que basic. En canvi, el MnQOx2 té caracter oxidant només en
medi acid, que €s quan el seu E° és positiu.
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El Mn en estat elemental, com a metall, només pot oxidar-se, per tant té caracter reductor.
En ambdds medis (acid i basic) el £°(Mn'/Mn) < 0 i un valor for¢a negatiu (1,2 V i—-1,6 V
respectivament), per tant, és un bon reductor.

La figura 5.5 presenta el diagrama de Latimer del clor. A 1’igual que en el cas del Mn aquest
element pot presentar una gran varietat d’estats d’oxidacio. La diferéncia és que en ser el Cl
un no metall I’estat d’oxidacié més baix que presenta és negatiu. Cal no oblidar que la forma
elemental, és a dir quan esta en estat d’oxidacio 0, és una molecula diatomica, Cla.

acid
1,29
1,49
1,20 \
caoy, ——__ Cloy LI8 ¢y, LY 3a0, M7 oo 163 ¢, 135 o
’ 1,18 H 1.66
1,28
basic 0,62
0,89
0,37 0,48 |
COf ———cloy— €10, _107_clo, 068 o 0,42 a1, 136 &
0,30 \
0,49

Figura 5.5 Diagrama de Latimer del clor. En vermell, en medi acid i en blau en medi basic.

Els valors numerics corresponen al E° de reduccio (V).

La reactivitat del clor és un tant complexa, ja que pot presentar una amplia gama d’estats
d’oxidacid, des del VII fins al -I. No obstant, una analisi de 1’estabilitat de les diferents
especies en estats d’oxidaci6 intermedis ajuda a clarificar-la.

Un primer punt que es pot analitzar és quines espécies presenten desproporcio 1 quines no.
Evidentment, les dues espécies dels extrems no poden donar desproporcid: la de més a
I’esquerra només es pot reduir, i la de més a la dreta, només es pot oxidar. Son les espécies
centrals les que podrien oxidar-se i reduir-se.

A I’igual que en el cas del Mn, cal tenir present quins oxoacids son acids forts 1 quins no 1
escriure’ls en el diagrama en la forma adequada.

CI(V), es troba com a clorat Cl103~, una possible desproporci6 és a ClO4™ 1 ClO2, que son els
dos estats d’oxidacié veins, VII i IV. Aquesta reaccié no és possible (el £° de la dreta és
menor que el de ’esquerra). Tampoc és possible la desproporci6 als estats d’oxidacio VII i
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I, ClO4 1 HCIO; 0 ClO; respectivament. Ara be, si que €s possible la desproporcio a estats
d’oxidaci6 inferiors: en medi dcid a ClO4~ 1 Clz, 1 en medi basic a ClO4~ 1 ClO~. Per tant,
I’ani6 clorat no és estable, tendeix a desproporcionar: s’oxida sempre a perclorat,
independent del medi, perd es redueix a Clz o a hipoclorit C10-, segons si es treballa en
medi acid o basic.

El CI(IV) no és estable, el ClO2 desproporciona en clorat, ClO37, i clorit, C102™, (en medi
basic) o acid cloros HCIO:z (en medi acid).

El CI(III) tampoc és estable, també desproporciona, podent donar diferents reaccions. Per
exemple el HCIO; : pot donar Cl» i ClO5~, o bé HCIO i ClO5-, 0 HCIO i ClO». Es a dir que hi
ha molts processos possibles per la seva desproporci6é. En medi basic la desproporci6 esta
restringida a la que dona ClO™ 1 Cl1O3". Sigui com sigui, es veu que en aquest estat d’oxidacio
no ¢€s estable, i dona la desproporcié.

En observar el diagrama en medi acid es pot veure que moltes de les reaccions acaben a
I’especie Clz. Aix0 ja indica que en medi acid aquesta molécula és estable enfront la reaccio
de desproporcio. I efectivament, la major part de reaccions de desproporcioé no sén possibles.
L’Unica que donaria AE® > 0 seria el pas a Cl™ 1 ClO4; ara be, AE® és petit i caldria tenir les
concentracions de totes les especies 1 M. Per altra banda, la velocitat de reaccio pot ser lenta,
1 no observar-se. Les solucions aquoses de Cl; en medi acid son estables, sempre i quan no
continguin cap espécie oxidable.

En canvi, en medi basic, el Clz no és estable, desproporciona donant Cl~i ClO™. Després
I’ani6 hipoclorit, C10™, pot desproporcionar donant CI~1ClO3~ pero aquesta reaccio €s lenta.

Per tant, com que el Cl; desproporciona en medi basic, donant CFi ClO, no es pot escriure
cap reaccio en medi basic en la que es formi Cl.

Com que el Cl> no pot existir en medi basic no té sentit parlar del seu poder oxidant en aquest
medi. El Cl; en medi acid i neutre és oxidant, només pot reduir-se a clorur CI.

L’anié clorur, CI-, només pot ser reductor, ja que tan sols pot oxidar-se, pero el E° de les
possibles reaccions ¢s forca elevat, per tant, t&€ molt poc caracter reductor, té poca facilitat
per oxidar-se.

En les figures 5.6 i 5.7 es mostren els diagrames de Latimer del brom i del iode. Es interessant
comparar els diagrames dels tres halogens per poder veure les diferéncies entre ells, tant en
la forma elemental com entre els seus compostos.

Una diferéncia significativa és que en els diagrames del Br 1 | hi apareixen menys compostos;
aixo ¢és degut a que alguns dels estats d’oxidacié intermedis s6n molt poc estables.
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Figura 5.6 Diagrama de Latimer del brom. Els valors numerics corresponen al E°(V)
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Figura 5.7 Diagrama de Latimer del iode. Els valors numerics corresponen al E°(V)
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Comparant els tres elements Clz, Brz 1 I2, en els diagrames de Latimer en medi basic ja es
pot veure que cap d’ells és estable en aquest medi, en canvi si que son estables en medi acid.
Per tant, els halogens, Xo, son estables en medi acid i desproporcionen en medi basic. En
la reaccié de desproporcio, en una primera etapa es forma 1’halur, X~, i I’hipohalit, XO~, i
després I’hipohalit, XO~, desproporciona de nou en halur, X-, i halat, XOs™. El que canvia és
la velocitat d’aquesta segona reaccid, que €s molt més lenta en el cas del clor que pel brom
ieliode.

Per tant, tan sols es pot parlar de poder oxidant dels halogens en medi acid, i tal i com es pot
veure decreix Cl2 > Br2 > I2. [ com és 10gic, el poder reductor dels halurs va en sentit contrari
I'>Br >CI".

Aquests diagrames també permeten veure quins oxoacids son forts i quins febles, segons el
grau de protonacié en medi acid; per tant indica quines seran les especies presents en solucio.

Un altre aspecte a destacar és el la diferencia entre CI(VII), Br(VII) i I[(VII). En el cas del
CI(VID) i Br(VII), els seus oxoacids, acid percloric, HCIO4, i acid perbromic, HBrQs, son
acids forts, per tant sigui quin sigui el pH es troben e forma d’oxoanio, perclorat, ClO4™ i
perbromat, BrO4-, en els que I’atom central té un entorn tetra¢dric. En canvi I’acid periodic,
HsIOgs, I’entorn del iode és octaédric. En ser el iode un element més voluminds té més facilitat
per presentar aquesta geometria.

Com es pot veure en la Figura 5.8, en 1’acid periodic un dels atoms de O esta unit amb doble
enllag pero els altres son grups OH. Desprotonar un d’aquest grups OH costa més que quan
la geometria de I’atom central és tetraedrica, com en el cas del HBrO4 o HClO4. Per aixo,
encara que estigui en medi acid es troba totalment protonat, és un acid feble.

O
HO//II[,,, ||| .\\\\OH
HO™ | Nwgyy

OH

Figura 5.8 Estructura de Lewis de I’acid periodic, Hs1Oe.

Comparant els tres diagrames es pot veure també que els acids hipohalosos HXO son
oxidants: E°(HXO/X>) > 0. El poder oxidant HC1O > HBrO > HIO, ara bé aquest darrer, el
HIO és poc estable 1 desproporciona.

Un altre detall a observar és ’anomalia en el poder oxidant del perclorat, Cl1O4, 1 perbromat,
BrO4™. El valors de E° segueixen aquest ordre: EBrQO4/ BrOs;7) > E°(ClO47/ ClO37)

En canvi, el que podriem esperar, tenint en compte la major electronegativitat del Cl respecte
a la del brom seria just al revés.

Per tant, el fet de que el BrOa4-, sigui més oxidant del que esperariem és degut a la seva
posicio a la taula periodica: es troba en el 4" periode, després de que s’hagin omplert els
orbitals 3d, per tant la carrega nuclear efectiva, Zer ha augmentat significativament (la carrega
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nuclear ha augmentat molt, pero els electrons s’han col-locat en el mateix nivell n), Aquest
gran augment de Zr fa que els electrons estiguin més atrets pel nucli, per tant el BrO4~
presenta més tendéncia a reduir-se que el ClO4~. Es a dir, que el perbromat, BrO4, és molt
oxidant, perd la cinética és molt lenta.

Tot i que I’anid perclorat, ClO47, €s menys oxidant que el perbromat, és també una espécie
oxidant, que presenta una cinética lenta. Per aix0 s’ha de tenir molta cura quan es treballa
amb compostos que contenen I’anid perclorat i alguna espécie oxidable, (matéria organica,
cations amoni, lligands organics, etc). En preséncia d’alguna espécie oxidable, es va donant
lentament la reaccio redox, pot anar augmentant I’energia i finalment donar-se de forma
explosiva. O sigui que els compostos de perclorat son potencialment explosius. En qualsevol
publicaci6 en la que s’utilitzen perclorats cal indicar la seva perillositat en aquest sentit i a
nivell de laboratori, cal treballar amb quantitats petits de producte per minimitzar els riscos.

5.3.2 Diagrames de Frost

Una altra forma de veure facilment I’estabilitat d’una espécie en un estat d’oxidacio
determinat és utilitzant els diagrames de Frost. Aquests diagrames consisteixen en una
representaci6 grafica dels potencials normals de reducci6. Per un determinat element X, amb
estats d’oxidacio n, es representa nE® (E° de la parella X(n)/X(0)) enfront de n. Per tant, el
pendent de la recta entre dos punts, corresponent a dos estats d’oxidacid consecutius,
correspon al E° del procés de reduccid. Tenint en compte que AG® = —nFE® aquesta grafica
de nE® enfront de n correspon també a la grafica de —AG°/F enfront de n. Es a dir que els
minims que apareixen a la grafica, indiquen espécies de major estabilitat.

Construccio d’un diagrama de Frost

En la Figura 5.9 es presenta el diagrama de Frost de I’oxigen, tant en medi acid com en medi
basic. L oxigen pot presentar estats d’oxidacio 0, —I 1 —II 1 per construir el diagrama es parteix
dels valors que es troben recollits en el diagrama de Latimer (Figura 5.3). Quan n = 0, estat
elemental, el valor de nE° = 0 V. El diagrama es construeix anant des d’estats d’oxidacio
negatius cap a positius.

Comencem construint el diagrama en medi acid. El canvi d’estat d’oxidaciéo de 0 a —I,
correspon a £°(02/H20?) que és +0,70 V. Per tant el valor de nE° quan n =1 sera —0,70 V.
Mentre que el E°(O2/H>O) = +1,23V per tant quan n = -2 el valor de nE° = (-2)(+1,23 V) =
-2,46 V.

Es pot fer el mateix en medi basic: per n =—1 el valor de nE° = (—1)(-0,06V) =+0,06 V. Per
n=-2 ¢l valor de nE° = (-2)( +0,40V) =-0,80 V.

Un cop calculats els punts ja es pot construir la grafica nE? vs n, unint aquest punts per medi
de linies rectes. Cadascun d’aquests punts correspon a 1’element en un determinat estat
d’oxidaci6 n; cal indicar en quina forma es troba en solucié aquesta especie, segons si s’esta
construint el diagrama en medi acid o basic.
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Figura 5.9. Diagrama de Frost de [’oxigen. En medi acid en vermell i medi basic en blau.

Interpretacio dels diagrames de Frost

En un diagrama de Frost, el pendent de cada tram recte representa el potencial normal de
reduccid, E° de la parella enllagada. Aixi doncs, en el grafic de la figura 5.9 es pot veure que
les rectes amb major pendent, les que presenten major inclinacid, corresponen al pas d’estat
d’oxidaci6 —I al —II, 1 que el pendent és més pronunciat en medi acid que en medi basic.

De forma general, el pendent d’una recta entre dos punts a i b, és: (yv- ya) / (Xb-Xa), per tant,
en un diagrama de Frost sera:

Pendent =E° = (NE®)q— (nE®),

Ng—Ny

Per tant, en medi acid el £°(H202/H20) = (-2,46 V —(-0,70 V))/( (-2) -(-1))=+1,76 V que
¢s el que es troba en el diagrama de Latimer o en les taules de E°.

En el diagrama en medi acid, es veu que el pendent del tram H>O2/H>O és més marcat que el
del tram O2/H>O; per aixo es veu un petit pic. Per tant, E°(H>O2/H>0) > E°(02/H203), 1 com
ja s’ha comentat en parlar dels diagrames de Latimer, quan passa aix0 /’espécie intermédia
desproporciona. En aquest cas I’especie intermedia €s el HoO> que dismuta donant H>O 1 O».

En medi basic s’observa el mateix, el pendent de la recta a I’esquerra del HO>™ €s major que
el de la dreta, per tant E°(HO, /OH") > E°(O2/HO2") 1 per tant, la desproporcio també es dona.

Si en el diagrama de Frost s’uneixen amb una linia dues espécies no contigiies, es pot veure
I’estabilitat de I’espécie intermedia. Per exemple, si en la figura 5.10 s’uneix el punt
corresponent al HoO amb el del O> per medi d’una linia recta (linia discontinua), es pot
observar que el punt corresponent al H202 queda per sobre d’aquesta. Aixo indica que el
H>0: desproporciona donant H>O 1 O». El mateix passa en medi basic.

Sense fer cap calcul, basant-vos unicament amb la figura 5.9 o 5.10, justifiqueu en quines
condicions sera més oxidant el H;0,.%
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Figura 5.10. Diagrama de Frost de l’oxigen.

Diagrama de Frost del manganés

Per elements amb gran varietat d’estats d’oxidacié aquests diagrames son molt visuals. Es
senzill construir el diagrama del Mn; el valor de nE® per cada estat d’oxidacié es pot trobar
facilment a partir dels valors del diagrama de Latimer. Per exemple, pel Mn(IIl), » = 3 1 per
tant nE° = E°(Mn**/Mn?") + 2 E°(Mn*"/Mn). El diagrama de Frost del Mn en medi acid es
mostra en la figura 5.11.

El primer detall que es pot observar és que una de les rectes té pendent negatiu, és la que
uneix el Mn i el Mn?*. Per tant ens indica que el E°(Mn2*/Mn) és negatiu. Es a dir que el
Mn metal-lic és un agent reductor, ja que pot oxidar-se a Mn?". Per altra banda també ens
diu que el Mn?" no es reduira a Mn(0).

La tendéncia de les linies des de 1’i6 permanganat, MnQO4~, fins a 1’i6 Mn?* tenen un elevat
pendent, el que posa de manifest el poder oxidant del Mn en estats d’oxidacié elevats 1 que
I’etapa final dels processos de reduccié és el Mn**. Per tant el Mn(II) és 1’estat d’oxidacié
més estable per aquest element. Es el minim que s’observa en el grafic.

Si s’uneix amb una linia el punt corresponent a Mn?* i el del MnOz s’observa que el punt
corresponent a I’id6 Mn3" queda per sobre, per tant, ens indica que aquest i0 desproporciona
o dismuta donant Mn?" i MnO>. El pendent Mn**/Mn?>" és més gran que el pendent
MnO>/Mn**, per aixo el punt del Mn**queda per sobre de la recta que els uneix, i com que el
pendent representa el E°, vol dir que el E°(Mn3"/Mn?") > E°(MnO2/Mn?") i per tant la
dismutaci6 de 1’i6 Mn>** és possible en aquestes condicions.
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Figura 5.11 Diagrama de Frost del manganés en medi acid (pH = 0). Les linies fines son
una guia per visualitzar [’estabilitat de les especies.

Seguint el mateix criteri es pot veure que el Mn(V) i el Mn(VI) no son estables en aquestes
condicions (pH = 0). I no sén estables perque dismuten donant MnQO4~ i MnOz.

En aquests diagrames també es pot veure si dues especies poden donar una reaccio de
comproporcio. Aquesta reaccio €s la contraria a la desproporcid, per tant en aquest cas cal
que ’espécie intermédia quedi per sota de la linia, indicant que és més estable 1 les dues
especies veines van a parar a aquesta. Si en la figura 5.11 s’uneixen amb una linia el Mn 1 el
Mn*" 0 amb el MnO,, el Mn*" queda per sota, per tant ens indica que el MnO> o les solucions
de Mn*" poden oxidar al Mn metal-lic, donant-se la reaccié de comproporcio.

Informacio que es pot extreure d’un Diagrama de Frost

En la figura 5.12 es mostren, de forma general, les diferents situacions que es poden observar
en aquests diagrames.

- Una especie que es troba per sobre la linia discontinua és inestable 1 desproporciona donant
les dues espécies contigiies. E desproporciona donant D i F (2 E & D + F), mentre que K
donaJiLQ2K—>J+L).

- Una espéecie que es troba per sota la linia discontinua és més estable que les dues espécies
veines, que comproporcionen per donar la forma més estable. Aixi A i C reaccionen per
donar B ( A+ C - 2 B)iGilreaccionen per donar H (G +1-> 2 H).

- Un pendent positiu i pronunciat indica una espécie molt oxidant. El pendent més
pronunciat correspon a la recta C-D, per tant C és un bon agent oxidant, ja que t¢ molta
tendencia a reduir-se. E-D i K-J també tenen forca pendent, per tant K i E també son oxidants.
En canvi I té poc poder oxidant ja que el pendent és petit.

- Un pendent negatiu com el de A-B indica que A és una espécie reductora, que tendira a
oxidar-se. Com més pronunciat sigui aquest pendent negatiu, més reductor sera. El tram E-F
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tamb¢ t€ pendent negatiu, per tant, E podria ser reductor, perd com que E desproporciona no
té sentit parlar del seu poder reductor.

- Un pendent positiu poc pronunciat, com el G-H i K-L indica que les espécies G i K es
poden oxidar facilment.

nk”
nE*

nk
= \
e
nE”

Figura 5.12 Diagrames de Frost. Les especies K i E son inestables enfront la desproporcio.
Les especies A i C comproporcionen per donar l’espécie B, i les espéecies G i I
comproporcionen per formar l’espécie H. El poder oxidant de C és més gran que el de E i
que el de K. En canvi, I és una espécie poc oxidant. les especies G i K s’oxiden facilment.
L’especie A és un bon agent reductor.

A partir del diagrama de Frost de la figura 5.13 indiqueu: quina és I’espécie més oxidant,

quines espécies poden donar una reaccio de comproporcio i quines poden donar una
reaccié de desproporcid.

nkE°

/ .B .D/ .E

0N

Figura 5.13 Diagrama de Frost per analitzar quina és [’especie més oxidant, quines
espeécies desproporciones i quines comproporcionen.”
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Diagrames de Frost dels halogens

En la Figura 5.14 es presenta el diagrama de Frost del clor en medi acid i en medi basic. En
la grafica es pot veure que el pendent més marcat correspon al medi acid i que la tendéncia
¢€s anar a parar a I’ani6 clorur, que és la forma més estable en ambdos medis. També es pot
veure el que ja s’havia comentat abans, que el Cl2 és estable en medi acid pero
desproporciona en medi basic (queda per sobre de la linia que uneix el Cl™ i el C1O").

12

1 [~e—acid _
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Figura 5.14 Diagrama de Frost del Clor. En vermell, en medi acid (pH = 0) i en blau en
medi basic (pH = 14).

En la figura 5.15 es presenten els diagrames de Frost pel brom, en medi acid, pH = 0 1 medi
basic, pH = 14. Com que I’estat d’oxidaci6 III és molt inestable no s’ha inclos en aquest
diagrama. Un detall que destaca €s el pronunciat pendent del perbromat en medi acid, en la
reduccid a bromat, el que indica un fort poder oxidant. Si es compara amb el perclorat, figura
5.13, s’observa que el pendent és més gran pel perbromat, el que indica que el poder oxidant
del BrO4 > ClO4 . Com ja s’ha comentat abans, aix0 és degut a la major carrega nuclear
efectiva del Br, ja que a diferencia del Cl, s’han omplert orbitals 3d.

En aquest diagrama també es pot veure la desproporcié del Brz en medi basic. Si s’uneix el
Br i el BrO;™ amb una linia recta es pot veure que tant el Br2 com el BrO™ queden per sobre
d’aquesta recta, per tant les dues especies desproporcionen donant Br~ i el BrOs™.

A T’igual que s’ha vist pel clor, els oxoanions son més oxidants en medi acid que en medi
basic. També¢ és interessant remarcar que el poder oxidant és similar pels oxoacids de Cl i de
Br en estats d’oxidacio 11 V, la diferencia es troba en 1’estat d’oxidacié VII, que és quan té
més influeéncia la major Z.r que presenta el Br en comparaci6é amb el CI.
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Figura 5.15 Diagrama de Frost del Brom. En vermell, en medi acid (pH = 0) i en blau en
medi basic (pH = 14).

En la figura 5.16 es presenta el diagrama de Frost del iode. Es pot observar que el poder
oxidant del periodat, HsIOs, és menor que el del ClO4 i BrO4 , en part degut a la diferent
geometria al voltant de 1’atom central. A 1’igual que els altres halogens, el I> també
desproporciona en medi basic, 1 com es veu en el grafic aquesta reaccioé dona I"1 103~
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Figura 5.16 Diagrama de Frost del lode. En vermell, en medi acid (pH = 0) i en blau en
medi basic (pH = 14).
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Un altre aspecte a comparar, mirant les tres figures (5.14, 5.15, 5.16) és el poder reductor
dels ions halurs X™. Per aixo0 cal mirar la recta X» - X, la que tingui un pendent menor sera
I’especie més facil d’oxidar i per tant la que tindra un major caracter reductor. Aixi veiem
que el poder reductor segueix aquest ordre: I- > Br~ > CI-.

Diagrama de Frost dels metalls de transicio

En la figura 5.17 es presenta el diagrama de Frost en medi acid pels elements de la primera
serie de transicio. Degut a que la Z.r augmenta en avancar cap a la dreta del periode, els
electrons estan cada cop més atrets pel nucli 1 el mdaxim estat d’oxidacio possible de I’element
(compartir tots els electrons) només 1’assoleix el Mn, Mn(VII), en forma d’ani
permanganat.

L’element de la seva esquerra, el Fe, pot compartir 6 electrons, arribar a Fe(VI), ara bé és
una especie molt oxidant; evidentment no es podra trobar en forma de cati6 sin6 com oxoanio.
L’ani6 ferrat, FeQ4*, és molt oxidant, com es pot deduir facilment veient el pendent de la
recta que uneix el Fe(VI) i el Fe(III).

6 ' ‘ ' MnO wif=—8c
B | ' —eo—Ti
/HMnO —a—N

—eo—C(Cr

HMnO R

Fe

—e—Co

Ni

—e¢—_Cu

Figura 5.17 Diagrama de Frost en medi acid (pH = ) pels elements de la primera serie de

transicio.

En el cas del crom, I’espécie de Cr(VI) en medi acid és el dicromat, Cr207%~, que com es pot
veure en el grafic és oxidant, perd molt menys que el Fe(VI) ja que la seva Zer és menor. En
el diagrama es pot veure que hi ha espéecies intermedies, de Cr(V) i Cr(IV), que no séon
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estables, ja que desproporcionarien donant Cr(Ill) i Cr(VI), de forma semblant al que
passaria amb el Mn(V).

En estat d’oxidacid IV els elements es poden trobar en forma d’oxids, com el MnO: o el
Co00:2 o0 NiOg2; ara be, aquest 0xids de Co(IV) i Ni(IV) no son estables, sobn molt oxidants.
La Zer del Ni > Co > Mn, per aix0 els estats d’oxidacio elevats del Ni i Co en medi acid son
poc estables. E1 NiOz es redueix directament a Ni**i com es pot veure en la figura el pendent
de la linia és forca pronunciat, el que indica que és molt oxidant. E1 CoO: és una mica menys
oxidant que el NiO», i a diferéncia del NiOa, en la reduccid pot passar a Co’*, tot i que
I’aquocatio [Co(H20)s]*", és molt oxidant i pot oxidar I’aigua a O.

El Ti(IV) en medis molt acids es troba en forma de i6 titanil TiO?*. També es troba en forma
d’oxocations el vanadi(IV) i el vanadi(V): el vanadil(IV) VO?** i el vanadil(V), VO2*. Cal
tenir cura de no confondre les formules d’aquests dos ions vanadil.

Si es comparen els valors de nE° per cations M3 s’observa que segueixen la gradacio:
Ni~Co>Fe>Mn>Cr>V>Ti>Sc

¢s a dir que nE® és major com més gran és Z,s (més a la dreta del periode). Ara be, aquesta
seqiiéncia varia una mica quan es mira els ions M?*; hi ha una “anomalia” entre Cr?* i Mn?*,
sent el Mn?" més estable.

La major estabilitat de I’'i6 Mn** en comparacié amb el Cr*" es pot explicar per la TCC i la
configuracio electronica d’aquests ions. Els £° que es consideren son en solucié aquosa, per
tant els ions es troben en forma d’aquocatié, [M(H20)s])*" i el lligand H2O és de camp feble,
per tant son complexos amb una configuracid electronica d’espin alt (figura 5.18). En el cas
del Mn?", els 5 orbitals d estan semiocupats, el que I’hi dona major estabilitat que en el cas
del Cr?" que hi ha una posici6 vacant, un orbital eg buit. Per aix0 estabilitat del Mn** >
Cr?*. En canvi en estat d’oxidaci6 111, el Mn3* tindra un orbital e buit, mentre que pel Cr3*
tan sols estaran ocupats els orbitals de de tipus £2¢ , tots tres amb la mateixa ocupacid, per
aixo I’estabilitat del Cr3* > Mn3*,

z
T E, \ \ E, )
e e
OH, 72 x2y2 g 72 X2y g
H,O0— | — OHZ/Yy *
H,0— | —~OH, * + +
(|>H2 X 2~ vE —i; f2¢ L o Ty 2
Mn?2t & Ccr2t a

Figura 5.18 Diagrama d’energia dels orbitals d, segons la Teoria del Camp Cristal-li per

dos ions octaedrics de camp feble.
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Tornant altre cop als diagrames de Frost de la figura 5.17, es pot veure que el valor de nE®
del Mn?* < Mn*", el que indica que el Mn?* és la forma més estable. En canvi en el cas del
crom, I’estat d’oxidacié més estable és el Cr**, és el que té un valor minim de nE®.

L’Unic element de la primera série de transicid que presenta estat d’oxidacio I és el coure.
Arabe, es pot veure que el Cu™ no és estable en front de la desproporcié (unint amb una linia
el Cui Cu*, el Cu’ queda per sobre).

En la figura 5.19 es compara el diagrama de Frost dels elements del grup 6 en medi acid.
Com ja s’ha comentat anteriorment, els elements d’aquest grup, especialment Mo i W tenen
molta tendéncia a formar polioxoanions i les espécies que es formen depenen del pH. A més,
segons els medi acid emprat, per exemple HCI, es poden formar clorocomplexos. Aixi doncs,
els E° varien segons quina sigui I’especie que estigui en el medi. Com en els casos anteriors,
els diagrames en medi acid corresponen a pH = 0.

L’unic element d’aquest grup que presenta estat d’oxidacio6 II és el crom, tot i que el Cr** no
és estat d’oxidacio estable d’aquest element, sin6 que s’oxida facilment per donar Cr3* que
¢s ’especie més estable, el minim en la grafica. En canvi en el cas del molibde el minim
correspon a MoQz.

Figura 5.19 Diagrama de Frost dels elements del grup 6 de la taula periodica.

En Pestat d’oxidacié V1 el poder oxidant decreix en baixar en el grup: I’ani6 Cr207*~ és molt
oxidant mentre que el H2Mo0QO4 ho és menys i el WQOs3 ¢és estable. Cal dir que el valor de nE°
pel Mo(VI) correspon a 1’espécie en estat solid HoMoOs, perd que si es considera 1’0xid,
MoQ:3, el valor de nE® és forca menor i proper a zero. Pel cas del tungste, I’estat d’oxidacio
VI, WOs3, és el més estable perd amb molt poca diferencia respecte a W(V), W20s. Com ja
s’ha dit, dependra molt de 1’espécie en solucid. L’nic en el que es vol fer émfasi amb aquest
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grafic és en el fet de que el Cr(IIl) és estable 1 Cr(VI) oxidant, mentre que Mo i W estan
estabilitats en estats d’oxidacio superiors i en estats d’oxidaci6 baixos Mo(I1I) i W(III) son
reductors.

Diagrama de Frost dels elements del grup 16

En la figura 5.20 es comparen els diagrames de Frost dels elements del grup 16. L’oxigen es
diferencia de la resta dels elements del grup pel fet que només pot presentar estats d’oxidacié
negatius; els altres elements presenten estats d’oxidacié d’ambdds signes, negatiu i diversos
estats d’oxidacio positius.

Quan aquests elements tenen estat d’oxidacid negatiu, H2E, I'inica possibilitat per donar
reaccid redox €s que s’oxidin, per tant que actuin com a reductors. Es pot observar que les
rectes H2E-E2 tenen pendent negatiu pel Se i pel Te 1 pendent positiu per O 1 S. El major
poder reductor correspon a £° més negatius, per tant el poder reductor segueix la tendéncia:
H2Te > H2Se > HaS > H20. L’explicaci6 a aquest fet és que com més avall esta I’element
en el grup de la taula periodica, major caracter metal-lic té, menys atrets estan els electrons
“extra” 1 és més favorable que es trobi en 1’estat elemental (estat d’oxidacié 0).

Una altra informacié que es pot extreure d’aquesta grafica és que I’ani6 tiosulfat, S203%-
desproporciona donant S i H>SO3 (SO2 aq). Per tant, ’anio tiosulfat no €s estable en medi
acid.

nE® (V)

Figura 5.20 Diagrama de Frost en medi acid pels elements del grup 16.

En estats d’oxidacio 1V 1 VI es pot observar que els valors de nE’ pel Se son més elevats que
per Te i S. Aix0 vol dir que els oxoacids de seleni son els més oxidants d’aquest grup.
Aquesta anomalia, igual que el que s’havia vist pel cas del Br, és deguda a que s’han omplert
els orbitals 3d, per tant la Zer ha augmentat significativament, i per tant els electrons estan
molt més atrets, i és més dificil compartir-los; per aixo el seu estat d’oxidacié elevat, quan
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esta compartint més els seus electrons, és poc estable, i tendeix a reduir-se. O sigui que té€ un
E° elevat.

5.3.3 Diagrames de Pourbaix

Com ja s’ha anat comentant, hi semireaccions redox que tenen un E° que depén del pH; per
altra banda, també s’ha vist que hi ha elements, que en un determinat estat d’oxidacio, es
poden trobar en diferents formes, en funci6 del pH. Els diagrames de Pourbaix engloben
aquests dos factors: representen el potencial normal de reduccid, E°, enfront del pH, indicant
les regions on predomina cada especie. Per aix0 també se’ls anomena diagrames de
predomini o diagrames E°—pH.

Diagrama de Pourbaix del ferro

El ferro es pot trobar en diferents estats d’oxidacid i diferents formes, en funcio del pH. La
quimica en solucid del Fe(Ill) és complexa, ja que poden formar-se especies polinuclears
amb lligands oxo i /o hidroxo pont; per altra banda, també hi ha diferents espécies del tipus
oxid/hidroxid, per exemple, Fe3Os, FeO(OH) i1 Fe>Os3. Aqui s’ha considerat un diagrama
simplificat, ja que 1’objectiu és fer émfasi en la informacid que es pot extreure d’aquests
diagrames. Es per aixo que tan sols s’han tingut en compte les formes més rellevants: Fe(s),
Fe?(aq), Fe**(aq), Fe(OH)x(s), Fe(OH)3(s) i FeO4? (aq).

En la figura 5.21 es presenta el diagrama de Pourbaix simplificat del ferro. En aquest
diagrama es poden veure diferents tipus de linies:

- Linies verticals: indiquen un equilibri acid-base: Fe**/Fe(OH)3 i Fe**/Fe(OH)2 . En funcid
de la [Fe"] en solucio, el pH en que s’inicia la precipitacio dels hidroxids varia. Aqui s’ha
considerat [Fe"] =1 M. Com que la K del Fe(OH)3 és molt més petita que la del Fe(OH)»
el pH en que s’arriba a I’equilibri de precipitacio és diferent pels dos hidroxids: el Fe(OH)3
precipita a pH > 1,5 mentre que el Fe(OH)2 ho fa a pH > 6.

- Linies horitzontals: indiquen que el E° no depén del pH: Fe**/Fe**; Fe*'/Fe.

- Linies inclinades: indica un procés redox en el que el E° depén del pH.

En el diagrama es pot veure que el E° de reduccié de Fe(II)/Fe(0) a pH < 5,5 es manté
constant (linia horitzontal), ja que I’espécie en solucio és el Fe**. Ara be, a pH > 5,5 I’espécie
existent és Fe(OH)2, per aixo el E° és diferent i depén del pH (linia inclinada).

El procés de reduccio de Fe(I1I) a Fe(II) té tres trams diferenciats: a pH < 1,7 correspon als
ions en solucio, Fe** / Fe*', en el tram segiient, pH entre 1,5 — 6 aproximadament, és Fe(OH)3
/Fe** i quan el pH > 6 és Fe(OH)3/Fe(OH)..

Les especies que es troben en la part superior del grafic son especies oxidants 1 les que estan
en la part inferior son reductores. Aixi doncs, el Fe(VI), FeO4*~ és molt oxidant i el Fe(0)
¢s reductor.
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El Fe(III) en medi molt acid és oxidant perd no en medi basic. Si ens fixem en el punt E° =
0 i pH = 7 veiem que correspon a la regié del Fe(OH)s, per tant aquesta és I’espécie més
estable en solucio aquosa en medi neutre.

E°/V

pH

Figura 5.21 Diagrama simplificat de Pourbaix pel ferro, considerant solucions de
concentracions 1 M. Les linies de punts indiquen la regio teorica d’estabilitat de I’aigua
enfront [’oxidacio/reduccio; les linies discontinues indiquen la regio real d’estabilitat de

[’aigua, tenint en compte el sobrepotencial.

Les linies inclinades discontinues marquen la regi6 d’estabilitat redox de I’aigua, tenint en
compte el sobrepotencial, mentre que les linies de punts delimiten la regid teorica
d’estabilitat.

La linia discontinua superior indica el poder oxidant de I’oxigen atmosferic. Es pot observar
que queda molt per sobre de la linia Fe(OH)>/Fe(OH); per tant a pH basics o pH > 6 el
Fe(OH): s’oxida en contacte amb I’aire.

L’ani6 ferrat, FeOQ4*~ és molt oxidant, i a pH acid pot oxidar al H20 a Oz: la linia verda
FeVI)/Fe(Ill) queda per sobre de la linia negra discontinua O2/H>O.

Diagrama de Pourbaix del manganés

En la figura 5.22 es presenta un diagrama de Pourbaix molt simplificat pel manganés. No
s’ha tingut en compte el Mn(IIl), ni la formacio6 dels oxids Mn2O3 1 Mn30s4, ja que 1’objectiu
és visualitzar la inestabilitat de ’ani6 manganat, MnO4>", que com es pot veure en el
diagrama només pot existir en medi molt basic, pH > 12. A la que disminueix el pH,
desproporciona donant 1’anié permanganat MnO4~ 1 MnO». A pH < 12 la solucié verda del
manganat esdev¢ lila, degut a la formacié del permanganat, MnQ4~, i apareix també un solid
marr6 fosc, MnOa.
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pH

Figura 5.22 Diagrama simplificat de Pourbaix pel manganes.

5.4 Alguns tipus de reaccions redox

Les reaccions redox son molt diverses, ara be, n’hi ha algunes que es poden agrupar per tal
de facilitar la comprensio o 1’analisi de la reaccid. La classificacio que s’ha fet és:

- Segons el reactiu. Reaccions en les que un dels reactius €s un acid o una base: atac per
acids 1 atac per bases.

- Segons les condicions en que es du a terme la reaccio: disgregacions i reaccions de
descomposicio térmica.

5.4.1 Atac per acids

Quan es parla d’atac per acids, en general es refereix a tractar un metall o un compost
insoluble amb acid, per solubilitzar-lo. Si el que tenim és un element en estat d’oxidacio zero,
per exemple un metall, cal oxidar-lo, per tant, I’atac amb acid implica una reacci6 d’oxidacio,
1 per tant I’agent oxidant és 1’acid. Ja s’ha vist quan es parlava de les reaccions acid base, que
hi ha diferents tipus d’acids, com son els hidracids i els oxoacids. Des del punt de vista redox
els acids es poden classificar com:

- acids no oxidants: el seu anid no és oxidant.

- acids oxidants: el seu anio és oxidant.
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Acids no oxidants

Com s’acaba de dir, en un atac per acid aquest actua com agent oxidant. El que a vegades
porta a confusio6 és el fet de que un acid no oxidant pugui actuar com a oxidant. Per aixo cal
tenir molt clar que és un acid no oxidant:

Un acid no oxidant és aquell que t€ un anié no oxidant. per tant el caracter oxidant d’aquest
acid prové del proto.

L’acid no oxidant per excel-léncia ¢és el HCl(aq), tant en soluci6é concentrada com diluida;
també actua com a acid no oxidant el H2SOs diluit.

Amb I’atac amb aquests acids la reaccié que té lloc és:
2H"+2e > H2 E°=0V

Per tant els acids no oxidants només poden atacar a espécies que tinguin un potencial de
reduccid negatiu: E° <0, tot i que en general cal tenir en compte el sobrepotencial. Aquestes
especies son:

- Metalls del bloc s.
- Metalls de la 1 serie de transicio, excepte el Cu.

- Altres metalls amb E° <0, com Zn, Cd, Al, Sn, en el cas del Pb la reacci6 s’ha de fer en
calent.

El fet de que pel Pb I’atac s’hagi de fer en calent és degut a la baixa solubilitat del PbCl2 en
fred. Quan el Pb s’oxida a Pb?* si la reacci6 s’ha fet amb HClconc 1a [C17] en el medi és elevada
1 precipitaria el PbCl, sobre el metall, el que aturaria la reaccio. Es diu que passiva al metall.
En fer la reaccid en calent, aquesta sal €és soluble, no es forma el precipitat i el metall pot
seguir atacant-se.

Pb + HClconc + calor = Hz + Pb** + CI- en refredar PbClz

&3 e CJ

Hi ha sals que també poden reaccionar amb acids no oxidants, per exemple els tiosulfats
metal-lics, MS203. Tant si s’afegeix 1’acid sobre el solid o sobre una solucidé aquosa que
contingui aquesta sal, hi ha reaccio redox: el tiosulfat desproporciona donat S(0) 1 S(IV). Al
catio metal-lic no I’hi passa res, no canvia d’estat d’oxidaci6. La reaccio és sobre 1’anid
tiosulfat:

S:0:2 +2 H"> S +S02+ H20

0 0 O

El SO> pot alliberar-se en forma de gas, si es fa en calent, o be pot quedar en solucié aquosa,
SO2(aq). Com ja s’ha comentat anteriorment, 1’oxoacid “H2SO3” és poc estable, 1 és més
favorable la formaci6 de SO2 1 H2O.
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MS:20;3 + HCl(aq) = M?** + CI+ SO2(aq) + S

Es pot diferenciar una solucio de sulfit de sodi, Na;S0;, d’una de tiosulfat de sodi,
Na3S:0;, tractant-les amb acid? +

Entre els diferents hidracids, HX, amb X = CI, Br o I, el més emprat ¢és el HCI, tant pel
menor cost de produccio (el producte de partida, NaCl, és molt accessible) com per la baixa
reactivitat de 1’ani6 clorur que evita reaccions paral-leles. Per exemple el I" s’oxida facilment
a I, per tant la seva utilitzacié com a acid podria comportar la contaminacio6 per formacio de
iode.

Un cas a part és el del HF. A diferencia del HBr i HI, aquest si que té moltes aplicacions
industrials, especialment en la fluoracié de compostos.

Acids oxidants

Un acid oxidant és el que el seu anié és oxidant. Es a dir la reaccio redox la dona 1’anié. El
poder oxidant depén de I’anid. Per tant ha de ser un oxoacid, ja que és I’tnic tipus d’acid que
pot tenir un ani6 oxidant, (que es pot reduir).

Acids oxidants: HNO3 tant concentrat com diluit, H2SO4 concentrat i calent (només en
aquestes condicions).

L’ani6 nitrat, NO3~ pot donar diferents processos de reduccio, tots ells amb potencials de
reduccié molt similars.

E°(NO3/NO) = 0,96 V, E°(NO3/N204) = 0,81 V, EX(NO3 /HNO;) = 0,94 V.

Segons la concentracid de 1’acid 1 la temperatura a que es du a terme la reacci6 es pot formar:
NO(g), NO2(g), N204(g) o HNOz2, Per altra banda,

- El HNO:z pot desproporcionar donant NO3~ 1 NO.

- EI NOz i el N2O4 estan en equilibri. E1 NO> té un electré desaparellat i a baixa
temperatura forma facilment N>Oa, que ja no presenta electrons desaparellats 1 que €s
un gas incolor. L’equilibri N204(g) 5 2 NO2(g) es desplaga cap a la formacio de NO2
en augmentar la temperatura (trencament de I’enllag N-N).

- EI NO pot reaccionar amb Oz de I’aire per formar NOxz.

Tots els E° son similars, E° > 0,8 V, és a dir que ’ani6 nitrat és un bon oxidant i moltes de
les reaccions que dona acaben amb la formacié de gas NO o NOa.

NO(g) + % Oa(g) > NO:»
O O

2NO2 S5 N204

O O

El color del gas format permet saber si €¢s NO; o no, perd no permet saber si s’ha format NO
0 N20Oa4.
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L’acid sulfuric, H>SO4, és molt menys oxidant que 1’acid nitric. Per tal de que el H2SO4 actui
com agent oxidant cal que sigui concentrat i fer la reaccio en calent. El E° de reduccio del
H>S0O4 és molt més petit que el del HNO3: E°(HSO4/SO2) = 0,2 V. S’escriu HSO4 ja que
només el primer protd €s acid fort. Amb aquest acid no hi ha ambigiiitats, sempre es redueix
a SOaz. Perd com que €s menys oxidant ataca a menys especies i cal treballar amb 1’acid
concentrat i calent, cosa que comporta un risc.

Perill del H>SOy concentrat i calent:. és un acid deshidratant ja que conté traces (petites
quantitats) de SO3) i dona una reaccié molt exotérmica amb 1’aigua. Per tant, en contacte
amb la pell pot provocar cremades greus: pot extreure aigua de la pell i dels teixits que queden
just a sota, provocant la formacié d’una butllofa.

Per aix0 quan es requereix un acid oxidant és molt millor fer servir HNO3.

Un metall quan s’ataca amb HNQO3 s’oxida fins al maxim estat d’oxidacio estable. En canvi,
quan s’ataca amb HCI, com que el seu poder oxidant és molt més petit, arriba a 1’estat
d’oxidacio més baix. Per exemple, en el cas de I’estany, pot presentar dos estats d’oxidaciod
que so6n estables: Sn(II) i Sn(IV).

En fer I’atac amb HCI es forma hidrogen gas i el cati6 Sn** pot formar I’aquocomplex,
[Sn(H20)s]*" o be si es fa servir HCI concentrat, el clorocomplex, [SnCl3] .

Sn + 2 HCI & Sn**(aq) + 2 CI" + Hz Sn +3 HCI=> H' + [SnClz]” + H:

Quan es fa I’atac amb HNO3 s’oxida el Sn(0) fins a Sn(IV) 1 en aquest estat d’oxidaci6 no
es pot trobar com a aquocatid, ja que €és molt polaritzant, la major part es troba formant un
precipitat blanc, que correspon a 1’0xid hidratat, SnO2.H20. Com ja s’ha comentat el HNO;
es pot reduir a NO o NO», generalment el que s’observa ¢és la formaci6 de NO», de color
marronos.

Sn +4 HNO3 = Sn0:2 +4 NO:2 + 2 H20

3 L] @

En el cas del Pb el seu estat d’oxidacid més estable €s Pb(Il). Aquest element presenta I’efecte
del parell inert. Si es mira la ubicacio del Pb a la taula periodica es veu es troba en el 6°
periode, després de que s’hagin omplert els orbitals 4f. Per tant la carrega nuclear Z ha
augmentat molt, pero els 14 electrons s han col-locat en orbitals 4f, que son interns, aixi que
la Z¢rés gran 1 per tant els electrons del Pb estan molt més atrets que els del Sn. Aixi que els
dos electrons dels orbitals 6s estan més retinguts, costen més de perdre, i per aixo el Pb(II)
¢s la forma estable i el Pb(IV) és oxidant.

Pels elements del bloc p:

- els que es troben després d’omplir els orbitals 3d (4" periode) tenen un E° més elevat de
Pesperat

- els que es troben després d’omplir els orbitals 4f (6° periode) el E° és encara més gran i
presenten ’efecte del parell inert.
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Aixi doncs, el plom es pot trobar en solucié com a i6 Pb*(aq) o [Pb(H20)s]** 0 quan és
forma Pb(IV) en estat solid, com a oxid, PbO2, que té caracter oxidant.

Comparant el poder oxidant del PbO: i del HNO3 es pot veure que és més oxidant el PbO2,
per tant, el HNOs3 només pot oxidar el Pb a Pb?" i la reacci6 que té lloc és:

Pb + 4 HNO3 = Pb?*+2 NO3 +2 Nc(gz + 2H20

Arabe, si I’acid nitric que es fa servir €s concentrat, 1a [NO3™] €s gran i precipita el Pb(NO3):2
que es diposita sobre el metall i atura la reaccio. S’observa la formacid de petits cristalls de
color blanc sobre la superficie del plom; aixo evita que 1’acid entri en contacte amb el metall
i com a resultat, s’atura la reacci6. Aquest fenomen s’anomena passivacio.

Passivacio: fenomen pel qual sobre la superficie del metall es forma una capa protectora
enfront d’agents externs.

Per tant, per atacar el Pb amb HNOs cal fer servir HNO3 que no sigui massa concentrat.

La passivacio tamb¢ es dona amb alguns metalls que “a priori” el HNO3 els podria oxidar
fins a I’estat d’oxidacio III, com son el Fe, Cr i Al. En fer-los reaccionar amb HNOs s’inicia
la reaccid perd de seguida s’atura, ja que es passiva el metall. Es recobreix d’una capa d’oxid,
M:203, impedint que continui ’atac.

Ja s’ha comentat que el Cu no es pot atacar amb acids no oxidants, ja que el seu E° €s positiu.
Per tant, per atacar al coure cal fer servir el HNO3, un acid oxidant.

Cu+4HNO3 2> Cu?"+2NO;3; +2NO:2+2H20
E=H O S
Els no metalls també es poden atacar amb HNO3 1 s’oxiden formant un oxid o un oxoacid.
C, Si 1 Ge formen els oxids EO2 (E = C, Si, Ge)
E +4 HNO3 - EO: +4 NO: + 2 H20

En el mateix grup, Sn i Pb son metalls, 1 ja hem vist que el Sn forma també 1’0xid, SnO-
mentre que el Pb forma el catié Pb*".

P i As formen ’oxoacid. En el cas del P forma 1’acid fosforic, H3PQOu, ara be, el As es troba
en el 4" periode (després d’omplir orbitals 3d, per tant Zer gran) i costa més d’oxidar que el
P, aixi que la seva oxidaci6 depén de la concentracio de HNOs:

As + HNO:s (conc) 2 H3AsO4 + NO2 0 NO
As + HNO:; (dil) © H3As0;3 + NOz 0 NO

Ja s’ha comentat que en totes les reaccions amb HNOs3 es pot escriure que es forma NO o
NOz; sense fer la reaccid de forma experimental no es pot saber quin gas s’ha format.
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El H2SO4 concentrat i calent és un acid oxidant perd menys que el HNOs, per aixo només
oxida el As fins a As(IIl); ara be, el HoSO4 és un acid deshidratant, per aixo en aquest cas
no es forma I’oxoacid sin6 que es forma 1’0xid, As20s.

As + H2S04 (conc) + calor 2 As203 + SO: + H20

Sb: quan s’ataca amb HNOQO3 forma 1’0xid, Sb20s, ja que el Sb té més caracter metal-lic, el
seu oxid t€ menys caracter acid, i per tant menys tendéncia a formar I’oxoacid.

Bi és un metall, per tant no pot formar ni un oxoacid ni I’0xid. A I’igual que els altres metalls
dona el catio Bi**. A I’igual que en Pb presenta I’efecte del parell inert i el seu estat d’oxidacio
més estable és Bi(II), essent el Bi(V) molt oxidant.

Per tant, d’una forma general:

- HNOs oxida els elements al maxim estat d’oxidacio estable.

- H2S04 c. c. és menys oxidant que el HNOs i els oxida a estats d’oxidacio menors.
- L’atac d’elements metal-lics dona el catio o 1’oxid si el cati6 és molt polaritzant.

- L’atac d’elements no metal-lics dona 1’oxoacid o 1’ oxid.
Aigua régia

Quan un metall té¢ un E° suficientment elevat per no poder-se atacar amb HNOj3 cal recorrer
a algun agent oxidant més fort: ’aigua régia. El nom ve de que ataca als metalls nobles, que
son els que tenen el E° elevat, com son el Pt, Au, Ir; se’ls coneix com a metalls nobles ja que
es fan servir en joieria, precisament per ser molt inerts.

L’aigua régia és una mescla de HC1 1 HNOs en proporci6 3:1.
Entre aquests dos acids forts hi ha una reaccio6 redox:
3 HCl1+ HNOs = Cl: + NOCI + 2 H20

Es forma el Clz(g) que és més oxidant que el HNOs. A mesura que es va formant el clor gas
va reaccionant amb el metall formant el cati6. Per altra banda, el clorur de nitrosil que es
forma, NOCI, aporta ions CI~ que poden coordinar-se a 1’16 metal-lic formant complexos. La
formacio del complex modifica el E° del metall, fent més favorable el seu atac.

El NOCI en aigua dona primer una reaccio d’hidrolisi i queden els clorurs disponibles per
formar el complex:

NOCI+ H20 - HCI + HNO:
Pero el HNO; no és estable i1 desproporciona:
3 HNO2-> HNOs3 + 2 NO + H20

Aixi doncs, la reacci6 global d’atac amb aigua regia es complexa, pero el més rellevant és la
formacio6 del complex metal-lic 1 I’alliberament de NO que pot passar a NO».

128



Pt + (3HCI + HNO3)excss > H30" + [PtClg]* + NO
Au + (3 HC1 + HNO3)exces > H30" + [AuCls]~+ NO

5.4.2 Atac per bases i reaccio amb aigua

Quan es parla de 'atac d’un element per bases ens referim a la seva oxidacio. 1.’agent
oxidant és la solucid basica, pero en realitat son els protons de I’aigua els que donen la
reaccid redox; per tant, en 1’atac del metall per bases es forma hidrogen, Ha.

L’aigua com agent oxidant té la segiient semireaccio:
2H:0+2e¢ > H2+2O0H-
Es pot descompondre ’aigua en H" i OH™ per entendre la formacié del Ha:
20H +2H"+2e > H2+2 OH”
Si es simplifica queda la mateixa semireacci6 que per un acid no oxidant:
2H " +2e¢ 2> H:
Per tant, I’espécie redox son els protons, pero el E° d’aquesta semireaccié depeén del pH.

Per aquesta semireaccid, quan la [H'] = 1M el E{H"/H2) =0 V. L’expressio del E(H'/H>) en
funcio6 del pH es pot trobar a partir de I’equacidé de Nernst:

E(H'/H2) = E°(H'/Hz) - (0,059/2) log(1/[H*]?)
E(H'/H2) =-0,059 pH
Per tant,
Atac amb aigua, pH="7 EH'/H2) =-0,41 V.
Atac amb base, pH = 14 E(H*/H2) =-0,83 V.
Les espécies que tenen un E° <-0,83 V s’ataquen en medi basic i es despren Ha.

Les especies que tenen un E° <—0,41 V reaccionen en medi neutre o lleugerament basic i es
despreén Ha.

Els metalls alcalins, s’ataquen amb base ja que I’hidroxid metal-lic és soluble:
M+ OH > M*'+ Hz
Els metalls alcalinoterris no tots tenen el mateix comportament:

El Be s’ataca, es formaria I’hidroxid, Be(OH):z que té caracter amfoter, ja que el Be*" és molt
polaritzant, per tant el Be(OH), es redissol formant el complex:

Be + OH- = [Be(OH)4* + Hz

En el cas del Mg no s’ataca ja que el caracter amfoter del Mg(OH)2 és menor que el del
Be(OH),, per tant, com que no pot formar el complex el precipitat de Mg(OH):2 passiva al
metall i no hi ha reaccid.
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Mg + OH~ - No reacciona

El Ca i Ba s’ataquen, els seus hidroxids, M(OH)2 son solubles en solucié aquosa, perd no
tenen caracter amfoter, per tant la reaccio té lloc, perd no formen 1’hidroxo complex sin6
I’aquocomplex:

CaiBa M+ OH = M?*' + Ha

Zn, Sn, Al, Ga: Aquests elements tenen hidroxids amfoters, M(OH)2 (Zn, Sn) i M(OH)3
(Al, Ga). Per tant poden formar hidroxo complexos [M(OH)4]*~ i [M(OH)s]*~ que com que
sOn especies i0niques son solubles.

ZniSn M+ OH = [M(OH)4]>*+ H:
AliGa M+ OH = [M(OH)s]*+ H:
Pb: no s’ataca en medi basic, ja que el Pb(OH) t€ molt poc caracter amfoter.

Pels No metalls hi ha diferents comportaments. El Si té un E° és molt negatiu. Es pot oxidar
en medi basic, perod en ser un no metall el seu 0xid €s acid, per tant en medi basic formara
I’oxo0anio:

Si + OH™ = SiO:* + H2
Mai s’ha d’escriure un oxoacid quan el medi és basic.

Hi ha alguns elements no metal-lics que en medi basic desproporcionen 1 no es forma
hidrogen. Aix0 passa amb el P, S i els halogens, Xa.

En la desproporcio passen d’estat d’oxidacid 0 a estat d’oxidacié negatiu 1 positiu, 1’estat
d’oxidacidé més baix que sigui estable.

P4+ OH - PHs + H2PO2~
Ss + OH- = HaS + SO3*
En el cas dels halogens la reacci6 és:
X2+ OH = X + X0~ + H20

Ara be, mentre que I’hipoclorit, C1O™, és forca estable a temperatura ambient, el hipobromit,
BrO7, i I’hipoiodit, IO, no son estables 1 desproporcionen de nou donant I’halur, X, i I’halat,
X0s™:

X0~ + OH =2 X~ + X035~ + H20
Aixi doncs, la reaccid que t€ lloc quan els halogens entren en contacte amb el medi basic €s::
Cl: + OH = CI + CIO™ + H20
Br: + OH = Br  + BrOs + H20
L+ OH 2> I +103 + H20
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5.4.3 Disgregacions redox

A I’igual que les disgregacions acid base, aquestes son reaccions que es duen a terme a fusio.
Es a dir escalfant una mescla solida fins a la temperatura de fusio.

Disgregacio basica oxidant
Els reactius: KNO3 + 5 Na2CO3 0 be Na202 + Na2COs.
Quan el KNOs és I’agent oxidant: es redueix a NO o NOz.

El Na2COs té dues funcions: aportar el medi basic i actuar com a fonent, és a dir rebaixar el
punt de fusi6 de la mescla.

Quan ’agent oxidant és el peroxid Naz202 en reduir-se es forma Na20 que és basic.

El KNO; és una sal neutre per aixo requereix més quantitat de carbonat de sodi que quan es
fa servir el Na,Os.

Aquest tipus de disgregaci6 es fa servir per solubilitzar sulfurs metal-lics, MS, insolubles, ja
que pot oxidar 1’ani6 sulfur a sulfat, MSQas.

PbS + 4 Na20: + calor = PbSQO4 + 4 Na2O

També per solubilitzar oxids metal-lics que en oxidar-se puguin formar oxoanions en medi
basic; és a dir, 0xids metal-lics que tenen caracter amfoter. Per exemple Cr203 que formara
cromats solubles, Na2CrQ4 i/0 K2CrQ4 segons quin sigui I’agent disgregant.

Cr203 + Naz20: + calor = 2 Na:CrO4 + Na20
Cr20;3 + 2 KNO3 + Na2CO3 + calor = Na:CrO4+ K2CrO4 +2 NO + CO2
Disgregacio reductora

L’agent reductor és el C. Segons la temperatura a la que es treballi 1 la quantitat de O es pot
formar CO o CO:a.

S’utilitza per reduir 0xids metal-lics 1 obtenir el metall:

PbO: + C + calor = Pb + CO (o COz2 segons la T)

5.4.4 Descomposicions termiques

A I’igual que en les descomposicions térmiques de tipus acid-base, aquest tipus de reaccio és
la que es produeix per efecte de la calor, sense la preséncia de cap altre reactiu. En aquest cas
la reaccid és de tipus redox. La formacio de gas, quan es treballa en recipient obert afavoreix
el desplacament de la reaccio.

Per facilitar la comprensié es presenten en tres grups, segons si es pot formar O, si I’espécie
que descompon és una sal amonica o si és un compost de metall noble.

Descomposicio amb alliberament d’oxigen

Hi ha compostos que no son estables térmicament 1 que en escalfar poden alliberar O».
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Els oxids de metalls nobles: el metall noble t¢ molta tendéncia a reduir-se, per tant 1’ani6
s’oxida formant oxigen gas:

2 HgO + calor - Hg + O:

Les sals que tenen amions inestables alliberen O per escalfament. Aixd passa amb els
clorats:

2 KCI03 + calor = 2 KCl1+3 02

Ja s’ha comentat que el peroxid pot desproporcionar, per tant els peroxids metal-lics per
escalfament donen 1’0xid metal-lic i O,. Per exemple,

2 BaO: + calor - 2 BaO + Oz
Descomposicio de sals amoniques

El cati6 amoni és oxidable, per tant quan es troba formant part d’una sal amb un anié oxidant
hi ha la reacci6 redox entre ani6 i catio:

NH4NOs3 + calor 2 N20 + 2 H20
NH4sNO2> N2 +2 H20
(NH4)2Cr207 2 N2 + 4 H20 + Cr203
Descomposicio de compostos de metalls nobles

Els compostos de metalls nobles tendeixen a reduir-se, per passar a I’estat elemental, per tant,
I’ani6 s’ha d’oxidar. Per exemple, el clorur de Pt(IV), PtCly, en escalfar-lo allibera clor gas,
Cl.. Si es fa en recipient obert, el fet de que el Clz s’alliberi evita la reoxidacié del metall.

PtCls + calor 2 Pt +2 Clz

L’or(III), tot 1 que pot formar especies estables, quan s’escalfen els seus compostos poden
donar reaccid redox reduint-se 1’Au(IIl) a Au(0).

2 H[AuCly] + calor 2 2 Au + 3 Cl2 + 2 HCI

5.5 Obtencio dels elements

La majoria d’elements es troben en la naturalesa en forma de compostos, per tant, per obtenir-
los en I’estat elemental, estat d’oxidaci6 0, cal fer un procés redox.

Hi ha alguns elements que es troben a la natura en 1’estat elemental, per exemple: gasos
nobles, C, N2, O2, Ss.

Quan es troben en la natura en forma de compostos el metode d’obtencié depén de si son
metalls o no metalls.

Metalls: es troben en forma d’oxids, sulfurs, silicats, o altres sals. Per tant es troben en forma
cationica, o sigui que cal fer una reduccio.
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No metalls: depén del compost que esta formant en cada cas. No es pot generalitzar. Per
exemple, el Clz s’obté del NaCl, per tant cal fer una oxidacio. En canvi el B s’obté de ’acid
boric, H3BO;3, per tant cal fer una reduccio.

El que es coneix com metal-lurgia extractiva és el procés pel qual s’obté un metall a partir
del seu mineral. El mineral que conté el compost metal-lic s’anomena mena. Abans de fer
el procés redox s’ha de preparar la mostra:

- S’ha de triturar, per afavorir la superficie de reaccio.

- Concentrar-la: separar els altres compostos que pugui contenir (escoria) per quedar-
se nicament amb el compost que conté 1’element metal-lic.

- Extraccio del metall: procés de reduccid. Aquest procés pot ser de tipus quimic o
electroquimic.

5.5.1 Reduccié quimica

La reduccidé quimica és el procés pirometal-lurgic, també conegut com fosa. El primer que es
fa és convertir el compost en un oxid, que és més facil de reduir i el procés és més economic,
ja que en la majoria de casos es pot fer la reduccio amb C.

Per exemple, per obtenir el Fe de la pirita, FeSz, primer cal convertir el sulfur en oxid, Fe20s3;
es fa per un procés de torrefaccio:

FeS: + Oz + calor 2 Fe:03 + SO20 SO3
Després ja es pot fer la reduccio de 1’0xid metal-lic amb C:

MO + C +calor 2 xM+ CO 0 CO2

Els Diagrames d’Ellingham representen AG° de formacié de 1’0xid, a partir de mig mol
d’oxigen, AG’r (MxO), enfront de la temperatura.

AG°s (MxO) correspon a la reaccio x M + 0,5 O2 2 MxO

A partir d’aquests diagrames ¢€s facil visualitzar quins oxids metal-lics es poden reduir amb
C 1 quin sera el gas que es forma, CO o CO> segons la temperatura de treball.

Cal recordar que AG’ = AH’— TAS". Per tant en la representacié de AG® vs T ’ordenada a
’origen és el valor de AH® i el pendent és —AS°.

En la reaccid de formacid de 1’0xid metal-lic
x M(s) +0,5 O2(g) = MxO

el nombre de molécules de gas disminueix, per tant menys desordre, AS°® < 0, —AS°® > 0,
pendent de la recta positiu.

El C com agent reductor pot donar diferents reaccions que tenen diferent valor de AG® i
diferent valor i signe de AS°. En totes elles es consideren 0,5 mols Ox.

Per la reaccio

133



0,5 C(s) + 0,5 O2(g) =2 0,5 CO2(g)
el nombre de molecules de gas no canvia, per tant AS® ~ 0. En canvi, en la reaccid
C(s) + 0,5 O2(g) 2 CO(g)

augmenta el nombre de molécules de gas, augmenta el desordre, AS°® > 0 i per tant —AS°® <0,
pendent de la recta negatiu.

En la reaccidé d’oxidacio6 del CO,
CO(g) + 0,5 02(g) = CO2(g)
el nombre de mols de gas disminueix, AS® <0 i per tant —AS°® > 0, pendent de la recta positiu.

En la Figura 5.23 es presenten les grafiques de AG? vs T per les tres reaccions de formacio
de CO i CO,, aixi com la formacié d’un oxid metal-lic. En la formaci6 del MxO es pot
observar que a una determinada temperatura hi ha un canvi de pendent, aixd indica que en
aquest punt hi ha un canvi de fase; la AG°de la reacci6 de formacio6 de 1’0xid no és la mateixa
si el metall es troba en estat solid o be esta fos, en estat liquid.

La reacci6 que es vol realitzar és la reduccié de MxO amb C, per tant la reaccio és:
C+M:O>CO+M
1 AG”ha de ser negativa per tal de que es doni la reaccid. AG® = AG(CO) — AG(MxO)

AG°

Figura 5.23 Diagrames d’Ellingham.
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Els valors de AG?de formacié dels oxids, AG(MxQO), son sempre negatius. Per tant, cal que
AG“(MxO) sigui menys negativa que AG°(CO) per tal de que es doni la reaccio, o sigui que
la linia corresponent a la formacié de 1’0xid metal-lic, MxO ha de quedar per sobre d’alguna
de les del C.

Tal i com es pot veure en la figura 5.23 I’0xid MxO a partir de la temperatura 7; es pot reduir
amb C i es forma CO 1 M. Si es treballa per sobre de la temperatura 7>, el gas format sera

CO2. A temperatures per sota de T1 no es produeix reaccio, ni el C ni el CO poden reduir el
MO a M.

Ara be, si tenim un 0xid M’xO amb valors de AG(M’xO) propers a zero, no es requereix de
cap agent reductor per obtenir el metall, ja que tan sols escalfant descompon.

5.5.2 Reduccio electroquimica

Els metalls molt electropositius no es poden reduir per 1’accié d’un altre element. En aquests
casos per obtenir-los es fa servir la via electrolitica. La forma més senzilla és I’electrolisi en
soluci6 aquosa, pero aixo no sempre €s possible, ja que hi ha elements que poden reaccionar
amb 1’aigua. Aixi doncs es poden fer dos tipus d’electrolisi segons quin sigui I’element que
es vol obtenir.

- Electrolisi en solucio aquosa: per elements estables en aigua, és a dir, que no
reaccionen amb 1’aigua.

- Electrolisi de la sal fosa: per elements del bloc s que son molt reactius 1 reaccionen
amb 1’aigua.

L’electrolisi es realitza en una cel-la electrolitica i cal tenir present que el signe dels
eléctrodes és I’invers al de la pila. En la taula 5.1 es comparen aquests dos sistemes (pila 1
cel-la electrolitica).

En una pila es genera energia electrica a partir d’una reaccid quimica. En una cel‘la
electrolitica, s’aporta un corrent electric per tal de que es doni una reaccidé quimica que no
€s espontania.

Taula 5.1 Comparacio entre els signes dels electrodes d’una pila i d’una cel-la electrolitica.

Pila Cel'la electrolitica
Anode (-) oxidacio Anode (+) | Hi van els anions Oxidacio
Catode (+) reduccio Catode (-) | Hi van els cations reduccio

En ambdos sistemes en I’anode hi ha 1’oxidaciod i en el catode la reduccio. La diferéncia esta
en el signe dels eléctrodes.
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Electrolisi en solucio aquosa

Es fa servir per obtenir elements que son estables en aigua. Aixi, per exemple, si es vol obtenir
coure metal-lic a partir d’una solucié de sulfat de coure(Il), es pot fer per electrolisi.

La solucié de CuSO4 conté ions Cu?’(aq) i ions SO4*", si es fa una electrolisi d’aquesta
solucio:

- Al catode, que t¢é carrega negativa, s hi apropen els cations amb carrega positiva i té lloc la
reduccio del catié metal-lic a metall.

Catode (-) Cu**+2e¢ = Cu

- A ’anode, que té carrega positiva s’hi apropen els anions, que tenen carrega negativa i €s
on hi ha la reaccio d’oxidacio. Si I’anié es pot oxidar, aquesta és la reaccid que té lloc
(I’oxidaci6 de 1’anio), pero si no és aixi, com passa amb el sulfat, que no es pot oxidar (el S
esta en el seu maxim estat d’oxidacio) llavors s’oxida 1’aigua formant-se Ox.

Anode (+) 3H20-> 0,502+2 H30"+2 ¢

Si enlloc d’una solucidé de CuSOyq es fa servir una solucié de CuCla, la reaccio al catode
sera la mateixa pero en 1’anode es formara Cla.

Anode (+) 2CI'> ChL+2e"

Ara be, com que el clor gas és un agent oxidant caldra separar en dos compartiments
anode i catode per evitar que el Cl, format pogués reaccionar amb el Cu.

Aquesta tecnica electrolitica es fa servir per dipositar lamines d’un determinat metall sobre
una superficie.

Electrolisi de la sal fosa

Quan I’element que es vol obtenir no és estable en aigua, s’ha de fer I’electrolisi sense
dissolvent, és a dir emprant la sal fosa, en estat liquid, que és quan hi ha mobilitat dels ions.

Aixi per obtenir sodi metal-lic es pot partir del NaCl. Cal treballar en les condicions
adequades per obtenir NaCl(l).

NaCl(s) + calor 2>NaCl(l)
Electrolisi 2 NaCl(l) 2 2 Na + Cl.
El cati6é Na" s’apropa al catode (—) que és el que aporta els electrons per la reduccio:
Catode (-) Na*+1e > Na
I els anions van cap a I’anode que té signe +, i €s on hi ha 1’oxidacio:
Anode (+) 2CI'> Ch+2e

En aquest cas també cal que els dos electrodes estiguin en compartiments separats per evitar
que reaccionin de nou.

Els eleéctrodes han de ser suports conductors del corrent eléctric i que no puguin reaccionar
amb el producte format, per exemple, un catode de ferro i un anode de grafit.
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5.5.3 Obtencio dels elements i taula periodica

Hi ha alguns elements de la taula peridodica que es troben lliures en la natura, en el seu estat
elemental, perd molts d’altres es troben en forma de compostos. La forma d’obtenir els
elements a partir dels seus compostos depen de les seves propietats fisicoquimiques, 1 per
tant, de la seva posicio a la taula periodica.

En la figura 5.24 es mostren els diferents métodes d’obtencié dels elements segons la seva
posicid a la taula periodica.

Electrolisi de la sal fosa
(halurs)
H

Reduccié dels halurs -
Li Be | @mbMgoCa

K Ca Se¢ Ti V

Cs Ba Lu Hf Ta

Figura 5.24 Meétode d’extraccio dels elements en funcio de la seva posicio a la taula
periodica.

Com es pot veure en aquesta figura, els elements que es troben lliures a la natura (no
combinats) son metalls nobles i no metalls poc reactius o formant molécules molt estables,
com Oz 1 No.

Hi ha un ampli grup d’elements (metalls i no metalls) que s’obtenen a partir dels seus oxids.
Els elements que es troben més a la dreta en la TP, Zef més gran, es poden reduir amb C, en
canvi els que presenten menors valors de Z., costen més de reduir, i cal un agent reductor
més potent, com el Al o be el Ha.

Els metalls del comeng¢ament del bloc d, s’obtenen a partir de les sals amb halurs, MXa, 1 €s
necessari un bon agent reductor com el Mg o el Ca.

Com ja s’ha comentat, els metalls del bloc s s’han d’obtenir per electrolisi d’alguna de les
seves sals, a fusio (sense aigua).

Per ultim hi ha els elements no metal-lics que es troben formant compostos: el metode
d’obtencid dependra del tipus d’ani6 que formi i per tant no es pot generalitzar.
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6. Quimica en solucio

En aquest capitol es presenten diferents reaccions en solucidé aquosa, moltes de les quals ja
s’han vist en capitols anteriors, perd aqui es presenten agrupades per elements.

6.1 Bloc s

Els cations metal-lics del bloc s només formen complexos (o compostos de coordinacid) amb
lligands que tinguin O- com atom donador. En solucié aquosa els complexos que poden
formar son amb H>O 1 en algun cas (quan el cati6 és molt polaritzant) amb OH .

Com que la configuracio electronica dels ions és de capa plena, les seves solucions son
incolores.

6.1.1 Magnesi

L’estat d’oxidacié més estable del magnesi i de la resta d’elements d’aquest grup ¢és el II.
S’ataca amb acids no oxidants, com el HCI.

Mg + 2 H3O* 2> Mg** + H:

a 0 O

El catié Mg?" forma sals insolubles amb anions de mida petita, aixi en medi basic precipita
el Mg(OH):. Es forma aquest solid tant si es fa servir una base forta com és 1’hidroxid de
sodi, NaOH, com si es fa servir una base feble com 1’amoniac, NH3.

Mg?* +2 OH > M%OH)z

A diferencia del Be(OH)», el Mg(OH), té molt poc caracter amfoter, per aix0 no és soluble
en un excés de NaOH. Pel mateix motiu, no es pot atacar el Mg metal-lic amb NaOH ja que
just iniciar-se la reacci6 es formaria el Mg(OH)> que no es redissol en 1’excés de medi basic.

En ser un cati6 petit les sals amb anions voluminosos son solubles.

6.1.2 Calci

El Ca*" és més voluminods que el Mg?* pel que el Ca(OH), és més soluble en aigua que el
Mg(OH)..

En ser un cati6 voluminos les sals amb anions voluminosos son poc solubles en aigua, com
per exemple CaCO3, CaSOas. Es per aquest motiu que una solucié de Ca(OH), en contacte
continuat amb aire amb un elevat contingut de CO; s’enterboleix.

Ca(OH)2(aq) + CO2(g) = CaCOas(s)
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Per obtenir I’0xid de calci, CaO, es pot realitzar una descomposicio térmica del carbonat de
calci, CaCOs.

CaCOs + calor » CaO + CO2

EE & O

El CaO és el que es coneix com calg viva i és un dels components del ciment. Quan absorbeix
humitat s’obté la calg morta o cal¢ apagada, el Ca(OH):.

CaO + H20 - Ca(OH):
El CaO és un oxid basic, per tant reacciona amb el CO; per formar el CaCOs.
Ca0O + CO2 = CaCOs
Degut al seu caracter basic el CaO es dissol en dcids; és soluble en HCI.
CaO + H;0O* - Ca’" + H20

De la mateixa manera, el CaCO3 també s’ataca amb acids ja que 1’ani6 prové d’un acid feble,
H>CO3, que a més dona una especie volatil, CO».

CaCOs(s) + H3:O* = Ca** + CO: + H20

Es per aquest motiu que s’ha de tenir cura de no deixar productes acids sobre superficies de
marbre, ja que aquest mineral conté essencialment CaCOs.

A diferéncia del marbre, el guix, que conté¢ CaSQOs, no s’ataca (no es dissol) amb acids ja
que no forma un acid feble i tampoc es forma cap espécie volatil.

6.1.3 Bari

El cati6 Ba** és més voluminds que el Ca>* per tant el BaCO3 i el BaSQ4 son més insolubles
que els de calci. Les reaccions que tenen lloc son les mateixes descrites pel calci.

El BaSOs (el mineral s’anomena barita) és un compost molt dens, per aixo es fa servir una
suspensio d’aquesta sal per visualitzar I’aparell digestiu, com agent de contrast.

Per solubilitzar el BaSOs4 es pot fer una reduccié amb C: es redueix 1’ani6 sulfat i s’obté el
sulfur de bari, BaS, que és soluble en aigua. La reducciéo amb C es fa partint de les dues
especies en estat solid, per tant el producte final també s obté en estat solid.

BaSQ4 + C + calor = BaS + CQ:
O

) B8 )

Quan una soluci6 aquosa de BaS es tracta amb H2SO4 precipita el BaSO4 1 s’allibera H2S, un
gas d’olor molt desagradable (olor a ous podrits) i zoxic.
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BaS + H2S04 = BaSO4 + H2S

_— L) ©

Un ani6 de mida i forma similar a la del sulfat és el cromat; el cromat de bari BaCrQas també
¢s insoluble en aigua.

Ba?" + CrO4* = BaCrQO4

CJ CJ

En canvi, I’ani6 dicromat, que esta format per dos tetraedres compartint un veértex, forma sals

solubles, aixi que el BaCr207 és una sal seluble. Ara be, com que hi ha un equilibri entre els
dos oxoanions de Cr(VI), CrO4> i Cr,07* en afegir una sal de bari a una soluci6é que conté
I’ani6 dicromat es desplaga 1’equilibri cap a la formacid de 1’espécie insoluble, BaCrOs.

Ba?* + Cr207* = BaCrOs4

L) s ()

6.2 Bloc p

Els cations metal-lics del bloc p tenen poca tendencia a formar complexos. En la major part
dels casos formen complexos amb H>O i quan el catié €s molt polaritzant amb OH .

6.2.1 Alumini

L’alumini s’ataca facilment amb acids, formant sals d’alumini(IIl); en solucié aquosa es

troba en forma d’aquocatié [Al(H20)s]*". Els seus compostos son incolors.

Al + H3O" = [AI(H20)6]*" + H2

22 ) O

El cati6 Al**(aq) en medi basic precipita I’hidroxid, Al(OH)3, de color blanc, tot i que degut
al poder polaritzant del cati6 AI** el compost es descriu millor com un oxid hidratat,
ALO3-nH20.

Ara be, aquest 0xid o hidroxid, té caracter amfoter, per tant per precipitar-lo s’ha d’emprar
una base feble, com per exemple I’amoniac, NHs.

AP + NH3 2 ALO3-nH20

- SR

Quan es fa servir una base forta, com el NaOH no es pot arribar a aillar el precipitat ja que
es va redissolent per formar un ani6é que queda en soluci6. Aquesta especie es pot escriure en
forma d’hidroxocomplex, amb NC = 4 o 6, [Al(OH)4]~ o [AI(OH)6]*, segons el pH i la
concentraci6 de AI**, o be com oxoanid, AlO2~. Aqui s ha optat per escriure-ho en forma de
complex ja que és la forma més senzilla per comprendre la reactivitat dels ions metal-lics: si
es troben en solucid vol dir que estan formant un complex amb algun dels lligands que hi
hagi al medi.
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AP + OH > [AI(OH)4]
)

Per tant, donat el caracter amfoter del Al203-nH20 aquest precipitat es pot redissoldre tant
afegint acid com afegint base obtenint-se en tots dos casos una soluci6 incolora.

AP* + NH3 2 ALO3-nH20 + NH4*

) 3 O

ALO;-nH20 + H3;0™ > [AI(H20)6]3+

B

ALO3-nH20 + OH~ 2 [AI(OH)4] -

R

6.2.2 Estany

L’estany pot presentar dos estats d’oxidaciéo Sn(Il) i Sn(IV). El metall es pot atacar amb
acids, pero el producte de la reacci6 és diferent segons quin acid s’utilitza. Quan es fa servir
un acid no oxidant, com el HCI, el Sn metal-lic, s’oxida a Sn(II); el SnCl no és gaire soluble
en aigua, ja que no ¢€s un compost molt ionic (la diferencia d’electronegativitat entre Sn i1 Cl
no és gaire gran, els dos son del bloc p), pero si es fa servir HCI concentrat forma una especie
ionica, el complex [SnCl3]~.

Sn + 3 HCI conc = H*(aq) + [SnCl3]~ + Hz
O

& ]

En canvi quan es fa servir un acid oxidant, com el HNO3, s’oxida a Sn(IV); el catié Sn*" és
molt polaritzant i generalment precipita en forma d’oxid SnO:2 de color blanc.

Sn + HNO3 = SnO:2 + NO2
O

=

Quan es tracta una solucié que conté¢ Sn(Il) amb medi basic, precipita I’hidroxid, que com
en altres casos, és millor escriure com oxid hidratat, SnO-nH20. Com que 1’i6 Sn?" no forma
complexos amb NH3 el medi basic emprat tant pot ser NaOH com NH3; en ambdos casos
s’obté el mateix precipitat blanc de SnO-nH>O.

[SnCl3]-+ OH™ = SnO-nH20 + CI”

(D I (S

Quan aquest solid s’escalfa, s’obté 1’0xid anhidre, SnO que és de color gris brillant. Per tant,
hi ha un significatiu canvi de color, ja que 1’0xid hidratat és de color blanc.

SnO-nH20 + calor 2 SnO

S
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L’oxid d’estany, SnO, tant la forma hidratada com [’anhidra presenta caracter amfoter,
dissolent-se tant en acids com en bases.

$nO + HCI > [SnCli| + H20
=3 ]

SnO + OH - [Sn(OH)3]~

=

El SnO es pot oxidar amb el Oz de I’aire, per escalfament, formant el SnO> de color
blanquinds.

SnO + 02+ calor = SnO:2

B =

L’oxid de Sn(IV), SnOz2, té caracter acid, per tant és insoluble en acids, en canvi es pot
arribar a dissoldre en medi basic.

SnO2+OH~ - [Sn(OH)s]*

3 .

Existeixen també els sulfurs, tant d’estany(II), SnS, com d’estany(IV), SnS2, que sén
insolubles en aigua.

Quan una soluci6 d’una sal de Sn(II) es tracta amb una soluci6 que conté sulfurs, precipita el
SnS, de color marré fosc.

Sn2* + S = SnS(s)

0D e

El SnS ¢és soluble en HCI ja que s’allibera H2S gas.
SnS + HCI = [SnCl:|~ + H2S

s

A diferencia del que passa amb 1’0xid, que es redissol en un excés de NaOH, el SnS no es
redissol en tractar-lo amb un excés de NaaS.

SnS + S = no hi ha reaccié

e

En canvi quan el SnS es tracta amb una soluci6 de polisulfur de sodi o d’amoni, Sx*-, si que
s’observa reaccio. El precipitat de color marr6 fosc desapareix formant-se un nou precipitat,
en aquest cas de color groc daurat.

L’ani6 polisulfur, Sx*~, consisteix en una cadena de S (pot contenir entre 2 i 8 atoms de S) i
entre tots tenen dues carregues negatives. Per tant aquest anio té caracter oxidant: pot oxidar
el Sn(Il) a Sn(IV), reduint-se I’ani6 polisulfur Sx*>~ a sulfur S*~. S’observa la formacié del
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sulfur d’estany(IV), SnS2, de color groc i la solucié queda de color ataronjat degut a I’excés
de polisulfur.

SnS + Sx* = SnS2

SO )

El SnS2, sulfur d’estany(IV), és insoluble en aigua perod es pot dissoldre en preséncia de
sulfurs, a diferéncia del que passa amb el sulfur d’estany(II). En dissoldre’s el SnS; es forma
una tiosal (o un complex amb els sulfurs) d’estany(IV), [SnS3]?~ de color groc.

SnS2 + S2 = [SnS3]*
O O CJ

A diferéncia del que passa amb el SnO> que no és soluble en acids, el SnS:z si que es pot
dissoldre en HCl, ja que s’allibera un gas, H2S i es forma un complex amb els lligands clorur,
[SnCle)*.

SnS2 + HCI = HaS + [SnCle]*

= © ]

El SnCls anhidre és un liquid que en contacte amb I’aire dona un fum irritant; s’havia utilitzat
en la primera guerra mundial com a arma quimica.

El Sn(IT) té caracter reductor ja que es pot oxidar a Sn(IV). Quan es fa reaccionar una solucié
de clorur d’estany(II), SnClz(aq) amb una solucié d’una sal de mercuri(Il), Hg?*(aq), pot
reduir aquest 16 metal-lic a Hg(I) o a Hg(0). Depenent de la concentracié d’agent reductor,
Sn(II), pot reduir el Hg(II) a un o I’altre estat d’oxidaci6. La preséncia de clorurs en el medi
afavoreix I’estabilitzacio del Hg(I), en forma de Hg2Clz, un solid de color blanc.

[SnCl3]~ + Hg?** excés & Hg2Cl2 + SnO2

) C3J 3

[SnCl3]~ excés + Hg?* > Hg + SnO2

) (O &3 )

6.2.2 Plom

El plom presenta dos estats d’oxidacié Pb(II) i Pb(IV). El metall es pot atacar amb acids no
oxidants, desprenent-se Hz gas i el Pb(0) s’oxida a Pb(II). L’acid no oxidant més emprat és
el HCI, pero en aquesta reaccio es formara PbClz 1 aquesta sal és insoluble en fred, per tant
cal fer la reaccio en calent.

Pb + 2 HCI + calor = [Pb(H20)6]*" + H2+2 CI

3 1  ©

Quan es fa servir un acid oxidant com el HNOs3 per atacar al Pb metal-lic, s’obté també el
Pb(Il), no arriba a oxidar-lo a Pb(IV). Cal fer servir el HNOs3 diluit ja que si es fa servir el
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concentrat la concentracio de ions NO3™ €s més gran i precipita Pb(NO3): a sobre del metall
aturant la reacci6 (el metall es passiva).

Pb + 4 HNOs (dil) > [Pb(H20)6]> + 2 182 +2 NOs

) L]

En medi basic (NaOH o NH3) el Pb?" precipita formant ’hidroxid Pb(OH)2 o oxid hidratat
PbO-nH20 de color blanc.

[Pb(H20)5]** + OH~ = Pb(OH):

CJ 2

Quan aquest solid s’escalfa, per deshidratar-lo, s’obté 1’0xid PbO. Aquest compost pot tenir
diferent color en funci6 de la seva estructura i la temperatura a la que s’ha escalfat la mostra.
Escalfant per sobre del 100 °C s’obté el PbO de color vermell, mentre que si s’escalfa a
temperatures inferiors s’obté el PbO de color groc.

Pb(OH): + calor & PbO + H20

[:] [:] En funcio de la temperatura
G

El PbO o el Pb(OH): té un lleuger caracter amfoter, sent essencialment basic. Es a dir que
es dissol bé en acids, mentre que en medi basic només es dissol si es fa servir una base
concentrada.

Pb(OH): + H;0* = [Pb(H20)6]?* + 2 H20

B ]

Pb(OH): + OH™ (conc) + calor = [Pb(OH)s] -

B ]

Per tant vol dir que el Pb(OH). té més caracter basic que acid.

El Pb(II) es pot oxidar a Pb(IV) en medi basic fent-lo reaccionar amb una solucio d’hipoclorit
de sodi, NaClO, que és un bon agent oxidant.

Pb(OH): + OH~ (excés) + CIO~ = PbO:2 + CI-

R e

Com que I’ani6 hipoclorit és I’agent oxidant s’ha de reduir. En principi hi hauria dos possibles
reduccions, a Cl» 0 a CI, ara be, com que el medi és basic si es formés Clo desproporcionaria,
per tant, I’anié C1O~ es redueix a CI-.

Per la seva banda, el PbOz2 és també un agent oxidant; aquesta és la seva caracteristica més
rellevant. El PbO: reacciona amb el HCI formant clor gas 1 es forma PbCl.. En general la
reaccio es fa en calent i la sal és soluble; quan es deixa refredar la solucio precipita el PbClz
de color blanc.
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PbO: + HCI = PbClL: + Cl2 + H20

R 3 O

El PbO: és prou oxidant com per oxidar el Mn?* fins a permanganat, MnO4. Per tal que la
reaccio sigui possible cal fer-la en medi acid, i que la quantitat de Mn>" en el medi sigui
petita. Cal recordar que la concentraci6 de les especies en la soluciéo modifica el potencial de
reduccid. Per tant si la quantitat d’agent oxidant és molt més gran que la de I’espécie a oxidar
hi ha reaccio. L objectiu és veure la formacioé de 1’ani6 permanganat, o sigui observar el color
violeta de la solucio; per aixod cal posar suficient quantitat d’acid, per evitar que 1’oxidacid
doni la formacié de MnO». Un altre detall a tenir en compte: no es pot acidificar amb HCI ja
que el PbO; I’oxida, cal emprar HNO3 diluit.

PbO: + H3O" excés + Mn?" = MnQ4 + Pb?*

EEEE (D ol O

Quan no s’ha afegit suficient quantitat d’acid o s’ha posat un excés de solucié de Mn(II) hi
ha reacci6 redox perd no s’observa cap canvi ja que es passa d’un precipitat marr6 a un altre
del mateix color.

PbO: + H30" poc + Mn?** excés & MnO: + Pb?*

G ) &

Existeix un altre oxid de plom, el mini, Pb30O4, que és un oxid de valeéncia mixta, Pb(II) 1
Pb(IV). El Pb304 té color taronja 1 per entendre la seva reactivitat el més senzill és formular-
ho com 2PbO-PbO:s:.

Quan el mini es fa reaccionar amb HCI s’obté PbCl: ja que el PbO dona una reaccio6 acid
base mentre que el PbO> dona reaccio6 redox.

Pb304+ 8 HCI = 3 PbCL: + Cl2 + 4 H20

B ] O

En canvi quan es tracta amb HNO3 la solucio6 és incolora 1 el precipitat canvia de color, es
torna marrd. Tan sols reacciona la part corresponent al PbO (0xid basic) i queda el residu de
PbO:.

Pb30s4 +4 HNO3 2 PbO2 + 2 Pb?* + 4 NOs~ +2 H20

SERRE e L

El Pb(II) forma algunes altres sals insolubles en aigua, com son: PbS (gris metal-lic), PbSO4
(blanc), PbCrOs4 (groc), Pblz (groc).

Pb?* + S* = PbS

(O 0OJ) ==

Pb** + SO4*~ 2> PbSO4

(J ) &3
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Les solucions de plom(II) tant si es tracten amb una soluci6é que conté cromat com amb una
que contingui dicromat donen el mateix compost, el PbCrO4 que és insoluble en aigua i
precipita. L ’equilibri entre el cromat i el dicromat es desplaca cap a la formaci6 de I’especie
insoluble.

Pb%" + CrO4* = PbCrO4

J O O

Pb%* + Cr207*- = PbCrOs4

J @&a LJ

Els halurs de plom(II) son insolubles, pero la seva solubilitat disminueix en baixar en el grup

dels halogens: com més voluminos més insoluble és el PbXz. Per aixo quan el PbCl; es fa
reaccionar amb una solucié de KI s’observa un canvi en el color del precipitat ja que es
substitueix 1’ani6 pel més voluminds, que forma un solid més insoluble.

Pb?* + I~ - PbL:

O]

PbClLz + I" = PbL2+ 2CI

S N

6.3 Bloc d

6.3.1 Titani

L’estat d’oxidacio IV és el més estable pel titani; es troba en forma de solid de color blanc:
TiO2. En solucid molt acida es troba dissolt, formant una espécie idnica que pot ser TiO** o
be TiIO(OH)". Aquesta solucio acida en preséncia de H202 dona una coloraci6 caracteristica
taronja-vermell, degut a la formacio d’un complex amb 1’i6 peroxo O2*~ actuant com a
lligand bidentat.

TiO** + H202 = Ti(02)**

CJ .

En solucidé aquosa aquests ions estan solvatats, és a dir que hi ha molecules d’aigua
coordinades al Ti(IV). No es descarta que degut al poder polaritzant del cati6 alguna molécula
d’aigua estigui desprotonada.

El Ti(IT) en medi acid ¢s moderadament estable. En medi acid el complex de color lila clar
[Ti(H20)6]** aguanta uns quants dies sense oxidar-se amb 1 aire.

[Ti(H20)6]*" + O2 = TiO2 lenta
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El Ti(III) en medi basic precipita I’hidroxid, Ti(OH)3 de color blau fosc que no és estable.
S’oxida rapidament amb 1’oxigen de 1’aire donant 1I’espécie més estable de Ti(IV):

Ti(OH)s + Oz = TiO2 rapida

Rt

El Ti(OH)3 és una espécie reductora, ja que té tendéncia a oxidar-se per formar 1’especie més
estable, TiO,; redueix a I’aigua i s’allibera H».

Ti(OH)3 + H20 - TiO2 + H2

S B3 ©

6.3.2 Vanadi

L’estat d’oxidacido més estable és el V(V). La quimica en solucid per aquest estat d’oxidacio
dona una gran varietat de composts segons el pH del medi. Aixi en medi molt acid es troba
en forma de catio VO:2* de color groc. Cal tenir present que mai es poden trobar ions amb
carrega molt elevada, com per exemple 5+, ja que 1’16 seria molt polaritzant i desprotonaria
les molécules d’aigua coordinades al seu voltant; es formarien grups oxo, que és el que en
realitat es troba experimentalment.

En medi molt basic es troba en forma d’oxoani6 vanadat VO4*~. A pH intermedis es troben
diferents espécies mononuclears, degudes a la protonacio de 1’anio vanadat, HVO4>" i
H2VO4~, una espécie dinuclear V207* degut a una reaccié de condensacio, o espécies
polinuclears, polivanadats, per exemple HV10028>". En els polivanadats el V(V) es troba en
I’interior d’un poliedre, (en general és un tetraedre o un octaedre), i en els vertex hi ha els
oxigens. Aquests poliedres estan compartint vertexs o arestes. Donat que hi ha una gran
varietat de possibles especies €s dificil a priori saber quina es formara, ja que depen de dos
factors: el pH de la solucié i la concentracié de V(V).

El V(IV) en solucid dacida també és estable i es troba en forma de cati6 VO?** que dona una
solucio6 blava. Quan la soluci6 és basica apareix un precipitat blau molt fosc, que correspon
a I’especie VO(OH)2 o be a I’0xid hidratat VO2'nH20 de color marré. A 1’igual que passa
amb el V(V) segons la concentraci6 i pH del medi es poden formar especies polinuclears.

VO*+ OH™ > VO(OH)2 0 VO:-nH:20

| e

El V(III) en medi acid o neutre, [V(H20)6]3* té color verdds i és estable durant uns quants
dies. Lentament I’oxigen atmosféric I’oxida fins a I’estat d’oxidacio V(IV), VO**, que és més
estable. El O és I’espéecie que es redueix i passa a H>O.

[V(H20)6]*" + 02 » VO*' + H3O"  lenta

El V(IIT) en medi basic precipita en forma d’hidroxid, V(OH)3 pero no és estable i s’oxida
rapidament amb I’oxigen atmosferics, formant 1’especie basica de V(IV).

147



[V(H20)6]** + OH~ > V(OH)3

V(OH); + 02 > VO(OH):  rapida

B EEEE

El V(II) és molt reductor tant en medi acid com basic. En soluci6 acida o neutre es troba
com [V(H20)s]*" i té color lila clar; s’oxida rapidament en contacte amb 1’aire per passar a
Pespécie de V(III) [V(H20)6]** i el O es redueix a H>O.

[V(H20)6)** + 02 2 [V(H20)6]**  rapida

/3 e

En medi basic precipita 1’hidroxid V(OH):2 de color negre, que és capag de reduir a ’aigua,
alliberant Ha.

[V(Hz20)6]** + OH~ 2 V(OH):

)

V(OH): + H20 > V(OH)s + H2 rapida
% % O

El V(OH)2 no és estable a I’aire i1 s’oxida, reduint-se el O a H>O.

V(OH):+ O2 2V(OH);  rapida
O

El compost de V(III) pot seguir oxidant-se fins a V(IV), VO2:nH20 de color marro.

6.3.3 Crom

Els estats d’oxidacié més habituals pel crom sén el Cr(III) i Cr(VI) sent el més estable el
Cr(I1I).

L’i6 Cr(IIT) en solucid aquosa es troba en forma d’aquocatio [Cr(H20)6]** que té color blau
violeta. Ara be, depenent de quina sal s’hagi dissolt, I’ani6 pot actuar com a lligand i llavors
canvia el color de la soluci6. Per exemple, la solucié de clorur de crom(III) canvia de color
quan s’escalfa ja que un ani6 clorur passa a actuar coma lligand:

[Cr(H20)6]** + 3 CI- & [CrCI(H20)s]>* + 2 CI

Una solucié de Cr(Ill) en afegir medi basic dona reaccions diferents segons si es fa servir
NaOH o NHs. En un primer moment, amb molt poca quantitat de solucio de base, precipita
I’hidroxid de Cr(Ill), Cr(OH)3 o 1’0xid hidratat, Cr203-nH20, de color verd pal-lid. Per
cations polaritzants 1’estructura del solid format es descriu millor com un oxid hidratat que
com un hidroxid, també es pot descriure com a oxid basic CrO(OH).
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2 [Cr(H20)6]*" + 6 OH~ 22 Cr(OH)3 o Cr203-nH20

G i )

Com que I’0xid de Cr(III) té caracter amfoter reacciona amb excés de base forta (NaOH) per

formar 1’hidroxocomplex de color verd intens:

[Cr(H20)6]** + OH excés = [Cr(OH)s]>~

Quan es fa servir amoniac, el precipitat verd pal-lid de Cr203-nH>O també es redissol per
formar un complex amb el lligand NH3. En general s’obté una solucid vermellosa que
correspon a un complex en el que una de les posicions de 1’octaedre conserva una molécula
d’aigua coordinada [Cr(H20)(NH3)s]**. Quan el complex format és [Cr(NH3)s]*" el seu
color és groc.

[Cr(H20)6]3* + NH3 excés = [Cr(H20)(NH3)s]**

Un compost de Cr(IIT) que es fa servir sovint al laboratori és /’alum de crom o sulfat doble
de crom(III) i potassi: KCr(SO4)2:12H20. Aquest compost té color blau-violeta. En realitat
aquesta sal no té¢ 12 molécules d’aigua de cristal-litzaci6 sind que es troben coordinades als
ions metal-lics: cada catid esta formant un aquocomplex. Aixi que la millor forma de
descriure aquest compost ¢és: [K(H20)6][Cr(H20)6](SO4)2. Per tant, la coloraci6 de I’alum
de crom i de les seves solucions és degut al complex [Cr(H20)s]>".

Quan una soluci6 d’alum de crom s’escalfa canvia el color de blau-lila inicial a verd. Aixo
¢s degut a la coordinacio6 de I’ani6 sulfat al crom(III) desplacant una de les molecules d’aigua
que estava actuant com a lligand. També donen coloraci6 verda especies dinuclears de Cr(11I)
amb lligands pont OH.

K*+ [Cr(H20)]* + 2 S04 + calor = [Cr(SO4)(Hz0)s]*+ K* + S04

El Cr(VI) es pot trobar en dues formes en funci6 del pH del medi. L’ani6 cromat CrQ4*té
color groc i és ’espécie predominant en medi basic mentre que 1’ani6 dicromat Cr207>~ de
color taronja predomina en medi acid. Hi ha un equilibri entre totes dues especies.

2 CrO4 +2 H3O'S Cr207* + 3 H20

— &

Aquest equilibri que es pot desplagar cap a la dreta afegint acid, o cap a I’esquerra afegint
base, tamb¢ es pot desplacar en formar-se precipitats amb 1’ani6 cromat.

Les sals amb ani6 dicromat son solubles, en canvi n’hi ha algunes amb 1’ani6 cromat que
son insolubles. Els cromats de Ag", Ba’" i Pb** sén molt insolubles i tenen colors
caracteristics, vermell el Ag2CrQa, groc pal-lid el BaCrQOs i groc intens el PbCrOs.
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CrO4+2 Ag"> Ag:CrOq

R

CrO+* + Ba?* = BaCrOq

()

CrO4* + Pb?* > PbCrO

=

Com que els cromats d’aquests ions son insolubles i els seus dicromats son solubles, quan

|

I

£

:

s’afegeixen a una solucié de dicromat I’equilibri Cr207*~ / CrO4>~ es desplaga cap a la
formacio del precipitat:

Cr207*+2 Ag" > Ag:CrOq4

/| =3

Cr2072 + Ba?* = BaCrO4
) S

Cr207*+ Pb*" = PbCrOs4

I G

Per tant, a partir de les dues formes de Cr(VI), cromat 1 dicromat, s’obtenen els mateixos
precipitats:

Cr2077+2 Ag" > Ag:CrOs € CrO4> +2 Ag*

= ()

C_ )
+ Ba?t > BaCrO4 €& CrO4* + Ba?t
i] )

Cr207*+ Pb** 2 PbCrOs € CrO4> + Pb**

0 I s N

En quant a les seves propietats redox, ’agent oxidant és I’ani6 dicromat Cr207*~. La reduccid
del Cr(VI) a Cr(IIT) és més facil en medi acid. En canvi, I’oxidacié del Cr(III) a Cr(VI) és
més facil en medi basic.

El poder oxidant del Cr207>~ es posa de manifest en la seva reaccié amb H202:

Cr207>+ HCl1 + H202 = [CrCI(H20)s]** + O2
] B -

En afegir el H202 a una solucié que conté 1’anié dicromat s’observa la formacié de bombolles
degut a I’alliberament d’oxigen gas. El color de la soluci6 canvia, passa de taronja a verd; si
s’ha fet servir HCI per acidificar la solucio el complex de Cr(IIl) pot contenir un o dos
lligands CI". Quan es fa servir algun altre acid tamb¢ pot obtenir-se una solucid verda, pero
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en aquest cas el color correspon a complexos amb algun grup OH , mononuclears o
dinuclears amb lligands OH™ actuant com a pont entre dos ions Cr’".

En el decurs d’aquesta reaccio, segons les condicions de concentraci6 i temperatura, es pot
observar momentaniament un color blau intens, degut a la formaci6 del peroxocrom(VI):
CrO(02)2.

Per oxidar el Cr(III) a Cr(VI) es pot fer en medi basic, utilitzant el H202. En medi basic el
Cr(III) es troba en forma de complex: [Cr(OH)s]*". En aquest cas el H>O; es reduira a H>O i
el Cr(III) s’oxidara a cromat:

[Cr(OH)s]*+ H20:> CrOs* + H20

A O

El Cr(II) és molt reductor, pel que en solucid aquosa reduiria 1’aigua a Hz i1 el Cr(Il)
s’oxidaria a Cr(Ill). Per tant, no es poden tenir solucions aquoses de Cr(Il) si no és en
presencia d’algun altre agent reductor.

6.3.4 Manganés

El Mn(II) és I’estat d’oxidacio més estable en medi acid i neutre. En solucid aquosa es troba
en forma d’aquocatio, [Mn(H20)s]** i 1a solucio és incolora. Les sals de Mn(II) en estat solid
acostumen a tenir un lleuger color rosat, pero en solucid no tenen coloracio. El lligand aigua
és de camp feble, A, petit, i per tant els 5 electrons de la capa de valéncia del Mn?" es disposen
totalment desparellats, un en cada orbital d (2> e¢); les transicions entre orbitals d, 12 = e,
que son les que es donen en el visible, no estan permeses, per aixo la solucio €s incolora.

En medi basic es forma en un primer moment el precipitat d’hidroxid de Mn(Il), Mn(OH)2,

de color blanc, perd en contacte amb 1’aire s’oxida rapidament formant un solid de color

marré, Mn(OH)3 o es descriu millor com Mn203-nH20 o be com MnO(OH).
[Mn(H20)6]*" + OH~ = Mn(OH):

) EEEE

Mn(OH):2 + O2 2?Mn203-nH20 rapida

B ©

El Mn(IIl) és poc estable en forma d’aquocatio6 [Mn(H20)s]**, ja que tendeix a
desproporcionar donat les dues especies veines, en quant estat d’oxidacid, que son més
estables: [Mn(H20)6]>* i MnQOz; la formacié del precipitat de MnQO: afavoreix el
desplacament de la reaccio.

2 [Mn(H20)6)** = [Mn(H20)6]*+ MnO2

B ) EE
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Com passa amb altres ions de metalls de transicio, la formacié de complexos pot estabilitzar
al Mn(I1I), especialment quan es fan servir lligands bidentats que donen una major estabilitat
al complex.

Un complex de Mn(IIl) amb una certa estabilitat és el I’anié tetracloromanganat(IIl),
[MnCl4]~, de color verd intens, que es pot observar quan es tracta 1’0xid de Mn(III), en la
forma que es vulgui escriure, Mn(OH)3;, Mn2O3-H20 0 MnO(OH), amb HCI:

MnO(OH) + HCI & [MnCl4] + H20

Ara be, no sempre es detecta aquest intermedi de color verd, ja que no és gaire estable i es

dona una reaccid redox entre el Mn3* i el CI-, formant-se Cl; i la forma és estable del Mn
que és el Mn**,

[MnCls]- 2 [Mn(H20)6]*" + Cl2
e () ©
Per tant la reaccio global, a la que s’arriba rapidament si s’esclafa, és:
MnO(OH) + HC1 = [Mn(H20)6]** + Cl2+ H20

e 1 O

El Mn(IV) es troba en forma d’oxid, MnQz2, que és la forma més estable en estat solid. Es

un compost molt insoluble i apareix en moltes reaccions en les que es treballa amb manganes.
Un exemple tipic son les reaccions redox amb I’ani6 permanganat, MnO4 . Quan s’utilitza
aquest compost com agent oxidant es redueix, i generalment es vol que es redueix a Mn?",
soluci6 incolora, pero si no es posa suficient quantitat d’acid en el medi tan sols es redueix
fins a Mn(IV), MnQO», 1 s’observa I’aparicié de precipitat marro fosc.

El MnQO:2 ¢és un bon oxidant, i pot reaccionar amb el HCI oxidant-lo a Cl2 gas. A vegades es
veu la formaci6 d’un complex intermedi de color verd que pot correspondre al clorocomplex
de Mn(III), [MnCl4], tot 1 que alguns autors suggereixen que correspon a un complex de
Mn(IV); sigui quin sigui ’intermedi, continua reaccionant fins que es forma el Mn*".

MnO: + HCI > [MnCl4]~ + H20 + Cl:

R ] ©
[MnCl]- = [Mn(H:20)s]** + CL

e () ©

El Mn(VII) es troba en forma d’oxoani6, ’ani6 permanganat MnO4-, que té un color porpra
caracteristic; segons la concentracié es pot veure de color rosat. Es un bon agent oxidant,
especialment en medi acid. Quan es redueix en medi acid dona la forma més estable, Mn(II),
en forma d’aquocatié [Mn(H20)s]*" que dona una soluci6 incoelora. Quan no s’ha posat
suficient medi acid, la reducci6 del Mn(VII) s’atura en la forma Mn(IV) i s’observa un
precipitat de color marré degut a la formacié de MnOx.
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MnO4 + 8 H30" + 5 ¢ = [Mn(H20)6]**

C )

MnO4 + 4 H30" + 3 ¢ = MnOz

) i

Per tant quan es fa una reaccié amb 1’ani6 permanganat, si desapareix el seu color porpra vol
dir que ha reaccionat i com que esta en el maxim estat d’oxidacié del Mn vol dir que s’ha
reduit. Per saber a quina espécie s ha reduit tan sols cal observar la soluci6: si hi ha terbolesa
marr0, vol dir que s’ha format 1’espécie neutre, poc soluble en aigua, que correspon al MnQO».
Si la soluci6 queda transparent vol dir que s’ha format el catié [Mn(H20)s]*".

Cal no confondre transparent amb incolor. Una solucio de KMnQs és transparent i té color
porpra, en canvi una solucié de Mn?*és transparent i incolora.

Per exemple, en afegir unes gotes de solucio de KMnOs4 a una solucio acidificada de H20:
el color de 1’anié permanganat no es manté. La soluci6 final és transparent i incolora. Vol
dir que I’anio MnOy4~ s ha reduit a Mn?* i el H,O; s’ha oxidat a Oz, per tant no dona coloraci6
a la solucio final.

2 MnOs + 5 H20: + 6 H30" 2 2 [Mn(H20)6]** +5 02
O

|l () ]

Ara be, hi ha casos en que I’especie que s’ha oxidat és acolorida. Aix0 passa per exemple
quan es tracta una soluci6 de KMnQOs4 amb una soluciéo de KBr en medi dcid. La solucid
esdeveé de color groc ataronjat degut a la formacié del brom elemental, Brz. Per tant, tot 1
que el Mn2*(aq) és incolor, la solucié és acolorida degut a la formaci6 del brom. El Br; és
un compost molecular, per tant, volatil, o sigui que si s’escalfa la soluci6 s’allibera en forma
de gas i al cap d’una estona d’escalfar la solucié queda incolora.

2 MnOs + 10 Br + 16 H3O0" = 2 [Mn(H20)6]** + 5 Br2
| (O —— ©

Tant en un cas com en 1’altra, si s’observa una terbolesa fosca ¢és que no hi ha prou medi
acid 1 s’ha format MnOz. Afegint més acid generalment es completa la reaccid arribant fins
a Mn?".

Per comprovar que el gas alliberat és Br2 es pot posar a la boca del tub un paper humitejat
amb soluci6 de KI. Com que el gas que s’allibera és oxidant, oxida al iodur a iode, I2. Sobre
el paper es pot observar una taca marro. En realitat aquesta prova serveix per identificar que
el gas que es desprén és un gas oxidant.

Br2+2F > L +2Br
© U B O

El iode molecular, I, és poc soluble en aigua, ja que és un compost molecular amb forces
intermoleculars més fortes que les dels altres elements del grup, degut al seu major volum.
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No ¢és soluble en aigua pero si que ho és en una soluci6 de iodur de potassi, KI, ja que pot
formar 1’ani6 triiodur, Is~.

L +1" 513

O -

El color que s’observa sobre el paper pot ser degut a la formacié del K13, ja que la coloracio
observada es correspon a la de 1’16 triiodur en solucio. Ara be, no es pot descartar que es
formi un compost entre aquest 10 i la cel-lulosa.

La cel-lulosa, a I’igual que el midd, son polimers de glucosa, amb estructura i propietats
diferents.

Una prova que es fa per saber si un aliment conté mido ¢s afegir unes gotes de solucio de
KI;; per exemple quan es fa aquesta prova amb una rodanxa de patata s’observa I’aparici6 de
punts blau-negre. Un dels polimers que forma el midé té forma de cadena helicoidal, i el
color blau apareix quan I’ani6 I3~ s’insereix a I’interior de 1’hélix, com es pot veure en la
figura 6.1. En el cas de la cel-lulosa, recentment s’ha detectat que 1’ani6 I3~ també es pot
incorporar a I’interior de la cadena enrotllada.

Q00 - eo®
oen

Figura 6.1 Esquema de [’espécie de color blau que es forma entre [’anio I3~ i el mido.

El Mn(VI) només pot existir en medi molt basic. A 1’igual que en el cas del Mn(VII) es
troba en forma d’oxoanid, 1’ani6 manganat, MnQO4*~ que té color verd fosc. En acidificar
una solucié de manganat, desproporciona passant als dos estats d’oxidacid veins més
estables:

3 MnO4* + 4 H3O" = 2 MnO4 + MnO:z + 6 H20

L S

Una forma de preparar una solucié de manganat, MnO4*", és afegir a la solucio de KMnO4
una solucié molt concentrada de NaOH o KOH. S’observa el canvi de color de lila a verd i
despreniment de gas, O», degut a 1’oxidacio6 de 1’aigua.

4 MnOs +4 OH = 4 MnO4 + 02+ 2 H20

] s C

6.3.5 Ferro

Els estats d’oxidacié més habituals pel ferro son el I1 1 el III. El Fe(Il) en medi acid i neutre
es troba en forma d’aquocatio [Fe(H20)s]** que dona una coloracié verd clar a la solucio.
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Quan s’afegeix medi basic precipita 1’hidroxid Fe(OH)2 que també té color verd pal-lid perod
que en contacte amb I’aire es va enfosquint ja que es produeix 1’oxidacio de Fe(Il) a Fe(III).

[Fe(H20)6]>* + 2 OH™ > Fe(OH):

— (e

En primer lloc precipita 1’hidroxid de Fe(II) pero de seguida en pot observar com la part de
suspensio que esta en contacte amb I’aire es va enfosquint. L’oxigen oxida al Fe(OH)2 a un
compost de Fe(Ill) i el Oz es redueix a H20. L’especie de Fe(IIl) formada es pot escriure
com Fe(OH)3 pero es descriu millor com un oxid hidratat, Fe203-nH20, degut al poder
polaritzant del catio Fe** o també pot ser el compost FeO(OH).

Fe(OH):+ O2 = Fe203-nH20

D ©

El Fe(III) es pot trobar en forma d’aquocatié [Fe(H20)s]*" tan sols en medis molt acids.
Aquesta solucié és practicament incolora; el catié Fe** a 1’igual que el Mn?" té configuraci6
electronica > eg”, per tant les transicions electroniques entre orbitals d estan prohibides, el
que explica que sigui incolor o amb una lleugera coloracié rosada a pH ~ 0. Ara be,
experimentalment les solucions aquoses de Fe** presenten color groc. Aixo pot ser degut a
que en solucid no existeix realment el cati6 [Fe(H20)s]*" sind alguna de les espécies
derivades de la seva hidrolisi acida: [Fe(OH)(H20)s]**, [Fe(OH)2(H20)4]* o I’espécie
dinuclear amb lligands OH  pont, [{(H20)sFe}(u-OH)2{Fe(H20)4}]*" que son les
responsables del color groc de la solucio. Fins a pH 2-3 es poden trobar aquestes espécies, a
pH > 3 ja comenga a precipitar el hidroxid o oxid hidratat.

Per tant, el Fe(III) segons el pH de la solucid es pot trobar en diferents formes:

pH~0 [Fe(H:0)l* ()

pH < 3 [Fe(OH)(H20)s]**, [Fe(OH)2(H20)4] *, [{(H20)4Fe}(u-OH)2{Fe(H20)4}]** )
pH > 3 Fe(OH)3, Fe203-nH20, FeO(OH)

Quan I’espécie basica de Fe(Ill) es tracta amb acid clorhidric hi ha una reaccié acid-base: es
dissol el precipitat 1 la solucié esdevé groga.

Fe203-nH:20 + 4 HCI > [FeCly]" + H20

R )

Quan es vol preparar una solucio de Fe(IIl), per evitar la hidrolisi acida 1 que s’enterboleixi,
s’hi afegeix acid, mantenint el pH per sota de 3. Quan es fa servir HCI encara que estigui
diluit es pot substituir alguna de les molecules d’aigua per CI™ el que també pot contribuir al
color groc de la solucid.

El Fe(III) a I’igual que el Cr(III) i el AI(III), forma alums, que son les sals dobles (sulfats)
d’un cati6 monovalent 1 un de trivalent: [M(H20)6][M’(H20)6](SO4)2, que també es pot
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escriure com MM’(SQO4)2:12 H20. En el cas de I’alum de ferro, té color rosa pal-lid degut al
catio [Fe(H20)¢]3*.

Hi ha dos complexos de Fe(I) i de Fe(IIl) amb lligands cianur, CN- que es fan servir com a
indicadors de la preséncia de ions Fe** o Fe*' en solucio. Aquests complexos son:
[Fe(CN)s]* i [Fe(CN)s]*~. Quan els estats d’oxidacié dels dos complexos amb aigua i amb
cianur és diferent, la soluci6 agafa color blau. Si son iguals queda de color verd groguenc.

[Fe(H20)6]** + [Fe(CN)e]*” (D
[Fe(H20)s]* + [Fe(CN)e|* (D

Els complexos cianurats son molt estables, tenen una constant de formaci6 gran, aixi i tot, en
soluci6 aquosa sempre hi ha una petita quantitat de ions CN™ lliure,
[Fe(CN)6]™ S [Fe(H20)6]"" +6 CN-
—
Per tant, si una solucié d’aquests complexos es tracta amb medi acid es desplagaria I’equilibri
formant cianur d’hidrogen gas, HCN que és molt toxic.

[Fe(CN)s]™ + H3O" = 6 HCN + [Fe(H20)6]™*
Aixi doncs, les solucions amb complexos cianurats no s’han de barrejar mai amb acid.

Per analitzar si un producte, un aliment o un material, conté Fe(III) es pot fer una prova
afegint una soluci6 d’una sal de tiocianat, per exemple KSCN, ja que I’ani6 SCN™ es coordina
al Fe’" i forma complexos de color vermell intens. Aquests complexos poden tenir diferent
nombre de lligands tiocianat: des d’un sol lligand tiocianat, [Fe(SCN)(H20)s]**, fins a sis
lligands tiocianat [Fe(SCN)s]3~ i tots ells son de color vermell. El predomini d’un complex o
un altre depén de la [Fe**] i de la [SCN™]. Per tant es pot escriure d’una forma general com
[Fe(SCN)x(H20)6x]™. El complex pot ser cationic o anionic, depenent del nombre de
lligands SCN™ que tingui. De totes formes, molts autors consideren que les espéecies
predominants son les cationiques, amb 1 o 2 lligands SCN: [Fe(SCN)(H20)s]*" o
[Fe(SCN)2(H20)4]".

[Fe(H20)6]** + SCN-=> [Fe(SCN)(H20)6]%*

) )

en general [Fe(SCN)x(H20)6-x]¥

Un altre aspecte que cal tenir en compte en la formacio d’aquests complexos és que el lligand
SCN™ es pot coordinar pel N o pel S ja que presenta dues formes ressonants, en una d’elles
la carrega negativa esta sobre el S i en I’altra sobre el N. Per saber per quin atom es coordina
hem de pensar en quin donara un complex més estable i per aixo hem de considerar el model
de Pearson: El Fe** és un acid de Lewis dur i en el lligand, el S és base de Lewis tovaiel N
base de Lewis més dura. Per tant, el lligand tiocianat s’uneix pel N. Una forma d’indicar-ho
és escriure el lligand tiocianat com NCS™, aixi escriuriem el complex [Fe(NCS)(H20)s]** o
la formula general [Fe(NCS)x(H20)6-x].
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El model de Pearson permet explicar perque es decolora la solucid vermella que conté aquest
complex [Fe(SCN)x(H20)s-x] > quan s’hi afegeix una solucié que conté una sal de fluorurs,
per exemple KF.

El fet de que la soluci6 canvii de color indica un canvi de lligands; en aquest cas passa de
tenir color vermell a incolora. Si hi ha un canvi de lligands vol dir que el nou complex format
¢s més estable. Un cop més aixo es pot explicar pel model de Pearson: entre el SCN™ unit pel
N i el F és una base més dura el F, per aixo el complex és més estable i s’afavoreix la
substitucio.

[Fe(SCN)(H20)s]>* + 6 F- > [FeFs]> + SCN-

N -

Aquest complex amb fluorur tot i ser molt estable, no pot competir amb el complex format
per lligands bidentats. Els lligands bi- i polidentats formen complexos amb major estabilitat.
Per tant si a la soluci6 que conté [FeFs]*~ s’hi afegeix una solucié que conté un compost que
pot actuar com a lligand bidentat, com per exemple oxalat de potassi, K2C204, la reaccio es
desplaga cap a la formaci6 del nou complex més estable.

El lligand oxalat, t¢ dues carregues negatives que poden situar-se sobre dos dels atoms
d’oxigen que és per les posicions que s’unira aquest ani6 al Fe**. Tot i que el F és una base
més dura que el O, I’efecte predominant en aquest cas per desplagar I’equilibri és que 1’oxalat
actua com a lligand bidentat, per tant, 3 lligands oxalat desplacen als 6 lligands fluorur.

[FeFe]3-+ 3 C204> > [Fe(C204)3]3 + 6 F-

) )

El Fe(III) en medi acid té caracter oxidant. Quan es tracta una soluci6 aquosa de Fe(IIl) amb
una solucidé aquosa de Hz2S, s’observa I’aparicié d’una terbolesa blanquinosa que indica que
s’ha format sofre. El sofre elemental t¢ diferents formes al-lotropiques, que depenent de la
forma al-lotropica i de la mida de les particules poden presentar diferents tonalitat entre groc
1 blanc; generalment en aquestes reaccions es veu una terbolesa blanquinosa.

[Fe(H20)6]** + H2S(aq) = [Fe(H20)6)*" + S

] ) U

Quan es fa reaccionar amb una solucié de KI es pot observar la formaci6 de iode, Iz, que en
presencia d’un excés de iodur forma I’ani6 I3~ de color vermell; aquest sera el color
predominant de la solucid.

[Fe(H20)6]*" + I- =2 [Fe(H20)6]*" + I3~

o O C -

El Fe(III) també és capag d’oxidar al Sn(II) fins a Sn(IV). EI Sn*" no pot existir com a cati6
ja que és molt polaritzant i precipita en forma d’oxid, SnOz2 de color blanquinds.
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[Fe(H20)6]*" + [Sn(H20)6]*" = [Fe(H20)6]** + SnO:

1 C o &0 &3

El ferro en estats d’oxidacidé superiors no és estable. De totes formes, la formaci6é de

complexos pot conferir una certa estabilitat a estats d’oxidacio elevats.

El ferro esta involucrat en molts processos biologics, com per exemple el transport d’oxigen,
on el trobem en forma de Fe(Il), o be en el transport d’electrons on es pot trobar alternant
I’estat d’oxidacio II i II1. Ara be, hi ha algunes reaccions enzimatiques que es donen en el
cos huma i en molts altres éssers vius en les que un dels intermedis de reaccio pot tenir el
ferro en estat d’oxidaci6 IV o V. Aixd ¢€s possible gracies als lligands als que esta coordinat
el Fe que li donen una certa estabilitat, durant uns breus moments.

6.3.6 Cobalt

Els estats d’oxidacié habituals del cobalt son el 111 el I1I. E1 Co(II) en soluci6 aquosa es torba
en forma d’aquocatio, [Co(H20)s]*" que té color rosa. Quan a la solucié s’hi afegeix medi
basic precipita I’hidroxid, Co(OH)2. Aquest hidroxid pot precipitar en dues formes diferents,
una es de color blau, que és la primera que es forma, i I’altra resa; hi ha un canvi estructural
1 aixo provoca el canvi de color, pero ambdues formes son de Co(1I).

[Co(H20)6)** + OH~ = Co(OH):

o 0 e

Quan el medi basic que es fa servir és NH3 concentrat en un primer moment apareix el
precipitat de Co(OH):2 pero en haver-hi un excés de NH3 que és un bon lligand, es forma el
complex [Co(NH3)s]?* que dona un color marré vermellds a la solucio.

[Co(H20)6]*" + 6 NH3 = [Co(NH3)6]**

] S

Si es vol obtenir un compost de Co(IIl) I’oxidacio del Co(IT) a Co(III) s’ha de fer sempre en
medi basic, ja que és quan el E° és menor. Un dels millors reactius per dur a terme aquesta
reaccio és el H202 ja que en reduir-se a H2O no deixa cap altra producte que pugui contaminar
la solucio.

Si es parteix del complex aminat de Co(II), [Co(NH3)s]?*, s’observa un canvi en la tonalitat
de la solucid passant de color marronds a més vermellos.

[Co(NH3)6])** + H202 = [Co(NH3)6]3" + H20

També es pot partir de I’hidroxid de Co(II) de color rosat; quan la suspensié que conté el
Co(OH): es tracta amb H202 s’observa un canvi de color, passant de rosa a marro fosc,
corresponent a Co(OH)3, Co203-nH20 o CoO(OH), que son les possibles formes del Co(III)
en medi basic, totes elles de color marrondos.

158



Co(OH): + H202 & CoO(OH) + H:0

e R

Quan una soluci6 aquosa de Co(II), [Co(H20)s]*", es tracta amb HCI o amb una soluci6 de
NaCl es pot formar el complex amb clorurs, [CoCls]* de color blau. La formacio del
complex amb H20 o amb CI~ depén de dos factors: la concentracio de clorurs i la
temperatura.

[CI'] gran _—
[Co(H20)6]*" + 4 CI- 5§ [CoCl4)* + H20

s e

—p
Escalfant Refredant

Com ja s’ha comentat, el Co**(aq) no pot existir com aquocatio ja que és molt oxidant i pot
oxidar a I’aigua formant O,. Per estabilitzar aquest estat d’oxidacié cal que es trobi en forma
de solid molt insoluble, com és 1’0xid C0203 o CoO(OH), de color marrd, o be formant

complexos, com per exemple [Co(NH3)6]*".

Degut al poder oxidant de I'i6 Co>" no pot formar complexos amb clorurs ja que pot oxidar
el CI" a Clz. Aixi doncs quan es tracta el C0203 o el CoO(OH) amb HCI hi ha una reacci6
redox. Per entendre la reacci6 es pot analitzar en dues etapes: primer una reaccio6 acid-base:

CoO(OH) + 3 HCI > [Co(H:20)s]** + 3 CI

R

[Co(H20)6]** +2 CI- > % + [Co(H20)6)**

C_J

El despreniment de Cl» gas es pot detectar posant a la sortida del tub un paper humitejat amb
soluci6 de KI.

El Co(III) pot formar complexos amb 1’anid nitrit NO2™. L’obtencid d’aquests complexos es
pot fer partint d’una sal de Co(II) i aprofitant que el NO2~ té propietats oxidants i a més pot
actuar com a lligand. Per tant fent servir tan sols aquest reactiu, es pot obtenir el complex
[Co(NO2)6)* de color taronja.

[Co(H20)6)** + NO2~ 2 [Co(NO2)s]*"+ NO

C_J /s ©

La formacio6 del NO ens donaria un gas incolor, en canvi, quan es fa la reacci6 s’observa un
gas ataronjat. Aixo ¢és degut a que el NO en contacte amb 1’aire s’oxida a NOz i el Oz es
redueix a oxid.

2NO + 02 2NO;
O O
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6.3.7 Niquel

El niquel, en comparaci6 amb els elements comentats fins ara, t€ els seus electrons de
valéncia més atrets i1 ’estat d’oxidacid estable és Ni(II). En solucié aquosa es troba com
aquocatié [Ni(H20)s]*" de color verd. Les seves sals tenen el mateix color degut a que en
estar hidratades el cati6 es troba en forma d’aquocomplex.

En medi basic forma un precipitat verd clar que correspon al Ni(OH)2. Ara be la reaccio €s
diferent segons si es fa servir NaOH o amoniac, NH3. Quan es fa servir hidroxid de sodi,
s’observa la formaci6 del precipitat verd clar i encara que n’hi afegim un excés no s’observa
cap altre canvi.

[Ni(H20)5]** + 2 OH~ = Ni(OH)2

En canvi, quan es fa servir amoniac primer s’observa la terbolesa degut a la formacié del
Ni(OH)2 pero en afegir un excés de NHs es redissol el precipitat formant-se una solucié de
color blau degut a la formacio del complex [Ni(NH3)s]**.

[Ni(H20)6]2" + 6 NH3 = [Ni(NHz3)s]?*

] an

El Ni(IT) també forma complexos amb els ions clorur; en aquest cas la geometria és
tetraédrica, com és habitual en complexos amb halurs. Aixi si el precipitat de Ni(OH):2 es
tracta amb HCI hi ha una reacci6 acid-base, el precipitat es redissol i es forma el complex,
quedant la solucié de color groc verdos.

Ni(OH)2 + 4 HC1 = [NiCl4]*

En medi basic el Ni(OH):2 es pot oxidar per obtenir el compost de Ni(III) molt insoluble en
aigua, NiO(OH); aquest compost té color gairebé negre i es fa servir en bateries de niquel.
Per oxidar al Ni(OH)> cal un oxidant fort, com el brom Brz o el hipoclorit, per exemple
NaClO. La reacci6 amb el Br, funciona, perd cal posar un excés de reactiu ja que el Brz
desproporciona en medi basic. Per aixo la millor opci6 és emprar una solucié de NaClO en
calent.

B

També es pot fer servir I’ani6 peroxodisulfat, per exemple utilitzant una solucié de K2S20s,
que ¢és un altre bon agent oxidant que es redueix a sulfat.

6.3.8 Coure

En el cas del coure I’especie més estable és el Cu(Il), tot 1 que 1’estat d’oxidacio I es pot
estabilitzar quan el Cu(I) es troba formant complexos o en estat solid.
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EI Cu(I) es troba en solucié aquosa com a aquocomplex, [Cu(H20)s]>* de color blau cel. A
I’igual que els altres ions metal-lics M?" que s han vist, en medi basic precipita I’hidroxid,
Cu(OH)2, que té també color blau cel.

[Cu(H20)6]*"+ 2 OH~ 2 Cu(OH):

Ara be, el Cu(OH): té caracter amfoter i si s’afegeix un excés de NaOH es redissol formant
el complex [Cu(OH)4]*~ de color blau eléctric.

Cu(OH): + 2 OH = [Cu(OH)4]*

Quan el medi basic que es fa servir és ’amoniac, el NH3 pot actuar com a lligand i formar el
complex [Cu(NH3)4]** de color blau. Amb les primeres gotes d’amoniac, com que el medi
¢s basic, precipita el Cu(OH):z pero es redissol de seguida que hi ha un excés de NH3 per
formar el complex.

[Cu(H20)6]*" + 4 NH3 = [Cu(NH3)4]**

El Cu?* té una configuracié electronica d’ i per tant els seus complexos octaédrics presenten
distorsi6 Jahn Teller, és a dir que segons quins lligands tingui coordinats, el complex
octaedric pot ser allargat o comprimit. En molts casos, la geometria més estable és la
planoquadrada, com passa amb el complex aminat, [Cu(NHz)4]?".

Quan el precipitat de Cu(OH): s’escalfa, tant en estat solid com quan esta en suspensio,
s’enfosqueix degut al procés de deshidratacio en que es forma 1’0xid, CuQ, de color negre.

Cu(OH): + calor = CuO + H20

Quan s’escalfa la solucié que conté el complex amoniacal [Cu(NH3)4]?** també s’obté el
CuO. La soluci6 transparent blava s’enfosqueix 1 apareix terbolesa, ja que va precipitant
1I’0xid de Cu(II), CuO, insoluble. Com ja s’ha comentat un complex esta en equilibri amb els
seus components, tot i que I’equilibri esta molt desplagat en el sentit de I’especie més estable.

[Cu(NH3)4]>* < [Cu(H20)6]*" + 4 NH3

Ara be, quan s’escalfa, en un recipient obert, ’amoniac gas es va desprenent, desapareix de
I’equilibri 1 la reaccid es va desplacant cap a la dreta. Per tant quedaria el complex
[Cu(H20)6]*" en solucio, perd com que el medi segueix sent basic, precipitaria el Cu(OH)z;
ara be, la reaccio s’esta fent en calent, per tant hi hauria la descomposici6 térmica i el
Cu(OH): es reconvertiria a CuO. De fet el que s’observa és que es forma directament aquest
oxid.

161



[Cu(NH3)4]?" + calor ——  [Cu(H20)6]*" + 4 NH3 T

!
T Cu0 $4NH;

Quan el medi basic amb que es tracta una solucio de Cu?* és una solucié de carbonat, per
exemple una soluci6 de Na2CO3, es forma rapidament un precipitat que correspon a un
carbonat basic de Cu(Il). Aquest solid pot tenir diferents tonalitats que van des del blau cel
fins al verdds. El que varia és 1’estequiometria del compost, la proporcio de CuCOs i de
Cu(OH)s.

L’ani6 carbonat CO3% és voluminds i precipita amb els ions Cu®*. Per altra banda, aquest
ani6 presenta hidrolisi basica, o sigui que genera medi basic; i ja hem dit que el Cu?* en medi
basic pot precipitar en forma de Cu(OH),. Per tant el solid que precipita és un compost amb
un sol tipus de catio, Cu?*, i dos tipus d’anions CO3*~ i OH". Hi ha dos compostos amb
aquest conjunt de ions, I’atzurita de color blau, Cuz(CO3)2(OH): i la malaquita de color
verd, Cu2(CO3)(OH):.

Per tal d’entendre la reactivitat pot ser d’ajuda escriure les formules de forma diferent:
atzurita, 2CuCQO3-Cu(OH)y, i la malaquita, CuCO3-Cu(OH):.

[Cu(H20)6]** + CO3>~ = nCuCOs-Cu(OH):

) S

Tant si es troba en la forma malaquita com I’atzurita la reaccid que té lloc quan s’escalfa €s

la mateixa, només variara la quantitat de CO» alliberada.

nCuCOs3-Cu(OH)2 + calor = CuO + CO:z + H20

R = O

El Cu(Il) té un cert caracter oxidant, podent-se reduir a Cu(0) o a Cu(l) quan formi
complexos o precipitats.

Lareaccid de reduccio a Cu(0) més tipica és la que t€ lloc quan es posa un clau de ferro dins
d’una soluci6 d’una sal de Cu(II). Al cap d’uns minuts es pot observar que sobre la superficie
del clau s’hi ha dipositat un solid de color marré vermellds, que és el coure metal-lic. La
soluci6 va perdent el color blavos.

[Cu(H20)6]*" + Fe = Cu + [Fe(H20)s]**

L 2 I

Existeixen moltes sals de Cu(Il) pero cal que 1’ani6 no sigui oxidable. Per exemple, existeix
el clorur de coure(Il) CuClz perd no existeix el iodur de Cu(Il), Culz. Quan a una solucié
que conté ions Cu?* se I’hi afegeix una solucid de KI s’observen dues coses: per una banda
un canvi de color de la solucio, que es torna vermella, 1 1’aparicié d’un precipitat blanquindos.
El Cu®" és oxidant i oxida al iodur a iode, com que s’afegeix un excés de iodur es forma
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’espécie idnica, triiodur, I3~ soluble en aigua i que té color vermell. Per altra banda el Cu®*
s’ha reduit a Cu” que amb ’excés de iodur forma el precipitat de Cul, de color blanc.

2 [Cu(H20)6]>" + 5T > 2 Cul + Is-

. (Des

El precipitat de Cul és blanc, pero a vegades té una tonalitat grisosa, aix0 és degut a la
contaminaci6 per la presénciade [ i I3 .

Una forma de veure la preséncia de iode és afegir a la suspensié una mica de diclorometa,
CH2CI; el iode molecular, Iz és molt soluble en aquest dissolvent i es desplaca a la fase
organica que adquireix un color resat caracteristic.

El Cu(I) en soluci6 aquosa no es pot trobar en forma d’aquocatié, ja que desproporcionaria
donant Cu(II) i Cu(0). Es pot tenir en soluci6 pero ha d’estar formant algun complex estable,
com per exemple amb clorurs, [CuClz2]|~ que €s incolor, ja que la configuracid electronica del
Cu"* és d'° i per tant no es poden donar transicions d-d. També és estable quan forma un
precipitat, un compost insoluble, com s’ha vist en el cas del Cul.

Per reducci6 d’una solucid que contingui Cu(Il) en medi basic es poden obtenir I’hidroxid de
Cu(I), Cu(OH), que té color groc, i1’0xid, Cu20, de color vermell.

Un dels agents reductors que es pot fer servir és ’ani6 sulfit, SO3*~. Aquest ani6 reduira el
Cu?* a Cu*, i en afegir medi basic precipitaria I’hidroxid. Ara be, el [Cu(H20)x]" no existeix
ja que desproporciona. Per tant per evitar que desproporcioni abans de precipitar amb el
medi basic, hem d’afegir al medi un bon lligand, com ¢és el Cl-, d’aquesta forma ens
assegurem que a mesura que es va reduint el Cu** a Cu” aquest queda estabilitzat en forma
de complex [CuCl:]~; un cop tot el Cu(Il) s’ha reduit en afegir medi basic precipita el
Cu(OH). Per tant la reaccio es pot escriure en diferents etapes:

Primer la formacio6 del complex de Cu(Il) amb el lligand clorur:
[Cu(H20)6]*" + 4 CI" > [CuCl4]*-

.

Després la reaccié redox amb el sulfit. Com que el Cu?* ja esta en forma de complex, a mesura

que es va reduint segueix unit als lligands clorur i no desproporciona:
[CuCly]> +SO037 > [CuCl]~ +SO4*
La tercera etapa és addicionar una base per tal de formar el precipitat de 1’hidroxid:
[CuCl2]- + OH = Cu(OH) +2 CI

R

Com passa amb tots els hidroxids metal-lics, quan s’escalfen es deshidraten i formen 1’0xid.
En aquest cas també i si la reaccio es fa en calent es veu directament la formacié de I’0xid de
Cu(I) de color vermell Cu20.
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2 Cu(OH) + calor 2 Cu20 + H20

L) EEB

El poder oxidant del Cu(Il) es fa servir en el que es coneix com el reactiu de Fehling. Aquest
reactiu es fa servir per detectar si un sucre €s reductor, és a dir si té el grup aldehid lliure;
serveix per detectar si hi ha sucre en 1’orina.

El reactiu de Fehling es prepara afegint a una solucié d’una sal de Cu(Il) una altra solucio
que conté tartrat de sodi en medi basic.

L’acid tartaric és el 2,3-dihidroxibutanoic, HOOC-CH(OH)-CH(OH)-COOH, que es pot
escriure de forma abreujada com Hztart. Aquest acid organic, en preséncia de medi basic
forma 1’anid, tart*, en desprotonar-se els dos grups acids RCOOH. L’ani6 format té dos
oxigens amb carrega negativa i pot actuar com a lligand bidentat. Dos lligands tartrat poden
unir-se al Cu®" formant un complex planoquadrat (figura 6.2). El complex format té color
blau intens.

(0}
?\ g OH
C—0 o~
HO \ 2+
/Cu\ OH
H 4 (O
o c—O \
I
(0}

Figura 6.2 Reactiu de Fehling: [Cu(tart);]*~ (tart = anié tartrat)

[Cu(H20)6]*" + 2 Hatart + 4 OH- = [Cu(tart):]* + 4 H20

El reactiu de Fehling serveix per detectar la presencia de sucres en la forma aldehid, R-
CHO. La reaccid es basa en la capacitat oxidant d’aquest complex de Cu(Il) que oxida
I’aldehid R-CHO a carboxilat, R-COO~. Cal recordar que s’esta treballant en medi basic,
per tant no es pot escriure la forma acida R-COOH. El Cu(II) es redueix a Cu(I) que en medi
basic precipita en forma d’oxid, Cuz20, de color vermell, si s’ha escalfat la solucio, o be
precipita I’hidroxid, Cu(OH) de color groc si es fa a temperatura ambient.

[Cu(tart)2]> + R-CHO = Cu:20 o Cu(OH) + RCOO- + tart>

[ S

El comportament de 1’0xid o de I’hidroxid de Cu(I) enfront dels acids depén de quin acid es
faci servir. La reacciod és la mateixa tant si es parteix del Cuz20 com del Cu(OH). El que es
pot esperar és que sent aquests compostos basics en medi acid els anions O>" o OH™ es
protonin formant H,O i per tant quedaria el catio [Cu(H20)x]" en solucio, perd aquest catid
no és estable. Per tant, segons si fem servir un d@cid amb un anié que pugui formar complexos,
com per exemple HCI, s’estabilitza el Cu(I) per la formaci6 del complex [CuCl:]~, pero si
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I’ani6 de I’acid no pot formar complexos, com passa amb el H2SO4, llavors el Cu(l) dismuta
(o desproporciona, €s el mateix).

Cuz0 + 4 HCI > 2 H20 + 2 [CuCh|-
CJ

Cu20 + H2S04(dil) > H20 + Cu + [Cu(H20)6]** + SO4*-

B D

L’acid sulfuric s’ha d’utilitzar amb molta cura ja que a més de ser un dcid fort, és
deshidratant i oxidant quan és I’acid concentrat i es treballa en calent. Per minimitzar riscos
aquesta reaccio es pot fer amb 1’acid diluit.

Quan es fa servir un dacid oxidant, per exemple HNO3, I’ani6 oxidara el Cu(I) a Cu(Il). En el
cas de 1’acid nitric tant si és diluit com concentrat te caracter oxidant.

Cw20 + 6 HNOs > 3H:0 +2 [CuiH20i6]2+ +2NO:2+4 NO3~
O

Si s’observa la formaci6é d’un gas de color ataronjat és que s’ha format el NO2, en canvi si
el gas no té color s’ha format el NO. Generalment quan es fan reaccions redox amb HNO;
s’observa el NO2, ja que el NO en contacte amb el O de ’aire s’oxida a NO; també passa
quan es forma HNO: que desproporciona en HNO3 i NO o en NO i NOo. O sigui que al final,
en la major part de casos s’observa la formacio del gas de color ataronjat NOo.

Per tant, quan es tracta el Cu20 o el Cu(OH) amb acids HCI, H>SO4 1 HNO3 s’obtenen tres
resultats diferents:

- Amb HCI la soluci6 queda incolora degut a la formacié del complex [CuClz] .

- Amb H2S04 la soluci6 agafa color blau degut al complex [Cu(H20)s]** i apareix un
precipitat vermellos de Cu metal-lic.

- Amb HNOs la solucié queda blava degut al complex [Cu(H20)s]*" i s’observa
despreniment de NOz.

Hi ha algunes caracteristiques interessants a remarcar pels elements de la 1° série de
transicio que es basen en el fet de que en avancar cap a la dreta al llarg del periode la Z ¢
augmenta i per tant, els electrons estan més atrets. Aixo explica que sigui més dificil assolir
estats d’oxidacio elevats pels elements que estan més a la dreta.

Els elements Mn, Fe i Co poden trobar-se en estats d’oxidacio Il i IIl. En medi basic
s’oxiden facilment de M(OH)2 a M203-nH20 o0 MO(OH): pel Mn i Fe és suficient que
estiguin en contacte amb I’oxigen de ’aire, pel Co cal un agent oxidant més potent, com
el H20:2. I en el cas del Ni ja es requereix d’un agent molt més oxidant, com pot ser
Phipoclorit, NaClO, o I’anié peroxodisulfat, K2S:0s.

En el cas del Cu els estats d’oxidacio que presenta son més baixos, 1 i I1.

165



6.3.9 Zinc

El zinc ja no és un metall de transicio, perd si que és un metall del bloc d. Un metall de
transicio és el que té els orbitals d de la capa de valéncia parcialment ocupats, al menys en
algun dels seus estats d’oxidacio. Els metalls de transicié acostumen a donar compostos
acolorits gracies a les transicions electroniques entre orbitals d. En el cas del Zn amb tots els
orbites d plens, els seus compostos son incolors.

L’ unic estat d’oxidacio possible és el Zn(II); en soluci6 aquosa es troba en forma d’aquocatio,
com tots els altres ions metal-lics, [Zn(H20)6]** que és incolor.

A T’igual que amb els altres ions metal-lics quan la solucié d’una sal de zinc es tracta amb
medi basic, es forma el precipitat de Zn(OH)2 que és de color blanc.

[Zn(H20)6]*" + 2 OH™ = Zn(OH):

] R

Ara be, aquest hidroxid, Zn(OH):, té caracter amfoter, ja que el Zn es troba a I’extrem dret
del bloc d, és a dir que té menys caracter metal-lic que els elements del comencament del
bloc d. Que tingui caracter amfoter vol dir que afegint un excés de base es redissol formant
I’hidroxocomplex [Zn(OH)4]*.

Zn(OH): + 2 OH~ > [Zn(OH)4]*

B )

6.3.10 Molibde

L’estat d’oxidacié més estable del molibde és el Mo(VI) que en solucio es troba en forma
d’oxoanié molibdat MoO4*~ o polioxoanions, que poden presentar diferent nuclearitat i
estructura en funci6 del pH del medi i la concentraciéo de Mo(VI). Un dels polioxonanions
és el que conté 7 Mn(VI), Mo07024%". Totes aquestes espécies donen solucions incolores.

Una solucié que contingui Mo(VI) es pot reduir gradualment, acidificant la solucié amb HCI
1 afegint Zn metal-lic. L agent reductor és el Hz format en reaccionar el Zn amb el HCI.

Zn + HCI » [Zn(H20)6)*" + CI-+ + H2

Inicialment es pot observar la formaci6 d’una suspensio de color blau, degut a alguna espécie
de valéncia mixta Mo(VI)-Mo(V). La soluci6 segueix evolucionant passant a color groc
ataronjat fins que queda de color marro-taronja, que €s quan ha arribat a I’estat d’oxidacid
Mo(IIT).

Quan la solucio de Mo(III) es tracta amb NaOH precipita el Mo(OH)3 de color marré fosc.
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[Mo(H20)6]3* + OH- = Mo(OH);3

Si la soluci6 ataronjada de Mo(I11), [Mo(H20)s]>" es deixa en contacte amb I’aire al cap
d’uns dies ha perdut totalment el color, degut a que s’ha anat oxidant lentament per tornar
al I’estat d’oxidacio més estable, Mo(VI).

[Mo(H20)6]** + 02 & MoO4*-
O

L J

6.3.11 Plata

L’estat d’oxidacié més estable i habitual de la plata és Ag(I), que té una configuracié
electronica d'’; en solucié aquosa es troba formant un aquocatié amb NC = 2, [Ag(H20)2]".
Com que té tots els orbitals d ocupats, les transicions d-d estan prohibides i la solucid és
incolora. Pot formar un complex amb NH3 en el que I'i6 Ag” també t¢ NC = 2, [Ag(NH3)2]".
Es a dir que aquests complexos son lineals.

[Ag(H20)2]* + 2 NH3 > [Ag(NHz)2]* + 2 H20

] )

Tots els complexos que forma son lineals; per tant amb 1’ani6 tiosulfat, S203%", tot i que té
dues posicions per on podria unir-se a la plata, és a dir que podria actuar com a lligand
bidentat, no ho fa. S’uneix pel grup “tio”, el S- ja que és una base tova i el catid Ag” és un
acid tou i es forma I’ani6 complex [Ag(S203)2]*.

[Ag(H20)2]* + 2 S203* > [Ag(S203)2] 3~

] )

Quan la solucid d’una sal de plata(I) es tracta amb poca quantitat de solucio que conté I’anid
tiosulfat, S203%no hi ha prou lligand en el medi i no es forma el complex sin6 que es forma
un precipitat de color blanc, que és el tiosulfat de plata(l), Ag2S203.

[Ag(H20)2]" + S2037 > Ag25:203

) [

Hi ha algunes sals de Ag(I) insolubles, per exemple el sulfur de plata(I) Ag2S de color negre,
és molt insoluble, ja que esta interaccionant el catio Ag* tou amb el S?~ també tou.

[Ag(H20)2]* + S*> Ag:S

)

El AgxS és molt insoluble i estable, i €s per aixd0 que quan el Ag2S203 o el complex
[Ag(S203)2]*, s’escalfen, I’ani6 tiosulfat, que esta interaccionant amb el catid Ag® pel S-
descompon per formar el Ag2S 1 Ag2SOs; el Ag2SO4 €s de color blanc i també precipita en
aigua, pero és més soluble que el AgsS.
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[Ag(S203)2] 3 + calor 2 Ag:S + Ag2S04 € Ag2S:03 + calor
l l @ L

Unes altres sals que son insolubles en aigua son els halurs de plata, AgX. La seva solubilitat

disminueix com més voluminds és 1’ani6 halur, ja que és una base més tova. Aixi la
solubilitat del AgCl > AgBr > Agl. Es a dir que si d’una solucié en la que ha precipitat el
AgCl, si se separa el solid per filtracid, i al filtrat s’hi afegeix KBr (o KI) es formara el
precipitat de AgBr (o de Agl). Vol dir que amb la [Ag"] que queda en solucié quan ha
precipitat el AgCl, és suficient per poder precipitar el AgBr (o el Agl). Aquests precipitats
tenen diferent color: el AgCl és blanc, el AgBr groc pal-lid i el Agl groc més intens.

[Ag(H20)2]* + CI" > AgCl

[Ag(H20)2]* + Br- = AgBr

==

[Ag(H20)2]* + T~ > Agl
) ==

Degut a la diferencia de solubilitat dels diferents halurs de plata AgX, quan es tracta, per
exemple el precipitat de clorur de plata, AgCl, amb una solucié de iodur de potassi, KI, el
color del precipitat canvia ja que el nou precipitat que es forma €s el iodur de plata que €s
més insoluble.

AgCl+1- S Agl +CI-
1 e

Aquesta substitucio €s possible ja que el precipitat de AgCl esta en equilibri amb els seus
ions; aquest equilibri que compleix la constant de solubilitat K, esta molt desplagat cap a la
formacié del solid, perd una petita quantitat de ions Ag” esta lliure en solucid, i aquesta
quantitat és suficient per comengar a precipitar en forma de Agl. En iniciar-se la precipitacio
del Agl I’equilibri de solubilitat del AgCl es va desplagant cap a la dreta, redissolent-se el
AgCl a mesura que es va formant el Agl que és més insoluble.

Una altra sal insoluble és el Ag2CrQs del que ja se n’ha parlat a ’apartat del crom. Aquest
solid és de color vermell.

[Ag(H20)2]* + CrO4* - Ag2CrO4

) O &S
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S’obté el mateix compost quan la solucié d’una sal de plata es tracta amb una solucié que
contingui I’ani6 dicromat, ja que el dicromat de plata és soluble en aigua pero el cromat no.

Ag(H20)2]* + Cr207> 2> Ag:CrOq4

B

Quan una soluci6 d’una sal de plata, per exemple de nitrat de plata, AgNO3, es basifica, per
xemple afegint NaOH, s’observa la formacié d’un precipitat de color marré fosc, que
correspon a 1’0xid de plata(I) hidratat, Ag20-nH20.

[Ag(H20)2]* + OH~ 2 Ag20-nH:20

)

En les reaccions que tenen lloc amb les sals de plata(I) juguen un paper fonamental les
constants de formacié dels complexos, K, i les constants de solubilitat de les sals, Ks. De fet,
aixo passa amb molts altres ions metal-lics. En el cas de la Ag(I) es pot veure com el AgCl
es redissol en amoniac perd en canvi, de la solucio amoniacal es pot precipitar el Agl.

AgCl + 2 NH; = [Ag(NH3)2]* + CI

B

[Ag(NH3)2]* + I"=> Agl +2 NH3

)

La formacio del complex [Ag(NH3)2]" és més favorable que la precipitacio de AgCl, en canvi
ho és menys que la precipitacio del Agl.

En preséncia de peroxodisulfat, S208>", que és un potent agent oxidant, la Ag(l) s’oxida a
Ag(III) o Ag(Il); no esta del tot clar quin és I’estat d’oxidacio al que s’oxida. Hi ha autors
que proposen la formacio de I’i6 Ag** mentre d’altres diuen que es forma Ag**. Sigui quin
sigui I’estat d’oxidacid d’aquesta especie, €s un bon agent oxidant ja que la forma estable és
Ag". La cinética de les reaccions en les que el S208* actua com agent oxidant son lentes,
per aixd molts cops s’empra una solucié de AgNQO3 com a catalitzador, que forma I’especie
intermeédia Ag"*(aq) (n =2 o 3) que és la que actua com agent oxidant.

Per exemple, la reaccio d’oxidacid del Cr’*(aq) amb S20s> per formar Cr207* per
potencials es podria donar, o sigui que termodinamicament ¢&s possible, pero
experimentalment no s’observa.

S208* + [Cr(H20)6]** + H3O" = no s’observa reaccié

En canvi, si a la soluci6 s’hi afegeix una petita quantitat de AgNQOs3 si que es dona.

S208* + [Cr(H20)6]*" + H30" + Ag™ = Cr207+ SO4* + Ag"

() e () &3 (]
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Aquesta reaccio6 es dona en dues etapes: primer hi ha 1’oxidacié de 'i6 Ag*a Ag®>" o Ag*" i
després aquest 16 és el que oxida a 1’16 Cr3*,

S208*+ Agt 2 SO + Ag™*
Ag"" + [Cr(H20)6]** + H30" 2 Cr207>+ Ag*

6.3.12 Or

L’or és un metall noble, és a dir que 1’estat d’oxidacid més estable ¢s Au(0). En soluci6 es
pot trobar en dos estats d’oxidacié Au(I) i Au(III).

El Au(III) ¢és I’estat d’oxidaci6 més estable en solucid. Forma un complex estable amb
clorurs [AuCl4]~ de color groc, que és 1’anid que es troba en solucié quan s’ataca 1’or
metal-lic amb aigua régia (HNO; 1 HCI). Tots els complexos que forma el Au(III) presenten
NC =41 la geometria al voltant del Au(Ill) és planoquadrada.

HNO3 + HCl = CLz + NOCI1 + H20 aigua régia
Au+ Cl2 = [AuCl4]”
@,

=

La soluci6 acida del complex, H[AuCl4] és molt estable, pero per escalfament pot precipitar
I’espécie dinuclear neutra Au2Cls.

El Au(I) és menys estable, tendeix a desproporcionar donant Au(0) i Au(Ill), ara be hi ha
lligands que I’estabilitzen, com per exemple el cianur, CN-, que pot formar el complex
[Au(CN)2]; la formacid d’aquest complex es fa servir en mineria per extreure 1’or contingut
en roques.

3 Aut 2 2 Au+ Av*

El catio Au® és un acid més tou que el catio6 Au®* per tant per estabilitzar-lo calen lligands

que siguin bases toves, per exemple que continguin S o lligands m-acid (tenen orbitals buits),
com el CN~ o fosfines PRa.

Un dels problemes que presenten els farmacs d’or(I) (tractaments per artritis reumatoide) ¢és
la tendéncia a la desproporcid, amb la formaci6 d’especies de Au(Il) que poden interaccionar
amb lligands biologics i son els responsables dels efectes secundaris.

6.3.13 Plati

El plati, a I’igual que I’or, és un metall noble, és a dir poc reactiu. Els dos estats d’oxidacio
més habituals son: Pt(IT) i Pt(IV). En tots dos estats d’oxidacio forma complexos estables a
temperatura ambient.

Quan el metall s’ataca amb aigua régia es forma 1’ani6 complex [PtClg]?-, de color groc
ataronjat, que es pot precipitar en forma de sal amonica, afegint NH4Cl.
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Pt + HNO3 + HCI = 2 H30" + [PtCle]*

[PtCls]> + NHa* > (NHa)2[PtCle]

[ EEEE

En ser el plati un metall pesant, els seus cations son dacids de Lewis tous, segons el model de
Pearson, i per tant tenen molta afinitat per anions tous. Per aixo es poden obtenir els sulfurs
de plati(IV), PtS2 de color negre i el de plati(I), PtS, de color verd.

La toxicitat dels metalls pesats es deu a la seva afinitat per unir-se a lligands o grups que
tinguin atoms de sofre, S-, per exemple tiols -SH. Aquests grups es troben en moltes
proteines 1 la uni6 del catié metal-lic en aquestes posicions pot alterar 1’estructura de la
proteina o afectar a la seva reactivitat o estabilitat.

En parlar de la quimica del plati és important remarcar el compost de plati(Il), cis-
[PtCI2(NH3)2]. Aquest complex neutre té activitat antitumoral i va ser el primer farmac
emprat amb aquesta finalitat que contenia un metall pesant.

6.3.14 Mercuri

L’estat d’oxidacio més estable del mercuri és el Hg(II), tot i que també¢ existeixen compostos
de Hg(I) i el catié Hg(I) és estable en solucié aquosa, Hg>*".

El Hg(II) en ser un catié voluminés precipita amb anions voluminosos com ara el iodur,. Per
tant, quan a una soluci6 d’una sal de Hg(Il) s’hi afegeix una solucié de KI gota a gota, el
primer que s’observa és I’aparicié d’un precipitat de color vermell taronja que correspon al
iodur de mercuri(Il), Hgl2. Si es continua afegint més soluci6 de KI el precipitat es redissol
1 la solucid esdevé incolora. Aixo vol dir que s’ha format una espécie ionica, per tant un
complex amb I’anid iodur, que és el que s’esta afegint, i es forma el tetraiodomercuriat(Il)
[Hgl4]* que és incolor.

Hg*" + I~ > Hgl:

OO B

Hgl; + I- - [Hgls]*-

=

Quan una soluci6 d’una sal de Hg(II) es tracta amb medi basic precipita 1’0xid de mercuri(Il),
HgO de color groc. Existeix una altra forma cristal-lina del HgO de color vermell.

Hg?* + OH- > HgO

U & &3

El HgO ¢s insoluble en aigua perd es redissol en una solucié de iodur de potassi, KI.
L’explicacié d’aquest fet és que el complex que es forma, [Hgls]* (Kr= 5 1072!) és molt
estable; en aquest cas la interaccio6 €s entre un catio acid de Lewis fou i una base de Lewis
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tova. En canvi en el HgO la interacci6 és entre una especie tova (Hg) i una dura (O), per aixo
¢s menys favorable.

HgO + 4T~ > [Hgl*

e OJ

En el cas del Hg(I), en solucid aquosa es troba com Hgz?*. En afegir KI també precipita la
sal, iodur de mercuri(I), Hg:I2, de color groc, que és insoluble en aigua. Ara be, aquest solid
desproporciona per acci6 de la llum donant Hg(0) i Hgl.

Hg2?* +2 I Hg:lz

S I O I

H%zlz + llum > Hg + Hélz

La barreja d’aquests colors fa que s’observi un precipitat de color verdds %

Per altra banda, quan la solucié de Hg(I), Hg2?", es tracta amb un excés de solucio de KI
s’afavoreix la desproporcio del H(I) ja que es forma un complex molt estable de Hg(II).

Hg2** + I~ excés = Hg + [Hgl4]*~

] J &3O

El cinabri és un mineral de mercuri, en el que es troba en forma de sulfur de mercuri(Il),
HgS. Existeix una forma de color vermell i altre negra. Es un solid insoluble en aigua. Quan
una solucié d’una sal de mercuri(Il) es tracta amb una solucidé de sulfur precipita el HgS;
generalment precipita de color negre tot 1 que per escalfament pot passar a la forma vermella
que ¢€s la més estable (és la que es troba a la natura).

Hg?* + S>> HgS

()L 3

HgS + calor = HgS

@8 B

6.4 Bloc f

A diferencia dels ions metal-lics del bloc d, els ions del bloc f tenen poca tendeéncia a formar
complexos.

6.4.1 Ceri

L’estat d’oxidacid més estable és el Ce(I1I), que té la configuracio electronica 4f', perd també
existeixen sals de Ce(IV) (pérdua de I’electro 4f).

Les solucions aquoses de Ce(IIl) son incolores. En medi basic precipita el Ce(OH)3 de color
blanc.

172



Ce’" + OH = Ce(OH)3

J

El Ce(IV) en medi neutre o basic precipita en forma d’oxid hidratat CeO2-nH20 de color
lleugerament groc.

Ce*"(aq) + OH™ = CeO2-nH20

R

El sulfat de ceri(IV), Ce(SO4)2, és una sal estable, que costa de dissoldre totalment en aigua.
Per obtenir solucions de Ce**(aq) cal que la solucid sigui acida, per exemple acidificant amb
H>SO4. Aixd ¢és degut a que aquest catido presenta hidrolisi acida 1 forma facilment
Ce0O2-nH20, que precipita.

El catié Ce*" en solucié aquosa és un bon oxidant (E° (Ce*'/Ce*") = 1,44 V); les solucions
de sals de Ce(IV) en medi acid son estables, si no hi ha en el medi cap espécie que es pugui
oxidar.

Quan una solucié de Ce** es fa reaccionar amb una soluci6 saturada de SO: gas, desapareix
el color groc de la solucié de Ce*(aq). Per confirmar que s’han format ions sulfat es pot
afegir una solucio de sal de bari.

Ce*" +S0:2 (aq)> Ce*" + SO4*
O O O

Ce3t + S04+ + Ba? = Ce’* + BaSOq4

() (D O I G

Quan una soluci6 acida de sulfat de ceri(IV), Ce**, es fa reaccionar amb una solucié de iodur
de potassi, KI, s’observa la formacié de iode, ja que la solucié adquireix un color vermell
degut a I’ani¢ tritodur, Is~.

Ce*"+I"> Ce3* + 15

mpmiasl |

Per identificar que s’ha format I2 es pot afegir una petita quantitat de diclorometa, CH2Cl2 i

el I» es desplaga cap a la fase organica, que adquirira el color violeta o rosat caracteristic.

Quan una solucid acida de sulfat de ceri(IV), Ce**, es fa reaccionar amb una solucié de
peroxid d’hidrogen, H202, s’observa també la decoloracié de la solucio 1 la formacid de
bombolletes que corresponen al despreniment d’oxigen gas.

Ce*' + H202 = Ce¥ + 03
CJ CJ @)
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7. Separacio de compostos

En aquest capitol s’aborda la qiiesti6 de com separar els components d’una mescla solida.
Per aixo0 cal basar-se en les propietats fisiques i quimiques dels diferents components de la
mescla, que poden ser elements o compostos. S’ha d’intentar sempre emprar els reactius
menys agressius i més economics possible. Aqui es planteja la separacido per medi de
reaccions quimiques, ara be, en algun cas es pot fer una separacid prévia, com per exemple
quan la mescla conté ferro, que es pot separar amb un imant.

Per solubilitzar els components d’una mescla és recomanable seguir el segiient ordre:
a) Tractament amb aigua: si hi ha alguna espécie soluble en aquest medi.

b) Tractament amb dacid no oxidant: permet separar 0xids amb caracter basic, metalls
que tinguin un potencial de reduccid negatiu, algunes sals amb un anié basic.
Generalment es fa servir HCI, excepte quan els anions clorur poden interferir, llavors
es pot fer servir H2SOy4 diluit, per exemple de concentracié 1 M o 2 M.

c) Tractament amb dcid oxidant. en aquest cas es fa servir HNO3, que permet
solubilitzar una espécie canviant 1’estat d’oxidacio de 1’element metal-lic, o oxidant
I’ani6 d’una sal.

d) Tractament amb aigua régia (HNO3 i HCI), permet oxidar metalls nobles, ja que es
forma Clz2(g) que té un major poder oxidant, 1 a més, la presencia dels clorurs permet
la formaci6 de complexos amb aquest lligand, modificant el E£° de reduccio.

e) Enalguns casos convé fer una reaccio a fusio, una disgregacio acida, basica, oxidant
o reductora, segons les caracteristiques del compost que es vol solubilitzar. Aquesta
tecnica es fa servir quan es tenen alguns 0xids metal-lics, calcinats o envellits, que no
s’ataquen amb acids.

A continuaci6 s’aplicaran aquestes idees a la separacio de diferents mescles solides.
Com es poden separar els segiients metalls: Au, Fe, Nai Cu?

El ferro es podria separar facilment amb un imant. Ara be, com que 1’objectiu del llibre és
I’estudi de la reactivitat, es plantegen reaccions quimiques que permetin realitzar la separacio.

H20

Com s’ha dit abans, es comenca analitzant si el reactiu més simple, I’aigua, pot dissoldre o
reaccionar amb algun d’ells. En aquest cas, el sodi metal-lic, Na, reacciona amb I’aigua. Es
I’atac del metall, una reacci6 redox que comporta la seva dissolucio, perd no €s correcte dir
que el Na(s) es dissol en aigua.

El Na(s) en aigua s’oxida i els H" de I’aigua es redueixen formant hidrogen gas, Hz, amb el
que el medi ens queda basic.

Per tant quan la mescla solida es tracta amb aigua, quedara una solucié que contindra NaOH
1 quedara un residu solid, que se separa per filtracio, amb la resta de metalls (Au, Fe, Cu).
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(Au, Fe, Cu, Na)(s) + H20 2 (Au, Fe, Cu)(s) + NaOH (aq) + Hz(g)

Per tant ja s’ha separat el Na de la resta de metalls. Aquests tres metalls, Au, Cu i Fe, tenen
E° molt diferents. El Fe es pot atacar amb HCl, el Cuamb HNOj i per atacar I’or cal fer servir
aigua regia.

HCl

Per tant la segiient etapa ¢s el tractament del residu solid amb HCI, el Fe s’ataca, queda una
solucié de FeCl: i el residu solid el formen el Cu i Au.

(Au, Fe, Cu)(s) + HCl(aq) = (Au, Cu)(s) + Fe*"(aq) + CI'(aq) + Hz(g).

El residu metal-lic (Au i Cu) cal rentar-lo amb aigua, per eliminar les restes de HCIl, i evitar
la formacio6 d’aigua régia abans d’hora.

HNO3

Un cop net, es tracta amb HNO; que atacara al Cu i no a I’or. El gas format, pot ser NO o
NOa.

(Au, Cu)(s) + HNO3(aq) = Au(s) + Cu?*(aq) + NO2(g)
Aigua régia (HNO3-HCI)

Per tant el residu solid que ens queda és Au. En cas de que es volgués solubilitzar, es faria
servir aigua régia, que dona la segiient reaccio:

HNOs(aq) + 3 HCl(aq) > NOCI(g) + Clx(g) + 2 H20

El Cly(g) format és I’agent oxidant que oxida el Au(0) a Au(Ill) 1 el clorur de nitrosil
reacciona amb 1’aigua donant clorurs:

NOCI(g) + H20 > HNO:(aq) + HCl(aq).

Aixi que el medi ric en clorurs (provinents de la descomposicio del NOCIl 1 de la reducci6 del
clor) afavoreix la formaci6 del complex.

Au(s) + aigua regia = [AuCls]” (aq) + HNO2(aq)

En la figura 7.1 es presenta de forma esquematica els diferents processos que cal realitzar per
separar aquesta mescla solida. Com ja s’ha anat explicant, en cada etapa, quan s’afegeix un
reactiu queda un residu solid 1 una solucio. Els reactius utilitzats van de menor a major poder
oxidant: aigua, acid clorhidric, acid nitric 1 aigua régia.
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Au, Cu, Fe, Na
H,O
atac amb aigua
NaOH(aq) + HZ(g) Au’ Cu’ Fe
HCI
atac amb acid no oxidant
l I
Au,Cu FeCly(aq) + Hy(g2)
HNO;
atac amb acid oxidant
l I
Cu(NO3)(aq) + NO(g) Au  aiguarégia
l HNO; + HCl
H[AuCl,](aq)

Figura 7.1 Esquema de reaccions a realitzar per separar els metalls de la mescla solida.

Un altre exemple:

Com es poden separar els components d’una mescla solida que conté CaCO3, Pb(NO3)2,
Cr203(calcinat), SnOz.

A P’igual que s’ha fet en I’exercici anterior, el primer que cal fer és analitzar les diferencies
que presenten els components de la mescla solida.

Hi ha una sal soluble en H20, el Pn(NOs3)2, ja que tots els nitrats son solubles en aquest
dissolvent.

Hi ha una sal basica, CaCO3, que en medi acid, per exemple amb HCI, reacciona formant
COa.

Els dos oxids metal-lics: cal analitzar si tenen caracter basic, si poden atacar-se amb HCI. El
SnO:2 és un oxid acid, per tant amb HCI no reacciona. Cal atacar-lo amb una base, NaOH.
Cr203 té caracter amfoter, perd en estar calcinat no s’ataca ni amb acids ni amb bases; cal fer
una disgregacio per dissoldre’l.

A I’igual que en I’exercici anterior, es pot fer un esquema de les reaccions realitzades, com el
que es mostra en la figura 7.2.
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CaCOs;, Pb(NO3),, Cr,05 (calcinat), SnO,

H,O
sal soluble

Pb**(aq) + NO5’ CaCOs,, Cr,04(calcinat), SnO,

HCl

sal basica

| |
Cr, 05 (calcinat), SnO, Ca’", CI, CO,

NaOH(conc)
oxid acid

I |
[Sn(OH)¢]* Cr,0;(calcinat)

oxid amfoter calcinat

disgregacio acida

calor | KHSOy,(s)

Cri'*(aq) + SO,*

Figura 7.2 Separacio dels components d’una mescla solida.

Com s’hagués fet la separaci6 si el Cr203 no estigués calcinat sind que fos recent precipitat.
Es a dir,

Com es poden separar els components d’una mescla solida que conté CaCQO3s, Pb(NO3)2,
Cr203, SnQOa.

En la figura 7.3 es mostra I’esquema de reaccid que es podria fer en aquest cas. La primera
etapa sera igual, ja que només és soluble en H20 el Pb(NO3)2.

Ara be, quan es tracta el residu solid amb acid no oxidant, HCI, es dissol tant el CaCO3 com
el Cr203 ja que té caracter amfoter. Per tant, la soluci6 resultant contindra CaClz(aq) 1
CrCls(aq), que caldria separar. Per tal de separar els dos cations es pot utilitzar NaOH o NH3
ja que donen medi basic i poden formar complexos amb el Cr**. Com que el Ca®" és del bloc
s, no forma complexos amb cap de les dues bases, pero si que pot precipitar en el medi basic,
Ca(OH)z. En canvi el Cr** en ser del bloc d forma complexos solubles tant amb NH3 com amb
OH-, per tant es pot separar per filtracié el Ca(OH),. De fet, la reaccié és més neta fent servir
NaOH enlloc de NH3, ja que s’evita la precipitacié de Cr203-nH:O.

El tractament a fer al residu de SnO2 ¢és el mateix que abans, aprofitar el seu caracter d’oxid
acid: per tant soluble en medi basic concentrat.
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CaCO3, Pbm03)2, CI'203, Sn02

H,O
sal soluble
Pb?*(aq) + NO;* CaCOs, Cr,03, SnO,
sal basica HCIl
oxid amfoter
| | oxid acid
Ca*'(aq), Cr** (aq), CI', CO, Sno,
NH; o NaOH
NaOH(conc)
| | Sn(OH) >
Ca(OH), . [Sn(OH)g]
[Cr(NH;)g]
0
[Cr(OH)g]*

Figura 7.3 Esquema de les reaccions a seguir per separar els components d’'una mescla

solida

Una altra situaci6 que es pot plantejar és que a partir d’una mescla solida es vulguin obtenir
altres compostos. En aquest cas es procedeix de la mateixa manera per separar els
components 1 després es fa en cada solucio la reaccid que permeti obtenir I’especie desitjada.

A partir d’una mescla solida que conté CaCQ3, Pb(NO3)2, Cr203, SnO2 es vol obtenir
CaSO0y4, PbO, Na2CrOQO4 i Sn. Quin procediment s’hauria de seguir?

Es pot partir de les solucions i solids obtinguts seguint I’esquema de la figura 7.3.

El Ca(OH): es pot tractar amb un H2SOs diluit, hi ha una reaccio6 acid-base i la precipitacio
del CaSOs.

La solucié de Pb(NO3):2 es tracta amb una base feble, per exemple, NH3, precipita pb(OH)2
1 per escalfament del solid s’obté el PbO.

La soluci6 que conté [Cr(OH)s]*~ es tracta amb H202, i el Cr(IIT) s’oxida a Cr(VI) formant
el CrO4* i com que en el medi hi ha ions Na" deixant cristal-litzar es pot obtenir el Na2CrQa.

Després del tractament amb HCI el SnOz ja esta separat de la resta de components de la
mescla solida, per tant es pot procedir directament a la seva reduccié amb C a elevada
temperatura i s’obté el Sn.
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8. Pigments

Els pigments son la base de les pintures i s’han fet servir sempre, tot i que el tipus de pigments
emprats ha anat canviant amb els segles. Els primers homes feien servir productes de I’entorn,
de la natura, per pintar a les parets, decorar objectes o pintar-se el cos, en alguns rituals. Els
productes que feien servir per extreure’n el pigment podien ser de d’origen mineral, vegetal
o animal.

Aquest capitol esta centrat en els pigments de tipus inorganic, o sigui els que tenen els seus
origens en el mon mineral, tot i que posteriorment, un cop se’n va coneixer la composicio es
van poder sintetitzar. Ara be, abans d’entrar en aquest tipus de pigments, es presenta un breu
comentari sobre alguns colorants d’origen vegetal i animal.

Cal diferenciar entre colorant o tint i pigment. Un tint és un compost acolorit, generalment
organic, que ¢és soluble en algun dissolvent 1 impregna el substrat que es vol tenyir, per
exemple tela, llana o algun altre material.

Un pigment és un compost insoluble, generalment inorganic. Aquest compost es dispersa
en algun liquid i s’aplica de forma superficial. Es el que es fa servir en pintures. El que varia
entre un tipus de pintures i les altres és el liquid en el que es fa la dispersio: aigua, oli, etc.

Un tint d’origen vegetal, és per exemple el de color safira, groc ataronjat, que es pot obtenir
dels estigmes de la flor de safra. Els compostos que donen el color sobn compostos organics
de la familia dels carotenoides. La cultura minoica 1’utilitzava i va desenvolupar el cultiu de
safra en les poblacions del mediterrani.

També d’origen vegetal és I’indi o anyil, que €s un tint blau fosc, que s’obté de 1’arbust anyil.
El compost organic indigotina, que s’extreu d’aquesta planta és el responsable del color. Les
teles més antigues que es coneixen tenyides amb aquest colorant es van trobar al Pert 1 son
de fa uns 6.000 anys. En el mon antic estava molt estes el seu us per tenyir i estampar teles.

D’origen animal hi ha el carmi, que deu el seu color a un compost organic, 1’acid carminic;
aquest compost s’extreia de la cotxinilla 1 d’altres insectes. El van obtenir per primer cop,
cap al 500 aC, treballadors del téxtil de la cultura Paracas, al Pert, esclafant el cos de
cotxinilles.

Un altre colorant d’origen animal és el porpra reial, una gama de colors que va del blau-
violeta al vermell- porpra: era el tint que feia servir la reialesa europea per tenyir peces de
roba i altres objectes. Aquest colorant s’obtenia d’una secrecié que genera un cargol de mar
com a sistema de defensa o per les seves activitats depredadores. També se’l coneix com
porpra de Tir, ja que es creu que van ser els fenicis els que el van comengar a utilitzar en
aquesta poblacio, durant el segle I dC. En un document del segle II aC s’afirma que el tint
porpra el va descobrir Heracles, en veure que al seu gos se li havia tenyit la boca d’aquest
color en mastegar uns cargols, quan estaven a la costa. Tampoc es descarta que els minoics,
cap al 1600 aC, ja I’utilitzessin, ja que a Creta, s hi han trobat moltes petxines d’aquest cargol
(murex brandaris).
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Un altra pigment emprat en I’antiguitat és el blau maia, que es caracteritza per ser un pigment
hibrid, organic i inorganic. T¢ un color blau brillant, i el feien servir els maies per decorar
objectes de ceramica, en pintures mural i en alguns rituals. Es va comencar a utilitzar al
voltant del 500 dC. Es preparava combinant anyil i el que els maies anomenaven terra blanca,
el mineral paligorskita, de la familia dels silicats.

Els pigments minerals sobn compostos inorganics acolorits, obtinguts a partir de minerals.
Durant segles s’havien emprat pigments sense saber-ne la seva composicio. Els avencos
cientifics van permetre trobar la composici6 dels pigments emprats des de I’antiguitat i s’han
pogut preparar al laboratori primer, i després de forma industrial, generalment per abaratir
costos i disposar-ne en major quantitat.

Molts dels pigments minerals conserven el nom del mineral del que s’extreien, d’altres porten
el nom del lloc on es produien. Per altra banda, alguns dels pigments emprats en I’antiguitat
es va descobrir que tenien efectes nocius, pel que va caldre cercar alternatives menys
toxiques.

Els segles XVIII i XIX amb la descoberta de nous elements quimics i nous dipdsits minerals,
va comportar la investigacio en la preparacioé de nous pigments, i la paleta de colors va anar
augmentant. Per altra banda, I’any 1841, el pintor america John Rand va inventar el tub
d’estany per envasar la pintura a I’oli; aixd va ser un gran avang ja que permetia transportar-
la i es podia treballar en exteriors.

En general, els pigments inorganics son més resistents que els organics a la llum 1 a I’ambient
quimic, també s6n més barats, pero els colors son menys brillants.

Els pigments inorganics es fan servir en pintura, en vidres 1 en esmalts. En pintura es prepara
una suspensio del pigment en un liquid 1 s’aplica de forma superficial. Quan es preparen
pintures cal que en la preparacio no canvii el color del pigment, aix0 pot passar si reacciona
amb alguns dels components de la mescla que es prepara. En esmalts 1 vidres s’escalfa la
peca que conté el pigment a temperatura elevada, per tant el pigment o pigments emprats
poden reaccionar i canviar el seu color.

Els pigments utilitzat en la prehistoria van ser argiles amb diferents tonalitats, anant des del
color groguenc fins al vermell; pel color blanc feien servir el guix 1 pel negre el carbé del
sutge de cremar greixos animals.

Aqui es presenta un recull de diferents pigments inorganics, tant els que es troben de forma
natural com els sintétics. En parlar de pigments, sembla logic classificar-los en funcio del seu
color. Ara be, des del punt de vista quimic €s interessant veure quins tipus de compostos
formen espécies acolorides. Per aixo es presenten els pigments classificats per colors i per
composicié quimica.
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8.1 Classificacio per colors

8.1.1 Blanc

Blanc de plom

Composicid quimica: carbonat basic de plom, 2PbCO3:Pb(OH)2. Altres noms que fan
referéncia al mateix pigment son: blanquet, cerussa (de cera) o blanc d’argent.

El blanc de plom es coneix des d’aproximadament 1’any 400 aC. En un tractat escrit per Plini
1 Vestruvious expliquen la preparacié d’aquest compost a partir de plom metal-lic, vinagre
(acid acetic) 1 fems en fermentacio que alliberen CO»; al cap d’uns mesos apareixia una pols
blanca, sobre la superficie del metall, que tan sols calia rascar per separar-la. En seguir
aquesta recepta es va poder determinar que el compost obtingut és el carbonat basic de plom,

A Europa, fins a comengaments del segle XIX aquest era I"unic pigment blanc que es feia
servir; quan es va congixer 1’elevada toxicitat del plom es va substituir per altres pigments,
com ara el blanc de titani (TiO>).

Una de les pegues que t€ aquest pigment, a part de la seva toxicitat, és que s’ enfosqueix en
contacte amb I’aire, quan té petites quantitats de sulfur d’hidrogen. No és estable en preséncia
de HzS ja que forma PbS, de color gris i molt insoluble i és el responsable de I’ennegriment
de la pintura amb el temps.

No ¢és estable térmicament ja que descompon donant PbO, CO; 1 H>0O, i tampoc ¢és estable
en presencia d’acids, ja que esta format per dos anions basics 1 donaria una reaccio6 acid-base
formant-se CO: i H>O.

Blanc de zinc

Composici6é quimica: oxid de zinc, ZnO. Altres noms que té aquest pigment son: blanc de
Xina o blanc de neu.

El mineral zincita ja es coneixia en I’antiguitat, pero no va ser fins a I’any 1782 que es va
plantejar el seu us com a pigment, en substitucid del blanc de plom que s’havia vist que era
toxic. La idea va estar aparcada un temps, fins que es van trobar minerals de zinc a Europa i
llavors va ser quan es va comengar 1’extraccio del metall 1 I’obtenci6 de 1’0xid. Les primeres
patents per obtenir aquest compost son del 1794 1 1796. Ara be, la seva utilitzacié com a
pigment blanc no va comencar fins al 1834.

Un problema que presentava aquest 0xid era que no donava pintures massa opaques, ¢és a dir,
no cobrien gaire la superficie a pintar. Va ser en el 1834 que es va veure que escalfant-lo
s’obtenia un ZnO més opac; aquesta forma de 1’0xid és el que es va anomenar blanc de Xina,
en referéncia al blanc de la porcellana xinesa.
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A diferencia del blanc de plom, aquest pigment no és toxic i és estable a ’aire (no s’ennegreix
amb el temps degut al H>S, com passa amb el blanc de plom). Ara bé, s’ataca amb acids, ja
que ¢és un oxid basic.

Blanc de titani

La composicido quimica d’aquest pigment és el dioxid de titani, TiO2. Actualment ¢és el
pigment blanc més utilitzat. Fins no fa gaire es deia que el dioxid de titani es va descobrir en
el 1821 i que la seva utilitzacidé com a pigment €s de comengaments del segle XX. Ara be,
I’any 2018 es va descobrir la preséncia d’aquest pigment en uns vasos cerimonials inques de
fusta, anomenats queros. Aquests vasos tradicionalment eren de fusta tallada i no estaven
pintats; ara be, al voltant del 1530, van comengar a utilitzar pigments per decorar-los, entre
ells, el blanc de titani que barrejaven amb resina. Els inques van utilitzar aquest pigment fins
al 1570, moment en que van substituir-lo pel blanc de plom que havien portat els espanyols.

Els avantatges del blanc de titani enfront dels altres son molts: és molt insoluble, i per tant

molt poc toxic, és estable a I’aire i a la llum 1 no s’ataca ni amb acids ni bases diluides.

Blanc litopo

Un altre nom per aquets pigment és el de blanc de Nevin. La seva composicid quimica ¢€s
una barreja de sulfur de zinc, ZnS, i sulfat de bari, BaSOs.

Aquest pigment es va comencar a emprar en el 1874, per tal de substituir el blanc de plom.
S’obté en fer reaccionar el sulfur de bari amb el sulfat de zinc.

BaS + ZnSO4 > ZnS + BaSO4
La reacci6 es desplaga cap a la formaci6 de les especies més insolubles.

Es un pigment molt estable perd no es pot barrejar amb altres pigments que continguin
compostos de coure ja que pot reaccionar formant sulfur de coure(Il), CuS. El CuS ¢és molt
insoluble (pK;s ~ 45), molt més insoluble que el ZnS (pKs ~ 23) 1 que el BaSO4 (pK;s ~ 10).

Pel mateix motiu, aquest pigment s’ennegrira amb el temps, en ambient en els que ’aire

contingui especies de plom volatils.

Blanc permanent o blanc fix

Altres noms que se li donen o se I’hi han donat a aquest pigment son: barita, baritina o espat
pesant. La seva composicio quimica €s el sulfat de bari, BaSO4, que ¢€s el que dona origen al
nom, ja que “baros” en grec vol dir pesant. E1 BaSO4 és un material molt dens 1 molt inert.

Es va comencar a emprar a partir del segle XIX, perd no es fa servir com a pintura sin6 com
a base, abans d’aplicar altres pintures; d’aquesta forma no cal fer servir tant pigment dels
altres colors 1 es redueixen costos.
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Blanc de calg

El blanc de calg es fa servir per emblanquinar superficies. La seva composicié quimica ¢€s
carbonat de calci, CaCOs3, que es forma, quan es barreja 1’0xid de calci amb aigua i es deixa
en contacte amb I’aire.

CaO + H20 + CO2 = CaCOs3

Una variant d’aquest pigment és el blanc de Sant Joan, que esta format per CaCOs3 i
Ca(OH):z. Aquest pigment es fa servir en la pintura al fresc. El nom li van donar en honor al
patré de Floréncia, ja que a I’edat mitjana aquesta ciutat va destacar per la preparacid i
comercialitzacié d’aquest pigment.

8.1.2 Blau

Blau d’ultramar o lapislatzuli

El lapislatzuli és una pedra semipreciosa d’un color blau intens. El seu principal component
és el mineral lazurita, un aluminosilicat que conté anions sulfats, SO4*~ i el radical trisulfur
S3~ que ¢és el responsable del color blau del mineral. L’ani6 S;™té un total de 19 electrons de
valencia, (6 de cada S + 1 carrega negativa) per tant queda un electrd desaparellat, aixi que
aquest anid €s un radical.

El mineral ja s’extreia en ’antiguitat, fa uns 6.000 anys, de les mines que hi ha en la regi6
muntanyosa de 1’Afganistan. El lapislatzuli s’exportava a Egipte on era molt utilitzat en
I’época dels faraons. Més tard va arribar també a Europa, on es feia servir tant en joieria com
en pintura. En el segle XIV 1 XV va ser el periode en que es va utilitzar més, pero donat el
seu elevat cost, s’utilitzava només per detalls i en obres importants.

Se’l coneix tant amb el nom del mineral, lapislatzuli, com amb el nom que fa referéncia al
seu color, ultramari o blau d’ultramar.

L’any 1806 dos quimics francesos, Dersormes i Clément, van publicar la composicié quimica
del lapislatzuli 1 uns anys més tard, en el 1824, una societat francesa que volia potenciar la
industria del pais va oferir un premi a qui trobés un metode de sintesi economic per aquets
pigment. L’any 1828 el quimic Jean-Baptiste Guimet, va guanyar el premi, ja que va crear
un pigment blau més barat que ['ultramari provinent del lapislatzuli, amb la mateixa
composicié quimica i més pur. Es per aixd que aquest pigment també se’l coneix com blau
Guimet o com ultramar frances.

La descoberta del metode de sintesi d’aquest pigment va abaratir el seu cost i va deixar
d’emprar-se el pigment obtingut a partir del mineral.

El métode d’obtencid del pigment consistia en escalfar una barreja formada per caoli (una
argila blanca formada principalment per caolinita, Al203-2Si02:2H20), carbonat de sodi,
NaxCO3, sofre, S, sulfat de sodi, Na2SOs i carbo de fusta, C, com agent reductor.
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Degut a que conté 1’ani6 polisulfur, que com ja s’ha dit, és el responsable del color, aquest
pigment no es pot combinar amb altres que continguin ions coure o plom (s’ennegriria per
formaci6 de MS).

Blau de cobalt

També conegut com blau de Thénard o blau de Dresden. Es un pigment sintétic molt
estable.

El cobalt va ser descobert per Brandt, ’any 1735. Va ser també aquest cientific el que va
trobar que el color blau de vidres antics era degut a algun compost de cobalt, i no al bismut
com es pensava en aquell moment. A finals del segle X VIII cientifics de diferents paisos van
trobar que el color blau corresponia a un aluminat de cobalt(Il), CoAl203 o un o0xid mixt de
cobalt(Il) i alumini, Al203 i CoO. Per sintetitzar aquest pigment hi van arribar per dues vies
diferents: calcinant els dos Oxids conjuntament o be a partir de sals dels dos metalls. Al
laboratori es pot obtenir facilment escalfant conjuntament clorur de cobalt hidratat
CoCly6H>0 i clorur d’alumini, AlCls, durant uns minuts amb un bec de Bunsen.

CoCl2:6H20 + AICIz + calor = CoAl203 + HCI

Un dels que va contribuir a posar a punt la sintesi d’aquest pigment va ser Thénard, d’aqui
que a aquest pigment se li doni el seu nom. Va publicar els resultats de la seva recerca a finals
del 1803, i a Franca la produccié a nivell comercial es va iniciar ’any 1807, tot i que no es
va estendre fins a mitjans del segle XIX. Aquest va ser un pigment molt emprat pels
impressionistes; es pot trobar en moltes pintures de Renoire.

Blau ceruli

El seu nom fa referéncia al color del cel, per aixo també se’l coneix com blau celeste. Es un
pigment sintetic, estannat de cobalt, CoSnOs3 o 0xid mixt de Co(Il) 1 estany(IV), CoO-SnOsz.
Aquest pigment el va crear el quimic suis Albrecht Hopfner en el 1805, pero no es va
comercialitzar fins al 1860.

Blau de manganés

També se I’anomena blau turquesa ja que el pigment té aquesta coloracid. Esta format per
manganat de bari, BaMnQa4, que ¢és el que dona el color i sulfat de bari, BaSOa.

Es un pigment que es va patentar en el 1935 perd que ja no es comercialitza. S’havia utilitzat
per acolorir ciments, per exemple per pintar I’interior de piscines.

Blau de Prussia

També conegut com blau de Berlin, blau d’Anvers o blau de Paris. Es un pigment sintétic,
hexacianoferrat(Il) de ferro(Ill), Fes[Fe(CN)s]3.
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El va descobrir de forma accidental, ’any 1706, un fabricant de pintures suis, Diesbach; es
va comengar a utilitzat en el 1710. El nom de blau de Prussia se li va donar perque en el segle
XVIII es feia servir per tenyir els uniformes de 1’exércit prussia.

Tot i la toxicitat dels lligands cianur, el complex [Fe(CN)s]*" és molt estable en medi basic o
neutre, perd s ha d’evitar la preséncia d’acid ja que es pot forma cianur d’hidrogen, HCN,
que ¢és altament toxic.

Blau d’Egipte

Aquest pigment ¢és un silicat de Cu(Il) i Ca. S’han analitzat mostres egipcies de diferent
procedencia i diferents periodes i totes tenen essencialment la mateixa composicidé quimica:
CaCuSisOno.

La seva historia es remunta aproximadament al 2.600 aC, quan es va comengar a emprar a
Egipte i es va fer servir durant 1’edat de bronze tant a Egipte com a Mesopotamia. Es feia
servir per decorar objectes, recipient i també en parets.

Aquest va ser el primer pigment sintétic utilitzat en 1’antiguitat. No es conserva cap recepta
de la sintesi que feien els egipcis, pero si que hi ha una descripci6 feta pels romans en el segle
I aC: s’obtenia barrejant sorra (silicat i probablement contenia també carbonat de calci), un
mineral de coure (atzurita o malaquita) i natro (mineral que conté sals sodiques, entre d’altre
carbonat de sodi i clorur de sodi) i escalfant en preséncia d’oxigen. Fent servir un procés de
sintesi similar partint de CaSiOs 1 coure van obtenir el verd egipci.

Aquest pigment que es coneix com blau d’Egipte, els egipcis ’anomenaven lapislatzuli
artificial. Un cop obtenien el vidre blau el polvoritzaven finament per tenir el pigment.

S’ha observat que algunes peces en les que s’havia emprat aquest blau han patit un cert canvi
de tonalitat, degut als efectes ambientals, cap al verdos, detectant-se la formacid de
Cu2(OH);CL

Blau esmalt

Aquest pigment ¢és també uns silicat pero en aquest cas el color €s degut a la preséncia de
cobalt. Es un aluminosilicat de Co(Il) i K. Es feia servir per donar color als vidres venecians
en el segle XV 1 es va utilitzar fins al segle XVIII també en esmalts.

L’obtenien portant a fusié una mescla formada per mineral de cobalt, quars (SiO2) 1 potassa

(sals de potassi).

Atzurita

També coneguda com blau de muntanya, ¢és un carbonat basic de coure(Il),
Cu3(CO03)2(0OH)2, que es pot escriure com 2CuCO3-Cu(OH)2. Es troba en diposits de
minerals de coure, a la part superior, que €s la que esta en contacte amb I’aire. Generalment
es troba conjuntament amb la malaquita que ¢€s el carbonat basic de coure més abundat.
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Va ser molt utilitzat pels pintors xinesos de les dinasties Ming i Sung. A Europa es va fer
servir molt a I’edat mitjana i durant la renaixenca. Es va sintetitzar per primer cop en el segle
XVIL

En ser un compost de coure(Il) s’enfosqueix en contacte amb aire que contingui traces de
H>S, ja que es forma CuS, de color negre. En ser una sal basica, no és estable en medi acid.

Blau d’Oregon

Es un dels pigments del segle XXI. Se’l coneix també amb el nom de blau de Mas, ja que va
ser descobert de forma accidental a I’estat d’Oregon pel professor Mas, I’any 2009.

La seva composicié quimica €s variable, YInixMnxOs3 i una altra forma d’anomenar-lo és
pels simbols dels elements que el componen: blau YInMn. La intensitat del color depén de
la relacié In:Mn. El color pot anar des del blau clar fins al gairebé negre. El compost sense
Mn, YInQs3, és de color blanc, amb una petita quantitat d’aquest element, YIno,95Mno,0503
té color blau cel, un color blau intens correspon a YInosMno 203, en augmentar la quantitat
de mangangés fins a una relacio de 1:1, YIno,sMno,503, es t€ ja un color blau molt fosc, 1 si
augmenta una mica més la quantitat de manganes, ja s’arriba al color negre.

Durant anys s’havia intentat sintetitzar pigments amb un color blau similar al del blau de
Prussia o al blau de cobalt, i que fos estable, perd no va ser fins al 2009 que es va aconseguir
el nou compost, i la seva aprovacié com a pigment €s de I’any 2020.

8.1.3 Groc

Groc de Napols

També se’l coneix amb el nom de groc d’antimoni. La seva composicid quimica ¢€s
antimoniat de plom, Pb(SbO3)2. A I'igual que els altres pigments que contenen plom, en
contacte amb |’aire es pot anar ennegrint degut a la preséncia de petites quantitats de H2S en
I’ambient que donen lloc a la formacié de PbS.

Aquest pigment s’havia utilitzat en ’antiguitat per esmaltar peces de ceramica; s ha trobat
en maons de Babilonia, d’uns 2.500 anys d’antiguitat, i a Pérsia hi ha evidencies de que en
el segle XIII dC es feia servir en la decoracié de ceramiques. Com a pigment en pintures no
va ser fins al renaixement (segles XIV-XVI) que es va comencar a emprar.

La descoberta del metode de sintesi per obtenir el pigment de forma artificial és del 1750.

Groc de crom

Aquest pigment és el cromat de plom, PbCrQ4. L’any 1820 es van descobrir importants
diposits minerals de crom el que va permetre preparar el groc de crom a baix cost.

Louis Nicolas Vauquelin és el cientific francés que va descobrir, I’any 1797, que el mineral
crocoita contenia cromat de plom. De fet va descobrir el crom i que era aquest element el que
donava color al mineral. Va estudiar la quimica del crom i els seus colors, publicant els
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resultats de 1’estudi 1’any 1809. A partir d’aqui, havent trobat la forma de sintetitzar el
PbCrOs4, és quan va comengar a utilitzar-se aquest compost com a pigment.

A I’igual que els altres pigments que contenen plom, s’enfosqueix en contacte amb aire que
sempre té petites traces de sulfur d’hidrogen. No es pot barrejar amb altres pigments que
tinguin propietats dcides ja que canviaria la seva tonalitat degut al pas de 1’ani6 cromat a
dicromat.

Degut a que conté plom, que és toxic, s’ha anat substituint aquets pigment per altres menys
nocius.

Groc de zZinc

En alguns documents se 1’anomena també groc llimona. La coloracié d’aquest pigment és
deguda també¢ a la preséncia de I’ani6é cromat, en aquest cas és cromat de zinc, ZnCrQs.

A partir del 1850 va ser un pigment molt utilitzat. El problema que presenta és que la llum
I’afecta i provoca un canvi de color, cap a verd grisds degut a la reducci6 de 1’ani6 cromat a
crom(III), o be cap a un color marronds degut a la seva conversio a dicromat. També 1’ acid
o la combinacio amb pigments acids altera el seu color, pel pas a dicromat.

Groc de barita i groc d’estronci

El groc de barita se’l coneix també com groc d’ultramar; aquests dos pigments, tenen una
tonalitat similar, groc pal-lid, un és el cromat de bari, BaCrOs4 1 ’altre el cromat d’estronci,
SrCrOs. A I’igual que els altres pigments amb cromat pot enverdir amb el temps o en
pintures a 1’oli. Aquests pigments es van comengar a utilitzar en el 1830.

Groc de cobalt

Conegut també amb el nom d’aureolina, la seva composicid quimica €s hexanitritocobalt(IIT)
de potassi, K3[Co(INO2)s]. L obtencidé d’aquest compost €s senzilla 1 sovint es prepara en
laboratoris de practiques; s’obté per la reaccio, en medi acid, entre una sal de cobalt(IT) com
pot ser el clorur de cobalt, CoCl2-6 H20 1 nitrit de potassi, KNOx.

Es va comengar a utilitzar com a pigment en el 1852, per substituir un pigment anomenat
gamboge o goma guta, la resina d’un arbre que es troba en el sud-est asiatic. Aquesta resina
es va fer servir com a pigment groc fins al segle XIX.

El groc de cobalt es va utilitzar durant el segle XIX, pero després es va substituir per un altre
pigment groc més economic, el groc de cadmi.

Groc de cadmi

Aquest pigment ¢€s el sulfur de cadmi, CdS. Degut a la preséncia de 1’ani6 sulfur, aquest
pigment no es pot barrejar amb pigments que tinguin ions metal-lics que formen sulfurs
insolubles 1 de color fosc, com soén el plom i el coure.

187



El primer mineral de cadmi que es va descobrir, en el 1841, va ser la greenockita, que esta
format per sulfur de cadmi; en I’antiguitat ja es feia servir aquest mineral com a pigment, tot
1 que no es coneixia la seva composicio. L’any 1817 es va descobrir el cadmi metal-lic i cap
al 1820 es va preparar el CdS i es va comencar a utilitzar com a pigment. El mineral no es fa
servir com a pigment.

Orpiment

Es un pigment de color groc llimona o groc canari. Orpiment és el nom del mineral que conté
sulfur d’arseni(IlI), As2S3. Aquest pigment es feia servir ja en el mon antic, tant a Egipte com
a Pérsia i per tot Asia. Es va utilitzar fins al segle XIX, quan degut a la seva toxicitat es va
substituir per altres i es va deixar d’utilitzar.

Grocs de nova generacio

En la segona meitat del segle XX es van centrar els esfor¢os en trobar nous pigments de color
groc que permetessin substituir els que contenien crom i plom. En la década del 1990 es va
substituir el groc de cadmi per vanadat de bismut, perod també €s toxic, pel que es va seguir
investigant.

Hi ha una série de pigments derivats del rutil TiOz, en els que se substitueix parcialment el
Ti(IV) per altres ions. Un d’ells és el compost que conté Sn i Zn, (Sn,Zn)TixOy, segons la
proporcid dels tres metalls s’obtenen colors diferents, que van des del groc brillant fins al
taronja.

Un altre pigment groc €s el piroclor de niobi 1 estany, el niobat d’estany, Sn2Nb207. Variant
la proporcié de Sn i Nb es poden tenir diferents tonalitats que van des del color groc fins al
vermell.

8.1.4 Marro

Terra d’ombra

També se la coneix com terra de Siena; pot ser terra d’ombra natural o cremada. La seva
composicid és una barreja d’oxids Fe203, MnOz2 i Al203, parcialment hidratats o calcinats;
la forma calcinada és de color més fosc. Es un pigment molt estable que ja s’emprava en
I’antiguitat.

Marro de Van Dyke

També conegut com terra de Cassel o terra de Colonia. Aquest pigment conté un 90% de
materia organica. S’ha identificat en pintures del segle XVII i va ser molt emprat en el segle
XIX. Es un pigment natural format per oxids de ferro(III) i manganés(IV), parcialment
hidratats, i acid humic, Fe203-nH20, MnO2-mH:O.
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8.1.4 Negre

Negre d’os

Aquest pigment també se’l coneix negre d’ivori o negre animal. La seva composicio quimica
¢s aproximadament: 10% de carbo, C, 84% de fosfat de calci, Ca3(PO4)21un 6% de CaCOs.

Com el seu nom ja suggereix, s’obtenia cremant 0ssos o ivori en abséncia d’aire. El negre
d’ivori, és a dir I’obtingut cremant ivori, ja gairebé no es fabrica.

Aquest pigment s’ha trobat en pintures prehistoriques, aixi com en obres dels egipcis, grecs
iromans. En I’edat mitjana i en el renaixement molts pintors europeus el feien servir.

Negre carbo

Aquest pigment ¢€s el carbo, C. Hi ha dos pigments de carbd, un d’ells es coneix com negre
de vinya 1 es va comengar a utilitzar en la prehistoria. S’obtenia per combustio sense aire de
fusta o restes de plantes, per exemple de branques dels ceps.

Un altre pigment a base de carb6 és el negre fum, que es va comengar a utilitzar en 1’¢época
romana. El sutge que es forma en cremar quitra, naftalina, olis o derivats del petroli, conté
particules molt fines de carbd, i és el que es fa servir com a pigment.

Negre de Mart

També se’l coneix com a negre d’oxid de ferro, ja que la seva composicio és el oxid de
ferro(Il) 1 ferro(Ill), Fe3O4.

El nom de negre de Mart fa referéncia a Mart, el deu roma de la guerra, que té com a simbols
el llop, el picot i la llanga i el seu metall és el ferro.

Es va comengar a utilitzar com a pigment a mitjans del segle XIX, tot i que a la Grecia classica
ja s’havia fet servir.

Galena

Aquest mineral és sulfur de plom, PbS. S’havia fet servir ja des de I’antiguitat com a pigment
i també en cosmetica. A Egipte 1 al Marroc s’ha utilitzat des de I’edat de bronze, 3500 aC,
com a cosmetic, aplicant-lo al voltant dels ulls, per evitar infeccions, ja que s’ha vist que té
propietats bactericides. Es el que es coneix com khol; actualment aquest producte ja no es
fabrica amb PbS sin6é amb carbo vegetal. També s havia utilitzat a I’ Ameérica pre-colombina,
tant en cosmeética com en pintures decoratives.

Pirolusita

Es un mineral format per 0xid de manganés(IV), MnOz, de color gris metal-lic. Es fa servir
per decolorar el vidre, eliminant el color marr6 o verd quan es fa el procés de fusio.
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Terra negra

Coneguda també com negre mineral, per diferenciar-lo del negre vegetal o negre de vinya.
El negre mineral, esta format per dos 0xids metal-lics calcinats, oxid de ferro(Ill), Fe203, i
dioxid de manganés, MnQx.

Aquest pigment no té un color negre tant intens com els altres, perd és molt inert i ja
s’utilitzava en el mon antic.

Supernegre o vantablack

Aquest és un dels nous pigments del segle XXI. VANTA és I’acronim de Vertically Aligned
Nano Tube Array. Es a dir és un alineament vertical de nanotubs de carboni, desenvolupat
per la companyia anglesa Surrey NanoSystems en el 2014. Van fer diferents versions del
pigment, millorant-lo i la darrera versio és el material més fosc que s’ha pogut obtenir fins
ara; pot arribar a absorbir el 99,96% de la llum visible. Aquest material va comengar tenint
importancia en la industria aeroespacial perd s’ha anat estenent a diferents altres camps. En
el 2019 el Massachusetts Institute of Technology, MIT, va aconseguir preparar un nou
material també format per alineament de nanotubs de carboni que presenta una major
absorcio de la llum visible, 99,99%.

L’any 2016, DIartista britanic d’origen indi Anish Kapoor, va comprar els drets per tenir
I’exclusiva per utilitzar el vantablock com a pigment. Aixo va provocar un rebuig general en
el mon artistic. A partir d’aquest fet, I’artista britanic Stuart Semple va engegar el projecte,
en el que hi van participar uns mil artistes, per preparar una pintura que fos més negra que el
vantablock. La primera versié del seu pigment Black 2.0 (any 2017) només arribava a
absorbir el 95% de la llum visible, pero la segiient versio Black 3.0 (any 2019), és la pintura
acrilica més negra que es pot comprar, absorbeix 97,5%. Actualment tenen ja una nova
versi0, el Musou Black que absorbeix el 99,4% de llum visible. Aquesta pintura es basa en
un polimer acrilic que conté el pigment que anomenen Black Magick 1 agents que el fan més
mat el que potencia la seva capacitat d’absorcio de llum.

8.1.6 Ocres

Les terres poden tenir tonalitats molt diferents; moltes d’elles tenen color ocre o variants més
vermelloses, ataronjades o marronoses. Aquestes terres son argiles ferruginoses. Els ocres
van ser els primers pigments emprats pels humans i els més utilitzats en I’art prehistoric.

La renaixenca va ser un periode de desenvolupament de I’art 1 la pintura; Italia va ser un dels
primers focus i els pintors italians van desenvolupar nous pigments a patir de les terres ocres,
escalfant-les a més o menys temperatura i amb més o menys oxigen, per obtenir diferents
tonalitats.

Els pigments que provenen de terres naturals contenen el compost que dona el color, que en
el cas dels ocres és un oxid o hidroxid de ferro(IIl), segons el grau d’hidratacio i estructura
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canvia la tonalitat; a més poden contenir petites quantitats d’altres oxids metal-lics, que
modifiquen el seu color.

Ocre i groc de Mart

Les argiles ocres contenen el mineral goethita, un oxid basic de ferro(Ill), a-FeO(OH).
Quan aquest pigment s’escalfa canvia de color, passant a ataronjat i finalment a vermell, quan
s’obté I’0xid de ferro(IlI), la forma hematites, Fe;Os.

La forma sintética d’aquest pigment es coneix com groc de Mart; es va comengar a preparar
a comencaments del segle XX.

Terra de Siena

La terra de Siena és una argila que conté limonita, que és una barreja de minerals de ferro(I1),
oxids 1 hidroxids més o menys hidratats, que es pot formular com FeO(OH)-nH:0. Per tant,
segons la temperatura a la que es tracti 1 el grau d’hidratacid, s’obtindran piments amb
diferents tonalitats: crema, vermell o marro6.

8.1.7 Taronja

Taronja de crom

Conegut també com vermell Derby, vermell Persa o vermell Victoria. Aquest pigment esta
format per cromat de plom(II) 1 0xid de plom(II), PbCrO4 1 PbO. S’obté per escalfament del
cromat de plom, de color groc, en presencia d’alguna base.

La difereéncia entre el groc de plom, PbCrOs, 1 el taronja de plom €s que aquest té€ també PbO.
Ara be, inicament amb PbCrO4 es poden aconseguir els dos colors, depenen unicament de la
mida de les particules. Aquest pigment es va comencar a utilitzar ’any 1809.

Realgar

Aquest és el nom del mineral que conté un sulfur d’arsénic amb formula, As4S4; son
molecules formades per enllagos covalents As-S 1 As-As. L’orpiment, el pigment groc, €s
també un sulfur d’arsenic, pero d’arsenic(IIl), As>Ss.

Abans del descobriment del taronja de crom, el realgar era I’inic pigment de color taronja
existent. A I’edat mitjana es va descobrir la seva toxicitat 1 es va aprofitar per emprar-lo per
eliminar rosegadors 1 insectes, per0 com a pigment taronja es va substituir pel cromat de
plom(II).
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8.1.8 Verd

Verd de malaquita

També conegut com verd de muntanya, verd de Bremen, verd olimpic o verd iris. Esta
relacionat amb D’atzurita, ja que tots dos son carbonats basics de coure. La malaquita, el
mineral que dona nom al pigment, té una composicié quimica Cu2CO3(OH)2 que es pot
escriure com CuCQO3-Cu(OH):z. Dels dos carbonats basics, aquesta és la forma més estable,
’atzurita tendeix a evolucionar lentament cap a la forma malaquita.

No es pot barrejar amb altres pigments que continguin sulfur ja que formaria CuS, de color
fosc 1 s’ennegriria la pintura. L’origen del nom de malaquita ve del grec, i fa referéncia al
color de les fulles.

Com que conté carbonats no és estable en medi acid 1 tampoc suporta altes temperatures ja
que descompon.

S’ha trobat aquest color en tombes egipcies i també en pintures romaniques. Va tenir gran
importancia en els segles XV 1 XVI. Aquest pigment s’ha utilitzat tant en la seva forma
natural (provinent del mineral), com sintética; hi ha constancia que a Europa, a 1’edat mitjana
ja es preparava.

Verd verones

Conegut també com verd maragda 1 verd de Schweinfurt; s un pigment sintetic, el seu nom
quimic €s acetoarsenit de coure(Il), sent la composicié quimica Cu(CH3CO2)2:3Cu(AsO2)a.

No és gaire estable a 1’aire ja que s’ennegreix amb el HzS, per formacio de CuS; pel mateix
motiu, no es pot barrejar amb altres pigments que continguin sulfurs. Es toxic degut a I’ani6
arsenit. Es va descobrir en el 1808 i es va comercialitzar en el 1814. Degut a que no era molt
estable 1 a més era toxic es va deixar d’utilitzar a comengaments del segle XX. Com que era
barat es va fer servir molt, tant en pintures com en papers pintats. Va ser en la segona meitat
del segle XIX quan es va plantejar la qiiestio de la seva toxicitat: es va veure que hi havia
una relacid entre la salut, i fins 1 tot la mort, de criatures per culpa de la pintura de les parets
que contenia aquest pigment. També s havia utilitzat en teixits 1 peces de vestir.

Verd transparent de crom

També conegut amb els noms de viridia, verd maragda i1 verd de Guignet. La seva
composicid quimica és la d’0xid de crom(III) dihidratat, Cr203-2H20, que €és un compost
molt estable.

Els primers a sintetitzar aquest pigment, I’any 1838, van ser dos parisencs, Pannetier i el seu
assistent 1 successor, Binet. Van mantenir en secret el metode d’obtencid 1 21 anys més tard,
en el 1859, el pintor frances Guignet va patentar el metode de preparacio, i €s el que ha donat
nom al color del pigment. Aquest pigment segueix utilitzant-se.
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Verd opac de crom

Aquest pigment és similar a I’anterior perd en la seva versi6 anhidre, Cr203. A 1’igual que la
forma hidratada és molt estable, té un color més fosc i menys brillant, tirant a verd oliva. Es
va comengar a utilitzar en el 1862.

Terra verda

També coneguda com ferra de Verona. La seva composicid i color varia segons la
procedéncia, perd en tots els casos son argiles ferro-silicies, és a dir aluminosilicats que
contenen Fe, Mg i K. Es un pigment natural, que s’ha estat utilitzant des de I’antiguitat.

Verd de cobalt

També conegut com verd de Rinmann o verd de zinc. Aquest pigment va ser descobert per
Rinmann, un cientific suec, en el 1780. La seva composicidé quimica és un zincat de Co(Il),
Co0Zn02 o oxid mixt de cobalt(Il) i zinc, CoO-ZnO. Es un pigment sintétic, molt car, degut
al seu contingut en cobalt.

En els darrers anys s’han descobert noves aplicacions per aquest compost degut a les seves
propietats magnetiques.

Verdigris

Aquest nom ve del frances antic, i vol dir verd de Grecia. La seva composicid quimica varia,
des de I’acetat de coure Cu(CH3CO2): fins a D’acetat basic de coure, amb diferents
composicions, segons la relacid entre acetat, hidroxid 1 aigiies de cristal-litzacio; els colors
que s’obtenen estan en la gama de blaus a verds. Una d’aquestes sals és la que té la formula
Cu(CH3CO02)2:3Cu(OH)2-2H20. Aquest pigment no ¢és gaire estable ja que descompon en
calent, també reacciona amb acids i bases. I com els altres pigments que contenen coure
s’ennegreix amb el temps, degut a traces de HoS en ’ambient. Es va fer servir des de
’antiguitat fins al segle XIX.

8.1.4 Vermell

Roig de Mart i terres roges

La composici6 d’aquests pigments €s la mateixa, oxid de ferro(IIl) anhidre, Fe203. El nom
de roig de Mart o roig angles o roig venecia ¢és el que es dona al pigment sintetic. El que té
origen natural, se’l coneix com ocre vermell, terres roges, ocres cremats o sienes cremats.

L’oxid de ferro(Ill) hidratat, tan si esta en forma FeO(OH) com Fe>O3-nH>O té tonalitats
ocres marronoses, perd quan es calcina, es converteix en la forma anhidra, Fe203 de color
vermellos. La forma natural és el mineral hematites que ja s’utilitzava en I’art rupestre. El
pigment sintétic es va comengar a emprar en el segle XVIIIL.
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Vermell de plom o mini

Conegut també com roeig saturn; la base del mineral del que s’extreu aquest pigment és el
mini, un 0xid mixt de plom(II) i plom(IV), Pb304. Molt utilitzat ja des de 1’antiguitat i va ser
un dels primers pigments sintétics utilitzats.

La coloracié que dona ¢€s ataronjada. No és molt estable a ’aire, ja que com s’ha comentat
abans pot enfosquir-se si hi ha traces de H»>S a ’ambient, per formacié de PbS, de color gris
fosc. Pel mateix motiu no es pot combinar amb altres pigments que continguin sulfur.

Es toxic degut a que conté plom. S’obté facilment per escalfament a 1’aire de ’oxid de
plom(II), PbO.

Vermello o cinabri

El mineral, cinabri, conté sulfur de mercuri(Il), HgS, que té una color vermell intens. Va ser
el primer pigment vermell que es va fer servir. S’ha trobat aquest pigment en un poblat del
neolitic, Catalhdyiik, que es troba prop de Konya, a Turquia. S’han trobat també restes de
cinabri en enterraments d’uns 8.000 o 9.000 anys d’antiguitat. A la Xina ja s’emprava en el
segon mil-lenni aC.

També s’ha trobat en una tomba al recinte arqueoldogic maia de Palenque, a Méxic;
concretament en la que es coneix com la tomba de la reina vermella. Es van trobar uns ossos
de color vermellos, que no se sap amb certesa a qui corresponien, tot 1 que se suposa que
devia ser una persona d’alta jerarquia en la societat maia del segle VII. El color vermell dels
ossos €s degut a que s’havia fet servir el cinabri per preservar cadaver. Era una técnica
habitual. En fotografies de la tomba es pot veure com el cinabri cobreix bona part del
sarcofag.

El pigment sintetic es va comengar a preparar en el segle VIII. Degut a que conté mercuri,
que és un metall toxic, s’ha reduit molt el seu us 1 se substitueix per altres pigments vermells
menys toxics.

A I’igual que els altres pigments que contenen sulfurs, no es pot combinar amb pigments que
continguin coure o plom ja que altera el color de la pintura.

Roig de cadmi

Aquest pigment ¢€s sulfur de cadmi, CdS; ¢és el que ha anat substituint al sulfur de mercuri.
Va comencar a utilitzar-se en el 1925. Com que també conté sulfurs, igual que el vermelld
de mercuri, €s incompatible amb altres pigments que continguin plom o coure, ja que
s’ennegreix la pintura per formacid dels corresponent sulfurs de color fosc.

Roig de molibdé

Es un pigment sintétic, de mitjans del segle XX. Conté sulfat, cromat i molibdat de plom(1I),
PbCrO4, PbSO4 i PbMo0Os4.
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Espinela vermella

Les espineles son minerals cristal-lins que presenten colors diversos degut a la preséncia
d’impureses de cations metal-lics de transicio. Les espineles acolorides son pedres precioses.
La férmula quimica de I’espinela és MgAL Q4 i la substitucié parcial de cations AP per Cr’*
¢s el que li confereix el color vermell, MgAL-xCrxO4. L’espinela vermella va ser molt
emprada com a pigment a 1’edat mitjana.

8.1.8 Violeta

Violeta de cobalt

Va ser el primer pigment violeta que es va sintetitzar pur; la seva preparacio la va publicar
Salvetat I’any 1859. Abans d’aquesta data els pintors per obtenir el color violeta havien de
barrejar la pintura blava i vermella. Es un pigment car, ja que conté cobalt, per aixo s’ha
substituit pel de manganes. Hi ha dos pigments amb aquets nom, un ¢és el fosfat de cobalt(II),
Co3(PO4)2 de color fosc 1 I’altra, que es va desenvolupar a alemanya, és ’arsenat de
cobalt(Il), Co3(AsOs4)2, de color més clar i toxic degut a la preséncia d’arsenic.

Violeta de manganés

També conegut com violeta mineral. Es un difosfat d’amoni i manganés(IT), (NHs)MnP207.
Es va comencar a preparar a Alemanya, I’any 1868 i se li va donar el nom de violeta de
Nuremberg. Es sensible a acids i bases, ja que té un cati6 acid i ’ani6 basic. Aquest pigment
es fa servir en cosmetica.

Violeta d’ultramar

Té un color violeta rosat; relacionat amb el blau d’ultramar, és un aluminosilicat de sodi que
conté polisulfurs, que son els responsables del color. La formula és AléNacO24SsSis. La seva
estructura es pot descriure com una xarxa de tetraedres AlO4>~ i SiO4* compartint arestes,
ions Na" i grups S4, que son els responsables del color.

Violeta de Mart

Es un pigment sintétic que conté oxid de ferro(IIl) i sulfat de ferro(Ill) calcinats,
Fe203:Fe2(S04)3. T¢ un color vermellos porpra o terrds; €s molt estable 1 ja es feia servir en
I’antiguitat, tot 1 que no es va comengar a sintetitzar fins al segle XIX.

Porpra xinés

També se’l coneix com porpra Han, ja que es va emprar per pintar les figures de terracota
de I’emperador Qing, durant el segle I aC. Es un pigment sintétic que van comengar a preparar
els xinesos al voltant de I’any 1200 aC 1 que es va utilitzar fins al final de la dinastia Han, al
220 dC. Es un silicat de Ba i Cu, de formula BaCuSi2Os.
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8.2 Classificacio per composicio quimica

Des del punt de vista de la quimica inorganica és interessant destacar quins tipus de
compostos son els es troben en pigments. El punt de partida dels pigments van ser les roques
1 minerals; tot i que els silicats son molt abundants estan poc representats en pigments, ja que
pocs d’ells tenen color. En canvi els o0xids i sulfurs tenen coloracio i per tant es troben en
molts pigments que s’utilitzen o s’han utilitzat.

8.2.1 Silicats

En aquest grup es poden diferenciar els pigments en els que la coloracié ¢s deguda a
polisulfurs o a cations metal-lics.

Dins del grup dels pigments amb grup polisulfur hi ha:

- Lapislatzuli o blau d’ultramar: un aluminosilicat que conté grups S3; de composicid
quimica (Na,Ca)g(AlISiO12)(S, SO4,Cl).

- Violeta d’ultramar: també és un aluminosilicat que conté polisulfurs, amb una composicid
quimica AlsNagO24SsSis.

Els pigments amb ions metal-lics com a responsables del color es troben:
- Silicats de Cu(Il): Blau d’Egipte, CaCuSi4O1¢. Porpra xinés o porpra Han: BaCuSi>Oe.

- Aluminosilicats: Blau esmalt que conté Co(Il) i1 K. Terra verda, una argila formada per un
aluminosilicat que conté Fe, Mg i K.

Un cas especial €s el pigment hibrid, blau maia: que conté una argila blanca, 1 el colorant
d’origen vegetal anyil.

8.2.2 Sulfur

Dins d’aquest grup es pot destacar:
- El pigment de Hg(Il), cinabri o vermello, HgS.
- Els pigments d’arsénic, orpiment, As2S3, de color groc, i el realgar, AssS4de color taronja.

- El pigment groc de cadmi, CdS. Quan es combina amb seleniiir de cadmi, CdS+CdSe
s’obté un pigment de color vermell.

- El pigment Blanc litopé conté ZnS + BaSOs.

8.2.3 Oxids

Hi ha una gran varietat de pigments que estan formats per 0xids metal-lics. Els colors depenen
dels ions metal-lics que contenen 1 dels seus estats d’oxidacio.

Entre els oxids, hi ha una gran varietat de pigments que contenen ferro, majoritariament en
estat d’oxidacio(IIl). El color d’aquests oxids va des de I’ocre fins al negre, passant per
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tonalitats marronoses i vermelloses. Fe203 €s de color vermellés, son les ferres roges. Quan
esta hidratat, Fe2O3-nH20 o en la forma FeO(OH), son les terres de Siena, la seva tonalitat
varia entre ocre i marro.

Quan aquest 0xid es troba combinat amb altres 0xids es modifica la tonalitat. La terra negra,
combinacio Fe203 + MnOz ¢és de color negre; ara be si hi ha preséncia d’oxid d’alumini,
Fe203 + MnO:z + ALO3 té color marr6, és la terra ombra. Si els 0xids de Fe(Ill) i Mn(IV)
estan hidratats, Fe203-nH20+ MnO2-nH20, marré de Van Dycke.

Quan el ferro presenta dos estats d’oxidacio diferents, 1’0xid de Fe(Il) i Fe(Ill), Fe304 o
FeO-Fe 05 és el negre de Mart.

Oxids amb altres metalls hi ha el blanc de zinc, ZnO i el blanc de titani, TiOx.

L’oxid de crom(IIl) en la seva anhidre, Cr203, verd opac, o hidratada Cr203-2H20, verd

transparent.

Oxids mixtes que contenen cobalt(Il) i algun altre 16 metal-lic: el blau de cobalt, CoAl,Oa,
Co00-AL O3, €l blau ceruli, CoSnO3, CoO-SnOz i el verd cobalt, CoZnO;, CoO-ZnO.

8.2.4 Cromats

L’ani6 cromat té color groc i algunes sals insolubles amb aquest anié s’utilitzen com a
pigments. Totes elles tenen coloraci6 groga amb diferents tonalitats segons el catid. Hi ha el
groc de crom, PbCrOQa, groc de zinc, ZnCrOs 1 groc d’estronci, SrCrOx.

8.2.5 Sals basiques

Les sals basiques estan formades per un anio, en els pigments aqui descrits carbonat o acetat,
1 anions hidroxid.

Un d’aquests pigments és el blanc de plom, 2PbCO3-Pb(OH).

Hi ha una série de pigments en aquesta familia de compostos amb coloracions que van del
blau al verdos; el color és degut a la presencia de Cu(Il). L’atzurita 2CuCQO3-Cu(OH): 1 la
malaquita CuCO3-Cu(OH): es diferencien en la relacio entre el CuCOs i el Cu(OH)s.

En quant als pigments verdigris, Cu(CH3COz2)2-xCu(OH)2°yH:0, la tonalitat més o menys
verda depen de la proporcid entre les tres especies: acetat de coure(Il), hidroxid de coure(II)
1 aigua.

8.2.6 Sals

Hi ha un grup divers de sals que s’utilitzen com a pigments. Hi ha dos pigments de color
blanc, el blanc permanent, BaSOu4 i el blanc de cal¢, CaCOs. El blau de manganés, s’obté
quan es combina el BaSQ4 amb el manganat de bari, BaMnQs. Un altre pigment és el groc
de Napols, Pb(SbO3)2.
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Hi ha dues sals de cobalt(Il) que donen color violeta de diferent tonalitat, el violeta de cobalt,
Co3(PO4)2 i C03(AsO4)2.

També es poden incloure en aquest grup la sal de coure(Il), el verd verones,
Cu(CH3CO02)2:3Cu(As0O2): i la sal doble d’amoni i manganes(I1l), el violeta de manganes,
(NH49)MnP:207.

Hi ha dos pigments en els que 1’anié que forma la sal és un complex. Un d’ells és el blau de
Prussia, Fe4|Fe(CN)o]3 1 ’altre el groc de cobalt, K3|Co(NO2)e].
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9. Bibliografia

La part de Quimica de Coordinacid i els Tipus de Reaccions Inorganiques (acid-base i redox),
es basa en I’experiéncia d’anys d’impartir assignatures de Quimica Inorganica, tant en la
llicenciatura com en el grau de Quimica. En la preparaci6 d’aquests continguts s’han
consultat llibres de Quimica Inorganica de diferents €époques i estils.

La part corresponent a la Quimica en Soluci6 dels ions metal-lics es basa essencialment en
el que es fa en 1’assignatura de Laboratori Basic de Quimica Inorganica. A més, s’ha consultat
la pagina web:

https://woelen.homescience.net/science/chem/index.html

En quant a la part corresponent a Pigments Inorganics hi ha dues fonts que han sigut molt
utils a I’hora de fer aquest capitol:

El llibre “Materiales, procedimientos y técnicas pictdricas”, Antoni Pedrola. 2008, Ed. Ariel.
En aquest llibre té una taula que recull els diferents pigments, inorganics i organics.

Les webs que s’indiquen aqui sota aporten informacié quimica i historica sobre diferents
pigments.

http://www.webexhibits.org/pigments/

https://www.thoughtco.com/ancient-pigments-our-colorful-past-169888

En quant al recull d’Exercicis tenen diferents origens. Alguns estan basats en les experiéncies
que es fan actualment, o s’han fet en altres eépoques, en 1’assignatura de Laboratori Basic de
Quimica Inorganica. D’altres s’han extret d’examens antics.
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10. Exercicis

10.1 Enunciats

10.1.1. Complexos

1.1- Els complexos de Ni(Il) [NiCls]* i [Ni(NH3)¢]*" son paramagnétics, en canvi el
complex [Ni(CN)4]?~ és diamagnétic. Indiqueu quina geometria presenta cada complex i si
es podrien diferenciar pel seu color.

1.2- Una solucié aquosa de sulfat de niquel(Il) té color verd clar. En afegir amoniac
concentrat la solucid canvia de color 1 agafa color blau, en canvi si el que s’afegeix és
etilendiamina (en), la solucié es torna lila. En tots tres casos el complex format és
paramagnetic, t¢ el mateix nombre d’electrons desaparellats i el mateix nombre de
coordinacid. En canvi el complex format en afegir dimetilglioxima (dmgHz2) en medi basic
a una soluci6 aquosa de sulfat de niquel €s de color vermell i diamagnétic.

dmgH™: HO-N=C(CH3)-C(CH3)=N-O"
a) Tots els compostos tenen el mateix nombre de coordinacid 1 geometria?
b) Quin d’aquests compostos presenta un desdoblament del camp cristal-1i més gran?.

c) Algun d’aquests compostos presenta isomeria? Si és aixi indiqueu de quin tipus és.

1.3- El manganés forma els segiients compostos amb el lligand cianur:

K3[Mn(CN)s] | Ka[Mn(CN)s] | Ks[Mn(CN)e]

a) Podrien distingir-se aquests compostos en base a les seves propietats magnetiques?

b) Els tres compostos tenen el mateix valor de A,?

c) Alguns d’ells presentara distorsio respecte a la geometria octaédrica?

1.4- El Ni(Il) forma els segiients complexos que presenten diferent color i geometria:
[Ni(en)s3]?* de color violeta, [NiBra]?>~de color blau i [Ni(CN)4]*~ de color groc.

a) Justifiqueu els diferents colors i proposeu una geometria per a cadascun dels complexos.

b) Escriviu la configuraci6 electronica, segons la teoria del camp cristal-li i determineu el
valor del moment magnétic per cada i0.

C) Algun d’aquests complexos presenta isomeria?.

1.5- El [Fe(H20)s]*" és de color verd i paramagnétic, mentre que el [Fe(CN)g]* és de color
groc i diamagnétic. Justifiqueu aquests fets basant-vos en la teoria del camp cristal-li.
Determineu I’energia d’estabilitzaci6 per cadascun d’aquests complexos.
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1.6- Basant-vos en la teoria del camp cristal-li:

a) Justifiqueu perque el complex [Co(NH3)s]3" és diamagnétic.

b) Per quin lligand s hauria de substituir I’amoniac per obtenir un complex paramagnétic?
1.7- El compost [NiCl2(PPh3)2| és paramagnétic en canvi el compost analeg amb pal-ladi
[PACL2(PPh3):] és diamagneétic.

a) Indiqueu la geometria d’aquests compostos i els possibles isdmers existents.

b) Justifiqueu el diferent comportament magnétic que presenten.

1.8- Compareu el valor de Ao i 4 (moment magnétic) dels segiients ions complexos:

[Fe(CN)s]> | [Fe(CN)s]* | [Fe(H20)6]**

1.9- Un compost que té una relacid6 molar Co: NHi: H20: CI = 1: 4: 2: 3 presenta dos
isomers, A i B que tenen un moment dipolar diferent de zero. Identifiqueu els dos isomers,
dibuixeu llurs estructures, sabent que en afegir nitrat de plata, AgNO3 a una solucié de
I’isomer A precipiten 2 mols de AgCl per mol d’isomer, mentre que d’una solucié de I’isomer
B en precipiten 3 mols de AgCl. Indiqueu si ambdds isomers reaccionaran amb etilendiamina
o amb ’anid oxalat.

1.10-El Cr(II) forma dos complexos octaédrics [Cr(NHz)e]** i [Cr(CN)s]*; ambdds son
paramagneétics pero presenten diferent moment magnetic efectiu. Justifiqueu aquest fet.

1.11- Ordeneu les segiients especies en funcio del moment magnétic efectiu esperat:

[Co(CN)s*~ | [CoCls]* | [CoFs]* | [Fe(CN)s]*

1.12- .El compost [Co(NO2)3(NH3)3] presenta dos isomers geométrics A 1 B. En fer-los
reaccionar amb HCI s’obté el compost [CoCI(NO:2)2(NH3)3]; a partir de A s’obté
exclusivament I’isomer cis i a partir de B s’obté una mescla d’isomers cis i trans. Identifiqueu
AiB.

1.13- El complex [Co(NH3)s]** és diamagnétic i de color groc-taronja. En canvi el complex
[CoFe)* és paramagnétic i de color blau. Escriviu la configuracio electronica segons la
teoria del camp cristal-li 1 justifiqueu les dades experimentals de color i magnetisme.

10.1.2. Acid-base

2.1- Indiqueu i justifiqueu el caracter acid-base dels segilients compostos:

MgO | COz | P4O10 | Al2O3
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2.2- Dues solucions, una de fosfat de sodi i I’altre hidrogenfosfat de sodi. Es podrien
diferenciar determinant el seu pH?

2.3- El caracter acid de Lewis dels tetrahalurs de silici augmenta en el segiient ordre: Sils <
SiBr4 < SiCls > SiF4, mentre que en el cas dels trihalurs de bor la variaci6 és: BF3 < BCl3 >
BBr3. Justifiqueu les dues gradacions i expliqueu perque van en sentit contrari.

2.4- Compareu el caracter acid-base dels segiients parells de substancies:

Lay031 Fe;O3 | NCls1 BCls3

2.5- Compareu el caracter acid-base de les solucions aquoses dels segiients parells de
substancies:

P4+O6 1 Bi1,03 | HCIO 1 HCIO; | NaxSO3 1 NaxSOg4 | FeCls 1 FeCl,

2.6- Ordeneu les segiients espécies en funcid de la seva acidesa:

a) | Na'(aq) | Fe*'(aq) | Mn?*"(aq) | Ni**(aq)

b) | H4SiO4 | H3PO4 H2SO4 HCIO4

c) | AlLOs B»0s BaO SO3

2.7- Indiqueu com afecta a I’acidesa de la soluci6 I’addicié del reactiu solid, en els segiients
casos:

a) Kl(aq) + HgO(s)

b) AgNOs(aq) + NH4aNO3(s)
¢) NaOH(aq) + AI(OH)3(s)
d) H,O(1) + Na3N(s)

2.8- Indiqueu en quina forma estaran en soluci6 aquosa les segiients especies en funcio del
pH: P(V), Ti(IV), Ba(Il), Cr(VI).

2.9- Indiqueu en quina forma estaran en soluci6 aquosa les segiients especies en funcio del
pH: Zn(I1); P(I1I); Br(0); N(-I1I); Be(II).

2.10- Ordeneu de forma justificada els segiients 0xids en funcid del seu caracter acid-base:

CO2 | AILO3 | BoOs | BaO | ClLOy

2.11- Ordeneu els segiients parells d’anions segons la magnitud de la seva hidrolisi en aigua:

HPO4* / HoPOs | AsO33 / AsO4> | TeOg® /SO44 | HS /T
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2.12- Justifiqueu el diferent caracter basic dels segiients oxoanions: MnO4 (pKy» = 22,6),
CrO4* (pKy = 7,5), SO+ (pKo = 12,1), VO~ (pKo = 1,0).

2.13- Per cadascun dels parells de substancies indiqueu quina és la base més forta, justificant
la vostra resposta.

Se042 i HSeOs | CIO5 i ClOs~ | Cu?™iCa?" | NaxO i NasS

[Fe(OH)(H20)s]" i [Fe(OH)(H20)s]*

2.14- Indiqueu raonadament el caracter acid, basic o neutre que tindran les solucions aquoses
dels segiients compostos:

BeCl, | NaHCO3 | NaBr | KNO» | KxO

2.15- Indiqueu raonadament el caracter acid, basic o neutre presenten les solucions aquoses
de les seglients substancies:

NaxS | NazPO4 | SO, | KMgF; | NH4NO3

2.16- Compareu el caracter acid-base de les solucions aquoses de cadascun dels seglients
parells de substancies:

SnCl; 1 PbCly | P4Og 1 Bi2O3 | HCIO 1 HCIO; | Na;SO4 1 NaxSOs | FeCls 1 FeCly

10.1.3. Redox

3.1- El H20:2 en medi acid pot reaccionar tant amb el KMnO4 com amb el KI. Justifiqueu
aquest fet.

3.2- Quina o quines reaccio es podriem fer servir per diferenciar els segiients metalls:

Sn|Zn | Pb | Ag | Pt

3.3- Indiqueu si poden coexistir en solucio les seglients especies; justifiqueu la resposta i en
cas de que hi hagi reacci6 especifiqueu quins productes es formen.

Ag'iCu*" | Fe* i HNO; | Aui AP" | ClaiFe** | Clai Fe** | MnO4™ i H,O

3.4- El Be i el Mg tenen un E°(M?**/M) negatiu, ara be, en tractar aquests metalls amb una
solucid basica només s’observa la formaci6é de H2 amb el beril-li. Justifiqueu aquest fet.

3.5 - Escriviu la reacci6 que té lloc en tractar (separadament) els segiients metalls Al, Cu, Fe,
Au i Zn amb H20, HCI, HNO3 i NaOH. Si algun dels metalls no s’ataca amb cap d’aquests
reactius quin tractament s’hauria de fer.
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3.6- Accid del H20:2 sobre:

a) una solucié de KMnOy,

b) una soluci6 de Cr** en medi basic,

¢) sobre una solucio de de Co** en medi amoniacal.

3.7- Per cadascun dels parells de substancies indiqueu quina és la més oxidant, justificant la
vostra resposta.

Pb0, i Sn0; | H202iH2S | CrO3i WO3 | Brailh | Co®t i Fe**

10.1.4. Identificacio de compostos

4.1- Tenim tres solids de color blanc que contenen bari. Un d’ells és un carbonat, 1’altre un
clorur i el tercer un sulfat. Quines reaccions fariem per identificar-los?

4.2- Quan es tracta una soluci6 de clorur de Fe(Ill) amb amoniac concentrat apareix un
precipitat de color marrd ataronjat. Identifiqueu el solid format. Com eliminarieu les restes
de solid que ens queden en el material de laboratori emprat?

4.3- Tenim dos solids de color blanc, K2SO4 1 KHSO4. Com podriem diferenciar-los?

4.4- Com es podrien diferenciar dues solucions incolores, en que una conté sulfur de sodi i
’altra nitrat de sodi?

4.5- Quines reaccions podriem fer per diferenciar els segiients parells de substancies:

a) NaxSO4 1 NazS203

b) Be(OH)2 1 Mg(OH)2

¢) SOCl: (clorur de sulfuril) i SOCI; (clorur de tionil)

4.6- Com es podrien diferenciar quimicament:
a) El Naiel Zn.

b) El NH4Cl del NaCl.

c) EI (NHa4)2S del (NH4)2Sx.

4.7- Com es poden diferenciar les solucions aquoses de: H>SO4, SO> 1 H»S.

4.8- Un compost de color taronja A quan s’escalfa en estat solid desprén un gas B, que no
dona reacci6 al paper de pH, i queda un residu solid de color verd C. Quan es tracta una
solucié aquosa del compost A amb NaOH es despreén un gas D, que té caracter basic, i la
solucid E és de color groc. Si a aquesta solucio E s’hi afegeix una solucié de AgNOs es forma
un precipitat vermell F. El residu verd C és insoluble en acids i bases. Per solubilitzar-lo es
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realitza el segiient procés: es barreja el residu C amb KHSO4 solid 1 la mescla es porta a fusio.
La massa fosa es tracta amb H>SOg diluit i s’obté la soluciéo G. Quan a la solucié G s’hi
afegeix una solucié de BaCl, es forma un precipitat blanc H; la soluci6 G es deixa
cristal-litzar per obtenir el compost 1. Identifiqueu tots els compostos A-I i escriviu les
reaccions que s’han realitzat.

4.9- Una dissolucio del compost A s’alcalinitza amb un lleuger excés de soluci6o de NaOH:
en un primer moment apareix un precipitat gelatinos de color verd clar B que es redissol quan
hi ha excés de NaOH per donar una solucié de color verd fosc C. Aquesta soluci6 es tracta
amb H>O» i s’escalfa a ebullicié fins que s’obté una soluci6é groga D. Acidificant aquesta
solucio6 groga s’observa un canvi de color cap al taronja, E. Quan s’afegeix NH4Cl a la solucid
E precipita el compost de color taronja F. Si s’escalfa el solid F descompon donant un gas
incolor G que és neutre enfront dels indicadors acid-base i un residu H de color verd , que és
insoluble tant en acids com en bases. Quan es tracta aquest residu H amb KHSO4 a fusio
s’obté una massa verda soluble en H>SO4 diluit, i deixant cristal-litzar la solucio es pot obtenir
de nou el compost A. Identifiqueu tots els compostos A-G i escriviu les reaccions que s’han
realitzat.

4.10- El compost A quan es dissol en aigua dona coloracié verdosa i quan s’afegeix una
solucié de BaCl, es forma un precipitat blanc B. Quan a la solucio del compost A s’hi afegeix
NHj3 concentrat, apareix en primer lloc un precipitat verdos, C que es redissol per donar una
soluci6 de color blau intensa D. Si la solucid del compost A es tracta amb NaOH es forma el
precipitat C, 1 quan a la suspensio s’hi afegeix hipoclorit de sodi, NaClO, 1 s’escalfa, el
precipitat canvia de color, es torna gairebé negre, E. Quan el solid C es tracta amb HCI
concentrat s’obté una solucio de color groc-verdds F, una mica diferent al color de la solucid
del compost A. Identifiqueu tots els compostos A-F 1 escriviu les reaccions que s’han
realitzat.

4.11- Un solid cristal-li A de color verd pal-lid conté un anio i1 dos cations. Quan es dissol en
aigua dona una solucid de color verd pal-lid; quan aquesta soluci6 s’acidifica amb HCl i s’hi
afegeix una soluci6 de BaCl, apareix una precipitat de color blanc B, que €s insoluble en
acids. Alcalinitzant la soluci6 aquosa del compost A amb un excés de NaOH 1 escalfant es
forma un precipitat C i es desprén un gas D d’olor caracteristic que dona reacci6 basica al
paper indicador. L’addici6o de HNO;3 a la soluci6 aquosa del compost A fa que el color de la
soluci6 esdevingui groc degut a la presencia de 1’16 E. Si aquesta solucio6 s’alcalinitza amb
NHj3 es forma un precipitat marrd F. El precipitat F recent obtingut és soluble en HNOs 1 si a
la solucid resultant s’hi afegeixen unes gotes de solucido de K4[Fe(CN)s] s’observa una
coloracid blava molt intensa, deguda a G. Identifiqueu tots els compostos A-G.

4.12- Una sal doble MM’(SO4)2-12H>0 (A) quan esta en solucié aquosa té color blau fosc
degut a B. El seu pH ¢s acid (C). Quan s’hi afegeix medi basic, el color de la solucié canvia,
en funcid de la base que s’utilitzi: si s’ha afegit NaOH la solucié esdevé verda (D), mentre
que si s’afegeix NH3 concentrat la solucid té color groc-taronja (E). Quan la solucié D es
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tracta amb H»O; hi ha un canvi significatiu de color, es torna groga (F). Quan s’afegeix acid
a la solucié F hi ha un nou canvi de color, cap a ataronjat (G). Identifiqueu totes les espécies
A-G i escriviu les reaccions que tenen lloc.

4.13- Quan es tracta una soluci6 de Cu(NO3), amb una solucid6 de Na,COs apareix un
precipitat blau-verdés (A); per escalfament d’aquest solid s’obté un residu negre (B) i es
desprenen dos gasos diferents (C 1 D). Quan el residu negre es tracta amb HCI concentrat es
dissol i la solucié adquireix un color groc (E). Quan la soluci6 E es dilueix amb aigua esdevé
de color blau cel (F). Identifiqueu totes les especies A-F i escriviu les reaccions.

4.14- Una soluci6 rosa, de nitrat de cobalt(Il) quan es tracta amb una solucié de NaOH
apareix de seguida un precipitat, de color rosa (A) qué en contacte amb 1’aire s’enfosqueix
adquirint un color marr6 fosc (B). Quan aquest solid B es tracta amb HCI concentrat s’allibera
un gas (C) i la solucid agafa un color blau electric (D). Si aquesta solucié D es dilueix amb
aigua recupera el color rosat del comengament. Quan el gas C entra en contacte amb un paper
humit amb solucié de KI la zona humida del paper s’enfosqueix formant-se el compost E.
Identifiqueu totes les especies A-D.

4.15- Tenim en dos vials, A i B, que contenen un producte de diferent color; se sap que son
oxids de coure. Es fan diferents assajos per identificar quin es cadascun.

Quan es tracta el producte del vial A amb HCI concentrat el solid es dissol 1 dona una solucié
de color groc. En canvi quan es tracta amb H2SOs diluit també es dissol perd dona una
solucio blau cel.

Quan es tracta el producte del vial B amb HCI concentrat el solid es dissol 1 dona una solucid
incolora. En canvi quan es tracta amb H2SQO4 diluit s’observa que el solid reacciona: la
solucié queda de color blau cel 1 hi ha la formacié d’un solid, diferent a 1’inicial, d’un color

marro ataronjat.

Identifiqueu el producte que hi ha en cada vial.

4.16- Tenim dues solucions que s’han de manipular sempre a la vitrina: A té color taronja i
B ¢és incolora. Quan se’ls hi afegeix acid tenen un comportament una mica diferent:

En tractar la soluci6 A amb acid es desprén un gas d’olor desagradable 1 molt toxic, C 1
apareix un precipitat blanc-groguenc D. En canvi quan es tracta la solucié B amb acid, només
es forma el gas C.

Identifiqueu totes les especie 1 escriviu les reaccions.

4.17- Tenim dos balons que disposen d’una clau i estan connectats a través d’un tub; un dels
balons conté el gas A i I’altre el gas B. Son gasos diferents del mateix element de la taula
periodica. Tots dos gasos en aigua donen solucid acida. Quan s’obren les claus dels dos
balons en el tub connector apareix un solid de color groc-blanquinds C que és insoluble en
aigua. Identifiqueu totes les espécies (A-C) i escriviu les reaccions que s’han produit.
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4.18- Un compost de manganés, obtingut en medi molt basic, té color verd fosc (A). Quan
aquest solid es tracta amb acid, es forma una soluci6 rosa-lila (B) i un precipitat marré (C).
Expliqueu aquests fets i identifiqueu les especies A-C.

4.19- El compost A té color blau. Quan es tracta amb HCl diluit s’obté una soluci6 de color
rosa, B, i un precipitat blanquinés, C. Quan es tracta el solid C amb NaOH concentrat es
dissol i la soluci6 queda incolora E. En afegir gota a gota una soluci6é de NaS a la solucié E
en un primer moment es forma un precipitat groc F que es redissol quan hi ha excés de sulfurs,
per donar una solucid taronja G. Quan la soluci6 rosa B es tracta amb NH3 concentrat
s’observa en un primer moment un precipitat rosa que es torna blau i finalment la solucid
queda de color marré H. Quan aquesta soluciéo H es tracta amb H>O» canvia de color i es
torna vermellosa, I. Quan s’escalfa la solucio I es desprén un gas J que dona pH basic al
paper indicador i apareix un precipitat marré K. Quan es tracta el precipitat K amb HCI
concentrat es desprén Cl, gas. Identifiqueu tots els composts A-K i escriviu les reaccions de
tots els processos realitzats.

4.20- Un compost A ¢€s un solid de color groc pal-lid insoluble en aigua. E1 HNOs el dissol
facilment donant una solucié incolora B i un gas de color terrds C. Si s’escalfa A descompon.
Els productes de la descomposicié son dos solids D i E i un gas que es converteix en C en
contacte amb I’aire. El solid D es dissol facilment en aigua per donar una solucié que només
es distingeix de B per I’acidesa. El solid E és negre 1 insoluble en aigua, pero es dissol en
HNO:s per donar una altra solucid indistingible de B 1 produint a la vegada el gas C. La solucid
B dona un precipitat blanc L quan es tracta amb HCI, el qual és soluble en amoniac diluit.

Tractant la solucid6 B amb K>CrOs la solucié agafa color taronja i en afegir-hi NaHCOs3 es
forma un precipitat vermell F.

Si una altra part de la solucio B es tracta amb una quantitat molt petita de solucié de Na>S,0;
precipita immediatament un compost blanc G que s’enfosqueix rapidament donant un
precipitat negre H. Filtrant aquest precipitat ens queda una soluci6 J; quan aquesta solucid J
es tracta amb una soluci6 acidificada de Ba(NO3): es forma un precipitat blanc K. El
precipitat negre H és insoluble en HCI pero es dissol en HNO3 concentrat donant el gas C,
sofre 1 una soluci6 que no es diferencia de B.

Identifiqueu tots els compostos formats.
4.21- Un solid groc A ¢s insoluble en aigua pero es pot solubilitzar en HNOs3 diluit i s’obté
una soluci6 de color vermell-taronja B. En afegir HCl a la soluci6 B s’obté un precipitat blanc

C que és soluble en aigua calenta; ara be, si a la solucido B s’hi afegeix H2SO4 s’obté un
precipitat D, també blanc, pero que no és soluble en aigua, ni en fred ni en calent.

Si es fa passar un corrent de H>S(g) a través de la solucid nitrica B s’obté una soluci6 verda
E, hi ha aparici6 de sofre i també es forma un precipitat negre F que és soluble en HNOs.

Quan a la soluci6 verda E s’hi afegeix NH3, es forma un precipitat verd G que es redissol
quan s’afegeix un excés de NaOH donant el compost H. Quan 1’amoniac que s’afegeix a la
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solucid E és concentrat s’observa la formacid del precipitat verd G pero la solucié adquireix
un color rosat degut a la formacio6 de I’especie 1.

La solucio nitrica B té caracter oxidant ja que en afegir-hi KI s’observa la formacié de iode,
a més d’altres productes.

Identifiqueu totes les espécies 1 escriviu les reaccions que han tingut lloc en cada etapa.

4.22- Un solid de color negre A s’ataca amb aigua régia donant un solid blanc-groc B, una
solucid incolora C i s’allibera NO. Escalfant el solid B en preséncia d’oxigen es desprén un
gas de caracter acid i olor picant D, que es recull sobre aigua. Quan aquesta solucié aquosa
es tracta amb KMnO4 en medi acid queda incolora i en afegir BaCl, apareix un precipitat E
de color blanc.

Quan la soluci6 C es tracta amb una petita quantitat de solucié de SnCl s’observa la formacié
d’un precipitat blanc F, pero s’hi s’ha afegit un excés de la solucié de SnCl; el que s’observa
¢s la formaci6 d’un solid gris metal-lic G.

Identifiqueu tots els productes formats.

4.23- Una solucié de SnCl; es tracta amb solucié de polisulfur amonic, (NH4)2Sx, 1 s’obté un
precipitat A que en tractar-lo amb una solucid de Na,S es redissol formant-se 1’i6 B en
solucid. En canvi quan la soluci6é de SnCls es tracta amb una solucidé de NaxS es forma un
precipitat C que no es redissol en afegir un excés d’aquest reactiu. Identifiqueu els productes
format A-C 1 expliqueu els fets observats.

4.24- Quan es tracta alumini metal-lic amb una solucidé concentrada de KOH en calent
s’observa la formaci6 d’un gas incolor A 1 la soluci6 queda incolora (B) després de filtrar les
restes de metall. Quan a la solucié B s’hi afegeix acid oxalic, H>C>Os, en calent, s’observa
en un primer moment la formaci6 d’un precipitat blanc, C 1 en afegir un excés d’aquest reactiu
es redissol quedant una soluci6 incolora D. En afegir etanol a aquesta solucio cristal-litza el
compost E. Aquest compost E presenta isomeria optica. Identifiqueu tos els compostos 1
escriviu les reaccions que han tingut lloc.

4.25- Una sal calcica, insoluble en aigua, descompon en escalfar-la i forma un gas A, que té
reaccid lleugerament acida al paper indicador, 1 un solid blanc B. Quan per una soluci6 de
NaCl s’hi fa passar un gas C, que ¢és irritant i t€ caracter basic, 1 a continuaci6 s’hi fa passar
un excés del gas A s’observa la precipitacié del compost D 1 en solucid queda el compost E.
Per escalfament suau del solid D s’allibera vapor d’aigua, el gas A i queda un residu solid F.
Quan el solid B s’afegeix a la solucio6 E es recupera el gas C. Identifiqueu tots els productes
formats i escriviu les reaccions de cada etapa.

4.26- Es disposa de cinc bombones iguals que contenen:

CO | Cl | HF | HI | SO;

Indiqueu reaccions quimiques que permetin diferenciar-les.
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4.27- Una mostra solida esta formada per dos compostos, A i1 B, de color taronja. El compost
A és insoluble en aigua pero es dissol en HNO3 6 M donant una soluci6 incolora C i un residu
de color marr6 D; aquest residu D, a 1’igual que el solid A, té caracter oxidant. En tractar el
solid A amb HCl es desprén Clo. Quan a la soluci6 incolora C s’hi afegeix una solucié de KI
s’observa la formaci6 d’un precipitat groc E que és soluble en aigua calenta. E1 compost B
¢s una sal potassica, que té caracter oxidant. El solid B quan es tracta amb H2SO4 concentrat
en fred evoluciona per donar un solid de color vermell F. El compost F en calent allibera O>
quedant un residu verd, G. Per altra banda, el solid B en medi basic dona una solucié groga
H. Finalment, en mesclar H i C en medi lleugerament basic s’obté un solid groc I.
Identifiqueu tots els compostos formats.

4.28- Completeu les segiients seqiiéncies de reaccions i identifiqueu les espécies quimiques
A-L

a)S+Fe > A; A+H;0" > B+ C(g); C+Pb* > D(s)

b) Cu+ HNO; 2> E+F(g); E+OH =2 G; G +calor 2H; H+HClI > I;1+Zn > Cu

4.29- Com es podrien diferenciar, mitjancant reaccions quimiques, els segiients parells de
substancies:

H2SO4 i HsPO4 | Agi Au | Be(OH), i Ba(OH), | SO2 i SOs | BaO i BaO,

4.30- Com es poden diferenciar els segiients parells de substancies:

CuiFe | CuuO1CuO | AgCli Ag2O | SnO2 1 PbO:

4.31- Diferencieu per metodes quimics els segiients parells de substancies:

Cu01Ag0 | CuiZn | ZnCly 1 CdCL | HgCL 1 CuClz | BaCOs 1 BaSO4

10.1.5. Sopes: separacio de compostos

5.1- Un aliatge d’or conté, a més del Au, Ag i Cu. Quines reaccions hauriem de dur a terme
per separar els tres metalls.

5.2- A partir d’una mescla que conté Sn, Al, Sii Cu es vol obtenir SnS, AL2O3, SiO2 1 CuO.
Expliqueu com ho farieu.

5.3- Una mescla conté hidroxiapatit, Ca1o(OH)2(PQ4)s, Bi(NO3)3 i KCl; a partir d’ella es vol
obtenir separadament H3PQOs, Cl2 1 Bi. Expliqueu quines reaccions caldria fer.

5.4- A partir d’una mostra en pols que cont¢ BaCO3, FeSQ4 i PbO es vol obtenir Fe203,
BaSO4 i Pb(NOs3)2. Indiqueu quines reaccions caldria realitzar.
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5.5- A partir d’una mescla solida que conté¢ Na2HAsQ4, H3BO3, SiO2 i Pb es vol obtenir
SiF4, BCl3, Ag3zAsO4 1 PbCrOs. Expliqueu que caldria fer.

5.6- Expliqueu quines reaccions realitzarieu per obtenir AgBr, HBr i 1> a partir de NaCl,
NaBr i Nal.

5.7- A partir de SiO2(calc), Al2Os(calc) i PbO(calc) es vol preparar PbO2, SiCls i
KAI(SO4)2:12H20. Indiqueu quines reaccions caldria fer.

5.8- A partir d’una mescla que cont¢ CaCQO3, BaSO4, Fe(NO3)3, K2Cr207 i AL2O3 es vol
obtenir CaO, BaS, K[Fe(C204)3], Cr(Ac)2, Al2(SO4)3. Indiqueu quines reaccions caldria
fer.

5.9- A partir de MnOz2, Fe203 i Cr203 es vol obtenir MnClz, FeCl3 anhidre i PbCrOs.
Indiqueu quines reaccions caldria fer.

5.10- Partint de Ba(NQO3)2, CaCO3 i AL2O3 es vol obtenir separadament: solucié de HNOs3,
BaClz, Ca(NO3)2 i KAI(SO4)2:12H20. Indiqueu quines reaccions caldria fer.

5.11- A partir de FeCO3, BaSO4, CuO 1 Mg(NO3)2 es col obtenir separadament Fe203,
Ba(NO3)2, CuS i Mg:P207. Indiqueu quines reaccions caldria fer.

5.12- A partir d’una barreja formada per NaCl, (NH4)3PO4, Cr203 1 PbCl: es vol obtenir
Clz, P, Pb i Na:Cr207. Expliqueu com ho farieu.

5.13- A partir d’una barreja formada per KCI, NaNOQOs, Fe i Pb es vol obtenir AgCl, KNO3,
Pb(NO3)2 1 (NH4)Fe(SO4)2. Expliqueu com ho farieu.

5.14- A partir d’'una mescla solida que conte Ba(NOz3)2, KMnO4, CoO, TiO2 i SiO2 es vol
obtenir BaS, KxMnOQys, [Co(NH3)6]Cls, TiCl4 1 Si. Expliqueu com ho farieu.

5.15- A partir d’una barreja de Cr203, SiO2(calc), CuO, Na:B4O7 (borax) 1 NaCl es vol
obtenir K2Cr207, SiO2 (gel), Cul, H3BO3, HCI. Escriviu les reaccions que cal fer.

5.16- A partir d’una barreja solida de Na2Cr207, CaCO3, AL2Ozs(calc) 1 SiO2z(calc) indicar
com es pot obtenir CrQs, CaO, SiCls 1 KAI(SO4)-12 H20.

5.17- Es disposa d’una barreja solida formada per FeSO4-nH20, BaSO4 1 Pt i es vol obtenir
Fe203, Ba(NO3)2 1 (NH4)2[PtCle]. Indiqueu quines reaccions caldra fer.

5.18- Expliqueu com es pot obtenir PbSO4, AgCl, NaxSiO3 1 BaCO3 a partir d’'una mescla
solida que conté Na2SQ4, NaCl, CaCOs 1 SiOxz.

5.19- A partir d’una mostra solida que cont¢ BaSQ4, CaCO3, AgCl i Na2SO3 expliqueu com
es pot obtenir BaS, CaClz, Agl i Na2S:20s.
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5.20- A partir d’una mescla en estat solid que cont¢ MgClz, Na2CQs, Fe i Pb expliqueu com
es pot obtenir NaCl, MgO, Pb(NO3)2 i (NH4)Fe(SO4)2.

5.21- A partir d’una mostra en estat solid que conté Cr203(calc), Fe, Cu, KBr, BaCl. com
es pot preparar Brz, PbCrQs, Fe203, CuO i BaSOa4.

5.22- A partir d’un solid en pols que conté Pb(NO3)2, KMnOs, SnOz2 i Cu es vol obtenir
(NH4)2[PbCls], Mn(OH)2, SnS2, CuO. Expliqueu com ho farieu.

5.23- Es disposa d’una mescla solida formada per FeSO4'nH20, Ag2CrOs 1 AL2O3(calc).
Indiqueu com es podria obtenir: Fe203, Agl, AIK(SO4)2:12H20.

10.1.6.Miscel-lania

6.1- El Zn i el Hg es troben al mateix grup de la taula periodica i formen oxids ZnO i1 HgO.
Quin d’aquests dos Oxids és menys estable térmicament?

6.2- Ordeneu els carbonats d’alumini, calci i magnesi segons la seva estabilitat téermica.
Justifiqueu la resposta.
6.3- En el procés metal-lurgic d’obtenci6 del ferro es donen diferents reaccions:
a) CaO + SiO2 = CaSiO3
b) 3 Fe203 + CO = 2 Fez04 + CO2
¢) FeO + CO - Fe + CO2
d)2C+02>2CO
Per cadascuna d’aquestes reaccions indiqueu quin tipus de reaccié té lloc, identificant el
paper que té cadascun dels reactius (acid, base, oxidant, reductor).
6.4- Justifiqueu si sOn certes o falses les seglients afirmacions:
a) Les solucions aquoses de AICI3 tenen pH neutre.
b) L’acid percloric és menys fort que I’acid periodic.

c) La solubilitat del Cr(OH)3 en solucié aquosa augmenta tant en augmentar el pH com en
disminuir-lo.

d) L’ani6 tungstat, WO4>~ és més oxidant que I’ani6 cromat, CrQO4*".

6.5- Justifiqueu els segiients fets experimentals:
a) El fluorur de reni(VII), ReF7, és estable i el fluorur de manganes(VII), MnF7, no ho és.

b) El fluorur de tungste(VI), WFs, no reacciona amb O», mentre que el fluorur de plati(VI),
PtFs, si que reacciona formant el catié O>".

¢) Els anions BrO4-, SeO4* i AsO4’ "s6n més oxidants que els anions Cl04~, SO4*~ i PO4*~.
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d) En tractar NaCl solid amb H>SO4 concentrat no hi ha reaccid redox, mentre que en tractar
Nal amb H>SO4 concentrat si que es produeix una reaccid redox.

e) El Mg reacciona amb acids mentre que el Be reacciona amb acids i amb bases.

6.6- Indiqueu quines espécies es troben en solucio quan es dissolen els segiients compostos
en aigua:

NaCN | BaO | FeCl; | AgNO3

Si a aquestes solucions s’hi afegeix HCI s’observa algun canvi? Especifiqueu quines espécies
hi haura en soluci6 i si s’observa la formacié d’algun precipitat.

Si a les solucions inicials, s’hi afegeix NaOH s’observa algun canvi? Apareix algun
precipitat? Indiqueu quines especies hi ha en solucio.
6.7- Completeu les segiients reaccions:

CO2(g) + H20 + CaCOs(s) =

CaClx(aq) + Na3PO4(aq) =2

Cr203(s) + Na2Ox(s) + calor =

TiCls(1) + H2O -

Clx(aq) + SrO(s) =

6.8- Quan es dissol AgNO3 en una soluci6 aquosa de piridina, py (CsNHe) 1 es fa reaccionar

amb peroxodisulfat de potassi, K2S20s, es forma un precipitat de color taronja que és
paramagnétic. L’i6 metal-lic en aquest cas t¢ NC =4 i en presencia de soluci6 acida de Mn2*

la solucié agafa color rosa-violeta.
a) Quina reacci6 ha tingut lloc? Quin complex s’ha format?

b) Quina reacci6 té lloc amb el Mn?*?

6.9- Indiqueu alguna reaccid quimica que permeti distingir els parells de ions seglients:

FeXt i Fe’™ | Sn?"iZn* | NH4 i K | CO3% 1 SO3*

Ag"iPb® | Br iNOs |Br iClI" | Al*"iCa®

6.10- Justifiqueu en quin sentit es desplacen les segiients reaccions:
[FeFs]> + [FeCls]* S [FeCls]> + [FeFa]*
Na;S + Pd(NO3), S PdS + NaNOs

6.11- Completeu 1 justifiqueu les seglients reaccions:

CoO+HCI >
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K20 + AsyO3 2

6.12- Justifiqueu la diferent estabilitat dels segiients parells de substancies:

PbF4 i Pbls | CF¢* i SiFs* | CrOs i Cr03

6.13- Indiqueu raonadament en quin sentit es desplacen les segiients reaccions:

2KCl+ 1 5 2KI+Cl

NH; + NaCl + H,O 5 NH4Cl + NaOH
CaSO; + 2 HCI S SO, + H20 + CaCl,

2 NaCl + BaSO4 S Na>SO4 + BaCl,
[PtCla]*> + [Cols]* S [Ptls]* + [CoCls]*

6.14- Completeu 1 igualeu les segiients reaccions:
NaxO(s) + SiOx(s) + calor =
NaHSO4(s) + calor =2
Cu(s) + HNOs(aq) =2
Al(s) + NaOH(aq) =
Clx(aq) + NaOH(aq) =

6.15- Quines reaccions permeten diferenciar:

NaS04 1 Na2S203 | Mg(OH)2 1 Be(OH). | H20 1 H20: | HCl(aq) 1 HNO3(aq)

6.16- Escriviu les reaccions corresponents als segiients processos:
a) Acci0 de la calor sobre una mescla de K2Cr2071 S.

b) Obtencio del TiCly a partir del TiOx.

c¢) Acci6 del HCI sobre el niquel.

d) Obtencio del NazS a partir de Na2SOs.

e) Acci6 de la calor sobre el (NH4)2Cr207.

6.17- Escriviu les reaccions corresponents als segiients processos:
a) Acci6 d’una soluci6 aquosa de SOz sobre una solucié de NalOs.
b) Acci6 de ’aigua sobre el SiFa.

c¢) Acci6 del Clz sobre una solucié de Na2S203.

d) Accid del Iz sobre una solucié de Na2S20s.
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e) Acci6 del HNOs sobre el mini, Pb3Os4.

6.18- Escriviu les reaccions corresponents als segiients processos:
a) Accid d’una soluci6 que contingui 1’i6 TI* sobre una soluci6 que contingui ions I~
b) Accio del Clz sobre una solucié de Na2COs en calent.
¢) Accio6 d’una soluci6 molt acida de NazAsQ4 sobre ’anio6 I".
d) Acci6 del HNOs concentrat sobre 1’ estany.
6.19- Expliqueu com és possible que puguin coexistir els ions Cl~ i C10~ en medi neutre perod
no en medi acid.
6.20- Completeu les seglients reaccions:
H3BOs(s) + H,O(1) 2
Cr203(s) + Na2Oa(s) + calor =
Au(s) + CN(aq) + O2(g) 2
(NH4)2COs3(s) + calor >
S205%"(aq) + [Al(H20)6]*" >

6.21- Justifiqueu els segiients fets experimentals:
a) Es coneix el compost [BeCl2(py)z] en canvi no es coneix el compost [BClz(py)2].

b) El dimetilsulfoxid, (CH3)2SO es coordina al catio Fe** per 1’oxigen, en canvi es coordina
al Hg** pel sofie.

c¢) El (SiH3)20 ¢s una base de Lewis més feble que el (CH3)20.
d) Quan es dissol el Cr(NO3)3 en aigua el pH disminueix.

e) El coure metal-lic s’ataca amb HNO3 pero no amb H3POs.

6.22- Escriviu les reaccions corresponents als segiients processos:
a) Accid6 de la calor sobre el (NH4)2Cr207 1 sobre el NH4Cl.

b) Acci6 del Na2S203 sobre una suspensio del AgBr en aigua.

c¢) Acci0 de la hidrazina, N2Ha, sobre una solucio de Kls.

d) Accio dels acids no oxidants sobre les solucions de polisulfur.
e) Accid del HNOs sobre el Cu20.

f) Reacci6 a fusio entre el KHSO4 1 el TiOx.

6.23- Completeu les segiients reaccions:

SO; + [Fe(H20)6]* >
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CaH; + HCl »
SiFs + H,O >

Z/n+ OH + H,O, =2

6.24- Expliqueu com podrieu obtenir:

a) Ti a partir de TiOx2.

b) H20: a partir de BaOx.

¢) CoCl: a partir de Co304.

d) PbO a partir de PbS.

6.25- Expliqueu per que una solucio aquosa de Al2(SO4)3

a) en preséncia de Mg desprén Haz,

b) en preséncia de Na:zS es forma un precipitat que no conté sofre, i

c) en afegir Na2S203 es forma un precipitat que si que conté softre.

6.26- Expliqueu raonadament la diferent estabilitat dels segiients parells de substancies:

NCIS i PCls ClBI’7 i IF7

CH3Si0OCH3 1 CH3COCH;3

A1203 1 Au203 N1F3 l NII3

6.27- Comenteu les segiients afirmacions:

a) Les solucions aquoses de Fe** son menys acides que les de Fe’*.

b) El sodi s’obté per reduccid electrolitica de solucions aquoses de NaCl.

c¢) E1 HF és un acid fort com a conseqiiéncia de 1’elevada electronegativitat del fluor.

6.28- Comenteu les segiients afirmacions:

a) Tots els acids de Lewis son deficients d’electrons.

b) L’addicid, per separat de CF4 1 SbFs a HF liquid produeix un augment de 1’acidesa.

c¢) L’aigua és més oxidant en medi acid que basic.

6.29- Justifiqueu per cada parell de substancies quina és la més estable:

IFs1FIs

L"iCl*

S206>" 1 S208%"

BeCOs3 1 CaCOs

NiO i PtO

6.30- Expliqueu raonadament quina o quines de les segiients reaccions son incorrectes:

a) Cr203(s) + Na2COs(s) = Cr2(CO3)3 + NaxO
b) Al + NaOH - Nas[Al(OH)s] + H.0
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¢) N2H4 + HC1 - NH4Cl
d) Pb3Os4 + HNO3 = Pb(NO3), + PbO; + H2O
¢) Cu20 + HNO3 - CuNOs + H,O

6.31- Indiqueu en quin sentit es desplacen les seglients reaccions:
a) AgF + Lil 5 Agl + LiF
b) 2 Fe(SCN)3 + 3 Fe(OCN)2 S 3 Fe(SCN)2 + 2 Fe(OCN);
¢) SO2(aq) + 4 HCl(aq) 5 SCl4 + H2O
d)2S04 +10H" + 8 ClI" 5 S$,05> +4 Cla + 5 H,0
e) RbBr + HO S RbOH + HBr

6.32- Justifiqueu raonadament en quin sentit es desplacen les segiients reaccions:
BeF, + Hgly & Bel, + HgF»
NH; + NaCl + HoO S NH4Cl + NaOH
Hgolb + I° S [Hgls]* + Hg
MnO4*> + Mn?*" 5§ MnO;
NaCl + SO; + H20 S NaxSO; + HC1

6.33- Expliqueu I’acci6 de les solucions basiques sobre les segiients especies:

I | Zn | P4 | AsxOs | NaHSOq4

6.34- Indiqueu raonadament quines d’aquestes especies poden existir en aigua:

SO3* | O* | Br | HCIO; | F2 | SOCL | ALLS3 | O

6.35- Indiqueu en quin sentit estaran desplacades les segiients reaccions:
3S05* +2 CrO4 + 5 H,0 5 3 SO4* +2 Cr(OH)s + 4 OH™
[Fe(H20)6]*" + 6 PH3 S [Fe(PH3)]*" + 6 H20
CHsHgl + HC1 5§ CH3HgClI + HI

6.36- Completeu les seglients reaccions:

Al+OH >

[Cr(H20)6]*" + S205% >

H,0: + SO, + H >

Pb** + Cr,07% >

Pb*" + S,03%" (excés) = + calor 2
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Cu*"'+1 >
[AI(OH)4] =+ CO2 =
6.37- Indiqueu quines de les seglients reaccions son possibles, 1 si son de tipus acid-base

especifiqueu quina especie actua coma acid i quina com a base. Per les reaccions que no son
possibles indiqueu quin és el motiu.

CaSiOs; + calor >
MgCOs3 + calor >
NH4Cl(aq) + CO2(g) =2
NaHSOs(aq) + BaO(s) >
SOz(aq) + NaxO(s) 2>
NHs(aq) + AlClz(aq) =2
AlL,O3(s) + K2O(s) + calor >
BF3(g) + PCls(g) =
FeCl3-6H>O(s) + calor >
AgNOs(aq) + HCl(aq) =2
6.38- Justifiqueu els segiients fets experimentals:

a) El NF3 no presenta propietats donadores mentre que el PF3 forma complexos amb metalls
de transicio.

b) El TICl3 descompon facilment mentre que el compost TII3 és estable.

c) El marbre (CaCOs3) s’ataca amb salfumant (HCl(aq)) perd no s’ataca amb leixiu
(NaClO(aq)).

d) El Mg s’ataca amb acids mentre que el Al s’ataca amb dacids 1 bases.

6.39- Indiqueu si poden coexistir en soluci6 aquosa:

Hgy(NO3)2 i KI | FeCls i KI | KoCr207 i NaOH | NaSy i HCI | Pb(NOs), i NaaS

6.40- Justifiqueu els segiients fets experimentals:

a) El F2 reacciona amb la plata formant AgF, mentre que els altres halogens, X2, també
reaccionen pero formen AgX.

b) L addici6 de KI a una solucié aquosa d’una sal de Cu(Il) produeix un precipitat de Cul.
¢) El Iz no és soluble en aigua, pero es dissol en una soluci6 aquosa de KI.

d) Un foc provocat per sodi no es pot extingir amb aigua.
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10.2 Solucions

Alguns dels exercicis poden tenir diverses respostes possibles, aqui se’'n dona una pero aixo
no descarta que n’hi pugui haver d’altres que també siguin valides. Els exercicis que poden
tenir mes d’una resposta son els de diferenciar entre parells de substancies, o quan cal fer
una separacio dels components d’'una mescla.

10.2.1. Complexos

S. 1.1- Dos d’aquests complexos tenen NC = 4 1 per tant la seva geometria pot ser tetra¢drica
o planoquadrada. La configuracié electronica del Ni(II) és 3d®; per tant, si la geometria és
planoquadrada el complex sera diamagnétic, mentre que si té geometria tetra¢drica sera
paramagnétic. Per tant, el complex [NiCls]*~ té una geometria fetraédrica i €l complex
[Ni(CN)4]* te geometria planoquadrada. E1 complex [Ni(NH3)s]** amb NC = 6, té
geometria octaédrica. En tenir geometries diferents el desdoblament dels orbitals d sera
diferent, per tant presentaran diferent color. El color més energetic correspondra a 1’espécie
tetraedrica, que tindra un desdoblament At més petit. El desdoblament major correspon al
complex amb lligands n-acid, el CN™. Per tant en ser la transici6 d’electrons entre orbitals d
de major energia que en els altres, el color del compost sera el de menor energia.

S. 1.2- a) EI Ni(II) és un i6 d®, en aigua forma complexos octaédrics, per tant la configuracié
electronica del [Ni(H20)s]?" sera (t20)°(eg)? i per tant té 2 electrons desaparellats. Com que
amb NH; i amb etilendiamina “en” tenen el mateix nombre de coordinacié vol dir que
aquests complexos també son octaédrics [Ni(NH3z)s]*" i [Ni(en)s]** i tenen la mateixa
configuracid electronica (“en” és un lligand bidentat). El complex amb dimetilglioximat
(dmgH") és diamagneétic, el que indica ha de tenir una geometria planoquadrada, o sigui
nombre de coordinacié 4, [Ni(dmgH)4]>~. Per ions d® en un entorn octaédric no hi ha la
possibilitat de tenir configuracio electronica d’espin alt o baix,.

b) El color observat ¢s el complementari de 1’absorbit i I’energia absorbida decreix de lila a
vermell. Color observat (absorbit): H20 verd (vermell), NH3 blau (taronja), en lila (groc)
dmgH~ vermell (verd). Per tant la transicid més energetica correspon al verd, al complex
amb dimetilglioximat, el complex planoquadrat. I entre els complexos octa¢drics el que

presenta un A, major és el complex amb etilendiamina.

¢) El complex [Ni(en)3]*" presenta isomeria optica.

S. 1.3- a) El lligand CN~¢és de camp fort, A, gran; el Mn en aquests complexos té diferents
estats d’oxidaci6: Mn(I1I) d*, Mn(II) d°, Mn(I) d°. La configuraci6 electronica sera: (t2g)*, (t2g)°
i (t2g). Per tant en el cas del complex de Mn(III) hi ha 2 electrons desaparellats, en el cas
de Mn(II) tan sols 1 1 quan és Mn(I) no té electrons desaparellats. Per tant, si que es poden
diferenciar segons les seves propietats magnetiques.

b) Com que I’estat d’oxidacio del metall és diferent també ho és el Ao: com més alt ’estat

d’oxidacio més gran és el A,.
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c) La distorsio Jahn-Teller s’observa quan els orbitals tipus eg tenen diferent ocupacio. En
aquest cas aquests orbitals estan buits en els tres compostos.

S. 1.4- a) E1 Ni** és un i6 de configuraci6 electronica d®; el lligand “en” és bidentat, per tant
el complex [Ni(en)s]** t&¢ NC = 6, geometria octaédrica; els altres dos complexos tenen NC
= 4 ja que els lligands sén monodentats. Per NC = 4 hi ha dues possibles geometries
tetracdrica i planoquadrada. El desdoblament en una geometria tetra¢drica €s menor que en
una geometria octaedrica o planoquadrat. Per tant el que absorbeix menor energia (color
complementari a 1’absorbit) correspon a la geometria tetraédrica.

Color del compost: [Ni(en)s3]** violeta (absorbeix ¢l groc), [NiBr4]*~ blau (absorbeix el
taronja) i [Ni(CN)4]*~ groc (absorbeix el violeta). L ’energia dels colors absorbits correspon
al desdoblament d’orbitals d, A. Violeta > groc > taronja, per tant CN~ > Br~ com ja era
d’esperar segons la série espectroquimica. Per tant, el complex [NiBrs]*~ té geometria
tetraédrica i el complex [Ni(CN)4]*~ planoquadrada.

b) [Ni(en)s]** octaédric, espin § = 1 (nombre d’electrons desaparellats n = 2), moment
magnétic efectiu = zer = 2 [S(S+1)]"2 = [n(n+2)]"? = 2,83 MB (MB = magnet6 de Bohr).

[NiBr4]* tetraédric, també té S = 1 i per tant el mateix moment magnétic efectiu 2,83 MB.
[Ni(CN)4]*~ planoquadrat, diamagnétic ja que S = 0.

¢) [Ni(en)3]** presenta isomeria optica. Els complexos amb NC = 4 tenen una geometria
preferent amb aquests lligands, per tant es fa dificil pensar que es pugui trobar el mateix
compost en les dues geometries, per tant no presenten isomeria.

S. 1.5- El Fe?* és un i6 d®, el complex [Fe(H20)s]*" és paramagneétic, espin alt, camp feble,
té § = 2, presenta 4 electrons desparellats. El complex [Fe(CN)s|* és diamagnétic, S =0, de
camp fort, com ¢€s logic ja que és un lligand m-acid, t¢ tots els electrons aparellats.

El color verd del compost indica que ha absorbit el vermell que és el color de menor energia.
El color groc vol dir que ha absorbit el violeta, color de major energia.

EECC(camp feble, H20) = (-2/5 Ao) 4+ (3/5 Ao) 2+ P =-2/5A; +P
EECC(camp fort, CN7) = (-2/5A0) 6 +3 P=-12/5A;+3 P
S.1.6-a) E1 Co*" ésun i6 d®, si el complex és diamagnétic implica que és de camp fort, espin

baix. El lligand NH3 crea un Ao intermedi, €l Co®* crea un Ao gran, per tant és aquest el que
marca que el complex sigui d’espin baix.

b) Per aconseguir un complex paramagneétic s’hauria d’emprar un lligand de camp feble, un
halur, perd com que el Co** és oxidant no pot ser qualsevol halur, ha de ser fluorur, que és
I’nic al que no podria oxidar.

S. 1.7- a) Quan el NC = 4, hi ha dos possibles geometries, tetra¢drica 1 planoquadrada. El
Ni** i Pd*" sén ions d®, per tant si el complex té geometria fetraédrica hi ha 2 electrons
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desaparellats i €s paramagnétic, que és el que passa amb el Ni(Il); si la geometria del
complex és planoquadrada no hi ha electrons desaparellats i1 el complex és diamagneétic, que
es correspon amb el complex de Pd(II).

b) El complex planoquadrat presenta isomeria geométrica: isdmer cis i isdmer trans.

S. 1.8- [Fe(CN)¢)?~ és Fe** un i6 d°, amb lligand de camp fort, S = 1/2, per=1,7 MB.
[Fe(CN)s]* és Fe?" un i6 d® amb un lligand de camp fort, S = 0, tier= 0.
[Fe(H20)5]**, 16 d® amb lligand de camp feble, S = 2, per = 4,9 MB.

S. 1.9- L’ Unica espécie anionica és el CI™, per tant com que n’hi ha tres, és un compost de
Co*". El NH3 només pot ser lligand, €]l CI” pot actuar com a lligand o com a contra-anié. La
molecula d’aigua H20 pot actuar com a lligand o ser de cristal-litzacio. E1 AgNQO3 reacciona
amb els clorurs ionics. Per tant A és el compost [CoCI(NH3)4(H20)]Cl2-H20 1 B ¢s
[Co(NH3)4(H20):2]Cl3. Hi ha isomeria cis i trans. Per tal de que donin moment dipolar
diferent de zero en el cas del compost B cal que sigui I’isomer cis. En el compost A I’isomer
trans també donaria moment dipolar diferent de zero, ja que els enllagos Co-Cl i Co-OH>
tenen polaritat una mica diferent. Per tant amb la informacié que es dona, pel compost A no
es pot saber si correspon 1’isomer cis o al trans; si el moment dipolar fos proper a zero seria
I’isomer trans i si fos més gran seria I’isomer cis. Els isomers cis poden reaccionar amb
lligands bidentats com oxalat o etilendiamina.

S. 1.10- EI Cr?* és un i6 d*; pot tenir configuraci6 electronica d’espin alt, t2¢® eg!, o d’espin
baix, t2g*. Quan és d’espin alt hi ha 4 electrons desaparellats mentre que si és d’espin baix
n’hi ha només 2. Per tant el moment magnétic efectiu és diferent. El lligand que provoca un
menor desdoblament és el NHa3, que donara la configuracio electronica d’espin alt. E1 CN-
¢és un lligand m-acid, per tant de camp fort, el desdoblament és gran i dona espin baix, menor
moment magnetic.

S. 1.11- Co?" la seva configuracié electronica és d®, geometria octaédrica: espin baix, S =0,
correspon al complex [Co(CN)e]*~; espin alt, S = 2, sera el complex [CoFs]3~.

Co?* té una configuracié electronica d’, per una geometria tetraédric S = 3/2 i correspon al
complex [CoCl4]*.

Fe’* té configuracid electronica d°, per una geometria octaédrica, d’espin baix § = 1/2
[Fe(CN)s]*.

S. 1.12- Com que hi ha tres lligands de cada tipus els isomers geomeétrics seran mer i fac. El
lligand que reacciona amb 1’acid és un dels nitrits. En I’isomer mer els grups nitro es troben
en les posicions axials i en una de les posicions del pla: si el que reacciona €s el grup que esta
en posicio axial els altres dos grups nitro queden en cis, pero si el que reacciona és el que
esta en el pla, els altres dos grups nitro queden en trans. Per tant a partir de I’isomer mer
s’obté una barreja d’isomers cis 1 trans. O sigui que B és I’isomer mer.

220



En el cas de I’isomer fac, tant si el que reacciona €s el que es troba en la posicio axial com si
¢s un dels del pla, el resultat sempre és que els altres dos grups nitro queden en cis. Per tant,
A és I’isomer fac.

S. 1.13- Son complexos octacdrics amb el mateix 16 metal-lic per tant les propietats
magnétiques canvien perqueé un és de camp fort (espin baix) i I’altre de camp feble (espin
alt). E1 Co(1II) és un i6 d®, si és de camp fort, la configuracio electronica és (t2g)® S =0,
diamagnetic, per tant el complex amb NHs. El complex amb F- és de camp feble, la
configuraci6 electronica (t2g)*(eg)* i S = 2. El color depén del Ao: Ao (NH3) > Ao(F"). El
complex amb NH3 ¢€s de color groc-taronja, per tant absorbeix el blau-lila. E1 complex amb
F~ és de color blau, per tant absorbeix taronja. Energia blau-lila > taronja, concorda amb el

Ao de cada complex.

10.2.2. Acid-Base

S. 2.1- E1 MgO ¢s un oxid basic ja que €s un oxid d’un metall, en contacte amb aigua forma
Mg(OH),. E1 CO2 és un 0xid d’un no metall per tant és acid i en contacte amb aigua formaria
el H2COs (tot i que aquesta especie és menys estable que el CO2(aq)). El P4O10 és també un
oxid de no metall, per tant és un acid, en reaccionar amb aigua forma 1’oxoacid H3PO4. AL2O3
¢s un oxid amfoter ja que és un 0xid d’un metall del bloc p i amb una relacié q/r gran.

S. 2.2- L’ani6 fosfat PO4*~ tindra una reaccié d’hidrolisi basica, o sigui pH basic, mentre
que el HPO4? tindra un pH gairebé neutre. La constant d’equilibri de la reaccié d’hidrolisi
és Kn = Kw/Ka. Per la reacci6 de 1’ani6 fosfat Kn(PO4+> )= Kw/Ka3. També es pot escriure de la
forma: pKn(PO+*) = pKw— pKasz =14 — 12,3 =1,7. Per tant la reaccio esta molt desplagada.
En el cas de I’hidrogenfosfat, HPO4?~, hi ha dues possibles reaccions: la reaccio d’acidesa,
desprotonacid de 1’anid, amb la constant d’equilibri Ka3, 1 la reaccid d’hidrolisi que té un
pKn(HPO4*) = pKy — pKa2 = 14 — 7,2 = 6,8. Dels dos equilibris el que té la constant més
gran és el que ens condiciona el pH, que en aquest cas és la reaccié d’hidrolisi, per aixo el
pH esperat és aproximadament neutre.

S. 2.3- En la serie SiX4 el caracter acid de Lewis es basa en els orbitals d buits del Si. Com
més electronegatiu és X menys densitat electronica hi haura al voltant del Si i per tant tindra
més facilitat per actuar com acid de Lewis, formant un enllag amb algun altre atom que aporti
dos electrons. En la série dels BX3 hi ha una variacio irregular. En el cas del B que actui com
a acid de Lewis vol dir que fa servir I’orbital 2p buit que 1’hi queda. Entre BCl3 1 BBr3
segueix la mateixa pauta que en els SiX4, depenent de I’electronegativitat de X. L’ anomalia
¢és el BF3 que t¢ molt menys caracter acid de Lewis del que es podria esperar segons
I’electronegativitat del fluor. Aixo és degut a que per tal de complir I’octet es forma un doble
enllag B-F, enllag pm-pm, que esta deslocalitzat entre les tres posicions. Per tant si esta
formant aquest enllag amb I’orbital 2p buit no el t€ tant disponible per enllacar-se amb altres
atoms donadors d’electrons. En ser I’enllag B-F més curt que el B-Cl, la formaci6 de I’enllag
© deslocalitzat és més favorable que en el cas del compost BCls.
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S. 2.4- El radi del La > Fe; com que aquests elements tenen el mateix estat d’oxidacio el radi
dels seus ions segueix la mateixa gradacio. Per tant, el Fe** és més polaritzant que el La*",
per aixo el seu oxid, Fe203, té caracter amfoter mentre que el La203 és basic.

El NCIs presenta un parell d’electrons solitari sobre el N, per tant és una base de Lewis. En
canvi en el BCls el B té un orbital 2p buit, per tant pot actuar com acid de Lewis; tot i que hi
ha un cert caracter d’enllag m(B-O) deslocalitzat entre els tres enllagos, és més favorable la

formacio d’un enllag senill amb alguna altra espécie que actui com a base, per exemple NCl3,
formant CIsN-BCls.

S. 2.5- El P és un no metall, per tant el seu oxid, P4Os, és acid, en canvi el Bi és un metall
per tant el seu oxid, Bi2O3 és basic.

En els oxoacids del Cl, HCIOx, com més O té, més deslocalitzada esta la carrega negativa
quan es desprotona I’oxoacid; per tant, més desplacat esta I’equilibri. Aixi doncs 1’acidesa
HC10:2 > HCIO.

L’ani6 sulfat prové de I’especie acida HSO4™ que té una constant for¢a gran, o sigui que la
reaccio d’hidrolisi de 1’ani6 SO4*~ té una constant d’equilibri (hidrolisi basica) molt petita,
el que indica que esta molt poc desplagat. La solucid sera practicament neutre. En canvi
I’anié SO3* prové d’un acid feble, per tant si que presenta reaccid d’hidrolisi basica, el seu
pH és basic.

Aquestes sals de ferro en soluci6 aquosa donaran la formacié d’aquocomplex, [Fe(H20)s]>*
i [Fe(H20)6]*". El pH de la soluci6 dependra del poder polaritzant del cati6 (g/r); com més
polaritzant sigui més afavorida esta la desprotonacié d’una de les molecules d’aigua, donant

Nge e Y

sera més acida.

S. 2.6 a) Cal mirar la relacié ¢/r: Fe**(aq) > Ni**(aq) > Mn**(aq) > Na*(aq).

b) Cal mirar Iestat d’oxidacio de I’atom central: HC104> H2SO4 >H3PO4 > H4S104.

c¢) Depén del caracter metal-lic o no metal-lic: SOz > B203; > Al,O3 > BaO.

S. 2.7- a) La soluci6 de KI és neutre; el HgO en aigua forma Hg*(aq) i OH~ per tant el pH
augmenta, la solucid es torna basica.

b) La soluci6é de AgNOs3 té pH neutre 1 el NH4sNO3 en dissoldre’l en aigua dona els dos ions:
NH4" que té caracter acid i NOs~ que és neutre. Per tant el pH de la solucié disminueix, la
solucid es torna acida.

c) El AI(OH)3 té caracter amfoter 1 actua com acid de Lewis formant 1’ani6 [AI(OH)4]™ per
tant disminueix la quantitat de OH™ en el medi, aixi que 1’acidesa augmenta; de totes formes
€s més correcte dir que la basicitat disminueix.

d) El NasN es dissol i1 I’ani6 nitrur reacciona amb 1’aigua formant NH3 1 OH™. Per tant la
soluci6 passa de tenir pH neutre a presentar pH basic.
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S. 2.8- Anant de medi acid a basic: H3PO4; H2PO4s—; HPO4>—; PO4*-.

TiO" (en medi molt acid); en un gran interval de pH es troba com TiOz; a pH molt basics
TiOs>.

Com que el Ba(OH); és soluble i no té caracter amfoter, a qualsevol pH es troba en forma de
catio [Ba(H20)¢]**.

A pH acid Cr207*~ i a pH basic CrO4*~.

S. 2.9- Zn(Il): a pH acid i neutre [Zn(H20)s]*"; en augmentar el pH es van desprotonant
molécules d’aigua, fins que precipita Zn(OH)z; en seguir augmentant el pH es redissol i es
formen hidroxocomplexos, com el [Zn(OH)4]*".

P(IIT): pH acid H3PO3 en augmentar el pH es va desprotonant, passa per H2POs3™ i arriba a
HPO3?~. L’hidrogen que queda no és acid, esta unit directament al P, per tant per molt medi
basic que afegim seguim tenint HPO3%".

Br(0): Br2 existeix en medi acid i neutre. En augmentar el pH desproporciona donant Br~i
BrOs-.

N(-I1I): NH3 en medi neutre o basic es troba en aquesta forma i en acidificar es forma NH4™.

Be(II): a pH acid [Be(H20)4]*", en augmentar el pH observem la precipitacié de Be(OH)2 i
a pH més basics es redissol formant [Be(OH)4]*".

S. 2.10- BaO basic: és un 0xid d’un element metal-lic.

ALOs3 amfoter: 0xid d’un metall del bloc p (menor caracter metal-lic) 1 amb caracter
polaritzant (¢/r gran).

Els oxids dels no metalls tenen caracter acid, més gran com més no metal-lic €s I’element: B
< C <(l,1 la forga acida augmenta amb I’estat d’oxidaci6 de 1’atom central, B(IIT) < C(IV)
< CI(VI), per tant, els dos factors varien en el mateix sentit 1 el caracter acid: B203 < CO2 <
CL0On.

S. 2.11- La constant d’hidrolisi és la Kb, pKy = 14—pK, 1 per un oxoacid poliprotic, pKai <
pKa2 < pKa3. El caracter basic HPO4* > H2PO4~.

AsOs* / AsO4> : en aquest cas ’estat d’oxidacié de ’atom central és diferent. Com més
gran és I’estat d’oxidacio més acid és I’oxoacid. Per tant el caracter basic del AsQz* >
AsO4*.

TeOe® / SO4> : I’estat d’oxidacié de I’element central és el mateix perd la geometria és
diferent. El TeOs® té moltes carregues negatives per tant tindra molta tendéncia a protonar-
se, serd més basic que el SO4>".

HS™ / T": en aquets cas la for¢a de ’enlla¢ E-H depén del radi de I’element. HI és un acid
fort, per tant no presenta reaccid d’hidrolisi, en canvi el HaS és un acid feble, el seu oxoanid
HS™ presenta reacci6 d’hidrolisi basica.
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S. 2.12- Segons els valors de pKb el caracter basic segueix I’ordre MnO4~ << SO4* < CrQ4*-
<< VO4* (pKpmés gran, vol dir que és menys basic). Com més gran és ’estat d’oxidacié de
I’atom central, més atrau als electrons de I’enllag E-O (en E-O-H) i per tant facilita la pérdua
del protd, més acid, per tant menys basic el seu aniéo: Mn(VII) S(VI) i Cr(VI) V(V). Entre
els dos elements que tenen el mateix estat d’oxidacio, en ser el S un no metall i el Cr un
metall, I’electronegativitat del S és més gran, atrau més electrons de I’enllag S-O, que el Cr.
Per tant, el poder atraient d’electrons de 1’enllag E-O segueix 1’ordre Mn(VII) > S(VI) >
Cr(VI) > V(V). En polaritzar-se més I’enllag E-O, s’afavoreix la desprotonacié de E-O-H,
per tant presenta major caracter acid, i I’espeécie E-O™ presenta menor caracter basic.

S. 2.13- La base més forta és la forma totalment desprotonada, el SeQ4*".

L’acid cloric, HCIOs3, és més fort que 1’acid clorés, HCIO», ja que el CI té un estat d’oxidacio
més elevat, 1 per tant €s més electronegatiu, aixi que el Cl02™és basic i el C1O3™ no té caracter
basic.

Cu?" i Ca®": en aquest cas, parlar del caracter acid-base de les solucions depén de si el catid
poder polaritzant del catié M?*. El Cu?* és més polaritzant (Z.i/r) que el Ca>*, per tant aquest
Gltim no presenta reaccié d’hidrolisi (solucid neutre), en canvi el Cu®" si (solucions
lleugerament acides).

Na2O 1 Na;S: quan es dissolen en aigua, en el primer cas es forma NaOH 1 en I’altre NaHS,
per tant, és més basica la soluci6 obtinguda amb Na2O.

[Fe(OH)(H20)s]" i [Fe(OH)(H20)s]*": aquests dos complexos tenen i6 metal-lic en estat
d’oxidaci6 diferent; és més polaritzant el Fe’* que el Fe**, per tant la desprotonacié de la
segona molécula d’aigua, donant medi acid, és més favorable pel Fe(Ill), o sigui que la
solucié de [Fe(OH)(H20)s]* és la menys acida.

S. 2.14- BeClz: acid, ja que el catié Be** és molt polaritzant (relaci6 ¢/r gran; [Be(H20)4]**
té reaccid d’hidrolisi acida. NaHCQOs: gairebé neutre, certa hidrolisi basica de 1’ani6 (la K
> Ka2). NaBr: neutre, no hi ha reaccio d’hidrolisi. KNQOz: basic, hidrolisi basica de I’anio.
K:O: fortament basica, ja que es forma KOH.

S. 2.15- NazS: basica, hidrolisi basica de 1’ani6. Na3PQu: basica, hidrolisi basica de ’anio.
SOz2: acida, és un oxoacid, H>SOs(aq). KMgF3: basica degut a la hidrolisi basica de I’anid
fluorur. NH4NO3 acida, degut a la hidrolisi acida del catié amoni.

S. 2.16- SnCl; i PbCla: el poder polaritzant de Sn** > Pb**, per tant, més desplagada la
reacci6 d’hidrolisi acida del [M(H.0)s]**. O sigui que les solucions de SnCl, sén més acides
que les de PbCl.

P4Os¢ 1 Bi203: 1’0xid del no metall (P4Os) en aigua forma 1’oxoacid (H3PO3), per tant medi
acid, mentre que I’0xid del metall (Bi2O3)forma 1’hidroxid (Bi(OH)s3), per tan basic.
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HCIO i HCIOz: els dos son acids, perd com més alt €s I’estat d’oxidacio del Cl més fort és
I’acid: HC102 > HCIO.

Na2SOs4 solucio gairebé neutre, 1’ani6 sulfat té molt poc caracter basic, en canvi I’anié sulfit
presenta hidrolisi basica, per tant la solucié de Na2SOs es basica.

FeCls 1 FeCly: la hidrolisi acida és més important com més polaritzant és el catio. La solucio
més dacida és la de FeCls.

10.2.3. Redox

S. 3.1- Les propietats redox del H202 son degudes a I’ani6 peroxid que té un estat d’oxidacid
intermedi entre els dos més estables: 0 i —2. Aixi que pot actuar com a oxidant (reduint-se a
H20) o com a reductor (oxidant-se a Oz).

Quan reacciona amb 1’ani6 MnO4~ com que el Mn ja esta en el seu maxim estat d’oxidacid
Mn(VII) no es pot oxidar més, per tant el MnO4 actua com a oxidant, reduint-se i el H202
s’oxida alliberant-se O2.

Quan reacciona amb el I" aquesta espécie no es pot reduir mes, només pot oxidar-se. Com
que el I esta a la part baixa del grup, I’electro no esta molt atret, o sigui que té bastanta facilitat
per oxidar-se i formar I, per tant el H202 és el que ha actuat com a oxidant, reduint-se a
H:O.

S. 3.2- Metalls nobles: Pt i Ag. El Pt és el que costa més d’oxidar. Caldra fer servir aigua
régia. La Ag és menys noble, £° menor, amb HNQ3 ja es pot oxidar. Sn, Zn, Pb tenen E° <
0 es poden atacar amb HCI. Per tant I’atac amb aquest acid no ens permet diferenciar-los. El
Sn es pot atacar amb HNOa 1 passa a SnOz. Per tant es diferencia de la Ag en que precipita
el SnO,, mentre que el catid Ag™ queda en solucio.

El Zn es pot atacar amb NaOH ja que el Zn(OH): té caracter amfoter i es redissol formant
complexos [Zn(OH)4]*". El Pb quan s’ataca amb HCI en refredar precipita el PbCl,.

S. 3.3- Ag" i Cu®": no hi ha reaccié ja que tots dos elements estan en el seu maxim estat
d’oxidaci6 estable.

Fe** i HNOs: no hi ha reaccid, tot i que el HNO3 és molt oxidant, pero el Fe ja esta en el seu
maxim estat d’oxidaci6 estable.

Au i AP*: no hi ha reaccié ja que el catid6 A" no té caracter oxidant i el Au és un metall
noble, pel que per atacar-se requereix un bon oxidant.

Clz i Fe?*: si que hi ha reaccié. E1 Cl, és un bon agent oxidant i pot oxidar al Fe?" a Fe*,
reduint-se a CI.

Clz2 i Fe*": no hi ha reaccié ja que tot i que el Cl és molt oxidant no pot oxidar més al Fe**
que esta en 1’estat d’oxidacié més estable.
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MnOs i H20: I’anié permanganat ¢és oxidant en medi acid. En medi neutre el seu poder
oxidant €s molt més baix. Les solucions aquoses de KMnQOg sén bastant estables.

S. 3.4- El fet de que Be i Mg tinguin un E° negatiu indica que aquests metalls es poden oxidar
amb facilitat. Ara be el comportament dels ions M?* en medi basic és diferent per ambdos
metalls: el Mg?* en medi basic precipita I’hidroxid Mg(OH)2 que és poc soluble. Per tant la
reaccid s’atura i no s’observa el despreniment de H>. En canvi en el cas del beril-li, el
Be(OH): té caracter amfoter, és a dir que en medi basic es redissol formant el complex
[Be(OH)4]* , que en ser una espécie ionica queda en solucié i no adherida al metall com en
el cas del Mg(OH).. Per tant I’atac del Be amb NaOH pot continuar, desprenent H> i formant-
se I’hidroxocomplex esmentat.

El diferent caracter acid-base dels hidroxids M(OH), es pot explicar pel major poder
polaritzant del Be*", que té una relaci6 g/r (o Zet/r) més gran que el Mg**i per aixo té menys
caracter basic, concretament té caracter amfoter.

S. 3.5- Al: no reacciona amb H>O. Amb HCl i amb NaOH s’ataca i s’allibera Hz; el complex
que es forma és diferent, [AI(H20)s]*" i [AI(OH)4]". Amb HNOj3 es passiva.

Cu: no reacciona amb H»>O, ni amb HCI, ni amb NaOH. Reacciona amb HNO3 i formant-se
[Cu(H20)6]*" i NO2 0 NO.

Fe: no reacciona amb H>O, ni HNO3 (es passiva), ni amb NaOH. Reacciona amb HCI
formant-se [Fe(H20)s]*" o [FeCls]*~ (segons la concentracié del HCI) i Ha.

Au: no reacciona amb cap d’aquest reactius. Caldria fer servir aigua régia (HNOs-HCI).

Zn: no reacciona amb H>O. S’ataca amb dacids formant [Zn(H20)6]*" i amb NaOH formant
[Zn(OH)4]*"; en tots dos casos s’allibera Hz.

S. 3.6- a) El MnO4~ en medi acid oxida al H,O; a Oz reduint-se a Mn?*,

b) El [Cr(OH)s]* s’oxida a CrO4% i el H20> es redueix a H2O.

¢) El [Co(NH3)s]*" s’oxida a [Co(NH3)s]*" i el H20: es redueix a H20.

S. 3.7- PbO2 és més oxidant que el SnOy, per efecte del parell inert 1’estat d’oxidacio estable
del plom ¢és Pb(II).

H20: ¢és oxidant, ja que es pot reduir a H>O; el Hz2S pot ser reductor perod no oxidant.

CrOs ¢és oxidant 1 el WO3 estable. En baixar en el grup en el bloc d s’estabilitzen els estats
d’oxidaci6 superiors.

El Brz és més oxidant que el I» ja que €s més electronegatiu ila forma reduida €és més estable.

Co’" és oxidant; en anar cap a la dreta de la TP la Zer augmenta i per tant estan més
estabilitzats els estats d’oxidacid menors.
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10.2.4. Identificacio de compostos

S. 4.1- Provar la solubilitat en aigua: el BaClz és soluble. Els que no es dissolen en aigua els
tractariem amb HCI. El que es dissolgui és el BaCOs3 ja que I’ani6 carbonat es pot protonar
formant H>COs3 que és un acid feble 1 que a més descompon donant CO, + H>O; com que el
CO2 ¢és un gas s’allibera 1 es desplaca 1’equilibri de solubilitat, dissolent-se el BaCOs. En el
cas del BaSO4 no es dissolt per dos motius: el H>SO4 €s un acid fort, i la Ka» és forga gran,
per tant practicament no es protona; tampoc formaria una especie volatil per tant no afavoriria
el desplacament de 1’equilibri. O sigui que el solid que no es dissol en aigua i tampoc
reacciona amb HCI és el BaSOs.

S. 4.2- En afegir NH3, com que dona medi basic precipita el Fe2O3-nH20 que és molt
insoluble en aigua. Per dissoldre’l s’ha de fer servir acid, ja que és un 0xid basic. En principi
€s amfoter perd és molt insoluble i en base només es pot dissoldre en condicions extremes,
com per exemple, fent una disgregacid basica.

S. 4.3- Es poden diferenciar pel pH de les seves solucions. El KHSO4 ¢€s una sal acida, pH
acid. Una altra forma ¢és escalfant els dos solids per separat. En escalfar el K2SO4 I’tnic que
s’observa és la fusid de la sal. En canvi en escalfar KHSQO4 es dona la descomposicio térmica,
amb la formacié primer del K2S>O7 1 H>O 1 posteriorment la descomposicié del K2S>0O7 per
donar K>SO4 1 SOs. El gasos formats, H2O 1 SO3 donaran la formaci6é de H2SOq. Per tant a la
boca del tub d’assaig les gotes tindran pH acid.

S. 4.4- L anio nitrat no presenta hidrolisi ja que prové d’un acid fort, en canvi ’ani6 sulfur
prové d’un acid feble, per tant dona hidrolisi basica. Per tant, el NaNOs donaria pH neutre
mentre que el Naz2S donaria pH molt basic. Una altra forma és afegir alguna sal d’un catid
que pugui precipitar amb sulfur, per exemple afegint Pb(NO3)2 a la solucié que conté sulfurs
precipitara PbS.

S. 4.5- a) En afegir acid a les solucions aquoses d’aquestes sals la que conté el S203%*"
s’enterboleix degut a que 1’ani6 tiosulfat descompon en medi acid, donant S (precipitat
blanquinos) i formant SO2 aquos.

b) En afegir NaOH el Be(OH): es redissol ja que té caracter amfoter i el Mg(OH):2 no, ja
que té caracter basic. El cati6 Be*" és molt més polaritzant que el Mg?*, per aixo el seu
hidroxid és amfoter.

c¢) Aquests dos compostos tenen el S en diferent estat d’oxidaci6. Tots dos s’hidrolitzen en
aigua formant HCI i un oxoacid del S, pero 1’oxoacid és diferent:

SO2Cl; + H20 = 2 HC1+ H2S04 (aq) es pot comprovar la preséncia de sulfats afegint BaClz
1 precipita BaSOa.

SOCIl; + H>O = 2 HCI + “H2S03” (SO2 + H20) per comprovar-ho cal veure el seu caracter
reductor, per exemple afegint I2 desapareix la coloracié deguda al I> (I;™ en solucid) degut a
que es redueix a [

227



S. 4.6- a) Per diferenciar Na i Zn es pot fer servir aigua. El Na en ser un element del bloc s
¢€s molt reactiu en aigua, hi ha reaccio redox, donant Hz gas i NaOH; en canvi el Zn té molt
menys caracter metal-lic, ja que esta més proper al bloc p en la taula periodica, t&é menor
energia de ionitzacid i per tant costa més d’oxidar. A més el seu hidroxid, Zn(OH),, és
insoluble, per tant, si comences a reaccionar el Zn amb els protons de I’aigua formaria el
Zn(OH): que es dipositaria a sobre del metall, i bloquejaria la reacci6. Per tant no reacciona
amb aigua.

b) NH4Cl 1 NaCl son dues sals solubles en aigua, la diferencia és que la sal amonica donara
una solucié amb caracter dcid. Determinant el pH de la soluci6 ja es pot deduir quina solucid
correspon a la sal amonica. Si es vol diferenciar per medi d’una reaccié quimica, es pot afegir
una base, per exemple NaOH i en esclafar es desprendra NH3, un gas que donara pH basic
en un paper indicador humit i a més té una olor caracteristica.

c) La diferéncia entre les dues sals (NHa4)2S 1 (NH4)2Sx radica en I’anid que presenta diferent
estat d’oxidacio. L’ani6 sulfur, S?~ té caracter basic, si s afegeix un acid formara HzS un gas
que té olor a ous podrits: per identificar-lo s’humiteja un paper de filtre amb una solucio6 de
Pb(NO3)2 i en contacte amb el gas sortint, H2S, es forma en el paper un principat gris brillant
de PbS. L’ani6 Sx>~ es caracteritza per no ser estable en medi acid. Aquest anio té un estat
d’oxidaci6 intermedi entre 0 1 —2 i desproporciona en medi acid donant H2S i S, que precipita
en forma de polsim groc o blanc.

S. 4.7- H2S04 és la més acida de les tres; amb BaCl, precipita BaSO4 blanc.
Ha2S olor desagradable, menys acida que el H2SO4, amb Pb(NO3) precipita PbS gris fosc.

S0O2(aq) o H2SO3 amb BaCl, també precipita pero €s menys acida que la soluciéo de H>SOs.
Es reductora, per tant redueix el Iz a I, en canvi la solucié de H>SO4 no redueix al 1.

S. 4.8- Un element que pot donar compostos taronja, verd o groc, ja fa pensar que és el crom.
A: (NH4)2Cr207; B: N2; C: Cr203; D: NH3; E: CrO4; F: Ag:CrO4; H: BaSOq; I:
CrK(SO4)2-12 H20.

S. 4.9- Un element que presenta compostos de color verd, groc i taronja €s el crom. A és una
sal de Cr(III). B: Cr(OH); o Cr203-nH20. C és un hidroxocomplex, no es pot precisar si té
NC =4 0 6: [Cr(OH)4]” o [Cr(OH)s]*~. D és CrO4* i en medi acid passa a E: Cr207*". La
sal que precipita F és (NH4)2Cr207 que per descomposicio termica dona el gas G que és N2
1 el residu H que és Cr20s. Fent una disgregacid acida i dissolent la massa obtinguda amb
H>SOg4 cristal-litza I’alum de crom, KCr(SO4)2:12H20 que és el compost A.

S. 4.10- Un compost que dona una soluci6é aquosa verd clar pot ser una sal de Fe(Il) o de
Ni(II). La precipitacio en afegir BaCl; indica que hi ha sulfats, per tant, B és BaSO4. En
afegir NH3 concentrat es forma un complex de color blau, per tant és de Ni(Il), ja que el
Fe(I) no forma complexos amb NH3; aixi que D és [Ni(NH3)s]*" i C és Ni(OH)2. Aquest
precipitat es forma també en afegir NaOH. En tractar C amb HCI concentrat hi ha una reaccio
acid-base, com que el color de la soluci6 és diferent a I’inicial, vol dir que es forma un
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complex amb clorurs, F és [NiCls]*~. La suspensié del Ni(OH), amb NaClO, que és un agent
oxidant, oxida el Ni(II) a Ni(IIl), E que és NiO(OH). Per tant A és Ni(SO4)-nH20 i el color
de la soluci6 inicial és degut al complex [Ni(H20)6]*".

S. 4.11- A: (NH4)2Fe(SO4)2:6H20; B: BaSO4; C: Fe(OH)2; D: NH3; E: Fe*'(aq); F:
Fe(OH); o Fe203-nH20; G: preséncia de ions Fe3*(aq) i [Fe(CN)s]*.

S. 4.12- La formula del compost correspon a un alum, hi ha un catié monovalent i un trivalent.
El pH acid que dona la solucio de A indica que un dels cations és acid, NH4* (C) i I’altre
cati6 és el que dona el color blau [Cr(H20)6]*". En afegir NaOH la solucié verda D correspon
a un hidroxocomplex, com pot ser [Cr(OH)e]*>~. Si es fa servir NH3 concentrat forma un
complex amb aquest lligand [Cr(NH3)e]** de color groc-taronja E. El H2O» oxida el Cr(III)
a Cr(VI) en medi basic aixi que F és CrO4*~ que en afegir acid forma G Cr207*". A és
(NH4)2Cr(S04)2:12H20.

S. 4.13- Precipitacio de la sal basica de coure(Il) que pot tenir diferent proporcid de carbonat
i hidroxid; pel color, blau-verdods, indica que és malaquita, A CuCOs3-Cu(OH)2. Per
descomposicié térmica s’allibera CO2 (C) i H20 (D) i el residu negre és CuO (B). Quan B
es tracta amb acid, com que €s un oxid basic es dissol, perd en ser HCI concentrat, la [C]7]
en el medi és elevada, per tant el complex que forma 1’i6 Cu®* és [CuCls]? de color groc, E.
En diluir la soluci6é amb aigua, la proporcié de CI™ i H2O en el medi canvia, i se substitueixen
els lligands clorur per lligands aquo: [Cu(H20)6]** de color blau cel, F.

S. 4.14- La soluci6 inicial és una sal de cobalt(II), el color rosa és degut al [Co(H20)6]*". A:
Co(OH)2 que en contacte amb D’aire s’oxida donant 1’0xid de valéncia mixta Co0304
(Co0O-C0203) o I’0xid de cobalt(Ill) Co203, B, que pot oxidar al HCI formant Clz que és C.
La solucié D conté el complex [CoCls] 2, en diluir la soluci6 hi ha substituci6 dels 1ligands
]2+

1 es recupera I’espécie inicial [Co(H20)6]”". El gas C que és Cl, reacciona amb el KI del paper

formant I2, que €s ’especie E.

S. 4.15- So6n oxids basics per tant es dissolen en acid. El Cu(Il) és estable en soluci6 en canvi
el Cu(I) pot desproporcionar si no forma complexos estables. Amb HCI tots dos ions formen
complexos [CuCls]*~ groc i [CuCl2]~ incolor. Amb H2SO4 no hi ha cap lligand que estabilitzi
al Cu(l) i desproporciona a Cu(0), que precipita, i [Cu(H20)s]*" solucié blau cel. Per tant A:
CuO; B: Cu20.

S. 4.16- A i B sOn dues sals amb diferent anio: A conté I’ani6 polisulfur, Sx*-, i B conté ’ani6
sulfur, S*~. El gas que es forma C és H2S, i el precipitat D és S. En medi acid I’ani6 polisulfur
desproporciona.

S. 4.17- Un element que té dos compostos en fase gas, A 1 B, que tenen caracter acid, ja indica
que és un no metall. En reaccionar A i B dona C: insoluble i groguenc. Per tant C és sofre.
O sigui que A i B son dos compostos moleculars (es troben en forma de gas) que tenen
caracter acid. En reaccionar donen S elemental, estat d’oxidacio6 0, per tant hi ha reacci6 de
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comproporcid entre A i B. Un dels dos gasos ha de tenir el S en estat d’oxidaci6 negatiu i
I’altre positiu. Per tant A i B son: H2S 1 SOa.

S. 4.18- Una soluci6 que conté mangangs i té color rosa-lila fosc ja fa pensar que conté I’anié
permanganat, MnO4~ que és B. El solid marré C correspon al MnO:2. Si s’han format
aquestes dues espécies simultaniament indica que hi ha hagut una reaccié de desproporcid,
per tant el color de la solucid A correspon a I’ani6 manganat, MnQ42~.

S. 4.19- Una solucié de color rosa és tipica de sals de Co>", per tant B és [Co(H20)s]?*. En
afegir NH3, medi basic, precipita Co(OH): blau o rosa, i en excés d’amoniac es forma solucid
H [Co(NH3)6]**. En afegir H,O, hi ha I’oxidacié del complex de Co(II) a Co(IIl), I és
[Co(NH3)6]3*, i la reducci6 del H2O2 a H>O. En escalfar la solucié que conté aquest complex
s’allibera NH3 i com que el medi és basic precipita Co203-nH20, que és el compost K que
¢s capag d’oxidar el HCI a Cl,. Per tant el compost de partida conté Co(II), un compost que
s’ha dissol en acid, per tant un oxid basic. El residu C que no és soluble en acid diluit, pot
ser una especie acida, insoluble en aigua, per tant, sembla un oxid. Un oxid acid que es
redissol en base, forma una oxosal o un hidroxocomplex, per tant pot ser un oxid metal-lic,
amb poc caracter metal-lic i g/7 gran, ja que no té caracter basic. Que tingui color blanc fa
pensar en un metall del bloc p. Precipita un sulfur, color groc, per tant no és ni PbS ni SnS,
sind que €s de Sn(IV), F és SnS2 que es redissol en excés de sulfur formant la tiosal, G,
SnS32; per tant C és SnOz i D és SnOs> o [Sn(OH)s]>". Per tant A és CoSnO3 o be
Co0O-SnOs.

S. 4.20- Primer cal veure quines especies es poden identificar facilment. Per exemple, una
reaccido amb HNO3 que forma un gas C de color taronja indica que €s reaccio redox i que C
¢s NOz2. Una segona pista és que quan s’escalfa A es despréen NO, indica que hi ha algun
component de N en el compost A. Quan s’afegeix cromat a la solucié B i precipita un compost
vermell F ja es pot saber que F és Ag2CrOu. Per tant la solucié B conté ions Ag®. Sabent
aixo ja es facil veure que quan B es tracta amb HCl 1 es forma un precipitat blanc L. aquest
és AgCl que és soluble en amoniac ja que forma el complex [Ag(NH3)2]". Quan la soluci6 J
es tracta amb solucid de nitrat de bari el precipitat blanc que es forma K correspon al BaSQOs4.
Per tant vol dir que la solucié J conté ions sulfat. Aquesta soluci6 prové d’haver utilitzat
S»03% i si s’ha format SO4> s’ha d’haver format també S>~; o sigui que com que la solucié
emprada B contenia ions Ag" el precipitat negre H és AgaS i el compost precursor de color
blanc G sera Ag2S203. Fins aqui s’ha identificat que el compost A conté el catid Ag". També
s’ha vist que A ha de contenir alguna espécie de N. Quan es dissol D s’obté una solucio
similar a B, és a dir que el compost D conté el catio Ag". El solid negre E s’oxida amb HNO;
ja que s’allibera el NO> i tornem a tenir Ag" en solucio. Per tant D i E contenen Ag, pero en
D és ja Ag' en canvi a E s’ha d‘oxidar, aixi que E és Ag(0) i D és AgNOs. El compost de
partida A és AgNOz2. En medi acid el AgNO; forma HNO: que desproporciona en HNO; 1
NO que passa a NO2 amb O: o be passa directament a NO 1 NO». La descomposici6 térmica
de AgNO; dona NO, Ag i AgNOs. La reaccio €s complexa ja que per una banda el nitrit és
poc estables i pot descompondre donant, de forma analoga al que passa en medi acid, AgNO3
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1 NO; per altra banda, el nitrit és reductor, per tant pot reduir a la Ag(I) per donar Ag
metal-lica mentre 1’anio nitrit s’oxida a nitrat, formant AgNOs3.

S. 4.21- Un i6 metal-lic que dona un precipitat soluble en calent amb clorurs és el Pb", per
tant C és PbCl21 D és PbSQOa. La solucio B és oxidant, i en medi acid té color vermell-taronja
pero el solid A és groc, per tant el canvi de color és degut a I’equilibri cromat/dicromat. O
sigui que A és PbCrQOs i B és una solucié que conté Pb?* i Cr207*. La solucié B amb H,S
dona dues reaccions paral-leles: una reaccié redox, en que el dicromat es redueix a Cr(IIl) 1
el sulfur s’oxida a S; 1 una reaccié de precipitacié del compost F que és PbS. La solucio6
verda E correspon a [Cr(OH)(H20)s]?*, ja que el [Cr(H20)6]*" és blau-lilés. Aquesta soluci6
amb NH3 diluit precipita G que és Cr203-nH20 que té caracter amfoter i es redissol en
NaOH en excés, formant H [Cr(OH)e]>~. Quan E es tracta amb NHj3 concentrat hi ha la
formacié de G perd també la formacio del complex I que és el [Cr(H20)(NH3)s]3".

S. 4.22- Que doni diferent compost segons la quantitat d’agent reductor, com ¢€s el SnCla,
indica que es tracta del Hg(II): si se’n posa poc s’obté el Hg2Clz (F) i amb excés forma Hg
(G); en ambdos casos 1’estany(II) s’oxida a Sn(IV) que precipita en forma de SnO> de color
blanc. La solucié C és [HgCls]*~ ja que s’ha fet servir aigua régia (HNOs-HC1-> NOCI, Cl,
i H2O) que aporta clorurs i és oxidant. E és BaSO4. La solucié de D és reductora ja que
redueix al permanganat i forma sulfat. Per tant D és SOz. B és sofre, ja que quan s’escalfa a
I’aire dona SO». L’aigua régia és oxidant, i ha format S, per tant partiem d’un sulfur, A ¢és
HgS.

S. 4.23- El polisulfur pot oxidar el Sn(Il) a Sn(IV) 1 precipita el SnS2 (sulfur d’estany(IV) A.
En presencia de sulfurs es pot formar la tiosal SnS3%~que és soluble B. Si la soluci6 de SnCl,
es tracta amb Na>S com que no té propietats oxidants precipita el SnS, C (no hi ha redox) 1
encara que s’ afegeixi excés de NazS no es redissol, el Sn(Il) menys polaritzant que el Sn(IV)
menys tendencia a formar tiosals. Similar al que passa amb els 0xids, SnO amfoter 1 SnO»
acid 1 més tendencia a formar oxoanions.

S. 4.24- El Al en medi basic forma Hz (gas A) 1 la soluci6 sera I’ani6 aluminat o un complex
[AI(OH)4]~ (solucié B). En afegir acid oxalic, primer hi ha la neutralitzaci6 del medi basic 1
precipita AI(OH); o AL203-nH20 (precipitat blanc C). Amb un excés d’acid oxalic es forma
el complex [Al(C204)3]*~ (solucio incolora D). En afegir etanol canvia la polaritat del medi i
precipita K3[Al(C204)3] (compost E) que en tenir tres lligands bidentats presenta isomeria
optica.

S. 4.25- La sal de partida és CaCQOs. El gas acid A és COz, B és CaO. El gas basic C és NH3.
El compost D és NaHCOs. En solucié queda NH4Cl (E). El compost F és el mateix que el
de partida, CaCQOs.

S. 4.26- El Cl2 és un gas oxidant, per tant pot oxidar una solucié de KBr i s’observaria la
formaci6 de Br, de color taronja.
El SOz és reductor, i pot decolorar una solucié de Kl3, ja que redueix el b a ™.
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El HI ¢és reductor, es pot oxidar facilment amb H20:2 i s’observaria la formaci6 de I3~ de
color vermellos.

El HF pot formar el precipitat de CaF2 quan es tracta amb alguna sal calcica.

El CO és reductor, pot reduir alguns oxids metal-lics a metall en estat elemental. E1 CO
s’oxida a COz.

S. 4.27- A és el mini, Pb304. La solucio C conté Pb**(aq) que en preséncia de KI precipita
Pbl2, solid groc soluble en aigua calenta, E. El residu marr6 D és el PbO2 que no ha
reaccionat. A reacciona amb HCI ja que el PbO; és oxidant i s’allibera Cly; amb el PbO la
reaccid €s acid base. Per tant la soluci6 contindra PbCl.

El so0lid B és K2Cr207. En medi basic predomina la forma cromat (H), que en barrejar amb
la solucié C que conté Pb>" precipita PbCrO4 (I). E1 H2SO4 concentrat en fred és un agent
deshidratant. Per tant quan reacciona amb B es forma CrOs, que és el solid vermell F i es
forma també K>SOa. El solid F per escalfament descompon en Oz i Cr203 que ¢€s el solid G.

S. 4.28- a) A: FeS. B: Fe**(aq) i C: Hz2S. D: PbS
b) E: Cu**(aq) i F: NO 0 NO2. G: Cu(OH).. H: CuO. I: [CuCl4]".

S. 4.29- H>SO4 1 H3PO4 els dos tenen anions voluminosos que poden precipitar amb cations
voluminosos. Hi ha dues diferencies importants entre ells: el H2SQO4 és un acid fort i quan ¢€s
concentrat 1 en calent ¢s oxidant; en canvi el H3PQu és un acid feble 1 no té caracter oxidant.
Per tant es pot tractar el Sn amb els dos acids: amb H2SO4 reacciona formant SnO2 1 SOz, en
canvi no reacciona amb acid fosforic.

Ag 1 Au: or és més noble que la plata. La Ag es pot atacar amb HNO3 mentre que el Au
requereix un agent oxidant més fort: aigua régia (HNOs-HCl).

Be(OH): 1 Ba(OH):: la diferéncia és que el Be(OH):2 té caracter amfoter. Si tenim les dues
substancies en solid es pot veure que el Ba(OH): ¢és soluble en aigua i en canvi el de beril-1i
no ho és. Tots dos es dissoldran en medi acid, ja que son basics, pero també es dissoldran en
medi basic ja que el Be(OH); té caracter amfoter i el Ba(OH): és soluble. Per tant la millor
manera sera basar-se en el volum del catio: tractant la solucié de Ba(OH), amb CO> o solucio
aquosa de COg, precipita el BaCOs.

SO2 1 SOs: el SOz és reductor en canvi el SO3 no. Per tant, tractant una solucié de KlIz amb
SO; es decolora, mentre que si s’utilitza SO3 no.

BaO 1 BaOs: en dissoldre’ls en aigua tots dos compostos donen medi basic, la diferéncia esta
en que el peroxid de bari, BaO2, forma també H20x 1 si s’escalfa la solucid es pot observar
la formaci6 de bombolletes degudes al O (hi ha desproporcio del H>O2 en H>O 1 O3).

S. 4.30- Cu i Fe: el Fe s’ataca amb HCIl en canvi el Cu no, en aquest cas cal emprar HNOa.
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Cu20 i CuO: tots dos es dissolen en H2SOy4, i donen una soluci6 blau cel degut al Cu?*(aq),
la diferéncia és que en la reaccié amb el Cu20 hi ha una desproporci6 i per tant també hi ha
un precipitat de Cu metal-lic.

AgCli AgxO: en HNOs3 el AgCl no reacciona en canvi el Ag20 es dissol.
SnO» 1 PbOs: el PbO2 oxida el HCI a Cly, en canvi el SnO; no.

S. 4.31- Cu20 1 AgyO: els dos oOxids es dissolen en H2SO4 perd el Cu(l) desproporciona
donant Cu(II) i Cu(0), i la Ag(I) és estable en solucio.

CuiZn: el Zn s’ataca amb HCI o amb NaOH en canvi el Cu només s’ataca amb HNQO3.

ZnCl; 1 CdCl,: afegint NaOH, el Cd(OH): precipita, en canvi el Zn(OH): té caracter amfoter
i es redissol.

HgCl; i CuCly: afegint NH3 concentrat el complex format té diferent color, [HgCl2(NH3)2]
blanc, [Cu(NH3)4]** blau eléctric. Una altra forma és afegint K1, el Hg(II) forma un complex
incolor, [Hgls]*~ mentre que el Cu(Il) es redueix a Cul i es forma L.

BaCOs; i BaSOs: en medi acid el carbonat reaccionara desprenent-se CO> i el sulfat no
reaccionara.

10.2.5. Sopes: separacio de compostos

S. 5.1- El més noble dels tres metalls és I’or. Pero ni la plata ni el coure reaccionen amb HCL.
Per tant cal atacar 1’aliatge amb HNQO3. L’or no es dissol, en canvi els altres dos si: el residu
solid és Au, i a la solucié hi ha Ag" i Cu®'. Per separar aquests dos ions cal afegir algun
reactiu en que un precipiti i I’altre no: una possibilitat és afegir NaCl. El precipitat correspon
al AgCl. El Cu(Il) segueix en solucio, en forma d’aquocomplex [Cu(H20)s]*" o de
clorocomplex, [CuCls]*", segons la concentracié de clorurs que hi hagi al medi. Ara cal
procedir a la reducci6 de cadascun dels ions. El AgCl es pot solubilitzar afegint NHs, es
forma [Ag(NH3)2]"i es pot procedir a la seva reduccid. Per reduir-lo convindria utilitzar algun
reactiu que no contamini el producte, una opci6 és utilitzar hidrazina N2Ha que donara N».
Aquest mateix reactiu, N2Ha, es pot fer servir per reduir el [Cu(H20)s]*>" a Cu. Una altra
opcio6 seria fer servir algun metall com Fe, Sn, Zn... amb E° negatius, ara be e aquest cas el

Cu es diposita sobre la superficie del metall i dificulta la seva separacio.

S. 5.2- Tractament amb HCI: Solid (Si i Cu), solucié (Sn**, A13*, CI"), H» gas.
Solucié (Sn**, A13* | CI") + H2S > solid (SnS), solucié (Al 3, CI).

solucié (A13*, CI') + NH3 2 ALO3-nH,0 i escalfant > ALOs.

Solid (Si, Cu) + NaOH >solucié (SiOs%). Solid (Cu), Hy gas.

Solucié (Si03*) + H' 2 SiO2'nH>0 escalfant>SiO:.

Solid (Cu) + HNO3 = Cu?" + NO2 gas; afegint Na2CO3 > CuCO;-Cu(OH); i escalfant
CuO + CO2 + H20.
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S. 5.3- H20: solucié (Bi**, NOs~, K', CI") i solid (Ca10(OH)2(PO4)s) .
Solucié (Bi**, NO;, K*, CI") + NaOH - solid Bi(OH)3 , solucié (K*, Na*, NOs~, CI").
Solid Bi(OH)3 + disgregacio reductora amb C - Bi, CO o CO..

Solucié (K", Na*, NOs~, CI") + H2SO4 escalfant > HCI(g) es fa reaccionar amb MnQOz i es
forma Cl2 gas.

Solid (Caio(OH)2(PO4)s) + H2S04 > solucié HiPOs , solid CaSOa.

S. 5.4- H20: solucié (Fe**, SO4>), solid (BaCO3, PbO).

Solucié (Fe**, SO4*) + HNO3 - Fe’*, NO, afegint medi basic, per ex NH3 precipita Fe20s3.
Solid (BaCO3, PbO) > HNO3 > solucié (Ba**, Pb**, NOs"), gas COs.

Solucié (Ba**, Pb**, NOs™) + H2SO04 = solid (BaSQa) , solucié Pb** i NOs~ cristal-litza
Pb(NO3)a.

S. 5.5- H20 - solid (SiOz2, Pb), solucié (HAsO4>, H3:BO3).

Solucié (HAsO4>~, H3BO3) + AgNQO3 - precipita AgzAsQOy4, solucié (H:BO3).

Solucio (H3BO3) + calor > B203 reaccio amb C i Clz s’obté BCls gas.

Solid (SiOz, Pb) + HNO3 = Solucié (Pb**, NO3") + solid (Si0O2).

Solucié (Pb**, NO3") + CrO4> > PbCrOs.

Solid (SiO2) + NaF/HF - SiFs gas.

S. 5.6- H20: tots ions en solucié (Na*, CI-, Br-, I') + Brz2 2 12 que s’extreu amb CH>Cl.
Solucié (Na*, CI", Br-) + AgNQO3 - solid (AgBr, AgCl).

Solid (AgBr, AgCl) + NH3 - solucio [Ag(NH3)2]", CI", solid AgBr.

AgBr + I~ - solid Agl, solucio Br.

Solucio Br~ + H3PO4 calent > HBr gas.

S. 5.7- HNOs: solucié (Pb* NOs~) solid (SiOz(calc), ALOs(calc))

Solucié (Pb** NOs~): afegir medi basic i CIO~> PbO:2 (no es pot fer servir Cl, ja que en
medi basic desproporciona).

Solid: SiOz(calc), Al2Os(calc): disgregacio acida oxidant KHSO4—> SiO2 no reacciona ja
que ¢s acid. De la solucio cristal-litza KAI(SO4)2-12H20.

SiO2 disgregacio reductora, reduccio amb C - Si + CO o COa.

Si + Cl2 gas = SiCla.

S. 5.8- H20: solucié (Fe**, Cr207*) solid (CaCOs, BaSOs, AL2O3).
Solucié (Fe3*, Cr207*) + NaOH > solid Fe203-nH20, solucié (CrO4>).
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Solid Fe203-nH20 + HC1 2> Fe** (aq) i afegint K2C204 > K[Fe(C204)3].

Solucié (CrO4*) + HCI concentrat i calent = (Cr207% + Cl7)> Cr¥*(aq) + Cl.

Solucié Cr¥*(aq) + (Zn+HCI=> H>) treballar sense Oz + NaAc (Ac: CH3COz) = Cr(Ac)..
Solid (CaCOs, BaSO4, A203) + HCI-> solucié (Ca**, CI"), CO; gas, solid (BaSO4i AL203).
Solucié (Ca**, Cl") + Na2COs - solid CaCOs i escalfant > CaO + COs.

Solid (BaSO4 1 A2O3) + disgregacio acida KHSOs i tractament en H2SO4 diluit—> solid
BaSO0s i solucio Al2(SO4)3.

BaSOu disgregacio reductora C + NaCl - BaS i CO».

S. 5.9- HCI: residu Fe203 i Cr203. Solucié Mn**, Cl, gas, CI- - cristal-litza MnCl..

Residu Fe203 1 Cr203 els dos son oxids amfoters, tots dos s’ataquen per disgregacio acida
amb KHSO4 = solucié Fe’*, Cr3t, SO4*.

Solucié (Fe3*, Cr3*, SO4) + NaOH i H202 = Fe(OH)s precipita i en solucié CrO4*-.
Solucié CrO4*~ + Pb?>" - PbCrOs4.

Fe(OH)3 + calor > Fe203, reduccié amb C - Fe + CO; ¢l Fe + Cla(g) > FeCls anhidre.
S. 5.10- H20: només soluble el Ba(NO3)2. S’ha de separar 1’ani6 i el catié. Afegint Na2SO3

1 precipita BaSO3. La solucioé conté NaNO3, acidificant amb H2SO4 s obté el HNO3s. Aquest
¢és el metode industrial.

BaSOs + HCI - s’allibera SOz i la solucio conté BaClz que pot cristal-litzar.

Residu de CaCOs, ALO3 amb HNO3 = el CaCOs; es dissol donant CO; i solucié de
Ca(NO3)2 que es pot cristal-litzar.

ALOs disgregacio acida KHSOs 1 es pot cristal-litzar I’alum.

S. 5.11- H:20: soluble el Mg(NQs)2 i en afegir HPO4>~ > precipita MgHPO4 i per
escalfament condensacio per donar Mg2P207.

Residu (FeCO3, BaSO4, CuO) + HCI = solucié (Fe** i Cu?") i residu BaSOs4.

Residu BaSO4 + disgregacio basica Na2CO3 - BaCOs i aquest amb HNO3; 2 Ba(NO3):2 i
COa».

Solucié (Fe** i Cu**) + HNO3 2> Solucié (Fe** i Cu?**) + NOx.

Solucié (Fe** i Cu?) + NHz = solucio [Cu(NH3)4]**, solid Fe2O3-nH20 que escalfant
Fe20s.

Solucié [Cu(NH3)4]** + H2S = CusS.

S. 5.12- H20: solucié (Na*, CI, NH4*, POs), solid (Cr203 i PbCl).
Solucié (Na*, CI-, NH4*, PO4*) + CaClz = solid Ca3(POa4)2 + solucié (Na*, NH4*, CI").

235



Solid Ca3(POa4):2 + disgregacio reductora C + SiO2 2 P (gas) + CaSiOs.

Soluciéo (Na*, NH4*, CI") + H2S04 > HCI gas que es fa reaccionar amb MnO:z = Cl.
Solid (Cr203 i PbClLz) + H20 calenta - solucié Pb* i solid Cr20s.

Solucié Pb** + NH3~> PbO, disgregacio reductora, C-> Pb + CO.

Solid Cr203 + disgregacio basica oxidant (NaCOs + KNO3)—> Na2CrOs, acidificant s’obté
Na2Cr207.

S. 5.13- H20: solucié (K*, CI, Na*, NOs3"), solid (Fe i Pb).

Solucio (K*, CI, Na*, NO3") + AgNO3; > solid AgCl i soluciéo (KNQOs, i NaNO3) >
recristal-litzacio per separar els dos nitrats.

Solid (Fe i Pb) + HCI calent > solucié (Fe**, Pb**, CI") i H, gas.

Solucié (Fe**, Pb**, CI") refredar - solid PbCl: i la solucié (Fe**, CI").

Solid PbCla + HNO3 calent > HCI gas + Pb(NOs).

Solucié (Fe**, CI") + HNO3 2> Fe** afegint (NH4)2SO4 es pot obtenir (NH4)Fe(SO4)2.

S. 5.14-Solubles en H20: Ba**, NOs~, K", MnOs~. Residu solid: CoO, TiOz i SiOx.

Solucié aquosa (Ba?*, NO3~, K*, MnOx4") per separar el Ba del Mn es pot precipitar BaSO4
afegint una solucié de Na2SQa4.

Precipitat BaSOq4 fent una disgregacio reductora (C+ NaCl(fonent) + calor) > BaS + CO o
COo.

Solucio (K*, MnOq¢") primer es redueix a MnOz, per exemple amb solucié de KBr i el Br>
s’allibera per escalfament o s’extreu amb un dissolvent com el CH>Cl.

MnO: disgregacio basica oxidant (KOH + KNO3+ calor) 2 K:2MnQ4 + NO o NO».

Residu solid (CoO, TiO2, SiO2) + HCI conc = solucié [CoCls]* i residu solid (TiOz i
Si02).

La solucié acida de [CoCls]*~ es tracta amb excés de NH3z(aq) primer es neutralitza ’acid i
després substitucié dels lligands: [Co(NH3)s]>" que amb els clorurs del medi cristal-litza la
sal [Co(NH3)6]Cls.

Residu solid (TiOz 1 SiO2): disgregacio acida (KHSO4 + calor) el que reacciona ¢és el TiO»
formant TiOSQO4 soluble en H>SO4 diluit tractant amb base es torna a precipitar el TiO2 ja
separat del Si0O». El SiOz2 es pot fer una reduccié amb C per obtenir el Si.

El TiOz es tracta amb C+ Cl2 0 HCl 1 s’obté el TiCla.
S. 5.15- Solubles en aigua: Na2B4O7 1 NaCl. Tractant la soluci6 amb H2SO4 i escalfant, el
gas format és HCI; de la solucio es pot cristal-litzar el H3BOs3.

Residu (Cr203, SiO2 1 CuO): 1’0xid basic CuO és soluble en acid. Un cop es té la solucio de
Cu?* es redueix afegint una solucié de KI, precipita Cul i s’extreu el I, format amb CHCl,.
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Residu (Cr203, SiO2) disgregacio acida oxidant (KHSQO4 + calor) nomes reacciona 1’0xid
amfoter, el Cr203, s’obté la solucié de Cr3* i SO4*~. Aquesta solucid amb excés de medi
basic [Cr(OH)s]*>~ i s’oxida facilment amb H20:2 per formar cromat CrO4* i H>O.
Acidificant el medi s’obté el dicromat i pot cristal-litzar el K2Cr207.

Al residu de SiOz2 calcinat se 1’hi fa una disgregacio basica amb Na2CO3 1 s’obté Na2SiO3
acidificant 1a massa fosa s’obté el SiO2 gel i s’allibera CO».

S. 5.16- Soluble en aigua: Na2Cr207. Com que s’ha d’obtenir 1’0xid de Cr(VI) no ha de
canviar 1’estat d’oxidacio, cal acidificar el medi i cal un agent deshidratant: el H2SO4
concentrat compleix les dues caracteristiques, acid i deshidratant. S’obté 1’0xid de crom(VI),
CrOs.

El CaCO:s és soluble en acid, tractat amb HCI forma CO; i solucio CaCl, afegint carbonat
tornem a precipitar el CaCQs; per escalfament d’aquest solid CaCO3 + calor - CaO + CO..

Residu (Al203(calc) 1 SiO2(calc)) en fer una disgregacio acida només reacciona 1’0xid
amfoter, AlLOs. Al,O3 + KHSO4 + calor = solucié que conté K*, SO4*, AP* i es deixa
cristal-litzar I’alum.

SiO2(calc) en fer una reduccié amb C s’obté el silici elemental, Si, i en fer passar un corrent
de Cl2 gas sobre el solid s’obté el SiCla.

S. 5.17- Soluble en aigua: FeSOa. Per oxidar el Fe(Il) a Fe(Ill) amb HNOs3, que es redueix
a NO o NO», la solucio de Fe(Ill) es tracta amb NH3 concentrat i després de neutralitzar-se
tot I’acid precipita el Fe203-nH20. Aquest 0xid es deshidrata per escalfament.

BaSOs 1 Pt: es fa una disgregacio basica amb Na2CO3, el Pt no reacciona mentre que el
BaSO4 passa a BaCOs, 1 per tractament amb HNO3 es pot cristal-litzar el Ba(NOz3)2 un cop
s’ha alliberat tot el COs».

Pt amb aigua régia (HNO; + 3 HCI) s’ataca 1 s’oxida a Pt(IV) formant-se en la soluci6 acida
[PtCle]?* i afegint NH4Cl cristal-litza el compost desitjat.

S. 5.18- Solubles en aigua: Na2SO4 1 NaCl, afegint una solucié de Pb(NO3)2 precipita el
PbSOy4; el PbCl; és soluble en calent pero insoluble en fred. Un cop separades de la solucio
les dues sals de plom(Il), queda NaNOs3 i NaCl; si s’hi afegeix una solucid6 de AgNO3
precipita AgCl.

Residu CaCOs3 1 SiOz2: El CaCOs sal basica soluble en acid en canvi el SiO2 és oxid acid per
tant no es dissol en acid.

CaCO3 + HCI1 = CO; + solucié que conté¢ CaClz i NaHCQOs; afegint a la solucié resultant
una solucié de Ba(OH): (preparada a partir de BaCl, + NaOH), precipita BaCOs.

SiO2(cal): s’haura de fer una disgregacio basica, amb Na2COs escalfant a fusid i s’obté el
NazSiOs.
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S. 5.19- Soluble en aigua: Na:SQs, afegim S solid i s’escalfa a ebullicio un cert temps.
S’eliminen les restes de S i la solucio conté Na2S203 que es pot precipitar afegint unes gotes
d’etanol, ja que canvia la polaritat del medi.

Residu solid: BaSO4, CaCO3, AgCl al tractar amb HCl reacciona el CaCOs3, formant-se CO>
i solucio de CaCly, que concentrant-la pot cristal-litzar el CaCl..

Residu BaSO4 1 AgCI: si es tracta amb NH3 concentrat es dissol el AgCl per formar el
complex [Ag(NH3)2]" i CI, afegint a aquesta solucio una solucié de KI precipita el Agl que
¢s molt insoluble.

BaSOu: disgregacio reductora amb C i NaCl (com a fonent) i es forma el BaS.

S. 5.20- Solubles en aigua: MgClz2 i Na2COa. Tractant amb medi basic, NaOH precipita
Mg(OH): i soluciéo Na2CQOs3 i NaCl. El Mg(OH)2 quan s’escalfa en estat solid s’obté el
MgO.

La solucio que conté Na2COs3 1 NaCl en tractar-la amb HCI es forma CO> i en concentrar la
solucio cristal-litzar el NaCl.

Fe i Pb tots dos s’ataquen amb HCI concentrat i calent. Es desprén H». En refredar precipita
el PbClz. Quan aquest solid es tracta amb HNO3 en calent s’allibera HCI 1 de la solucié pot
cristal-litzar el Pb(NO3)a.

Un cop separat el PbCl; a la solucio queda el FeClz que és molt soluble en aigua. En tractar
aquesta solucio amb HNOs s’oxida el Fe?*(aq) a Fe¥*(aq). Afegint (NH4)2SO4 s’obté la sal
doble (NH4)Fe(SO4)a.

S. 5.21- Soluble en aigua: KBr 1 BaClz. Afegint una soluciéo de Na2SO4 precipita BaSOu.
La solucio que cont¢ KBr s’ha d’oxidar, per exemple amb Clz, 1 s’obt¢ el Bra.

El Fe s’ataca amb HCI: Fe?*(aq) i després per tractament amb HNO3 es forma Fe3*(aq),
afegint NHs precipita Fe203-nH20 1 escalfant a temperatura elevada Fe203.

El Cu s’ataca amb HNO3. La soluci6 que conté Cu?*(aq) es pot tractar amb una soluci6 de
Na2COs 1 precipita un carbonat basic Cu(OH)2:CuCOs que per descomposicio téermica dona
CuO.

El Cr203(calc) no ¢€s soluble en acids ni bases. Cal fer una disgregacio basica oxidant amb
Na>COs (basic) i Na,O: (basic i oxidant): s’obté el Na2CrQs que és soluble en aigua i afegint
una solucié de PbNQs precipita el PbCrOs.

S. 5.22- Soluble en aigua: Pb(NO3)2 1 KMnOa4. Si la solucid es tracta amb HCI en calent hi
ha una reaccio redox entre el MnOj4™ i el CI” formant-se Mn?*(aq) i s’allibera Cly; en el medi
hi ha també Pb?*(aq) i anions CI" i NOs". Refredant la soluci6 precipita PbClz2. Sobre una
suspensio de PbClz2 i HCI s’hi fa passar un corrent de clor gas, Clz, 1 s’afegeix NH4Cl per
precipitar el compost.
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La solucié que conté Mn?* es precipita amb medi basic, NaOH, i precipita Mn(OH)z;
aquesta reaccid cal fer-la en un recipient tancat, per evitar la preséncia d’oxigen, Oz, que
provocaria 1’oxidaci6 del compost.

Residu solid SnO2 i Cu: el SnO» és un o0xid acid per tant no reacciona amb HNQO3, en canvi
el Cu s’ataca amb HNOs.

Cu + HNOs: la solucié conté Cu?* i s’allibera NO o NO,. Quan la soluci6 es tracta amb
soluci6 de Na2COs3 en un primer moment s’allibera CO; (neutralitza 1’acid del medi) i després

precipita el carbonat basic de coure, Cu(OH)2:CuCOa, que per descomposicio térmica dona
el CuO.

El SnO2 en medi basic concentrat és soluble: [Sn(OH)s)?~ i afegint una solucié de NazS
precipita el sulfur de Sn(IV): SnSa.

S. 5.23-En aigua es dissol el FeSO4. Quan la solucio es tracta amb HNO3 en calent s’oxida
el Fe(Il) a Fe(I1I) i afegint NH3 concentrat, primer es neutralitza 1’acid i després precipita el
Fe20s.

Solid (Ag2CrQ4, Al203(calc)) es tracta amb excés d’acid per afavorir el pas de cromat a
dicromat i que es dissolgui. Solucié (Ag* i Cr207*") i solid (A1203 calcinat).

Solucié (Ag* i Cr207%") amb H20: es redueix el Cr(VI) a Cr(IIl), i es desprén O,. Cal fer
aquesta reaccid previa per evitar la presencia de dicromat que €s oxidant. Afegint KI a la
solucio precipita el Agl. A la soluci6 queda el Cr3*(aq).

El AL203 fent una disgregacio acida amb KHSO4 s’obté I’alum.

10.2.6. Miscel-lania

S. 6.1- La reaccié de descomposici6 térmica d’un oxid és: MO + calor > M + % Oz. Per
tant, la temperatura a la que es doni aquesta reacci6 sera menor per 1’16 metal-lic que tingui
més facilitat per reduir-se. De forma orientativa (ja que no s’esta parlant d’espécies en
solucio): el £°(Zn**/Zn) < 0 mentre que E°(Hg*'/Hg) > 0; per tant el Hg(I) té molta més
tendencia a reduir-se. Aixi que el HgO descompon facilment mentre que el ZnO és molt més
estable térmicament.

S. 6.2- L estabilitat térmica dels carbonats depén del poder polaritzant del catié, A" > Mg**
> Ca®’. Com més polaritzant és el cati6 més facilment es trenca 1’ani6 carbonat per alliberar
COs. Aixi doncs el més estable és el CaCOs3, que és el que requereix una temperatura més
elevada per descompondre CaCO3—> CaO + CO». A continuacid, a una temperatura inferior
descompon el MgCOs i el que descompondria a temperatura més baixa és el Al,(CO3)3 que
no esta clara la seva existéncia.

S. 6.3- a) Reacci6 acid-base; un 0xid d’un metall, CaO, basic i un 0xid de no metall, SiO»,
acid.
b) Reaccid redox: el CO és el reductor, redueix part del Fe(III) a Fe(II).
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c¢) Reaccid redox: el CO agent reductor.

d) El C agent reductor.

S. 6.4- a) Fals, el catio AI** és polaritzant i per tant el [Al(H20)s] ** presenta reaccid
d’hidrolisi acida.

b) Fals. La geometria dels dos oxoacids és diferent. HCIOu4, és tetraédric, acid fort, quan
forma 1’anio6 hi ha una carrega negativa deslocalitzada entre els 4 oxigens, per tant 1’oxoani6
esta molt estabilitat i ’equilibri desplagat cap a la seva formaci6. L’acid periodic té una
formula HsIQOg, en ser el lode més voluminds la geometria és octaédrica, quan perd el primer
protd la carrega negativa només esta deslocalitzada entre dos oxigens, per tant I’equilibri esta
molt menys desplagat.

¢) Cert. El Cr(OH);3 és un hidroxid amfoter per tant es redissol tant en medi acid com basic.

d) Fals. En baixar en el grup s’estabilitzen els estats d’oxidacidé més elevats.

S. 6.5- a) En baixar en el grup s’estabilitzen els estats d’oxidacio superiors. A més, el NC
= 7 requereix que 1’atom central sigui voluminos.

b) EI W i Pt estan en el mateix periode, en avancar cap a la dreta, la Zer augmenta, els
electrons més atrets, per tant més tendéncia a presentar estats d’oxidacié més baixos que els
del comencament de la série de transicio. Pt(VI) és molt oxidant i pot reduir-se oxidant a la
molécula d’oxigen formant el catié O>".

¢) Els oxoanions dels elements del 4™ periode son més oxidants que els del 3" periode, ja que
els atoms centrals estan situats a la taula periodica després d’haver-se omplert els orbitals 3d,
per tant la Zer és més gran del que es podria esperar només pel fet de baixar en el grup. Major
valor de Zer vol dir que els electrons estan més atrets, més tendéncia a reduir-se quan es
troben en estats d’oxidacio elevats.

d) El H2SO4 concentrat té un cert caracter oxidant. No pot oxidar a 1’ani6 clorur pero si que
pot oxidar al iodur. En tractar el NaCl en estat solid amb H2SO4 s’allibera HCI gas; si es fes
la reaccid en solucid no hi hauria despreniment de HCI, quedaria en soluci6.

e) El Mg(OH); té caracter basic, en canvi el Be(OH)2 té caracter amfoter, ja que el catio Be**

és més polaritzant que el Mg?*. Quan el Be metal-lic reacciona amb NaOH de fet reacciona
amb els H" de ’aigua, formant Ha. Per tant es formaria Be(OH), perd com que és amfoter es
redissol en haver-hi medi basic. Amb el magnesi, podria comencar la reaccio, pero en formar-
se el Mg(OH); sobre el metall s’atura la reaccio.

S. 6.6- a) Na*, CN-, HCN (poca quantitat), OH-; en afegir acid I’espécie el HCN sera
I’espécie predominant i CN™ la minoritaria. En afegir base hi hauria encara menys quantitat
de HCN que en la soluci¢ inicial.

b) Ba?" i OH-, en afegir acid HCI neutralitzacio, Ba?" i CI". En afegir NaOH cap canvi a part
de que hi haura també ions Na".
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¢) [Fe(H20)6]** i CI'. En afegir HCI cap canvi. En afegir NaOH precipita Fe(OH); o
Fe203-nH20 i en solucié quedara majoritariament Na*i CI.

d) Ag" i NOs~. En afegir HCI apareix un precipitat de AgCl. En afegir NaOH no s’observara
cap canvi.

S. 6.7- CO2(g) + H20 + CaCOs(s) 2 CaHCOs(aq) reaccio acid-base.

CaClz(aq) + NazPOs(aq) = Ca3(PO4)2(s) + NaCl(aq) reaccio de precipitacio.

Cr203(s) + Na2Oa(s) + calor >Na2CrOau(s) disgregacio basica oxidant.

TiCls(1) + H2O = TiO2 + HCl reacci6 d’hidrolisi.

Cla(aq) + SrO(s) = Sr(ClO)2(aq)+ SrCla(aq) desproporcio dels halogens en medi basic.

S. 6.8- El peroxodisulfat S208>~ és un anid molt oxidant. Una espécie de Ag paramagnética
vol dir que té algun electrd desaparellat, per tant no pot ser Ag(I) que és un i6 d'°, ha de ser
un i6 d’ per tant vol dir que s’ha oxidat de Ag" a Ag?** i el S20s” es redueix a SO4>". La
preséncia del lligand piridina, coordinat a la Ag®* 1’hi dona una certa estabilitat [Ag(py)4]*"
especialment si 1’ani6 és el S20s>". La Ag?" és molt oxidant i pot oxidar al Mn>" a MnOy4 .

S. 6.9- Fe?" i Fe*: una possible reaccio és afegir [Fe(CN)s]*~ ja que la soluci6 que conté Fe**

dona color verdds mentre que la que conté Fe?* dona color blau.

Sn2* i Zn%*: el Sn** és reductor en canvi el Zn>" no ho és. El Sn?"pot reduir al Hg>* a Hg o

Hg,Cl si hi ha clorurs al medi i hi ha un excés de Hg?", i el Sn** s’oxida a SnO..

NH4" i K*: el catio NH4" és acid, en canvi el K' és neutre. Afegint NaOH a la soluci6 en el
primer cas s’allibera NH3 en escalfar 1 es pot detectar posant un paper indicador humit a la
boca del tub.

CO03% 1 SO3%: s6n dos anions basics, el que els diferencia és que el sulfit té propietats redox,
¢s reductor. Primer cal afegir acid per tenir soluci6 saturada de CO i de SO2 i1 després tractar
amb soluci6 aquosa de > (en realitat I37): el SO2(aq) redueix el I> a I" 1 la soluci6 es decolora;
es forma SO4> que es pot identificar afegint BaCl, ja que precipita el BaSO4. No es fa la
reaccio en medi basic ja que el I desproporciona en aquestes condicions.

Ag* i Pb*": en afegir CI” els dos ions precipiten AgCl i PbCla, la diferéncia és que el PbClz
¢€s soluble en calent i el de plata no. Una altra forma de diferenciar els dos precipitats €s
afegint NH3 concentrat, ja que el AgCl es dissol formant el complex [Ag(NH3)2]*; el plom
en ser un metall del bloc p no forma complexos amb NH3.

Br 1 NOs™: el AgBr és insoluble, per tant si a les dues solucions afegim solucié de AgNOs3,
la que precipita ¢és la que conté el bromur.

CI” 1 Br: es poden diferenciar pel diferent poder reductor, el bromur és més reductor que
el clorur 1 pot reduir el MnO4~ formant-se Br> que dona color groc a la solucio.

AP* i Ca**: tots dos ions precipiten en afegir NaOH, pero el AI(OH)3 té caracter amfoter i
es redissol a la que s’hi afegeix un excés de base. E1 AI(OH); precipita abans que el Ca(OH)»
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que és més soluble, pero en excés de medi basic, s’afavoreix la precipitacié del Ca(OH)z i la
redissolucio del Al(OH)s.

S. 6.10- Duresa de ’acid de Lewis: Fe** > Fe?' ; duresa de la base de Lewis: F- > CI". La
combinaci6 més estable és dacid dur-base dura, o sigui que la reaccid es desplaga cap a
’esquerra, cap a la formacié del [FeFs]*~ i [FeCls]*.

La reaccio es desplaga cap a I’esquerra, cap a la formacioé de PdS ja que és un catio fou i un
anio6 fou. E1 Na* és un catié més dur que el Pd*" i el NO; ™ interacciona per O per tant és dur.
S. 6.11- CoO és un oxid d’un metall, per tant té caracter basic i per tant reacciona amb acid,
formant aigua i el Co®" queda en soluci6 en forma d’aquocatio:

CoO + HCI = [Co(H20)6]*" + CI” + H,0

El K20 és un 0xid d’un metall per tant té caracter basic (pot cedir O*), el As203 és un Oxid
d’un no metall per tant té caracter dacid (pot acceptar O~ i formar un 0xoanio).

K20 + As;03 22 KAsO»

S. 6.12- S6n dos compostos de Pb(IV), que és oxidant; el 1" s’oxida facilment, per tant
’estabilitat del PbF4 > Pbls.

El C no pot sobrepassar 1’octet, en canvi el Si si.

El Cr(VI) és oxidant i I’estat d’oxidacio més estable del Cr és Cr(III).

S. 6.13- Reaccio redox: el Cl2 és més oxidant que el I, per tant la reaccio es desplaga cap a
I’esquerra.

Reaccié acid-base: el NHa* és un dcid que reacciona amb la base, NaOH, la reaccio es
desplaga cap a I’esquerra.

Reaccio acid-base: I’ani6 sulfit és una base 1 reacciona amb I’acid. Reaccid desplacada cap
a la dreta.

Reaccid de precipitacio: el BaSO4 és molt insoluble ja que té anid 1 catid voluminosos.
Reaccio6 desplacada cap a I’esquerra.

El Pt(IT) és acid de Lewis tou 1 el Co(Il) acid de Lewis dur, El iodur és base de Lewis més
tova que el clorur. Per tant la reacci6 esta desplacada cap a la dreta.
S. 6.14- Reacci6 acid-base, es forma Na2SiOs.

Descomposicio térmica, en una primera etapa forma Na>S>07 1 H20. Si es continua escalfant
descompon donant SO3 1 Na2SOx.

Reacci6 redox, el HNOs és oxidant, oxida el metall a Cu?**(aq) i es redueix a NO o NO,.

Reaccid redox, I’alumini s’oxida a [AI(OH)4]~ o [AI(OH)s]>~ ja que es té medi basic i
I’hidroxid d’alumini té caracter amfoter. L’aigua del medi es redueix a Ha.

Reacci6 redox: desproporcio del clor en medi basic, formant-se Cl-1 Cl10™.

242



S. 6.15- NaxSOq4 en afegir acid no s’observa cap canvi, en canvi en afegir acid al Na2S203
desproporciona i es forma S 1 SO2. S observa I’aparici6 de terbolesa degut al softe.

El Be(OH): té caracter amfoter i es redissol en medi basic, en canvi el Mg(OH); és basic i
per tant en excés de base no es redissol.

En escalfar el H202 s’observa la formacioé d’un gas, degut a la seva desproporcio en H>O i
0..

El HCI no reacciona amb el Cu en canvi el HNOs si, la solucié adquirira color blau i es
forma un gas, NO o NO2> (si és marro).
S. 6.16-a) KoCr2O7 + S + calor 2 K2S04 + Cr203
b) TiO2 + C + Clz + calor = TiCls + CO
¢) Ni + HC1 - NiClz(aq) + H:
d) Na;SO4 + C + calor 2 NazS + CO o CO>
¢) (NH4)2Cr207 + calor 2 N2 + H20 + Cr203
S. 6.17- a) El SO2(aq) és un bon reductor i redueix el 105~ a I (el medi €s acid, per tant el I
¢s estable). Com que no hi ha preséncia de I no es pot formar el I3~ i precipitara el L.
b) Reaccid d’hidrolisi, es forma HF(aq) i SiOx(s).
¢) El Clz és un bon agent oxidant, que pot oxidar a I’anié S,03%> a SO4?~ reduint-se a Cl .

d) El Iz no és tant oxidant com el Cl, per tant, oxida a ’anié S>03> a ’anié tetrationat,
S406% reduint-se a I.

e) El mini, Pb3O4, és un oxid mixt 2PbO-PbO: i el més senzill és analitzar que li passa a
cadascun d’aquests 0xids en presencia de HNO3. Aquest acid és oxidant, perd no prou com
per oxidar el Pb(Il) a Pb(IV). Per tant, el PbO reacciona amb HNOs3, reacci6 acid-base, donant
Pb(NO3)2(aq) 1 H2O; el PbO2 no s’ataca amb HNOs ja que no té caracter basic, per tant
queda en solid.

S. 6.18- a) El T no és I’estat d’oxidacié més estable, degut a I’efecte del parell inert, per
tant és oxidant, tendeix a reduir-se a TI". Per la seva banda, el iodur és un bon reductor i es
pot oxidar a I2. Amb excés de iodur, el TI(I) precipita formant iodur de tal-1i(I), TII, ja que
aquesta sal esta formada per ions voluminosos, acid tou-base tova.

b) Les solucions de carbonat tenen caracter basic per tant el Clz desproporciona donant C1
1 ClO7; I’ani6 hipoclorit és forca estable a temperatura ambient, pero en calent desproporciona
donant CI" 1 CIO3".

c¢) L’anio iodur és un bon reductor, per tant redueix 1’acid arsénic H3AsO4 a acid arsenios
HAsO:. El T s’oxida a L».

d) El HNOs oxida els metalls al maxim estat d’oxidacié estable, en aquest cas a Sn(IV), que
precipita en forma d’oxid, SnO2. El HNOjs es pot reduir a NO, HNO:z o NO».
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S. 6.19- En medi acid el Cl i el CIO™ donen una reaccié de comproporciéo formant Clz. En
medi neutre o basic, la reaccio va en sentit contrari, el Cl, desproporciona donant Cl™1 ClO™.
El E°(Cl2/CI") no depen del pH, en canvi el E°(CIO/Cl,) si, com es pot veure en escriure la
reaccio: 2C10~ + 4H* + 2¢” = Clz + 2H,0. Com més acid és el medi més favorable és la
reducci6 de I’ani6 hipoclorit.

S. 6.20- H3BOj3(s) + H2O(1) 2[B(OH)s] + H3O" (a@cid-base segons el model de Lewis).
Cr203(s) + 2 Na2Ox(s) + calor 22 Na,CrO4 + NaxO (disgregacio basica oxidant).

Au(s) + CN(aq) + O2(g) 2 [Au(CN)2]” + OH™ (redox i complexacio; 1a formacio del
complex fa disminuir el £°(Au(I)/Au(0)) i I’oxidacié amb oxigen €s possible).

(NH4)2COs(s) + calor NH3(g) + CO2(g) + H20 (descomposicio téermica)

S2057(aq) + [AI(H20)6]*" = S + SO2(aq) (I’ani6 tiosulfat desproporciona degut al caracter
acid de les solucions de sals d’alumini(IIl). El A¥*(aq) presenta hidrolisi acida).

S. 6.21- a) [BeClx(py)2] és un complex tetraédric, al voltant del Be?* hi ha 4 parells
d’electrons. El compost [BCl3(py)2] no pot existir ja que al voltant del B hi hauria 5 parells
d’electrons, i en ser un element del 2" periode no pot sobrepassar I’octet, ja que només té
orbitals s 1 p.

b) Model acid-base de Pearson: €l catio Fe** és dur i el O és dur. El catio Hg?*" és tou i el S
és tou. Les millors combinacions sén dur-dur o tou-tou.

¢) Base de Lewis, vol dir que t¢ parell d’electrons solitari per compartir. En el (SiH3)20 com
que el Si és del 3% periode, té orbitals d buits, per tant hi ha un cert caracter d’enlla¢ T entre
d(Si)-p(0), aixo fa que el parell d’electrons amb el que actuaria com a base de Lewis estigui

menys disponible. El C no pot superar 1’octet 1 no hi ha la possibilitat de formar enllag 7t en
el (CH3)20.

d) EI [Cr(H20)6]3" presenta hidrolisi acida ja que el catio Cr** és polaritzant.

e) Per atacar al Cu cal un acid oxidant, ja que el E°(Cu**/Cu) > 0. L’acid fosforic no és un
acid oxidant.

S. 6.22- a) (NH4)2Cr207 + calor 2 Cr203 + N2 + H,O; NH4Cl + calor = NH3 + HCI. Les
dues son descomposicions térmiques, pero la primera és de tipus redox i la segona acid-base.
b) 2 NaxS>03 + AgBr = Nas[Ag(S203)2+ NaBr (formacié de complex).

¢) NoHs +2 KIz = 4 HI + 2 KI + N2 (redox)

d) Sx* + H" & S + H2S (redox, desproporcid)

¢) Cu20 + HNO3 2 Cu?*(aq) + NO o NOz + H20 (redox)

f) KHSO4 + TiO; + calor = TiOSO4 + K2SO4 + H2O (disgregacio acida)

S. 6.23- SO + [Fe(H20)6]**=> SO4* + [Fe(H20)6]*"
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CaH, + HC1 > Haz + CaCl,
SiF4 + H,0 > SiO: + HF
Zn + OH + H,0, 2 [Zn(OH)4]* + H,0

S. 6.24- a) TiO2 amb C i1 Clz es forma TiCls 1 aquest es redueix amb Mg.

b) BaO> amb acid es forma H>O», si es fa servir H2SO4, precipita BaSO4 i a la soluci6 queda
el H2Oa.

¢) El C0304 és CoO 1 Co203, amb HCI, CoCl,, H20 i Cl.
d) Quan s’escalfa el PbS en preséncia de Oz es forma PbO 1 SO».

S. 6.25- Les solucions de A" son acides (hidrolisi acida),
a) per tant hi ha reacci6 redox del H3O" amb el Mg és desprén H; i es forma Mg?*.
b) El sulfur és una base, per tant precipita AI(OH)s.

c¢) L’anio tiosulfat descompon en medi acid formant-se S (que precipita) i SO;.

S. 6.26- NCls i PCls. El compost NCls no sera estable. No pot formar 5 enllagos covalents ja
que sobrepassa ’octet, per tant, en cas de que es pugui obtenir un compost amb aquesta
formula els enllagos no serien de dos centres i1 dos electrons, per tant seria molt menys estable.

CIBr7 1 IF7. Si s’analitza primer 1’atom central: 1’estat d’oxidaci6 positiu elevat és més
favorable pel I que pel Cl, ja que aquest t¢ un radi menor (electrons més retinguts) i més
electronegatiu. Per tant el CI(VII) és més oxidant i el Br és més facil d’oxidar que el F. Per
tant, CI1Br7 és menys estable.

CH3SiOCH3 i CH3COCHs. La diferéncia entre els dos compostos és la substituci6 de C per
Si. L’enlla¢ C=0 ¢és més estable que el Si=0 per dos motius, el Si té un radi més gran, per
tant enllag Si=0O més feble que C=0, i el Si té orbitals d buits, per tant pot reaccionar amb
bases de Lewis. O sigui que CH3SiOCH3 sera menys estable.

Au2031 ALO3s. L’or és un metall noble, té molta tendéncia a reduir-se 1 trobar-se en estat
elemental. Per tant el ALbO3 €s molt més estable que el AuxOs.

NiF3 1 Nils. EI Ni(III) és oxidant ja que 1’estat d’oxidacid més estable d’aquest element és
Ni(II). Dels dos anions el que s’oxida més facilment és el iodur, per tan el compost més
estable és el NiFs.

S. 6.27- a) El caracter acid dels aquocations, [Fe(H20)s]"" depén del poder polaritzant del
cati6. En el Fe** la relacié g/r és més gran que pel Fe**, per tant és més polaritzant i la reaccio
d’hidrolisi acida esta més desplacada cap a la dreta.

b) El sodi metal-lic és molt reactiu, t¢ 1’electrd de la capa de valéncia molt poc atret, i
reacciona amb H20. Per tant no es pot obtenir a partir de la solucidé aquosa. S’obté per
electrolisi de la sal fosa.
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¢) El HF és un acid feble. Es cert que el F és I’element més electronegatiu de la taula
periodica, pero la distancia d’enllag H-F és curta ja que el radi dels dos elements és petit, és
per aixo que és acid feble.

S. 6.28- a) Son dos conceptes diferents: un acid de Lewis és una espécie que té orbitals buits.
Una espécie deficient d’electrons és aquella en que no s’arriba a complir 1’octet, falten
electrons.

b) En el HF(1) hi ha una reacci6 similar a la de I’aigua: 2 HF(l) § F~+ H2F* (espécie acida).
El CF4no pot actuar com a acid de Lewis ja que el C no té orbitals buits, per tant no reacciona
amb el HF. En canvi en el SbF4 el Sb té orbitals d buits, per tant és un acid de Lewis 1 pot
acceptar F~ formant [SbF¢] per tant 1’equilibri d’autoprotolisi es desplaga cap a la dreta, i
augmenta 1’acidesa.

¢) L’aigua quan es comporta com agent oxidant dona la reaccio 2 H2O +2 e~ > H2+2 OH~
per tant com més acid sigui el medi, més favorable és la reaccio (es neutralitzen els OH™ i la
reaccid es desplaca cap a la dreta). El E(H,O/Hz) = E{H20/Hz) — (0,059/2) log [ OH™ J* =
EY(H>0/H») + 0,059 pOH = E(H>O/H») + 0,059 (14 — pH). Per tant, com més petit sigui el
pH (més acid el medi) més gran és el potencial de reduccio E(H>O/Hb»), i per tant més oxidant
és.

S. 6.29- IFs1 Fls. L’atom central ha de ser I’element menys electronegatiu, per tant el 1. A
més el I pot sobrepassar 1’octet 1 formar el IFs.

Is* i Cl3*. Aquests ions tenen 20 electrons, son espécies angulars, i ’atom central tindra la
carrega +, per tant, €s més favorable que es trobi sobre el I que sobre el Cl que és més
electronegatiu. Aixi doncs, el Is* sera més estable.

S206% i S208%. El ditionat S;O¢>" presenta un enllag S-S, “03S-SO3~ en canvi en el
peroxodisulfat S,0s*" hi ha enllag S-O-O-S, “03S-0-0-SOs". El ditionat es pot oxidar i es
pot reduir ja que té un estat d’oxidacid intermedi. En el peroxodisulfat el sofre ja esta en el
maxim estat d’oxidacio, pero té el grup peroxo que €s molt reactiu. Per tant el peroxodisulfat
¢€s molt oxidant, 1 en conseqiiéncia, menys estable.

MCOs: Lestabilitat térmica dels MCO3 disminueix amb el poder polaritzant del catié M**,
per tant el CaCO3 és més estable que el BeCOs.

NiO i PtO. El PtO descompon térmicament ja que el Pt és un metall noble.

S. 6.30- a) Es incorrecta. Es una disgregacié basica, es forma cromit de sodi i dioxid de
carboni: Cr203(s) + NaxCOs(s) 2 2 NaCrO2 + COz

b) Es incorrecta, és una reaccio redox, s’allibera Ha2. Al + NaOH = Na3[Al(OH)s] + Ha
¢) La reaccio no es correcta, és acid-base. NoHs + HC1 - N2HsCl

d) L’acid nitric és oxidant, perd no pot oxidar al Pb(II), per aixd amb el PbO dona reaccid
acid-base 1 amb el PbO; no reacciona. Per tant, la reaccio és correcta.
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e) L’acid nitric és oxidant i oxida al Cu(I) a Cu(Il) que és més estable. per tant es forma la
sal de Cu(Il) i com que el HNQOj3 actua com a oxidant s’ha de reduir a NO, NO2 o HNO». Per
tant la reaccid correcta seria: Cu2O + HNO3 2 Cu(NO3)2 + H2O + NO.
S. 6.31- a) Cal mirar el caracter dur o fou. La reaccio es desplaca cap a la dreta.

AgF + Lil >Agl + LiF

b) També es basa en el caracter dur i tou: el Fe(Il) t¢ més afinitat per interaccionar amb O
que amb S, per tant la reacci6 es desplaca cap a la dreta.

2 Fe(SCN); + 3 Fe(OCN)2 23 Fe(SCN), + 2 Fe(OCN);3

¢) Dos acids no poden reaccionar. La reacci6 va en sentit contrari, cap a I’esquerra; correspon
a la hidrolisi d’un compost molecular:

SOx(aq) + 4 HCl(aq) < SCls + H,O

d) El Cl2 és un bon oxidant i pot oxidar a 1’ani6 tiosulfat, per tant la reaccié va cap a
I’esquerra:

2804 +10H" +8 Cl' € $205* +4 Cl2 + 5 H,0
e) Reaccid dacid-base en la direccio esquerra,

RbBr + HoO € RbOH + HBr

S. 6.32- BeF» + Hgl, € Bels + HgF2 millor combinacio dur-dur i tou-tou.
NH; + NaCl + Ho O € NH4Cl + NaOH reacci6 acid-base.

Hg,lo + I = [Hgls] > + Hg desproporcié del Hg(I) per formacié d’un complex molt
estable de Hg(II).

MnO4> + Mn?" = MnOs reacci6 de comproporcié.

NaCl + SO; + H,O € NaxSO3 + HCl reaccid acid-base.

S. 6.33- El Iz desproporciona en medi basic, donant I" 1 [O3™.
El Zn s’ataca alliberant Hz i formant-se un hidroxocomplex [Zn(OH)4]* .

El fosfor elemental desproporciona, donant PH3 1 HoPO>™ (cal recordar que aquests dos H no
son acids).

El As20s5 en aigua formaria 1I’oxoacid, perd en ser una solucio basica hi ha reaccio acid-base
i forma 1’oxoani6 arseniat AsO4>".

El NaHSO4 és una sal acida, en medi basic es neutralitza el protd que queda i forma SO4>".

S. 6.34- L’ani6 SO3?~ st que pot existir, en equilibri amb HSOs".
L’anié O%* no pot existir, es troba en forma de OH™.

El Br~ s7 que pot existir.
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El HCIO3 ¢és un acid fort per tant no existeix en aquesta forma en solucid; es troba en forma
d’oxoani6é ClOs™.

El F2 no pot existir ja que és molt oxidant, oxida I’aigua a Oz i es redueix a F.

SOCI: no pot existir, hi ha una reaccié d’hidrolisi i es forma SO2(aq)(H2S03), H30" i CI.
ALS3 reacciona amb I’aigua formant H>S 1 A1,O3-nH>0 (Al(OH)3).

02 és estable en aigua.

S. 6.35- 3 SO3* + 2 CrO4> + 5 H20 = 3 SO4* + 2 Cr(OH); + 4 OH™ (redox)
[Fe(H20)6]*" + 6 PH3 € [Fe(PH3)6]>" + 6 H2O (caracter dur-tou)
CH3Hgl + HCI < CH3HgCl + HI (caracter dur-tou)

S.6.36-2 Al +2 OH + 6 H:0 > 3Hz + 2 [AI(OH)4]-
[Cr(H20)6]*" + S205% = S + SOz + H20 (degut a la hidrolisi acida del Cr**(aq))
H20, + H2S03 2 H20 + S04
Pb*" + Cr,07* > PbCrOs
Pb2* + 2 $1052 (excés) > [Pb(S203)2]> + calor > PbS + S04
2Cu*" +4I > 2Cul+ L
[AI(OH)] + CO» >AI(OH)s + HCOs

S. 6.37- CaSiOs3 + calor = no hi ha reaccio, és estable.

MgCOs3 + calor > MgO + COx(g) la formacio de gas afavoreix la reaccio.

NH4Cl(aq) + CO2(g) = no hi ha reaccio, son dos espécies acides.

NaHSO4(aq) + BaO(s) = BaSOs reacci6 dacid-base i precipitacio. E1 BaO és la base.
SO(aq) + Na,O(s) = NaxSO; reaccio acid-base, SO> és 1’acid.

NHs(aq) + AlClz(aq) 2 AloO3-nH20(s) + NH4Cl(aq) reaccio acid-base. E1 NH3 és la base.
Al O3(s) + K20(s) + calor 22 KAIO; disgregacio basica. El Al,O3 actua com a acid.
BF3(g) + PCls(g) = no hi ha reaccio, son dues espécies acides (de Lewis).

FeClz-6H>O(s) + calor = FexO3-nH>O(s) + HCI(g) (poder polaritzant del Fe(III) sobre les
aigiies coordinades).

AgNOs(aq) + HCl(aq) = AgCI(s) + HNOs(aq) (precipitacio).
S. 6.38- a) EI N és més electronegatiu que el P, per tant atrau més al parell d’electrons solitari
que el P i té menys tendéncia a compartir-lo.

b) En el TICl3 el Tl té estat d’oxidacio I11, el TP és oxidant (degut a I’efecte del parell inert),
descompon donant TICI i Cl. Si el compost TlI3 fos també de TI(III) la descomposicio seria
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encara més favorable que amb el clorur, per tant vol dir que no és TI*" sind que és un compost
de TI" amb I’anio I3~

¢) Quan el marbre s’ataca amb salfumant és una reaccid acid-base, es desprén CO,. No
reacciona amb lleixiu ja que I’anid hipoclorit no €s acid, no pot haver-hi reaccié acid-base, i
tampoc pot haver-hi reaccié redox.

d) Mg i Al sén metalls amb E° < 0, per aixo es poden atacar amb acids. Per poder-se atacar
amb bases cal que I’hidroxid del metall tingui caracter amfoter: Mg(OH)> no té caracter
amfoter mentre que el AI(OH); si, ja que el caracter metal-lic Al < Mg i el poder polaritzant
AP > Mg

S. 6.39- Hg2(NO3)2 i KI no poden coexistir en solucié aquosa: es forma Hgol> 1 si hi ha un
excés de KI desproporciona donant Hg i [Hgls]*".
FeCls i KI: no poden coexistir ja que I’ani6 iodur és reductor i es forma Fe?" i I.

K2Cr207 i NaOH: en medi basic el dicromat es desplaga 1’ equilibri entre els dos oxoanions
del crom(VI) i es forma el CrO4>".

NaSx i HCI: I’ani6 polisulfur no és estable en medi acid, desproporciona; es forma precipitat
de S i s’allibera H,S.

Pb(NO3)2 i NazS: es forma el precipitat de PbS.
S. 6.40- a) El F2 és molt oxidant i pot oxidar a la Ag(0) a Ag(Il) 1 ’anid F I’estabilitza (el

F~ no es pot oxidar). Els altres halogens X2 son menys oxidants per aixo s’obtenen els
composts de Ag(l), AgX.

b) El Culz no és estable, ja que el I" té caracter reductor 1 pot reduir el Cu(II) a Cu(l); el Cu(l)
s’estabilitza per formacio del precipitat de Cul.

¢) El I és un solid molecular, molécules no polars, per aixo es poc soluble en aigua. En una
soluci6 de KI es dissol ja que forma una especie ionica, KI3, amb la presencia de 1’16 I3~

d) El sodi metal-lic és molt reactiu, s’oxida facilment; reacciona amb aigua, formant-se
NaOH i Ha.
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11. Resposta a les quiestions

'L agent oxidant és el Cu®"(aq), ’espécie que s’oxida és el Fe. El caracter reductor del Fe és
més gran que el del Cu.

2 El fluorur d’hidrogen fa referencia al compost molecular existent en fase gas HF(g), en
canvi acid fluorhidric és quan esta en solucio aquosa; i és quan esta en solucié aquosa que
posa de manifest el seu caracter acid.

3 No. En aquest cas, si es considera una reacciona analoga als altres casos, es formaria 1’ani6
NH, ™ i el cati6 H3O". La carrega negativa sobre el N i la positiva sobre el O, no és favorable
tenint en compte que I’electronegativitat del N és menor que la de I’oxigen, y (N) < #(O). En
el cas de la reacci6 entre NH3 i H>O, es trenca ’enllag O—H en lloc del N—H.

* No pot existir I’anié O en solucid ja que és una base molt forta i es protona rapidament.
Aquests dos compostos son solids ionics, per tant en dissoldre’ls en aigua es dissocia en els
seus ions, pero si els ions obtinguts poden reaccionar amb I’aigua ho fan. Les reaccions que
tenen lloc en dissoldre les sals en aigua son:

NayO(s) + H20 = Na'(aq) + “O? > aquest i6 no és estable i per tant reacciona immediatament
amb I’aigua: “O%* ” + H20 = 2 OH (aq). Aixi que la reaccioé que té lloc és:

Na,O(s) + HoO - Na*(aq) +2 OH (aq)

En el cas del NaxS la diferencia més important €s que 1’anié sulfur si que €s estable en aigua:
NaxS(s) + H,O > Na*(aq) + S*-

i I’ani6 S?~ pot donar la reaccié d’hidrolisi: S>+ H.O S HS~+ OH (aq).

3 El nitrur de sodi, Na3sN existeix en estat solid: és un compost idnic, ja que esta format per
un element metal-lic 1 un no metal-lic. El primer que es pot esperar en dissoldre’l en aigua és
la dissociacio: NasN(s) + H,O =3 Na'(aq) + “N37(aq)”, ara bé, ’ani6 nitrur en aigua no pot
existir, per aixo esta escrit entre cometes.

En comparar el caracter acid del NH3 1 H20 ja s’ha comentat que 1’aigua és més acida ja
que I’atom central és més electronegatiu i té una Zer major. Es a dir que enfront del “N3~
cedira protons, actuant com a acid, i el nitrur actuara com a base, acceptant-los. L’anio N3~
té una Zer relativament petita, ja que té 3 electrons més que protons en el nucli, els seus
electrons menys atrets, i molta densitat electronica sobre un atom relativament petit, per aixo
tendeix a compartir aquests electrons, a protonar-se i actuar com a base. Per tant:

“N3~ 7+ 3 H,O - NH3(aq) + 3 OH (aq). Aixi doncs, en aquesta reaccio es forma amoniac i
hidroxid de sodi. La reaccié que té lloc és:

250



NasN(s) + H20 - 3 Na*(aq) + NHs (aq)+ 3 OH (aq)

% No, passa el mateix que en els acids poliprotics, com el primer equilibri estd molt més
desplacat que els altres, cada cop menys desplacats. Quan ja s’ha perdut un proto, 1I’especie
[M(OH)(H20)s]* té menys caracter acid, ja que en aquest cati6 1’i6 M?* és menys
polaritzant, ja que té unit un lligand anionic, OH™ que 1’hi aporta més densitat electronica que
el lligand neutre H>O.

7 A I’ambient, especialment en un laboratori de practiques en que hi ha molta gent, I’aire esta
carregat de CO,. Per tant hi ha una reaccio dcid-base COx(g) + CaO(s) - CaCOs(s). En
aquest cas la reaccio és molt favorable ja que I’0xid acid es troba en fase gas, i hi ha major
contacte entre els reactius. No cal escalfar per tal de que es doni la reaccio.

8 El ZnO és I’0xid d’un metall, per tant té caracter basic, és a dir que pot reaccionar amb
I’oxid acid SOs.
ZnO(s) + SO3(g) + calor = ZnSO4(s)

Per altra banda el Zn és un metall que es troba al final del bloc d, per tant la Zer €s gran, t€ un
important caracter polaritzant, i per tant el seu oxid pot tenir caracter amfoter (a I’igual que
passa en solucié aquosa). Per tant en front del Na2O, que és un 0xid d’un metall alcali, que
tan sols pot ser basic, actuara com a oxid acid, captant un “O”:

ZnO(s) + Na20(g) + calor = Na2ZnO2(s)

? El Be és un metall, per tant el BeO és basic. Perd al mateix temps la seva relacio g/r és molt
gran, ja que és del 2" periode, per tant un radi petit i una carrega gran (2+). Per tant en ser un
catid polaritzant el seu 0xid té també caracter acid. En poder actuar com a base 1 com a acid,
es diu que té caracter amfoter.

10°Els dos s6n oxids metal-lics, perd el Na té major caracter metal-lic que el Cr i el Cr(III) és
més polaritzant, per tant el Na20 actuara com a base 1 el Cr203 actuara com a acid. Aixi que
la reaccio que té lloc és:

Naz20(s) + Cr203(s) + calor = 2 NaCrO:z(s) (cromit de sodi).
' En sumar els dos reactius dona: “K>,Mn,Os” que en realitat és el permanganat de potassi.
Mn207(s) + K20(s) + calor = 2 KMnQOau(s)
Hi ha hagut la transferéncia d’un grup “O” al Mn20O1.
CrOs(s) + CaO(s) + calor = CaCrOu(s)
Naz20(s) + V20s5(s) + calor 22 NaVOs(s)

a I’igual que abans, en sumar els dos reactius queda “Na,V»0¢” que correspon al vanadat de
sodi.
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12'El SO3 és un oxid d’un no metall, per tant té caracter dcid, aixi que tan sols podran
reaccionar amb ell els o0xids basics o amb caracter amfoter.

Oxid basic: Ca0. Per tant la reaccio és: SO3 + CaO > CaSOs4
Oxids amfoters: Cr203 i ZnO. Les reaccions que tenen lloc son:

Cr203 + 3 SO3 2 Cr2(S04)3 ZnO + SO3 2 ZnSO4
Oxid acid: CrOs. No dona reaccio ja que els dos oxids son acids.

13 No, ja que el B és del segon periode i no pot sobrepassar I’octet. Pot formar maxim 4
enllagos.

14 Es un compost format per un metall i un no metall, per tant es podria esperar que 1’enllag
fos i0nic. Ara be, el Sn és un metall del bloc p, 1 per tant la diferencia d’electronegativitat
entre Sn 1 Cl no és molt gran, per tant ’enllag entre els dos ions té una certa contribucio
covalent, és ionic-covalent, 1 aix0 explica la baixa solubilitat en aigua.

!5 El iode elemental esta formant molécules, I, per tant forma un solid molecular i la
temperatura de fusid depén de les forces intermoleculars, que en aquest cas son forces de Van
der Waals. Aquestes forces depenen de la polaritzabilitat de la molécula. En el cas del I, és
una molecula voluminosa, per tant amb una alta polaritzabilitat, per tant, les forces de Van
der Waals seran importants, i aix0 explica que sigui solid a T ambient, mentre que el Clo, per
exemple, és un gas.

16 E1 Cr?* és un cati6 dur per tant formara un complex més estable amb Iligands F~ que amb
lligands Br~, per tant Kt [CrFe] >~> [CrBrs] 3. En el cas de la insolubilitat de les sals es pot
explicar de la mateixa forma: el catid Ag* és un acid tou, per tant t¢ més afinitat per una base
tova, com €s el I". Aixi que I’especie Agl és més insoluble que AgCl, la Ks Agl < Agl.

17 En la primera reacci6 el caracter dur dels cations és Li* > Cs" i el caracter dur de les bases:
F~>1T per tant la reaccio es desplaca cap a la dreta on hi ha el LiF (dur-dur) i Csl (tou-tou).

En la segona reacci6 el caracter tou de les bases: I > O* i el caracter tou dels acids Cu* >
Cu?*. Per tant la reacci6 es desplaga cap a ’esquerra, on es forma CuO (dur-dur) i Cul (tou-
tou).

El resultat es el mateix si es compara caracter dur o si es compara caracter tou.

B EIT és més tou que el Cl™ per tant el catid Ag" té preferéncia pel I". La reaccié que té lloc
és:
AgClI(s) + KI(aq) = Agl(s) +KCl(aq).

19 La reacci6 que té lloc és
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NaOH(aq) + HF(aq) 2 NaF(aq) + H20.
De la sal que es forma, NaF, I’ani6 té hidrolisi basica ja que prové d’un acid feble. Per tant
hi ha I’equilibri:
F-(aq) + H20 S HF(aq) + OH (aq)
La constant d’aquest equilibri és Ky; pKy = 14—pKa =14-3,2 = 10,8. Per tant, el pH de la
solucio6 resultant de la neutralitzacid €s basic.
20 La reacci6 de neutralitzacio sera:

CaO(s) + 2 HCl(aq) =2 CaClz(aq) + H20.

Com que I’ani6 CI” prové d’un acid fort no presenta reaccidé d’hidrolisi, per tant el pH sera
neutre.

21 Com ja s’ha vist el BaSO3 és soluble en medi acid, ja que I’ani6 sulfit prové d’un acid feble
1 volatil, forma SO2. En canvi el BaSO4 no sera soluble en medi acid, ja que la protonacid del
sulfat donaria HSO4™ 1 no es protonaria més ja que el H2SO4 és un acid fort.

22 La reaccio seria
Ca3(PO4)2(s) + HCl(aq) S CaClz(aq) + H3POs(aq)

I’acid fosforic és un acid feble, per tant la reacci6 es dona una mica, perd en no ser un acid
volatil no afavoreix el desplacament de 1’equilibri cap a la formacio dels productes.

LG PR ED

canvi en una soluci6 de FeF3 el catio presenta hidrolisi dcida, mentre que I’ani6 presenta
hidrolisi basica, per tant el pH de la solucio de FeFs > FeCls.

24 La reacci6 que té lloc:
CaF2(s) + H2SO4( conc) + calor 2 CaSO4 + 2 HF(g)

En ser el HF un acid feble i volatil, en calent passa a gas i s’allibera del medi, pel que
I’equilibri es desplaca cap a la formacio dels productes.

25 El (NH4)>,CO;3 descompon per efecte de la temperatura, ja que pot donar un acid i una base
que passen a fase gas facilment. La reaccid que té lloc és:

(NH4)2CO3(s) + calor = 2 NH3(g) + CO2(g) + H20(g)

26 S6n oxids metal-lics, per tant tots dos son basics, K20 té major caracter basic que el CoO
ja que el K té major caracter metal-lic que el Co.

27 Sén dos oxids perd un és d’un metall Al,Os i laltre d’un no metall, P,Os. L’0xid d’un no
metall és sempre un oxid acid, aixi que el P203 és acid. El d’un metall en principi €s basic,
pero en ser el AI(IIT) un metall del bloc p (menor caracter metal-lic) 1 un catid polaritzant (g/r
gran) pot tenir també caracter acid; aixi que el Al.Oz3 té caracter amfoter.
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28 Els oxids BeO i MgO son de metalls del bloc s, per tant molt caracter metal-lic, és a dir
molt caracter basic. Ara be, entre els cations, el Be*" és més polaritzant que el Mg?* ja que
amb la mateixa carrega t€¢ un radi molt més petit. Aixi que el BeO té caracter amfoter i el
MgO basic.

29 Sén oxids del mateix metall, el que canvia és 1’estat d’oxidacio. En ser oxids metal-lics el
seu caracter €s basic. Ara be, si el catio €s polaritzant pot tenir caracter amfoter. Aixi doncs
el FeO t¢ caracter basic 1 el Fe203 caracter amfoter.

30 Aquests dos compostos son oxoacids, és a dir que son acids. Tindra un major caracter acid
el de N(V), I’acid nitric (HNO3) que el de N(III), I’acid nitrés (HNO»). L’acid nitric és un
acid fort ja que el N(V) és més electronegatiu que el N(III), atrau més els electrons de ’enllag
N-O 1 afavoreix la desprotonacié: N-O-H. En ’acid nitrés sobre el N hi ha un parell
d’electrons solitari, per tant atraura menys els electrons de I’enllag N-O i no es tant favorable
la desprotonacio del O-H.

31 Aqui es comparen dos oxoacids: fosforic i sulfiric. Per tant tots dos tenen caracter acid.
L’acid sulfuric és un acid fort (en la peérdua del primer proto) 1 el fosforic acid feble, pero cal
justificar-ho. La diferencia és en I’atom central, P(V) i S(VI). El sofre té un estat d’oxidacio
més elevat, 1 és més electronegatiu, per tant atrau més els electrons de 1’enllag amb el OH
(S-O-H) que el fosfor (P-O-H) el que explica la major for¢a acida del sulfuric que del fosforic.
Per altra banda, en 1’anié format en el HSO4™ la carrega negativa queda repartida entre tres
posicions, mentre que en el HPO4™ tan sols entre dos posicions: en estar la carrega menys
deslocalitzada ’equilibri d’acidesa esta menys desplagat.

32 Aquests dos compostos es diferencien en que el Ca és un metall i el B un no metall, per
tant, el Ca(OH)2 és hidroxid de calci, un compost basic, mentre que B(OH)3 és un acid,
I’acid boric. A diferencia dels altres oxoacids, en que es desprotona un dels grups OH, en
I’acid boric el seu caracter acid en solucié aquosa és degut a que guanya un OH™ de I’aigua,
formant 1’anio.

33 Aquests dos compostos son hidracids, i el O i S sén del mateix grup. El caracter acid dels
H>X prové del trencament de 1’enllag H-X. En el cas del S el seu radi €s més gran que el del
O, per tant la distancia d’enllag S-H > O-H 1 per tant és més facil de trencar 1’enllag. Aixi el
H>S és un acid feble enfront de ’aigua. El caracter acid del H»S > H»O.

34 Entre dos aquocations el caracter acid depén del poder polaritzant del catié: com més
polaritzant més desplagada esta la reaccié d’hidrolisi i pet tant més acid és. En Mn?" té una
relacié ¢/r més gran que el Mn?", per tant el seu aquocatioé té major caracter acid que el Mn?".

35 Com més acid sigui el medi més oxidant sera I’aigua.

3¢ Si actua coma reductor s’ha d’oxidar, per tant és més facil d’oxidar com més petit sigui el
potencial de reduccié. Es a dir que a pH basic és més facil d’oxidar, ja que el £°(O2/H,0)
sera menor. En medi basic és millor reductor.
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37 A qualsevol pH el valors del E°(Na/Na) < —1,5 V, per tant a qualsevol pH reaccionara
amb I’aigua formant H, 1 NaOH.

38 E1 E°(Clo/CIY) = 1,36 V inferior al valor de £°(O2/H20) amb sobrepotencial a pH = 7. En
canvi el valors de E°(F2/F) = 2,87 V, queda molt per sobre del E°(O/H>O) amb
sobrepotencial a pH = 7. Per tant es pot dir que el F2 pot oxidar ’aigua:

2 F2 +2 H20 - 02 + 4 HF.

39 Bl E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V pero el E°(Cu(OH)2/Cu) =-0,22 V En medi neutre la reaccio
que té lloc és:

2 Cu+ 02 +2 H20 = 2 Cu(OH):

Com que en I’ambient hi ha CO; aquesta especie Cu(OH)2 de color blau cel, pot reaccionar
amb el CO2 ambiental i formar un carbonat basic de coure: CuCO3.Cu(OH). (malaquita, de
color verd) o 2 CuCOs.Cu(OH); (atzurita de color blau turquesa).

%0 En aquesta sal I’anié dicromat és oxidant, i el catié amoni és oxidable. Per tant té lloc la
reaccid redox. En aquest cas pero, no €s una reaccié de comproporcid ja que I’especie que
s’oxida i la que es redueix no és del mateix element. La reaccié que té lloc:

(NH4)2Cr207 (s) + calor = N2(g) + Cr20s(s) + 4 H20(g)

El Cr(VI) es redueix a Cr(IIl), com que la reacci6 és en estat solid no es tindra el catié Cr**,
sind que es forma 1’0xid.

' Que I’espécie HMnOs4 sigui acid fort vol dir que I’equilibri de desprotonacié esta molt
desplagat. Hi ha dos factors que ho afavoreixen. Per una banda, el Mn(VII) és molt
polaritzant 1 atrau la densitat electronica de 1’enllag cap a ell, afavorint el trencament de
I’enllag 1 desprotonaci6. Per altra banda, I’anié esta molt estabilitat ja que la carrega negativa
es distribueix entre els 4 oxigens, ja que hi ha formes ressonants.

*2 El pendent de la grafica en medi acid és més pronunciat que en medi basic, el que vol dir
que el £°(H202/H20) > (HO2/OH"). Si el E£° de reduccio és major indica que té més tendeéncia
a reduir-se 1 per tant és un millor agent oxidant.

3 L’espécie més oxidant és F. L espécie que desproporciona és C,2 C = B + D; reaccions
de comporporcio: A+C>2B;C+E—>2D;D+F > 2E.

4 $7, ja que en un cas és una reaccio6 acid-base:
Na:S0s3 + HCI = NaCl(aq) + SOz + H20

1 I’altre és una reaccié redox en la que es forma sofre, que precipita, ja que €s una especie
neutre 1 per tant poc soluble en aigua:

Na:S203 + 2 HC1 = NaCl(aq) + SO2 + H20 + S|

Per tant, la diferéncia esta en la formacio de S.
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