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PREFATA

Compendiul  este conceput ca ot pentru
sistematizarea si aprofundarea cunostintelor d¢ | re reactiile de
oxidare-reducere, fundamentale in chimia generala si aplicata.
Reactiile redox au rol esential in procese biologice (respiratia
celulard, metabolism), industriale (arderea combustibililor,
extractia metalelor, sinteze chimice) si naturale.

Materialul este structurat logic, vizand:

» identificarea  si  clasificarea  reactiilor  redox
(intermoleculare, intramoleculare, disproportionare,
comproportionare);

» determinarea numerelor de oxidare si aplicarea
metodelor de echilibrare (bilant electronic, bilant ionic-
electronic);

» analiza influentei mediului reactiei (acid, bazic, neutru);

» stabilirea caracterului spontan al reactiilor pe baza
potentialelor de electrod;

» rezolvarea de ecuatii si probleme prin metode aplicative;

» verificarea cunostintelor printr-un chestionar final.
Invitarea presupune nu doar reguli memorate, ci si

antrenarea gandirii logice si a celei creative, ceea ce asigurd o
intelegere durabila.

Compendiul ,Reactiile de oxido-reducere. Sugestii
teoretice, aplicatii si chestionar pentru evaluarea cunostintelor”
se adreseazd studentilor de la Chimie, Chimie si Biologie,
Biologie si Chimie, fiind util in studiul chimiei anorganice, al
chimiei elementelor si al chimiei fizice. De asemenea,
reprezintd un sprijin pentru profesorii de liceu si pentru elevii
care se pregatesc pentru bacalaureat sau concursuri de chimie.



1. Caracteristica generala a reactiilor chimice

Transformarile care au loc in jurul nostru pot fi adesea
rezultatul unor reactii chimice. O reactie chimica constd in
transformarea moleculelor unor substante in moleculele altor
substante, formate din aceiasi atomi ca si moleculele
reactantilor. Cunoscand compozitia moleculelor reactantilor si
a produselor de reactie, orice reactie poate fi reprezentatd
printr-o ecuatie chimica. Astfel, ecuatia chimica este o forma
prescurtatd si clara de exprimare a reactiei, utilizand formulele
chimice ale substantelor implicate.

Deoarece in timpul reactiei chimice numarul total al
atomilor se conserva intr-o ecuatie chimica corect formulata,
numarul atomilor din reactanti trebuie sa fie egal cu numarul
atomilor din produsi. Pentru a alcatui ecuatia unei reactii
concrete, este necesar sd cunoastem compozitia chimica a
substantelor reactante si a produselor de reactie. In practica,
ecuatiile chimice sunt folosite pentru efectuarea calculelor
cantitative legate de reactiile respective. Studiul detaliat al
diverselor procese chimice a demonstrat cd transformarea
chimica este insotitd de degajare sau absorbtie de energie. De
exemplu, arderea combustibililor este insotitd de degajare de
energie, Tn timp ce un proces esential precum fotosinteza, care
sustine intreaga viatd organica de pe Terra, necesita aportul de
energie din exterior — mai precis, energia radiatiei solare, pe
care plantele o absorb. Fotosinteza este procesul natural prin
care energia solara este transformata in energie chimica.

In functie de modificarea numerelor de oxidare ale
elementelor participante, reactiile chimice se clasifica in reactii
cu modificarea numarului de oxidare si reactii fara modificarea
numarului de oxidare.



1.1. Reactiile care decurg fara modificarea numarului
de oxidare

Reactiile care au loc fara modificarea numarului de
oxidare se desfasoard, de obicei, in solutii cu participarea
ionilor. Deoarece reactiile ionice sunt reversibile, in fiecare
sistem ionic se stabileste un echilibru chimic in anumite
conditii. Deplasarea echilibrului chimic se produce atunci cand
concentratia unor ioni scade, ca urmare a formdrii unor
molecule slab ionizate, compusi greu solubili, substante
volatile sau ioni complecsi.

Spre exemplu: in reactiile de neutralizare echilibrul ionic
se va deplasa in directia formarii moleculelor solventului. Tn
solutie apoasa, reactia are loc cu formarea moleculelor de apa:

HNOs3 + KOH = KNOs + H20
H*+OH" 2 H20; AG®q9s = - 80 kJ
H:O" + OH" 2 2H.0

Aceasta reprezinta un proces comun pentru orice reactie
de neutralizare dintre acid si baza tare, indiferent de natura
lor. Deplasarea echilibrului se efectueaza odata cu formarea
ionilor complecsi, substante greu solubile, compusi volatili:

Zn(OH)2 + 2NaOH = Naz[Zn(OH)4]
Zn(OH); + 20H" = [Zn(OH)4]*
BaCl, + KxSOs = BaSO4| + 2KCI
Ba®* + SO4* =BaS04]
Na,COs + 2HCI = 2NaCl + CO.1 + H.0
COsz* + 2H* = CO21 + H:0

Reactiile de hidroliza la fel se desfasoara fara schimbarea
numdrului de oxidare. Hidroliza reprezinta reactia de
descompunere dintre apa si un compus specific. Mecanismul
de hidroliza variaza semnificativ intre diferiti compusi. De
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exemplu, hidroliza compusilor care se disociazd in ioni in
solutie apare ca rezultat al interactiunii dintre ionii polarizati si
hidratati. Cationii (Cat"™) sunt legati cu apa prin legaturi
covalente donor-acceptor. Sub influenta sarcinii pozitive a
cationului moleculele de apd sunt puternic polarizate si pot
elibera ioni de hidrogen H*, care caracterizeaza mediul acid, iar
grupele OH" se leaga de cation.

Cationul: [Cat(H,0)x]™ + H.0 2 [Cat(H20)x1OH]™Y* + H30*

Actiunea polarizantd a cationului este cu atdt mai
puternica cu cat sarcina lui este mai mare si cu cat raza este mai
micd. Cationii metalelor d (de tranzitie) au actiune polarizantd
mai puternicd decat cationii altor metale. Hidroliza acestor
cationi este destul de complicata si decurge cu formarea
compusilor di- si polinucleari. Spre exemplu, pentru unii
cationi (Cr¥*, Fe3*, Sc*) se pot forma compusi dinucleari,
unde ionii de OH" au rol de liganzi punte.

[Me(H20)6]** + H20 2 [Me(H20)s0H]?* + H30*

H
/O\ 4+
[Me(H,0)sOH]*" + [Me(H,0)sOH]* > [(H20)4 Me /Me —(H;0)4|+2H,0
O
|
H
sau se pot forma si compusi polinucleari'
H20 HZO
H,0 H 0
o on > - ><>r 2
OH
HZO

Anionii (A™) sunt legap cu moleculele de apa prin
legaturi de hidrogen. Sub influenta anionului, protonii (ionii H™)
pot fi desprinsi din moleculele de apa. Ionii OH™ eliberati
creeazd in solutie un mediu alcalin. Protonul se elibereaza cu
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atat mai usor cu cat acidul de la care provine anionul este mai
slab (H.COs, HCN, CH3COOH):
A" +mH0 2 HAMD +mOH

1.2. Reactiile care decurg cu modificarea numéarului
de oxidare

Numdarul de oxidare (N.O.) al elementelor variaza in
reactiile de oxido-reducere, procese in care electronii trec de la
unele particule la altele si fac parte din cele mai raspandite
tipuri de reactii chimice. Astfel de reactii au o mare
importanta in respiratie si metabolismul organismelor vii, in
arderea combustibilului, procese metalurgice, obtinerca
diferitor metale si sinteza multor produse ale industriei chimice.

Notiunea de reactii de oxido-reducere a fost introdusa in
chimie dupa descoperirea oxigenului, realizatd in anul 1774 de
catre J. Priestley. Pentru explicarea reactiilor chimice din acea
perioadd, se utiliza o definitie simplificata a proceselor de
oxidare si reducere. Oxidarea era consideratad ca fiind procesul
de aditie a oxigenului la o substantd sau eliminarea
hidrogenului din aceasta, in timp ce reducerea era definitd ca
aditia hidrogenului sau indepartarea oxigenului. S-a remarcat,
totodatd, ca aceste doua procese au loc simultan, fiind
interdependente — nu poate avea loc o reactie de oxidare fara ca,
in acelasi timp, sd aiba loc o reactie de reducere si viceversa.
De exemplu:

....oxidare..
. oxidare..........
2H2 + 02 2 20 F6203 + 2Al1 —>A1203 + 2Fe
..... reducere...? eeevrreeeeeereducere.. e,



Substantele care cedeaza oxigen sau aditioneaza hidrogen
si se reduc sunt denumite oxidanti, iar substantele care cedeaza
hidrogen sau acceptd oxigen se oxideaza si sunt denumite
reducatori.

In timp, explicarea acestor reactii de oxidare si reducere
devine o componenta esentiald a intelegerii proceselor chimice.
Multe reactii de combinare, descompunere sau substitutie pot fi
interpretate ca reactii de oxidare-reducere.

De exemplu: ...oxidare..

CuSO, + Fe —FeSO, + Cu

.................. reducere...................
lonii de Cu?* se reduc pani la Cu metalic, aditionand

electronii, iar fierul se oxideaza pana la Fe?*, cedand electroni.
Astfel substituirea ionilor de Cu?" dintr-o solutie cu atomii de
Fe se poate exprima prin ecuatia ionica:
Cu?" +Fe — Cu +Fe?*
sau prin doua ecuatii separate:
Fe - 28 — Fe* oxidare
Cu?* + 28 — Cu reducere

lonii de Cu?* (oxidantul) se reduc cu fierul (reducitorul)
pana la atomii de Cu, iar atomii de Fe se oxideaza pana la ionii
de Fe**

Prin urmare, oxidarea este un proces de cedare de
electroni, iar reducerea este un proces de aditionare,
acceptare de electroni.

Reactiile chimice in procesul carora are loc transfer
de electroni de la o substanta la alta se numesc reactii de
oxidare si reducere sau reactii redox.

Transferul de electroni sta la baza proceselor de oxidare si
reducere. 28



2. Numarul de oxidare. Determinarea numarului
de oxidare (N.O.) al elementelor din moleculi sau ioni

Reactiile de oxido-reducere mai pot fi definite si ca
procese ce decurg cu modificarea numdarului de oxidare al
unuia sau al mai multor elemente din compozitia reactantilor.

Astfel, reactiile chimice in procesul carora are loc
variatia numarului de oxidare al elementelor care intra in
componenta substantelor reactante se numesc reactii de oxido-
reducere.

Numarul de oxidare reprezinta sarcina electrica reala
sau conventionala atribuita unui atom din molecula sau ion
complex, daca acesta ar fi format numai din ioni separati sau
daca toate legaturile sale cu acesti atomi intr-o molecula ar fi
practic ionice.

De exemplu: HCI'in solutie formeaza la disociere ionii:

HCI = H*+ CI HCI+H,O = H30" +CI

Numarul de oxidare al hidrogenului si al clorului in
compusii ionici coincide cu sarcina reald a ionilor din solutie si
este: H (+1), CI (-1).

Acidul azotic in solutie disociazd: HNO3 = H" + NO3
* Numarul de oxidare se noteazd cu o cifra precedatd de

semnul + sau -, spre deosebire de sarcina electrica a ionului
la care semnul sarcinii se plaseazd dupd numadrul respectiv.
Spre exemplu, in ionul de sulfat SO4* numarul de oxidare al
sulfului este +6, iar sarcina ionului de sulfat este 2-;

« Tnionul NOs™ azotul are numarul de oxidare egal cu +5, iar
oxigenul -2 si se considera sarcini conventionale:
H(+1)N(+5) O3(-2).

* Numarul de oxidare al elementelor variaza in procesul de
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oxidare si reducere: de exemplu de la +6
pana la -6 (vezi schema alaturata):

Tn procesul de oxidare un element
cedeaza electroni, deci numarul de
oxidare creste, iar in procesul de reducere

+6 A

un element acceptd electroni si numarul

de oxidare scade, se micsoreaza.

Reactiile de oxidare si reducere sunt
procese chimice in care au loc simultan
procese de oxidare si de reducere.

Pentru a stabili numarul de
oxidare a unui element trebuie de
respectat urmatoarele reguli:

* Suma numerelor de oxidare ale atomilor iIn molecula este
egala cu zero, iar al ionului complex, cu sarcina acestui ion.
De exemplu, Tn molecula de HNOz suma numerelor de
oxidare a H, N, O este egala cu zero:

[H* N 052]%; x=+1+5+3(-2)=+6-6=0

La reducere numarul de oxidare scade
()
91$010 9IEPIXO0 9P [NIBWNU JIBPIXO B

Tn ionul MnO4 manganul are numirul de oxidare +7, iar
oxigenul -2.

[Mn*70477]; [+7+4(-2)=17]; [+7-8=-1]

* Numarul de oxidare al unei substante simple sau al unui
atom este egal cu zero; in N2 (substantd simpld) numarul
de oxidare este egal cu zero (N2°); pentru atomul de Ca
numarul de oxidare este egal cu zero (Ca®);

* Fluorul (F) in compusi posedd numar de oxidare -1 cu
exceptia F2°;

* Numarul de oxidare al hidrogenului in compusi cu nemetale

este egal cu +1 (cu exceptia compusilor cu metale active -
10



metale alcaline si alcalino-pamantoase (hidruri (NaH) in
care Hare N.O. -1: Na*H%;

« Oxigenul in compusi manifesti N.O. -2 cu exceptia O2° si in
peroxizi (H202) n care oxigenul are N.O. -1 (H2™ O2™);

* Numarul de oxidare al metalelor din subgrupele principale
ale grupelor (I - 111) este egal cu +1; +2; +3 respectiv;

« Tn perioadele mici (2, 3) numirul de oxidare variaza de la
+1 pana la +7 (Na*'CI%, Cl,*’072), iar in perioadele mari,
pani la +8 (0s*80472).

Exercitii
A. Stabiliti numarul de oxidare al azotului in compusii. NH3 ,
HNO2, NaNOs , N2H4 (hidrazina), NH4NOsz, NOo.

« Tn compusul NHs azotul poseda electronegativitate mai
mare ca hidrogenul si manifesta numar de oxidare
negativ, iar hidrogenul are numar de oxidare pozitiv:
(N*Hs™)? x + 3(+1) = 0; x = -3, deci N.O. (N) = -3

e Numarul de oxidare al azotului Th compusul HNO: se
calculeaza aplicand regula: suma algebrica a tuturor
sarcinilor elementelor este egala cu zero:

(HIN*O22)° (+1 +x +2(-2)) = 0; x-3 = 0; x= +3
N.O. al azotului Tn compusul HNO, este egal cu +3
(H+1N+302_2).

« Tn compusul NaNOs numirul de oxidare al azotului se
calculeaza astfel: sodiul are numar de oxidare constant
egal cu +1(grupa I, subgrupa principald), iar oxigenul,
fiind un element mai electronegativ, poseda numar de
oxidare stabil Tn majoritatea cazurilor egal cu -2:

(Na"™*N*03?)%;  (+1+x+3(-2))=0; x=+5
Azotul Tn compusul NaNOs are N.O. = +5.
11



* Dacd 1n compozitia compusului sunt cativa atomi ai unui
element, atunci numarul de oxidare se noteaza pentru un
singur atom:

(NZHs™0; (2x +4(+1)) = 0; 2x =-4; x = -2

Tn compusul N2H4 azotul posedi N.O.= -2.

« Nitratul de amoniu disociazd: NHsNO3z = NH4" + NOg3,
calculam numarul de oxidare al azotului in ionul de
amoniu NHs" si in ionul de nitrat NOs7; hidrogenul
manifestd numar de oxidare +1, iar oxigenul -2:

(N*Ha™* 5 (x + 4(+1)) = +1; x = -3, N.O.(N) = -3
(N*O3?2);  (x+3(-2)) =-1; x=+5, N.O.(N) =+5

Tn compusul NH4NO;3 azotul are numir diferit de oxidare

-3si+5.

« Tn compusul NO; azotul are N.O.= +4.

Concluzie: azotul in compusii cu fluorul si cu oxigenul
manifestd numar de oxidare pozitiv (azotul are
electronegativitate mai mici ca fluorul si oxigenul). In
compusii oxigenati azotul posedd numar de oxidare de la +1
pand la +5. Azotul in compusi cu hidrogenul si cu unele
nemetale si metale are numar de oxidare negativ, cel mai mic
fiind -3.

B. Determinati numarul de oxidare a sulfului in compusii: H>S,
H2S, , SO2, H2SO4, H25,0s.

» Compusul HzS - sulful manifesta electronegativitate mai
mare ca hidrogenul si va poseda numdr de oxidare
negativ,

(H21*S*); (2(+1) +x)=0; x =-2, deci N.O.(S) =-2

« Compusul H2Sz - (H2*1S2%)% (2(+1) + 2x = 0; 2x = -2;

x=-1; N.O.(S) =-1, iar valenta sulfului este egald cu2 (H
12



-S-S-H). Tn acest caz, valenta sulfului nu coincide
numeric cu numarul de oxidare.

« Tn compusul SOz - oxigenul este mai electronegativ si
sulful va manifesta numir de oxidare pozitiv: (S*02?);
N.O.(S) = +4.

« Compusul H2SOs - (H2"™1SX042)% (2(+1) + x + 4(-2) ) =
0; x=+6, sau

H,"'s¥0,? y . .

S Numarul de oxidare al sulfului

s +2 3 n acidul sulfuric este egal cu +6
+8 |-8

» Compusul H>S;0s - acidul persulfuric - numarul de
oxidare al sulfului nu poate fi stabilit dupa formula
generald, de acea se va determina N.O. al sulfului dupa
formula grafica:

0 02
H+1 O—2_g+6_0—1_0—1_g+6_0—2H+1
I, i

(F1+6+6+1)=+14  (6(-2)+2(-1))=-14
Sulful in acidul persulfuric manifestd numar de oxidare
egal cu +6.

C. Calculati numarul de oxidare a cromului in compusii:
Cr(metalic), KoCrOs, CrO, Cr203, CrO3, K2Cr207 .
« In atomul de crom numarul de oxidare a Cr este egal cu 0
(Cr%). Manifesta proprietiti doar de reducitor.
« Tn compusul K2CrO4 numirul de oxidare al cromului se
determina astfel: notam N.O. ale elementelor cunoscute
(K2 Cr*042)°. Calculam N.O. al Cr din relatia:
(2(+1) + x +4(-2)) =0; x=+6; N.O.(Cr) =+6
13



Poseda proprietati doar de oxidant.

« In oxidul CrO numirul de oxidare al cromului este egal
cu +2 (Cr2072).

« In hidroxidul de crom Cr(OH)s ionul de hidroxid are
sarcina OH", iar cromul +3;

Cr*3(OH)s", N.O.(Cr) = +3
Are proprietati de oxidant si de reducator.

« 1n oxidul de crom CrOs cromul are numir de oxidare
egal cu +6.

« Tn compusul K,Cr,07 se contin 2 atom de crom, iar
numarul de oxidare se noteaza doar pentru elementul
cromul, pentru un sigur atom
(K2"CrX072)%  (2(+1) + 2x +7(-2) = 0; X = +6;
N.O.(Cr) = +6; Poseda proprietati doar de oxidant.
Concluzie: cromul in compusii sai poseda numar de

oxidare de la zero, +2, +3 si +6. Substantele unde elementul
are numadr de oxidare inferior posedd proprietati doar de
reducitor (Cr%); compusii unde elementul manifestd numar de
oxidare maxim au proprietiti doar de oxidant (Cr*®), iar
substantele in care elementul posedd numdr de oxidare
intermediar au proprietati de oxidant si de reducator, deci este
un amfolit redox (Cr 3*).

D. Stabiliti numarul de oxidare si valenta fosforului in
compusii: PH3 - fosfina, P2Hs - difosfina, HsPO2 (HH2PO2) -
acidul hipofosforos, HsPOs (H2HPOs) - acidul fosforos,
H3PO4 - acidul ortofosforic, HPO3z - acidul metafosforic,

H4P20y7 - acidul pirofosforic.
« Tn compusul fosfina PH3 fosforul este mai electronegativ
ca hidrogenul si posedd numar de oxidare negativ (P~
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3H3*1), N.O.(P) = -3, molecula de PHs are forma unei
piramide trigonale, valenta este egald cu III, legaturile
(P-H) sunt putin polare.

Fosforul in compusul difosfind poseda numar de oxidare
negativ (P2°Hs*), N.O.(P) = -2.

Valenta P se determind dupa formula grafica si este
egala cu III:

H H
\P_P/
/ AN

H H

In acidul hipofosforos fosforul are numir de oxidare
pozitiv:

(Hs™ PX022)°, (3(+1) + x +2(-2)) =0; x = +1;

N.O.(P) = +1.
Valenta fosforului se determina dupa H\ /OH
formula grafica, unde fosforul are valenta O¢P\
egalacu V:
Fosforul Tn acidul fosforos posedd numar de oxidare
pozitiv:

(H3"'P*059)%; (3(+) + x + 3(-2) =0; N.O.(P) = +3
Acidul fosforos exista sub doua forme tautomere (a) si
(b). In solutie apoasi echilibrul se deplaseazi spre
stdnga si este un acid bibazic de tarie medie. Sub forma
tautomericd (a) fosforul are valenta V, 1in forma
tautomerica (b) valenta fosforului este egala cu III.

H

H H
O\P/O — HO\P—OH
VZRN -
(0] H HO

(a) (b)
Tn acidul ortofosforic HsPOs fosforul manifestd
numar de oxidare pozitiv:
15



(H3"'P*042)% (3(+1) + x +4(-2)) = 0; x= +5;

N.O.(P) = +5;
valenta P vom determinau-o dupa HO. ~ OH
formula grafica, care este egala cu V. O/P\OH

» Fosforul in acidul matafosforic HPO3 posedd numar de
oxidare +5 si valenta este egala cu V, deci acesti doi
parametri numeric coincid:

(H'PX032)% (+1+x+3(-2))=0; X =+5;
N.O.(P) =+5 si valenta V: HO\
//P=O

« Tn acidul pirofosforic H4P207 sumirul de oxidare al
fosforului este egal cu +5 si valenta P dupa formula
grafica este V:

(Ha P2X072)%  (4(+1) + 2x + 7(-2)) = 0; X= +5;
N.O.(P) = +5
HO ;>  OH

P—O—P
7
HO \OH

Concluzie: numarul de oxidare la fosfor variaza de la
minimal -3 pand la +5 cu N.O. intermediar -2, +1, +3, iar
valenta poate fi egala cu [l si cu V.

E. Notiunea de numar de oxidare poate fi aplicat si la
combinatiile complexe, in compozitia carora se deosebeste
ionul complex si sfera de ionizare.
 Stabiliti numarul de oxidare pentru bor, generator de
compus coordinativ din acidul tetrafluoroboric: H[BF4]
si ionul complex [BF4]".
Acest compus disociazd H[BF4] = H" + [BF4]
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Fluorul din componenta acidului complex si ionul complex
sunt cele mai electronegative elemente si la formarea legaturii
covalente B-F, cuplul de electroni se va deplasa spre fluor, care
si va primi sarcind si numar de oxidare negativ, iar borul va
poseda numar de oxidare pozitiv:
{H'[B*F+1}% (+1+x+3(-1))=0; x=+3; N.O.(B)=+3
[BXF4]; (x+4(-1) =-1; x=+3; N.O.(B)=+3
* Determinati numarul de oxidare al cromului din
compusul coordinativ - [Cr(NH3)4CI2]CI.
Compusul complex respectiv disociaza: [Cr(NH3)sCl2]Cl =
[Cr(NH3)4Cl2]" + CI.
Tn acest compus cromul coordineazi trei ioni de clor cu sarcini
negativa (CI) si patru molecule electroneutre de amoniac.
Cromul va poseda numar de oxidare pozitiv:
{[Cr*(NH3):°CI2ICI}°; (x +3(-1)) =0; x=+3;
N.O.(Cr) =+3;
[Cr(NH3)4Cl2]Cl - clorura de diclorotetraaminacrom(l11)

F. Numarul de oxidare al elementelor din componenta
compusgilor organici.
 Stabiliti numarul de oxidare al carbonului Tn compusii
organici: CHs4; CH3OH; CH20;, HCOOH, care contin
doar un carbon si in compusii ce contin doi atomi de
carbon: CHsCH,0OH; CH3COOH.
Numarul de oxidare al elementelor din compusii organici se
determina dupa aceleasi reguli ca si pentru compusii anorganici.
« In molecula metanului carbonul ce uneste cu 4 atomi de
hidrogen si, fiind mai electronegativ ca hidrogenul,
va poseda un numir de oxidare negativ -4;  [C*H4'];
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« Tn compusul CH3OH numirul de oxidare se determini

astfel:
[C*H3*O?H*]%  (x +4(+1)-2) =0; x=-2;
N.O.(C) =-2
« Carbonul in compusul CH-O este egal: [C*H,*10]; x=0;
N.O.(C) =0.

« Oxigenul Tn compusul HCOOH este mai electronegativ
ca carbonul, de aceea carbonul va avea numar de oxidare
pozitiv: [H2™1CX02?1% (2(+1) +x +2(-2)); X = +2;
N.O.(C) = +2.

In compusii organici important este si determinarea
numarului de oxidare al atomilor de carbon in care sunt uniti cu
atomii diferitor elemente sau grupe functionale. Spre exemplu,
etanolul cu formula CH3CH2OH contine 2 atomi de carbon cu
diferit numar de oxidare. Primul carbon care uneste 3 atomi de
hidrogen si este mai electropozitiv ca H va avea N.O. negativ
egal cu -3. Al doilea carbon, care se uneste si cu hidrogen dar
si cu oxigenul mai electronegativ, va poseda  N.O. = -1. In
acidul etanoic primul carbon poseda N.O. egal cu -3, iar al
doilea carbon are N.O. = +3.

H H H
| 3 | 1 | -0
H—C”—C'—OH H—C3-C?
[ | [ o
H H H
etanol acid etanoic

3. Oxidanti si reducétori. Procese de oxidare si reducere
Dupa cum s-a mentionat, reactiile de oxido-reducere se
numesc reactiile chimice care au loc cu modificarea numarului
de oxidare al unuia sau mai multor elemente din compozitia
reactantilor, in urma unui transfer de electroni de la o substanta
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la alta. In reactiile de oxidare un element (in forma de atom,
moleculd sau ion poliatomic) cedeaza electroni, deci isi mareste
numarul de oxidare, iar in procesul de reducere un element (in
forma de atom, moleculd, ion poliatomic) accepta electroni si
numarul de oxidare scade, se micsoreaza. Orice oxidare este
insotita de o reducere.
Substantele donoare de electroni se numesc reducatori,
iar substantele acceptoare de electroni se numesc oxidanti:
Ox(1) + né 2 Red(1)
Red(2) 2 Ox(2)+ né

Ox(1) + Red(2) 2 Ox(2) + Red(1)

Aceste ecuatii cu schimb de electroni constituie un cuplu
oxidant-reducator; astfel, oricarui oxidant ii corespunde un
reducator conjugat si oricarui reducator un oxidant conjugat.
Reactiile de oxido-reducere decurg simultan.

Substantele care se comporta ca reducator in reactie cu
un oxidant puternic sau ca oxidant fatda de reducator puternic
se numesc amfoliti redox. Astfel de substante contin elemente
(cu N.O. intermediar), care se oxideaza si respectiv care se
reduce la un numar de oxidare intermediar fata de valoare
minima, respectiv valoarea maxima posibila pentru numerele
de oxidare ale acestui element.

Exemplu:  reducitor HN*3O;....oxidare (-28) ....— HN"Os;
oxidant HN*3O; ......reducere(+1g)...— N*20

Reactia de oxidare este procesul in care o specie chimica
acceptd electronii si numdrul de oxidare al unui element din
specia chimica creste.
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Reactia de reducere este procesul in care o specie
chimicd cedeazd electroni si numarul de oxidare al unui
element din aceasta specie scade.

Mg + Clz2 — MgCl,
Mg ® — Mg* - 28 proces de oxidare
Cl® + 28 — 2CTI proces de reducere

Electronii nu pot exista liberi in mediul de reactie. Atunci
cand o specie chimica cedeaza electroni, inseamna ca ea se afla
in prezenta altei specii chimice care este capabila sa accepte
electroni. De aceea aceste procese de oxidare si reducere nu pot
exista independent, dar au loc reactii care cuprind ambele
procese. Reactantul care se oxideaza (cedeaza electroni) este un
agent reducator, iar oxidantul care se reduce (accepta electroni)
este un agent oxidant.

O reactie redox consta intr-un transfer de electroni de la
agentul reducator la agentul oxidant, de exemplu reactia de

oxidare a fierului de catre oxidantul clor(gaz):
.3:28=68.,

2Fe + 3Cl,™™ 2FeCl;
red 0x

In reactiile pe electrozi, se produce oxidarea la polul
pozitiv (anodul) sdrac in electroni, deci accepta electroni si
reducerea la polul negativ (catodul) donor de electroni:

electroliza topiturii

2Na'CI 2Na + Cl>
la catod (-) 2Na*+2& — 2Na’ reducere
laanod (+) 2CI'-28 — CI° oxidare
Pentru nemetalele sulful si azotul principalii oxidanti
sunt acidul sulfuric H2SOuconc. si acidul azotic HNOs, numarul

de oxidare maxim pentru S(+6) si pentru N(+5). In reactia cu
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metalele si nemetale se pot reduce diferit in functie de
concentratia acizilor si activitatea metalului.

Acidul sulfuric concentrat 1n reactie cu metale se reduce
pana la diferite produse (Figura 1).

| '/ﬁ\nzmmmm .

L

2 (1,S) 0(S)  +4(SOy) +6  N.O. al sulfului

Fig.1. Produsii de reactie obtinuti la interactiunea acidului
H2SO4 conc CU metalele

Acidul azotic In dependenta de concentratic si activitatea
metalului se poate reduce la compusi cu numarul de oxidare de
la -3 (minimal) pana la numar de oxidare maxim +5 (Figura 2).

Cu I”N()Sfcunt.]
-3(NH;)  O(N,) 2 (NO) HI(NO,) ‘5 N.O. al azotului
Fig. 2. Produsii de reactie obtinuti Tn urma reducerii acidului

azotic cu metale

Produsi obtinuti la interactiunea acidului H2SO4 cu metale

A1_>A12(SO4)3 + Hz
Zn...—/ ZnSO4 + H2

H,S04(gi1)——Fe....— FeSO, + H,
Cr...—/ Cr2(804)3 + H2
Cu...— nu interactioneaza

' |
H2+ISO4(di1.) + FeO = Fe+2SO4+ Hzo
oX. red.
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—Mg..m MgSO,4+ H,S
—Al....—la rece pasiveaza,

la temperaturd—Al,(SO4); + SO,
— Zn.... —la rece ZnSO, + SO;
H,SO4(con)— la temperatura—=ZnSO, + H,S
— Fe.... —la rece pasiveaza;

la temperatura —Fe,(SOy4)3 + SO,
— Cr.... —la rece pasiveaza,
— Cu.... — CuSO,4 + SO,

Y |
5H,S"%0,c0nc. + 4Zn° = 4Zn"2S0, + H,S2+ 4H,0
8¢ y2e

Produsi obtinuti la interactiunea acidului sulfuric
concentrat cu unele nemetale:

P —’H3PO4 + SOZ
H>SO4¢0ne; C—CO, + SO,
S— SOz

5H,S™0400nc. + 2{>0 =2H,;P"0, + 55870, + 2H,0

28 yse

Concluzii:

« Acidul sulfuric diluat interactioneaza doar cu metalele
amplasate pana la hidrogen in seria tensiunii metalelor si
degaja hidrogen.

* Acidul sulfuric concentrat in reactie cu metalele se reduce
cu formarea compusilor: SOz, S, H2S in functie de
activitatea metalelor.
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Cu nemetalele acidul H2SO4 diluat nu interactioneaza, iar
acidul sulfuric concentrat in reactie cu unele nemetale (P, C,
S) ce reduce cu formarea lui SO»,

30HN054;1,) + 8A1° = 8BAI(NO3); + 3N H4NO; + 9H,0

8e €

AHN"03¢op) + Cu’ = Cu™?(NO3), + 2N™0, + 2H,0
1e e

g
O0X...ono... 2 red.

Acidul azotic in reactie cu metalele si nemetale se
reduce diferit In functie de concentratia acidului si activitatea
metalului (Tabelul 1).

Tabelul 1. Produsi obtinuti la interactiunea acidului HNO3 cu
metale si nemetale

HNOadituat HNOsconc
Mg | Mg(NQOz)2, NO2, NO, | NO2, NO, N2
N20, N2
Al | AI(NO3)3, N20, | la rece se pasiveaza;
NHsNO3 la temperatura NO
Zn | Zn(NO3)2, NO, NOg2, | NO2, NO, N2
NH4NO3
Fe | Fe(NO3)3, NO, N2 la rece se pasiveaza;
la temperatura NO:
Cu | Cu(NOs)2,NO NO2
P H3PO4, NO NO2
S | SOz, NO -
C | NO2 CO2, NO2
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Concluzie:

+ Acidul azotic HNOzs diluat si concentrat in reactie cu metale
si nemetale se reduce diferit cu formarea compusilor: NO,
NO, N20O, N2, NH4NOs3 in functie de concentratia acidului si
activitatea metalului.

La desfasurarea reactiilor de oxido-reducere un rol
important are mediul solutiei, pH-ul. Tn functie de mediul
solutiei, reactiile redox cu participarea compusilor (oxidanti)
Mn(VII) si Cr(VI) vor decurge diferit.

Pentru permanganatul de potasiu KMnOa:

Procesul de reducere a permanganatului de potasiu KMnQO4
este redat in Tabelul 2.
Tabelul 2. Reducerea permanganatului de potasiu KMnQO4

KMnOg4
Mediu acid Mediu neutru Mediu bazic
H* H20 OH-
(acid sulfuric) (hidroxid de potasiu)
Sarea MnSQOq4 Oxidul MnOz2 Manganat de
K2MnOg4
(culoare slab (culoare bruna) (culoare verde)
roza)
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Astfel, permanganatul de potasiu KMnOjs in solutie in
prezenta unor reducatori (NazSOs, KNOz, NaS) se poate
reduce, Tn functie de mediu, pani la Mn?*, MnO2, MnO4%.

2KMn*70, + 5KN™30, + 3H,S0,=2Mn"?S0, + 5KN*30; + K,S0, + 3H,0
Ase y2e
[ S 10........ red.

2KMn*70, + 3KN™0, + H,0=2Mn"*0, + 3KN"30; + 2KOH
EE y2e
[ SR 6. red.

2KMn*70, + KN™0, +2KOH = 2K,Mn*%0, + KN"0; + H,0
E y2e
[0 SRR 2 red.

Compusii cromului (VI) (oxidanti puternici) cromatii
CrO4* si bicromati Cr,07%. Tn functie de mediul solutiei se
pot reduce pani la siruri de Cr®*, hidroxid Cr(OH)s si ionul
complex [Cr(OH)e]*:

Cr,07* H* Cré*
Cr(VI) CrO4* H20 Cr(OH)3
OH- [Cr(OH)e]*
Schematic poate fi scris:
Cr207* H* 2Cr3*
Cr.07* H20 Cr(OH)s3
CrO4? OH- [Cr(OH)6]*

Procesul de reducere a cromatilor (CrO4%) si
bicromatilor (Cr;07%) in functie de mediul solutiei este
prezentat in Tabelul 3.
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Tabelul 3. Reducerea cromatilor si bicromatilor in functie de
mediul solutiei

— 1

K2Cr207 H* Cr3* saruri de culoare
verde

+ recipitat de

KaCr207 | HoO | crionys | PP :

reducitor culoare verde-surie

K>CrO4 OH" | [crom)* solutie de culoare
verde

Concluzie: cromatii si bicromatii in prezenta unor
reducatori (Na2S, NaxSO3z KNOy), in functie de mediul solutiei,
se pot reduce cu formarea compusilor, unde cromul se va afla
n stare de oxidare (+3):

Y |
K,Cr,"%0; + 3K,S2 + 7H,S0, = Cr,3(S0,); + S* + 4K,S0, + 7H,0

Aoz y28

[ S 6. red.

..... 3-28=6¢8.......

Y |
chiz+6o7 +3K,S? + 7H,0=2Cr*(OH); + S* + SKOH
68 y2e

..... 3-28=6¢.......

Y |
2K,Cr0, + 3K,S? + 8H,0=2K;[Cr"3(OH)¢] + 3S° + 4KOH

A3z 28

() SN 6......... red.

Tn calitate doar de oxidanti (agenti chimici care accepta
electroni) pot fi:
+ substante simple nemetale - O2[02+ 48 — 2077];
Clz[Cl2+2&8 —2CI]; S+2& —S7;
* nemetale si metale in compusii cu numere de oxidare maxim
(HN*O3; KMn*0y);
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« cationii de H* (H30%) [2H" + 28 — H];
+ cationii metalici cu numar de oxidare maxim (Cu?>* — Cu")
2CU*?Clz + 2KI" — 2Cu*Cl + I2° + 2KClI
Reducatori (agenti chimici care cedeaza electroni) tipici
pot fi:
* metale in stare libera (metale alcaline si alcalino-
pamantoase - Na, Ca; dar si Al; Cr);
2Na’ + CL,* — 2NaCI- 2Al1° + Fey ™03 — 2Fe? + Al70;
e 28 |3 168
red....2...ox red...6....0%
« cationii metalici in stare de oxidare inferiori (Cu*, Cr?*,
Ag);
* acizi neoxigenati si sarurile lor (H2S2, HI -, NaBr °);
« hidrurile metalelor alcaline (NaH)
[NaH- + H'OH — H,°+ NaOH]
l1e  tle
red 0x

* compusii unor nemetale cu hidrogenul in care nemetalele au
numir de oxidare inferior - NH3, PHs;
4N-H;+ 305" = 2N2? + 6H,0-
3¢ 481

red ...12 ... ox

Tabelul 4. Unii oxidanti si reducatori

Oxidanti Reducatori

Substante simple nemetale: O, | Substante simple metale:
Cly, Bro, F2 Na, K, Ca, Mg, Al, Cr

Oxizii metalelor cu numar de | Substante simple nemetale:
oxidare maxim: CrOs, Mn20O7, | C, H2, S, P
PbO;

Acizi oxigenati unde un element | Oxizi ai nemetalelor cu
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are numar de oxidare maxim: | numar de oxidare inferior:
HNO3, H2SO4, HMnO4, HCIOs | NO, CO, SO2

Peroxid de hidrogen: | Peroxidul ~de  hidrogen:
H>0,—20H" 2H202 — O2 + 2H20

Saruri ale acizilor oxigenati cu
numar de oxidare maxim (din
componenta anionului):
KMnO4, K2Cr207, KNO3

Acizi neoxigenati si sarurile
|Or2 HZS, HCIconc, HI, KBI’,
NaxS

Saruri ale unor metale cu numar
de oxidare maxim  (din
componenta cationului): CuCly,
AgNOs3, FeCls, SnCl4

Saruri ai unor nemetale cu
numar de oxidare mediu:
NaxSOs3;, SnCly, KNOy,
MnSQOy4, Cr2(S0a4)3

Cationii de hidrogen H*:
2H"+28 — H»

Compusi ai nemetalelor cu
hidrogenul, unde nemetalul
are numdr de oxidare
inferior: NHs, PH3

In calitate de oxidanti si de reducitori (agenti chimici
amfoliti, care cedeaza si accepta electroni) por fi compusii In

care un element posedd numar de oxidare intermediar.

Spre exemplu:

« Peroxidul de hidrogen H2"0,

5H,0,7! + 2KMni7O4 +3H,S0,= 2Mn*2S0, + 50,° + K,SO, + 8H,0

H,0," + 2KI"! + H,S0,= K,SO, + 1,° + 2H,02

..... 5-2&=10¢g.....
+2¢§ 5e
red.......... 10........ ox
..... 2-18=28e
+2e * 1&
[ S 2.....red

28




« Compusii unor nemetale si metale ce contin un element cu
numar de oxidare intermediar: HN*20»: Na, S™03: Cr*3Cls:
Mn*40,.

2Cr "3Cl; + Zn® = 2Cr*2Cl, + Zn*2Cl,
A3z y2e

2Cr *3Cl; + 3Br,? + 16KOH = 2K,Cr*%0, + 6KBr™! + 6KCl + 8H,0
+3é A2z
Unii oxidanti si reducatori aplicati in practica sunt
prezentati in Tabelul 4.

4. Clasificarea reactiilor de oxido-reducere

4.1. Reactii de oxido-reducere intermoleculare
La acest tip de reactii redox se clasifica reactiile in care
oxidantul si reducatorul sub forma de ioni sau molecule se afla
in diferite substante si sunt cele mai vulnerabile. De exemplu:
a) ntr-un sistem gazos:

....2-68=12¢...

2H,S? + 30,° = 280, + 2H,0?
ST
In aceasti reactie sulful din componenta sulfurii de
hidrogen cu numar de oxidare -2 cedeazd 6€ si este reducator,
iar oxigenul aditioneaza 4€, se reduce si N.O. se micsoreaza de
la zero la -2 si manifesta proprietati de oxidant.
b) Tn solutie:
....5-28=10g.....
2Kl\in+704 +5Na,S?2 + 8H,S0,= 2Mn*2S0O,, + 55° + 5Na,S0O, + K,SO, + 8H,0

+5§ 28
[ U 10....... red.
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Manganul din permanganatul de potasiu aditioneaza 5¢ si
este oxidant, iar sulful din sulfura de sodiu cedeaza 28 si
manifestd proprietati de reducator.

4.2. Reactii de oxido-reducere intramoleculare

In reactiile de oxido-reducere intramoleculare oxidantul
si reducatorul intra in componenta uneia si aceleeasi substante,
adica diferite elemente dintr-un singur reagent trec in diferite
produse. Astfel de reactii apartin la reactiile de descompunere.
Spre exemplu:

a) Descompunerea bicromatului de amoniu - (NH4)2Cr207
In componenta bicromatului de amoniu elementul azot cu
numar de oxidare -3 se oxideaza pana la azot liber, adica este
reducator (cedeaza 6 electroni); atomii de crom (doi atomi) de
laN.O. +6 se reduc pand la +3 (aditioneazad 6 electroni) si
manifestd proprietdti de oxidant.

2-38=68.

|-3 +60). — N0 +3
(N7Hy),Cr, 707 =N," + Cr, 05 + 4H,0

+6é Aoz

red...6...0x.

b) Reactii redox intramoleculare sunt si reactiile de
descompunere a nitratilor. Nitratii la temperatura se pot
descompune diferit in functie de activitatea metalului si
amplasarea lui in seria tensiunii metalelor din componenta
sarii (Tabelul 5).

Prin incalzire peste punctul de topire, nitratii se
descompun forméand compusi cu diferite stari de oxidare: in
cazul 1 azotul din ionul de nitrat cu N.O. +5 se reduce pana la
azot +3, iar in cazul 2 azotul se reduce pani la +4 (N**0y),
aditiondnd un electron si Se comporta ca oxidant, iar o parte din
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oxigen cu N.O. -2 se oxideazi pani la oxigen liber (02°) si
manifestd proprietati de reducitor. in cazul 3 ca oxidant poate
participa si ionul de metal si in urma reactiei se vor schimba
N.O. trei elemente: N*> — N**, o parte de oxigen 202 — O
si Me™ — Me®.

Tabelul 5. Descompunerea nitratilor la temperatura

Me pani la Mg | Me™(N*202)n +| (1)
(exceptie Li) 07’

Me*™(NOz)n | Me de la Mg pani la | MexOy + N*0, + | (2)
CusiLi 02°

Me dupa Cu Me® + N™0, +|(3)
07’

4.3. Reactii redox de disproportionare
(de autooxidare si autoreducere)

In reactiile redox de disproportionare atomii unui element
din componenta unui Singur compus, cu acelasi numar de
oxidare, pot forma dupa reactie compusi cu numere de oxidare
diferite. .

De exemplu: 3Cl° + 6KOH — 5KCI! + KCI*°03 + 3H,0

5C1° + C1° + 6KOH = 5KCI"! + KCI™05 + 3H,0

ki yse

ox...5...red.

Clorul gaz fiind in stare elementard sub forma de
substanta simpla se afla in starea de oxidare zero. Un atom de
clor cu N.O. zero in urma reactiei accepta un electron CI si
are proprietati de oxidant, al doilea atom de clor tot cu N.O.
zero cedeaza 5€ si formeaza ionul de clorat ClOs™ si manifesta
proprietati de reducator. Astfel, pentru clorul gaz are loc
procesul de autooxidare si autoreducere.
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Tn cazul descompunerii manganatului de potasiu
(KaMnOs), de asemenea, are loc o reactie redox de
disproportionare:

2K,Mn*%0, + K,Mn*%0, + 2H,0 = 2KMn*’0O,+ Mn"™0, + 4KOH

e ha

In procesul reactiei de disproportionare un atom fsi
mireste numirul de oxidare ( Mn*® -1& — Mn'" are loc
procesul de oxidare), al doilea atom al aceluiasi element isi
micsoreazd numirul de oxidare (Mn*® +2&8 — Mn™ are loc
procesul de reducere).

4.4. Reactii redox de conproportionare (conmutare)

In procesul reactici de conproportionare participa
compusi cu diferite numere de oxidare ai aceluiasi element si
se obtine un singur compus cu numar de oxidare intermediar.
Un compus participa in calitate de oxidant, al doilea ca
reducdtor, iar In urma reactiei se obtine o substantd unde
elementul are acelasi numar de oxidare.

Exemplu:

2KMn"’0, + 3Mn*2S0, + 2H,0 = 5Mn"*0,+ K,SO, + 2H,S0,

A Yo
0X....... 6....... red.

In urma reactiei de conproportionare intre doi compusi ai
aceluiasi element (Mn) cu diverse numere de oxidare (Mn+7 si
Mn+2) se obtine un compus unde elementul posedd N.O.
intermediar (Mn*™); [Mn*" — Mn** < Mn*?].

La interactiunea a doi compusi ai sulfului: sulfura de
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hidrogen ( S) in calitate de reducitor si oxidul de sulf ( S**) -
oxidant, se obtine, In urma reactiei, o singura substantd unde
sulful are acelasi numir de oxidare (S°).
2H,S? + §70, =38 + 2H,0

+2é 4z

red.....4.....0x.
Tipurile de reactii de oxido-reducere sunt expuse in schema
generala (Figura 3).

Intermoleculare
— oxidantul §i reducatorul se afla in diferite substante
211,82430,0= 280, + 21,07

Intramoleculare
—  oxidantul si veducdrorul se afld in aceiasi substantd
JKCI¥052=2KCI + 30,0

De disproportionare

elementul din substanta initiald are acelasi numdar de
oxidare, iar in produsii de reactie - N.O. diferit
CL’ + H,O =HCI! + HCI''O

Reactii de oxido-reducare

De conproportionare

Oxidantul si reducétorul este acelasi element cu numdr
— de oxidare diferit, iar produsul de reactie este un singur
compus in care N.O. este intermediar

KBr-50, + SKBr' + 31,80, = 3Br,® + 3K,S0, + 3H,0

Fig. 3 Clasificarea reactiilor de oxido-reducere
5. Stabilirea coeficientilor in reactiile de oxido-reducere

5.1. Alcatuirea ecuatiilor reactiilor de oxido-reducere
Pentru a alcdtui o ecuatie a unei reactii chimice trebuie sa
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dispunem de o informatie corecta ce substante vor participa la
reactie si ce produsi de reactie se vor obtine. Se alcatuiesc
ecuatiile moleculare si ionice dacd reactia decurge 1n solutii si
apoi se determind raportul cantitativ al reactantilor si
produsilor de reactie.

La alcatuirea ecuatiilor reactiilor redox e necesar de tinut
cont de urmatoarele etape:

Se alcatuieste ecuatia moleculara dintre reactanti si se
stabilesc produsii de reactie cu indicarea formulelor respective.
Pentru reactiile redox e dificil de a stabili produsii de reactie,
astfel:

e se aplica informatia despre comportamentul chimic al
substantelor reactante;

e sc apreciaza modificarea numarului de oxidare al unor
elemente din componenta reactantilor;

¢ se determind oxidantul si reducétorul;

e se aplica transferul de electroni de la reducator la oxidant
si se determind care vor fi produsii obtinuti de la
reducerea oxidantului si la oxidarea reducatorului.

e numarul de electroni schimbati de reducator si oxidant
permite stabilirea coeficientilor stoechiometrici pentru
echilibrul cu schimb de electroni.

e determinarea coeficientilor stoechiometrici ai ecuatiilor
reactiilor de oxido-reducere se efectueaza tinand cont de
legea conservarii masei substantei (bilantul atomic ) si de
numadrul electronilor schimbati ( bilantul electronic).

Spre exemplu: pentru a alcatui ecuatiile reactiilor redox
la interactiunea acidului H2SOs4 concentrat cu metale si
nemetale, aplicam informatia cd acidul sulfuric cu metale
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formeaza saruri (cu zincul formeaza ZnSOs), cu nemetale -
acizi (cu fosforul formeaza H3sPOs), iar acidul se va reduce cu
formarea diferitor compusi ( SO, S, H2S) in conformitate cu
activitatea metalului:
5H2S04 conc. + 4Zn = 4ZnS04 + H2S + 4H,0
0X red

Este mai accesibil de stabilit produsii de reactie daca un
produs e deja cunoscut. Sa examinam reactia dintre hidroxidul
de cobalt (I1I) si acidul clorhidric. Este cunoscut ca in cei mai
stabili compusi anorganici  cobaltul manifestd numar de
oxidare egal cu +2, deci se poate de alcatuit ecuatia:

Co™(OH)3 + HCl — Co*2Cla+ ..covevveiicrereeaee,

in urma reactiei Co se reduce, deci aditioneaza 1 electron.
Tn calitate de reducitor va participa acidul HCI, unde clorul
posedd numir de oxidare -1, deci CI* va ceda electroni si se
va oxida pana la clor liber (Cl).

Se alcatuieste ecuatia reactiei si se stabilesc coeficientii:

2Co(OH)3 + 2HCI +4HCI =2CoCl; + Cl2 +6 H.O

(04 red mediu

5.2. Stabilirea coeficientilor in reactiile de oxido-reducere
prin metoda bilantului electronic
La  stabilirea coeficientilor stoechiometrici pentru
echilibrul cu schimb de electroni se parcurg urmatoarele etape:
e Se scrie ecuatia reactiei de oxido-reducere moleculara,
unde se indicd reactantii si produsii de reactie.
Mg + H2SO4 conc. — MgSO4 + H2S + H20
e Se stabileste numarul de oxidare pentru fiecare element
din componenta reactantilor si produsilor de reactie:
MgO + H2+1S+604—2 N Mg+28+604—2 + H2+1S—2 + H2+1O—2
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Se identifica elementele care si-au modificat numarul de
oxidare si se scrie in sistem de doud semireactii
electronice, una de oxidare pentru reducator si alta pentru
reducerea oxidantului, indicAnd numarul de electroni
cedati de reducator si numarul de electroni aditionati de
oxidant:
reducitorul Mg® - 28 —» Mg*?  oxidare
oxidantul S* +88 — S?  reducere
Se alcatuieste bilantul electronic si se echilibreaza cele
doud semireactii tindnd cont cd numarul de electron
cedati de reducator trebuie s fie egal cu numarul de
electroni aditionati de oxidant. Pentru aceasta,
determindm cel mai mic multiplu comun pentru
numirul de electroni cedati si aditionati. Impartim
aceastd valoare la numarul de electroni cedati si
aditionati si cu numarul obtinut inmulfim semireactia de
oxidare, la fel se procedeaza si cu semireactia de
reducere:
Red. Mg - 28— Mg"™ 4
ox. S +8—>S? |
Cel mai mic multiplu pentru reactia data este egal cu 8
si se determina coeficientii 4 pentru reducdtor si
coeficientul 1 pentru oxidant. Coeficientii astfel
obtinuti se introduc in ecuatia moleculara globala a
reactiei redox:
4Mg° + 2H,S*%04 — 4Mg*™?S04 + H2S?2 + H,0
red 0X
Se introduc coeficientii si la celelalte elemente, aplicand
legea conservirii substantei (numirul atomilor). In
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reactia datd acidul HSO4 se consuma nu numai pentru
oxidarea Mg, dar si pentru formarea sarii MgSQOs, n
care N.O. a sulfului nu se modificad. Pentru a obtine 4
mol de MgSOs ce cer 4 mol de acid H2SOs. Prin
urmare, la un 1 mol de acid consumat ca oxidant se
adauga 4 mol de acid ca mediu pentru a forma sarea.
4Mg +5H;S0s — 4Mg*2S04 + HS2 + 4H,0
red 0X
e 1In continuare, egalim numirul de atomi de hidrogen
pana si dupa reactie:
4Mg + 5H,S04 — 4MgSOs + HyS? + 4H,0
Sa  examinam o  reactie de  oxido-reducere
intermoleculard n urma carei se modifica numarul de oxidare
a catorva elemente.
Se da ecuatia reactiei de oxidare a sulfurii de arseniu (1)
de catre acidul azotic:
AsS3 + HNO3 — H3AsOs + HSOs + NO
Se determind numarul de oxidare la elementele din
componenta substantelor reactante si a produsilor de reactie:
A52+383-2 + H+1N+503-2 — H3+1AS+504-2 + H2+1S+604-2 + N+20-2
In aceasti ecuatie isi modifica numarul de oxidare trei elemente:
As™® -2 > As™ S? -8 — S*0: N*® +2& — N*?
Prin urmare, in substanta As,S3 se oxideaza ambele elemente
As si S, iar azotul din acidul HNO3 se reduce. Alcatuim 3
semireactii electronice pentru acest proces:
2As™ - 48 — 2As™
35?2 - 248 — 3S*®
N*® + 38 — N*2
Adundm numadrul de electroni cedati de reducatorul As;Ss,
stabilim cel mai mic multiplu comun si determinam
coeficientii pentru reducator si oxidant:
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2As7 - 48— 2As5
]—28e 3
3§52 248 — 387 84
N7 438 — N™ +3¢ 28

Notam coeficientii in ecuatia reactiei moleculare:

3As2S3 + 28HNO3 — 6H3AsO4 + 9H2SO4 + 28NO
Se stabileste ca numarul atomilor de hidrogen de pana la
reactie In valoare de 28 nu coincide cu numarul atomilor de
hidrogen de dupa reactie, acesta fiind de 36, de aceea pana la
reactie se adauga 4 molecule de apa:

3AsS3 + 28HNO3 + 4H20 = 6H3ASO4 + 9H2SO4 + 28NO
Se verificd ca numadrul atomilor de oxigen de pand si dupa
reactie sa coincida.

Stabilirea  coeficientilor pentru o reactie redox
intramoleculard folosind metoda bilantului electronic

Se examineaza ecuatia reactiei de descompunere a
acidului azotic la lumina, care prezintd o reactie redox
intramoleculard, unde reducdtorul si oxidantul se afla in
aceeasli substanta.

HN*032 — N*™0, + 0% + H,0

In aceasta reactie azotul isi modifica numarul de oxidare
de la N*° pana la N**, aditioneazi 1 electron si se reduce: ~ N*°
+ 18 —N*: al doilea element oxigenul de la O cedeazi 2
electroni si se oxideazi pand la O2°, deoarece se obtine
oxigenul molecular Og, in reactie vor participa 2072 - 48 — 02°,
dar nu tot oxigenul 1si modifica numarul de oxidare (in NO2 si
H20 N.O. al O ramane -2).

Alcatuim un sistem de 2 semireactii electronice si
stabilim coeficientii aplicand metoda bilantului electronic:
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ox. N° +lg—N*|l |4

red. 2072 -4 — 0, 1

4HNO3 — 4NO2 + Oz + H20
Se verificd numarul atomilor de H si O de pana si dupa
reactie. Pentru a egala numarul atomilor de hidrogen la apa se
noteaza coeficientul 2:

4HNO3 — 4NO2 + O2 + 2H20

Stabilirea  coeficientilor — pentru o  reactie de
disproportionare.

Cl® + KOH 5 KCI* + KCI*503 + H,0
In aceasta ecuatie un atom de clor (CI°) se oxideaza pani la
CI*®, al doilea atom de clor se reduce pani la CI'%. Alcituim
sistemul de doua semireactii electronice si stabilim coeficientii
aplicand metoda bilantului electronic:

Cl° +1e—cCI! 5

Cl°-58 — CI”® ‘ 1
Notim coeficientii in reactia redox moleculari. In reactie au
participat 6 atomi de clor:

3Cl,+KOH — 5KCI + KClO3z + H;0

Egalam numarul atomilor elementelor care nu si-au modificat
numadrul de oxidare ( K, H, O). Dupa reactie sunt prezenti 6
atomi de K, deci egalam numarul atomilor de K din reactant,
de asemenea egaldm si numarul atomilor de hidrogen:

3Cl2 +6KOH = 5KCI + KCIO3 + 3H20

Verificam si numarul atomilor de oxigen din componenta
reactantilor si produsilor de reactie.
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Sa examinam o reactie redox de conproportionare.
KBr + KBrOz + H2SO4 — Brz + K2SO4 + H20
Determinam elementele care isi modifica numarul de oxidare:
KBr!+ KBr+°0sz + H;SOs — Br® + K2SOs + H20

In reactia prezentd s-a modificat numarul de oxidare: doar
atomii de brom, de la numarul de oxidare -1 si +5 din
componenta reactantilor pani la Brz® in urma reactiei. Alcituim
2 semireactii electronice si stabilim coeficientii:

Br! -1& — Br’ 5

Br*s +5¢& — Br° l
Notam coeficientii in ecuatia reactiei moleculare. Au participat
la reactie 5 atomi de Br? si un atom Br*® si s-au obtinut 3Br,°:

5KBr + KBrOsz + H2SOs — 3Bry + KoSO4 + HO

5

Egalam celelalte elemente care au participat la reactie:
5KBr + KBrOz + 3H2S0; — 3Br2 + 3K2SO4 + 3H20

5.3. Stabilirea coeficientilor la reactiile redox folosind
metode iono-electronice sau de semireactii ionice

Aceasta metoda se aplica la reactiile de oxido-reducere
care decurg in solutie cu participarea ionilor care se formeaza
la disocierea reactantilor si a produsilor de reactie si ionii
mediului H*; OH" si moleculele de H2O. Pentru a stabili
coeficientii stoechiometrici este necesar de a scrie doua
semireactii ionice: una pentru oxidant si alta pentru reducator.
Se concretizeaza forma oxidatd si cea redusd ale reactantilor
sub forma ionica.

Sa examindm ecuatia redox de oxidare a ionului de sulf
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S2si reducerea ionilor MnO4™ in mediul acid, unde la reactie
vor participa si ionii H".
KMnO4+ NayS + H,SOs — MnSO4+ S + Na,SO4 + K,SO4 + HO

In aceasta reactie vor participa ionul de MnO4 si ionul S%,
care se formeaza la disocierea reactantilor KMnOgs si NazS.
lonul de permanganat MnO4~ in mediu acid se reduce pana la
ionul de Mn?* | iar forma reducitoare S* se oxideazi pani la
sulf cu numarul de oxidare 0. Ecuatia ionicd a acestei reactii
este urmatoarea:

MnOys + S% + H*— Mn?*+ S%+ H,0

Se scrie doua semireactii ionice cu participarea
oxidantului si reducatorului.

MnO4 + H*— Mn?*+ H,O reducere (1)
§* — 8" oxidare (2)

In ecuatia 1 egalim numairul atomilor de mangan si apoi
de oxigen si de hidrogen.
MnOy4 + H*— Mn?"+ H;0

Numarul atomilor de mangan sunt egali, apoi egaldm
numarul atomilor de oxigen din componenta ionului MnOjy i,
respectiv, se vor obtine patru molecule de apa. Stabilim
numarul atomilor de hidrogen unde dupd reactie constituie 8
atomi de hidrogen din componenta apei si adaugam pana la
reactic 8H".

MnOg4 + 8H*— Mn?*+ 4H,0

Egalam sarcinile electrice. Pana la reactie sunt 7 sarcini
electrice [(-1+8) = +7], iar dupa reactie suma sarcinilor
constituie +2, de aceea n partea stanga vom adauga 5¢€ pentru a
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micsora sarcina pana la +2 si va fi egala cu sarcina ionului de
dupa reactie.
MnOg4 + 8H™+58 — Mn?*+ 4H,0
Egalam ecuatia 2:
$*—S%+2& sau S*-28— SO
Scriem sistemul a doud semireactii ionice pentru oxidant
si reducator.
MnOg4 + 8H*+ 58 — Mn?* + 4H,0 (1)
S*-28 —»S° 2)
Egalam numarul de electroni aditionati de oxidant cu numarul
de electroni cedati de reducator. Pentru aceasta gasim
numitorul comun al numarului de electroni din semireactia 1 i
2, apoi Inmultim valoarea datd la numarul de -electroni
aditionati si cedati si stabilim coeficientii:
MnOy + 8H™+ 58— Mn**+ 4H;0| 5 ‘ . 0‘ 2
S-28— 8¢ 2 5
2MnOy + 58* + 16H" — 2Mn?™ + 55° + 8H,0
Scriem reactia redox ionicd si moleculard cu coeficientii
respectivi.
2MnOy + 58%+ 16H* — 2Mn**+ 55%+ 8H20
2KMnOg4 +5NazS + 8H2S04 = 2MnSO4 +5S + K2SO4
+5Na2S04 + 8H20

6. Influenta mediului solutiei la desfisurarea
reactiilor redox
La desfasurarea reactiilor de oxido-reducere in solutie un
rol important are mediul acid, bazic si neutru. La reactiile
ionice vor participa ionii H*, ionii OH" sau apa H20O.
Sa examinam ecuatiile reactiilor redox cu participarea

permanganatului de potasiu KMnOs, care in functie de mediul
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solutiei se poate reducere diferit: in mediul acid se obtin ionii

Mn?*, in mediul bazic - ionii MnO4? si in mediu neutru MnOx.
» Ecuatia reactiei in mediu acid

Tn calitate de reducitor se aplica nitritul de potasiu in mediu de

acid H2SOg. Se scrie ecuatia reactiei redox moleculara:

KMnOs + KNO2 + H2SO4 — MnSO4 + KNO3 + K2SO4 + H20

La disocierea reactantilor in solutie se formeazad ionii:
MnQOs4 , NO7 si ionii H*, care si vor participa la reactia redox.
lonul MnOs se va reduce pani la Mn?" (aditioneazi 5
electroni), iar ionul de NO2  se oxideaza la NOs (cedeaza 2
electroni).

Alcatuim sistemul de doud semireactii ionice pentru
oxidant si reducator:

MnOs + 8H" + 58 — Mn?" + 4H,0
NO2; + HO +2&8 — NOsz + 2H"*

Egaland sarcinile ionilor pand si dupd reactie, obtinem
+7(-1+8) — +2 in primul sistem, ca rezultat se vor aditiona 5
electroni, in al doilea sistem de la -1 — +1 se cedeaza 2
electroni. Egalam numarul de electroni aditionati de oxidat cu
numarul de electroni cedati de reducator, determindm cel mai
mic multiplu comun (10) si stabilim coeficientii (2 si 5):

2 | MnOs + 8H" + 58 — Mn*" +4H,0
5 NOy + H,O +2&8 — NOs +2H"
2MnOy + 5NOy + 16H" + 5H,0 — 2Mn*" + 5NOs + 10H" + 8H,O

Reducem ionii de H* si moleculele de apa pana si dupa
reactie si obtinem:
2MnO4 + 5NO7 + 6H" — 2Mn?* + 5NO3z™ + 3H20
In reactie nu au participat ionii de K* si ionii de SO4%;1n
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reactia moleculara se va nota sub forma de sarea K2SOa.
Scriem ecuatia reactiei redox moleculara:
2KMnQO4 + 5KNO; + 3H2S04 —2MnSO; + 5KNOs + K2SO4 +3H20

» Ecuatia reactiei redox in mediu bazic
Scriem ecuatia moleculara:

KMnOs + KNO2 + KOH — KoMnO4 + KNO3 + H20
Tn mediu bazic ionul de permanganat MnO4" se va reduce
pani la ionul de manganat MnO4?, iar ionii de nitrit NO2™ se
oxideazd pana la ionul de nitrat NOs". Alcatuim sistemul de
doud semireactii ionice, egalam sarcinile si stabilim coeficientii:
2 | MnOys + 18 — MnOy*
1 | NOy +20H" + 2& — NOs + H,0
2MnOy + NO; + 20H — 2MnO4* + NOs” + H;O

Notam coeficientii in ecuatia reactiei redox moleculara:

2KMnO4 + KNO2 + 2KOH = 2K2MnO4 + KNO3 + H20

* FEcuatia reactiei in mediu neutru
Alcatuim ecuatia reactiei redox moleculara:

KMnO4 + KNO2 + H2 0 — MnO; + KNO3 + KOH

Tn mediu neutru ionul de permanganat MnO4™ se reduce
pana la oxidul MnOg, iar ionul de nitrit NO2™ se oxideaza pana
la ionul de nitrat NO3s". Alcatuim sistemul de doud semireactii,
egalam sarcinile si stabilim coeficientii:

2 | MnOs +2H,0+ 38 — MnO,; +40H"
3 [NOy + H;O +28 — NO; +2H"
2MnOy +3NO; + 7H,0 — 2MnO; + 3NOs+ 80OH™ + 6H”
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Tn mediul acvatic ionii de H* se vor uni cu ionii OH"
formand apa, iar in solutie vor ramane 20H".
6H" + 60H — 6H,0 (20H")

Reducem moleculele de apa pana si dupa reactie si
obtinem ecuatia ionica.
Scriem ecuatia reactiei redox ionica si moleculara:

2MnOy4 + 3NO2” + H20 — 2MnO2 + 3NO3™ + 20H"

2KMnO4 + 3KNO2 + H20 — 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH

7. Reactii redox - exemple si aplicatii

Proprietati de oxidant puternic manifestd si compusii
cromului, cromatii si bicromati. In functie de mediul solutiei
se reduc diferit: in mediul acid bicromatii - (Cr.07%) se reduc
pana la sarurile de crom (III), in mediul neutru - pana la
hidroxidul de crom(III), iar in mediu bazic cromatii (CrO4?) se
reduc cu formarea ionului complex [Cr(OH)e]*".

Sa examinam stabilirea coeficientilor in reactiile redox cu
participarea bicromatilor si cromatilor prin metoda de
semireactii ionice; in calitate de reducator se foloseste nitritul
de potasiu KNO:..

A. Tn mediu acid

Alcatuim ecuatia reactiei moleculare:

K2Cr,07 + KNOz + H2SO04 =Cr; (SO4)3 + KNO3 + K2SO4 +H20
In reactie vor participa ionii:
Cr207% + NOz + H* — Cr** + NOs™ + H20

Alcatuim sistemul de semireactii ionice pentru oxidant si
pentru reducator:
Cr,07% +14H* — 2Cr® + 7TH.0
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NO; + Ho.O — NOz + 2H"
Egalam sarcinile electrice de pana si dupd reactie si stabilim
coeficientii:
1 | Cr,O*+ 14H + 68 — 2Cr*” +7H,0
3 NO; + H;0 - 28 — NOs + 2H"
CrO7 + 14H™ + 3NO; + 3H,0 — 2Cr*™ +7H,0 + 3NO5™+ 6H™

Se reduc numarul de ioni de hidrogen H" si moleculele de apa

H20 de pana si dupa reactie:
Cr,07” +3NOz + 8H* —2Cr** + 3NO3™ + 4H,0

Scriem ecuatia reactiei moleculara cu coeficientii respectivi:

K2Cr,07 +3KNO; + 4H;SO4 —Crz (SO4)3 +3KNOs + K2SO4+ 4H,0

B. Tn mediu neutru.
Alcatuim ecuatia reactiei moleculare:

K2Cr207 + KNO2 + H,0 — Cr(OH)3 + KNOs + KOH
In reactie vor participa ionii si moleculele de apa:
Cr207% + NOz + H20 — Cr(OH)z + NO3 + OH-
Alcatuim sistemul de semireactii si stabilim coeficientii:

1 |Cr:07 + THO + 68 — 2Cr(OH); + 8OH-
3 NO; + HOH - 2& — NOy + 2H”
Cr;07 +3NO;y + 10H0 — 2 Cr(OH); + 3NO5 + 80H + 6H" (6H,O + 20H")

Se reduc moleculele de apa si obtinem ecuatia ionica:
Cr;07 + 3NOy + 4H20 — 2Cr(OH)s + 3NO3™ + 20H"

Scriem ecuatia reactiei moleculare:
K2Cr207 + 3KNO2 + 4H20 = 2Cr(OH)3 + 3KNO3 + 2KOH

C. Tn mediu bazic
46



In solutie in mediu bazic cromatii CrO4> sunt stabili, de
aceea ei si vor participa la reactie. Scriem ecuatia reactiei redox
moleculara:

K2CrOs + KNO2 + KOH + H20 — K3[Cr(OH)s] + KNOs3
In reactie vor participa ionii:
CrO4> + NOy + OH + H0 — [Cr(OH)s]* + NOgs”
Alcatuim sistemul de 2 semireactii ionice:

2| CrO4” +4H,0 + 38 — [Cr(OH)s]* + 20H
3| NOy" +20H +2&8 — NOs +H,0
2CrO4 + 3NOy + 60H" + 8H,0 — 2[Cr(OH)s|*" + 3NO;” + 40H" + 3H,0

Se reduc ionii de hidroxid OH" si moleculele de apa, pana
si dupa reactie si obtinem ecuatia reactiei ionice:

2CrO4* + 3NO; + 20H" + 5H20 — 2[Cr(OH)s]* + 3NOs"
Scriem ecuatia reactiei redox moleculara:

2K2CrO4 + 3KNO; +2KOH + 5H,0 = 2Ks[Cr(OH)g] + 3KNOs

D. Sa analizam interactiunea compusilor Cr, care manifesta

proprietati de reducator.

La solutia de CrCls se adauga solutie de brom in mediu bazic.

lonul de Cr® se va oxida in mediu bazic pana la cromat (CrO.%).
* Se stabileste ecuatia moleculara:

CrCls + Bro+ KOH — K>CrO4 + KBr + KCI + H».0

» Se scrie reactia ionica cu participarea urmatorilor ioni si
molecule:

Cr¥* + Bro+ OH — CrO4* + Br + H,0
» Se alcatuieste sistemul a doua semireactii ionice de
oxidare si reducere.
47



* Se egaleaza numarul de electroni cedati de reducator si
aditionati de oxidant. Pentru aceasta se determina cel mai
mic multiplu comun (6) si se stabilesc coeficientii.

2
3

Cr* + 8OH - 3¢ — CrO4* + 4H,0
Br, +26 — 2Br-

2Cr** + 3Br, + 160H — 2CrO4* + 6Br + SH.O

* Scriem ecuatia reactiei redox moleculard cu coeficientii

respectivi:

2CrCl3 +3Br2+16 KOH —2 K2CrO4 +6KBr + 6KCI + 8H20

Rezolvari de probleme

1. Determinati volumul clorului (c.n.) ce se va obtine la
interactiunea solutiei de HCI cu volumul de 40 cm® cu partea
de masa 36% si densitatea de 1,19 glcm® cu solutia de
bicromat de potasiu K>Cr.O7 cu volumul de 300 cm?® si
concentratia de 2 mol-echivalentill.. Determinati masa iodului

obtinuta in urma barbotarii clorului obtinut prin solutia de

iodura de potasiu KI.

Se da:

Vsol (HCD1 =40 cm?®
o =36%
p=1,19¢g/cm?®

Vsoi2 =300 cm3

C =2 mol.echiv/L

Rezolvare:
1. Alcatuim ecuatia reactiei redox
moleculard si stabilim coeficientii.
K:C10;+ HCl — CrCl; + Cl; + KCl + H;0
1| Cr0,* + 14H" + 6 & — 2Cr*" + TH,O

3 2Cr-28 — Cly
Cr,0;% +6CI + 14H" — 2Cr*" + 3Cl; + 2KCl + 7TH,0

Sa se afle:
m(|2) -?
V(Clp) - ?

K;Cr:07 + 14HC] — 2CrCl; + 3Cl; + 2KCl + THO

2. Calculam cantitatea de substanta de
K2Cr207 din solutie. Se remarca: fractia
echivalentd la oxidanti se determind
dupa numarul de electroni aditionati

48



K2Cr207 accepta 6¢, deci i = %
M(K2Cr207 ) = 294 g/mol
M (ﬁ )K2Cr207 = (%) - 294 g/mol = 49 g /molechiv.

1000 cmB.......cco..... 2 molechiv.
300CmM® ..o x molechiv.
x = 0,6 molechiv
m (K2Cr207)= 0,6 molechiv - 49 g/molechiv=29,4 g

29,4
n=_2== ~—~=0,Lmol
M 29

3. Determlnam cantitatea de substanta HCI din solutie

=1SUD 100%: o= mVS”” 100%; p="1"— msor = Vep

m sub

; M(HCI)= 36,5 g/mol

Voo 46 40cm3 - 1,19 g/cm3
M-100% ' 365— 100%

— n .
Msub= I n=

= 0,47 mol

4. Stabilim care substanta este in exces
0,1 mol 0,47 mol
K2CrO7 + 14HCI — 2CrCl3 + 3Cl; + 2KCI + 7H20

1 mol 14 mol
0,1 mol S 0,47mol

0,1 mol > 0,0335mol
1 mol 14 mol

Substanta K2Cr207 este luata in exces. Calculele se vor efectua

dupa HCI.
5. Calculam volumul clorului degajat in urma reactiei

0,47mol n
K2CrO7 + 14HC1 — 2CrCl3 + 3Clz + 2KCI + 7H20

14 mol 3mol

=227:3m0l _ )9 mol ; Vi = 22,4 Limol

14mol

n=-"— V=n-Vp ; V=0,1 mol - 22,4 L/mol = 2,24 L

6. Scriem ecuatia reactiei redox de obtinere a iodului
2K1 + Cl2= 12+ 2KCl
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M(I2) = 254 g/mol ; n(Clz = n(l2) = 0,1 mol
n(ly = = — m(l2) = n(l2) - M(12);
m(l2)= 0,1 mol - 254 g/mol = 25,4 ¢
Raspuns: V(Cly) =2,24 L; m(l2)=25,4 ¢

2. Un amestec cu masa de 25 g care contine zinc, fier si cupru
a fost tratat cu solutie de NaOH. In urma reactiei s-a degajat
un gaz cu volumul de 5,6 L(c.n.). Reziduul solid se trateaza cu
acid HCI, apoi se adauga acid HNO3 concentrat. La solutie se
adaugd apa amoniacald, In urma cdreia se formeazd un
precipitat de culoare brund, care la calire duce la formarea de
12 g de compus. Scrieti ecuatiile reactiilor respective. Indicati
reactiile de oxidare §i de reducere si de stabilit reducatorul si
oxidantul. Determinati compozitia amestecului initial (in %).
Rezolvare

1. Din cele trei metale doar Zn se va dizolva in solutie NaOH,
conform ecuatiei:

Zn+ 2NaOH +2H,0 = Na,[Zn(OH),]+H;

reducitor Zn -28 — Zn?*" 1 oxidare

oxidant 2H,O0 -2 —» H, +20H" 1 reducere

Zn+2 H,O — Zn**+ H, + 20H"

Zn + 2Na* + 20H + 2 H,0 — 2Na* + [Zn(OH)4]* + H,

n(Hz)= 5,6L/22,4L/mol = 0,25 mol; n(Zn)=n(H2) = 0,25 mol;
m(Zn) =0,25mol - 65g/mol=16,25 g; m(Zn) = 16,259
2. La tratarea metalelor ramase (Fe si Cu) cu acidul HCI, doar
fierul va interactiona conform reactiei:
Fe+ 2HCI — FeClo+ H2
reducitor Fe®—2& — Fe?" 1 oxidare
oxidant 2H*+28 —» Hy 1 reducere
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3. Acidul HNOs concentrat va oxida metalul cupru si fier (II) in
clorura de fier (I11):
a) Cu + HNO3z = Cu(NOs3)2 + NO2 + H20
reducitor Cu’-2¢ — Cu* 1 oxidare
oxidant NOs+2H + 18 — NO+H, O 2 reducere
Cu+2NO; +4 H — Cu®" + 2NO,; + 2H,0

Cu + 4HNOs— Cu(NOs)2+ 2NO2 + 2H,0
b) FeClz + HNOs = Fe(NOs)s + NO + HCI + H20

oxidant Fe” -16 — Fe?*" 3 reducere
reducator NO; +4H™ +38 — NO +H,0 1 oxidare
3Fe* + NOs + 4 H"— 3Fe*" +NO + H,O
3FeClz + HNO3 + 9HNO3 — 3Fe(NO3)s + NO + 6HCI
red  ox. mediu

4. In exces de apa amoniacali doar ionii de Fe®* formeazi
precipitatul Fe(OH)s, iar ionii de Cu?* formeazi o combinatie
complexa solubila:

Fe(NO3)3 + 3[NH3-H20] = Fe(OH)3| + 3NH4NO3
Cu(NO3)3 + 6[NH3-H20]=[Cu(NH3)4](OH)2 +2NH4NO3 +4H,0
5. La calcinarea precipitatului Fe(OH)s se obtine:

2Fe(OH)3z — Fe203+ 3H20; M(Fe203) = 160 g/mol
n(Fe 203) = 12g : 160 g/mol = 0,067 mol
m(Fe) = 0,067 mol x 56 g/mol = 8,4g; m(Fe)=8,4g
6. Se calculeaza masa cuprului:
m(Cu)=25¢g - (m(Fe) + m(Zn)) = 25¢ - (8,49 + 16,259) = 0,359
7. Se determind partea de masa a fiecaruia metal din amestecul

initial:

o(Me)=

masa(Me) 16.249

259

x100% ; o(Zn)= x100% = 65%;

m(amestec)
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o(Fe)=> xlOO% 33,6%; o(Cu)= 359x100%—14%

Raspuns. m(Zn) 65%; w(Fe) = 33,6%, o(Cu) =1,4%

3. Tn acid clorhidric concentrat s-a dizolvat un amestec de
KMnOs si CaCOscu masa de 18,32 g. In urma reactiei s-au
degajat 3,136 L(c.n) de gaze. Determinati partea de masa a
componentilor din amestec.
Rezolvare
1. Scriem ecuatiile reactiilor respective:
CaCO3 + 2HCI = CaCl> + CO2 + H20
KMnO4 + HCI = MnCl2 + Cl2 + KCI + H20

reducitor MnO, + 8H™ +58 — Mn* +4H;0 2 oxidare
oxidant 2CI -2&8  — CI, 5 reducere
2MnOy + 10CI + 16H" — 2Mn*" + 5Cl, + 2KC1 + 8H,0
2KMnQ,+ 10HCI + 6HCI = 2MnCl, + 5Cl, + 2KCl + 8H,0O
OX. red. mediu

Gazele care s-au degajat sunt CO> si Cla:

2. Calculam cantitatea si masa de CaCO3 s1 KMnOa:
CaCOz+2HCI= CaCl, + CO2 + H.0 (ecuatia 1)
2KMnO4 +16HCI =2MnCl; +5Cl> +2KCI + 8H.0 (ecuatia 2)
Notam cantitatea de CaCOz prin X, iar cantitatea KMnOg prin y;
n(CaCO0s) = x; n(KMnQa) =y;

n(gaz) = 3,136 L / 22,4L/mol = 0,14mol;

m(CaCOs3) = 100x; m(KMnOa) = 158y;

Din ecuatia 1 rezultd: n(CO) =n(CaCQO3) = x;

Din ecuatia 2: n(Cl2) =2,5y;

Alcatuim 2 ecuatii si calculam cantitatea de substantd CaCO3
st de KMnOq s1 masa acestora:

X+ 2,5y =0,14 x =0,04
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100x + 158g = 10,32. y=0,04

n(CaCO03) = 0,04 mol; m(CaCOs3) = 0,04 mol - 100g/mol= 4g
n(KMnQOg4) = 0,04 mol,

m(KMnOg) = 0,04 mol - 158 g/mol = 6,32g

Verificarea: m(amestec) = 4g + 6,32 g = 10,32g

3. Determinam partea de masa a componentilor din amestec:

©(CaCOs) = 15— x 100% = 38,76% ;
®(KMnOg)= 16033229’ x 100% = 61,24%.

Réaspuns: o(CaCOs3) =38,76%; o(KMnOs = 6124%.

4. O placa de fier cu masa de 6g a fost introdusa ntr-0 solutie
de CuSOs cu masa de 48 g si partea de masa 20%. In urma
reactiei masa CuSOas din solutie s-a micsorat de 9 ori.
Calculati masa placii dupa reactie.
Rezolvare:
1. Se scrie ecuatia reactiei de oxidare si reducere:
Fe+ Cu SO4= FeSO4+ Cu
reducitor Fe% 28 — Fe** 1  oxidare
oxidant Cu?+2& —Cu® 1  reducere

2. Se determind masa CuSOs din solutia initiala:
= mub) y100%; m(CuS0Os) =

m(sol)
_ 489-:20%
m(CuSQg) = oo

m(sol)-wW
100% '

=960

3. Se calculeaza masa CuSOs care a reactionat. Daca masa
CuSO0O4 s-a micsorat de 3 ori, rezulta ca in solutie au ramas 9,6 :
3 =3,2 g, deci au interactionat 9,69 - 3,25 = 6,4 g; M(CuSOa)=
160 g/mol
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n(CuS0s) = 6,4 g /160 g/mol = 0,04 mol; n(Cu) = n(CuSOg) =
0,04 mol.

4. Se determina masa Fe care a interactionat si masa Cu care s-
a depus pe placa:

n(Fe) = n(Cu) = 0,04 mol; m(Fe) = 0,04 mol x 56 g/mol=2,24
g;

m(Cu) = 0,04 mol x 64 g/mol= 2,56 ¢

5. Se calculeaza masa placii de dupa reactie: m (placii)2 = m
(placii).— m (Fe) + m (Cu)
m (placii),=6g-2,24g+2569=6,32¢g
Raspuns: m(placii)2=6,32 ¢

5. Placa de nichel cu masa de 15 g a fost introdusa intr-o
solutie de CuClz. Dupa un interval de timp placa a fost scoasa
din solutie, uscata si cantarita. Masa pldacii dupa reactie este
egala cu 16 g Calculati masa nichelului, care a trecut n
solutie si masa cuprului care s-a depus pe placa.

Rezolvare
1. Se scrie ecuatia reactiei de oxidare si reducere:
CuCl2 + Ni =Cu + NiCl,
oxidant Cu?* +2& — Cu’ 1 reducere
reducitor Ni® -28 — Ni®* 1  oxidare
Cu?* + Ni® — Cu® + Ni?*
2. Se calculeaza diferenta dintre masele molare ale metalului
Ni si ale Cu din ecuatia reactiei:
CuCl2 + Ni = Cu + NiCly;
M(Ni) = 58,7 g/mol; M(Cu) = 63,5 g/mol
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AM = M(Cu) - M(Ni) = 63,5 g/mol - 58,7 g/mol = 4,8 g;
3. Se determina diferenta de masa dintre masa placii> si masa
placiis:
Am=16g-15g=1g;
4. Se calculeaza masa Ni care a trecut in solutie si masa Cu
care s-a depus pe placa:

A) 6359(CU) .ccevreieiine, 48¢
M(CU) oo, 1lg m(Cu) = 13,23 g
B) 58,70 .. 489
M(NI) oo, 19 m(Ni) =12,23 g

Verificare: m (placii)2 = m (placii)s + m (Cu) — m (Ni) = 15g +
13,239 -12,23g = 16g.
Raspuns: m(Cu) =13,23 g; m(Ni) =12,23 g

6. O proba de substanta organica A cu masa de 4,3 g a fost
arsd In oxigen. Tn urma arderii s-a format gazul CO: cu
volumul de 6,12 L(c.n.) si 6,3 g de apa. Densitatea relativa a
vaporilor substantei A n raport cu aerul este egala cu 2,9635.
Deduceti formula substantei A si scrieti ecuatia de oxidare si
reducere si de ardere a substantei A.

Rezolvare
1. Calculam cantitatea de substantda a lui CO2, a H20 si a
substantei A

A+ 02— CO2+H0

M(A) = 2D(aer) = 2 - 2,965 = 86;

M(A) = 86 g/mol;  n(A)= % = 0,05 mol:

n(COy) = 6,12 L/22,4 L/mol = 0,3 mol,;
n(C) =n(CO2) = 0,3 mol,
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6.39
18g/mol

n(H20) = = 0,35 mol; n(H) = 0,7 mol;

2. Stabilim daca Tn substanta A se contine oxigen.
m(C) = 0,3 mol - 12 g/mol = 3,6¢;
m(H) =0,7mol - 1 g¢/mol =0,7 g
m(0)=4,3g- (3,6 g +0,7 g) = 0(zero)
Substanta A este o hidrocarburd CxHy

3. Deducem formula hidrocarburii:
CxHy—»x:y=0,3:0,7=3:7 Formula bruta constituie CsHz;

M (CzH7) = 43; M (A) = 86; n=2
Formula moleculara a substantei A este CeH14
4. Scriem reactia de ardere (oxido-reducere) a hexanului:

CeHi1a. + O2 — CO2 + H20
[6C]**-38& —[6C]™* 38 19 2  oxidare
0, + 48 —207? 4 2 19 reducere
2CeH14+1902 — 12CO2 + 14H,0

Raspuns: formula moleculara a substantei A - CeHi4 - hexanul

7. Gazul obtinut la interactiunea a 0,3 mol de sulfit de sodiu cu
acid sulfuric a fost barbotat prin solutia de bicromat de potasiu
cu concentratia 1molechiv/L Tn mediu acid pana la schimbarea
culorii solutiei. Calculati volumul solutiei de K2Cr207.
Rezolvare
1. Se scriu ecuatiile reactiilor si se stabilesc coeficientii:
Na>S03 + H2SO4 = Na2SO4 + SO + H20
K2Cr 207 + SOz + H2S04 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H20

1 Cr,0, + 14H™ + 6& — 2Cr* + 7,0
3 SO, +2H,;0 28 — SO~ +4H"
Cr,07 + 380, + 14H™ + 6H50 —» 2Cr*™ + 3504* + 7TH50 + 12H"
Cr,0+" + 35S0, + 2H+ — 2Cr'" + 35S0 + H,O

56



K2Cr,07 + 35S0z + H2SOs — Cr2(S04)3 + K2SO4 + H20
2. Se calculeaza volumul solutiei de permanganat de potasiu:

n(SO2) = n(Na.S0O3) = 0,3 mol; n(K2Cr207) = 0,1 mol
M (K2Cr207) = 294, M(K2Cr 207) = 294 g/mol
m(K2Cr207) = 0,1 mol x 294 g/mol = 29,4 g
C (C_M — m(K,Cr07) .

M(5K;Crz07) - V'
Se remarca: la determinarea masei molare a echivalentului la
oxidanti valoarea lui z este egala cu numarul de electroni care fi
accepta oxidantii in procesul redox; ionul de Cr.07* accepti 6
electroni, deci fractia echivalentd 1/z este egala cu 1/6:
M1(K2Cr207) = 1/6 x 294 g/mol = 49 g/molechiv

m(K2CT207) _ 29,4'g
1 1 — _ molechiv
C(E(M) x M(;KZCrz 07)) 1R

Raspuns: V(sol) =0,6 L

V(sol) =

=06L

x 49 g/molechiv

8. Sensul spontan al procesului redox

8.1. Potentiale de electrod redox
Pentru a determina sensul desfasurarii reactiilor de
oxido-reducere se aplica potentialele de electrod redox. Masura
capacitatii oxidante sau reducatoare a unui sistem depinde de
valoarea potentialului de electrod redox (E). Daca concentratia
ionilor in solutie constituie 1mol/L si presiunea 101,3 kPa,
atunci potentialul se numeste potential de electrod standard
(E®298).
Electrodul unui metal este un ansamblu format dintr-o
placa metalica introdusi intr-un vas cu apa. In urma contactului
dintre placa metalicd si apa, o parte din ionii pozitivi al

metalului, sub influenta moleculelor polare ale apei, Se
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hidrateaza si trec in solutie. Pe suprafata placii metalice ramane
un exces de electroni, care atrag ionii pozitivi hidratati din
solutie. Astfel, Tn acest sistem se stabileste un echilibru
dinamic:
Me + mH20 < Me(H20)m™ + né

Atare proces va avea loc, de exemplu, pentru metalul
zincul (a); iar pentru electrodul de Cu (b), pe suprafata placii se
concerteazi ionii de Cu?* si se incarci pozitiv; in jurul plicii se
va forma un strat de sarcini negative si In acest sistem se
stabileste un echilibru dinamic (Figura 4).

n —_

_ Cu

+ 4+ + + 4
o+ o+ + 4

n* 44— - Cu™"

a b
Fig. 4. Schema stratului dublu electric

In intervalul dintre placa metalica si solutie apare un strat
dublu electric. Stratul dublu electric are o anumita sarcina, un
anumit potential. Diferenta de potential in stratul dublu electric
se numeste potential de electrod (E). Cu cat metalul se
oxideaza mai usor cu atat potentialul negativ este mai mare.
Daca placa de metal se introduce intr-o solutie care contine
ionii acestui metal cu concentratia 1mol/L la o temperaturd de
298° K, atunci potentialul se numeste potentialul standard de
electrod al metalului (E°). De exemplu: E° Zn?*/Zn = - 0,76 V,
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jar E°Cu?/Cu =+ 0,34 V. Practic este imposibil de a masura
potentialul de electrod al metalului, dar poate fi masurata
diferenta de potential de electrod fatd de alt electrod,
potentialul ciruia se considerd egal cu zero. In calitate de
electrod de referinta se foloseste electrodul de hidrogen,
potentialul caruia se considera egal cu zero.

Electrodul de hidrogen este confectionat dintr-o placa de
platind (inert chimic) acoperitd cu un strat poros de platina
(pentru a mari suprafata de contact). Placa este introdusa in
solutie de acid sulfuric cu concentratia ionilor de hidrogen H*
sau HsO" egalda cu 1 mol/L, saturat cu hidrogen gaz H: la
presiunea egald cu 1 atm si temperatura 25°C (298° K).

H,
Fig. 5. Electrodul de hidrogen

Platina absoarbe hidrogenul gaz (H2) si practic are
comportamentul unui electrod de metal in contact cu ionii sai
in solutie:

2H* + 28 > Ha(gaz) E° = 0,000 VV
2Hs0*+ 28 <> Hy +2H,0  E°=0,000 V
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Pentru a stabili potentialul de electrod al oricarui metal
este necesar sd montdm un element galvanic, in care un
electrod este confectionat din metalul respectiv, introdus in
solutia sarii lui cu concentratia 1mol/L si unit la electrodul de
hidrogen (Figura 6).

Me
Me™

Fig. 6. Schema determinarii potentialului de electrod standard
la metale

Masurand diferenta de potential (forta electromotoare
f.e.m) a acestui element, stabilim de fapt potentialul standard
(normal) de electrod al metalului dat. Sa examinam
determinarea potentialului standard de electrod pentru metalele
zZinc §i cupru.

f.e.m.= Eo(ox.) - Eo(red)
a) Alcatuim schema elementului pentru zinc si cupru:

(-) Zn/ZnSO4 | H2SOu/Ha(Pt) (+)

Masurand diferenta de potential sau f.e.m. care este egala cu
0,76 V. Din formula:

f. e.m. = E°(2H*/Hy) - E°(Zn?*/Zn)

determinam potentialul de electrod standard al zincului:
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E°(Zn?*/Zn) = E°(2H*/H,) - f.e.m.=0-0,76 =- 0,76 V

Deci, potentialul standard de electrod al zincului este egal
cu - 0,76 V. Electrodul care se incarca negativ in raport cu
electrodul de hidrogen i1 se atribuie potential standard de
electrod negativ.

b) Pentru cupru schema elementului este:
(+) Cu / CuSOg4 I H2SO4/H2(Pt) (-)
Tn acest caz electrodul de hidrogen in raport cu electrodul de
cupru are sarcind negativd. Forta electromotoare masurata
constituie 0,34 V. Din formula:
f.e.m. = E°Cu?*/Cu - E°2H*/H;
Determinam potentialul standard de electrod la cupru:

E° Cu?*/Cu=f.e.m. - E°2H*/H,=0,34 -0 = +0,34 V
Astfel, potentialul standard de electrod al cuprului este pozitiv
si constituie 0,34 V. Valoarea potentialelor de electrod
standarde pentru unele metale si nemetale sunt prezentate in
Tabelul 6.

Tabelul 6. Potentiale de electrod standard E° (25°C si
presiunea latm) pentru diferite sisteme redox in solutiile
apoase (Seria tensiunilor)

Forma Numarul Forma E°, V
oxidata de electroni redusa

Li* 1e Li - 3,045
K* 1e K - 2,925
ca’* 28 Ca - 2,870
Na* 1e Na -2,714
Mg?* 28 Mg - 2,370
H> 28 2H - 2,250
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APt 3e Al - 1,662
Mn?* 28 Mn - 1,180
Zn?t 28 Zn - 0,763
Crd* 3e Cr -0744
Fe?* 28 Fe - 0,440
Cad?* 28 Cd - 0,403
Co?* 28 Co - 0,277
Ni% 28 Ni - 0,250
Sn?t 28 Sn -0,136
Pb?* 28 Pb -0,126
2H* 28 H> 0,000
Cu? 28 Cu +0,337
I> 28 21 + 0,540
Fed* 1 Fe?* + 0,770
Ag* & Ag +0,799
Hg? 28 Hg + 0,854
Pd?* 28 Pd + 0,990
Pt 28 Pt + 1,188
Cl, 28 2CI + 1,359
Au®* 3e Au +1,500
Au* 1€ Au + 1,692
F2 28 2F + 2,870

Seria in care metalele sunt amplasate n ordinea cresterii
potentialelor de electrod standard se numeste serie a
tensiunilor sau seria tensiunilor metalelor. In aceasti serie este
marcat si potentialul standard de electron al hidrogenului,
valoarea caruia este egald cu zero (E° (2H*/H2) = 0,000 V).
Metalele care sunt amplasate la inceputul acestei serii, au cele
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mai mici valori ale potentialelor standarde de electrod si se
comporta in solutii apoase ca reducatori mai puternici decat
metalele care urmeaza in serie dupa ele. Seria tensiunilor
metalelor permite stabilirea activititii chimice a metalelor,
ordonand valorile potentialelor standard de electrod de la
valorile cele mai mici, negative (corespunzator cele mai active
metale) spre valorile pozitive cele mai mari (corespunzator
metalele cu o activitate micad). Astfel, magneziul substituie din
solutia sarurilor lor zincul si cuprul, iar zincul poate sa
substituie cuprul si nu poate substitui magneziul. In aceasti
serie Tn stanga hidrogenului sunt amplasate cele mai active
metale (valori ale potentialelor negative), iar in dreapta
hidrogenului - metale nobile (valori ale potentialelor pozitive).
Li, K, Ca, Mg, Al......... Hooooon Cu, Ag, Au

Pentru oricare cuplu redox conjugat Ox/Red valoarea
fortei electromotoare Th conditii standard in raport cu electrodul
normal de hidrogen reprezinta potentialul de electrod
standard (E°) redox al cuplului respectiv. Valori ale
potentialelor standard pentru unele sisteme redox sunt
prezentate in Tabelul 7.

Tabelul 7. Potentialul de electrod standard E%gg pentru diferite
sisteme redox 1n solutii apoase

Forma
oxidata si Procesul la electrozi E%gs, V
forma redusa
S0.%/SO5* SO4% + Ho0 426 «> SOs* + 20H" -0,93
Fe(OH)4/ Fe(OH); + 1& « Fe(OH), + OH" - 0,56
Fe(OH),
CrO4*/ CrOs>+ 4H,O + 38 < Cr(OH); +| -0,13
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Cr(OH)s 50H"

S/H.S S+2H* +28 < H,S + 0,141
Sn**/Sn% Sn** +28 « Sn** +0,15
S04#/S0Oz* SO4* + 2H* + 28 <> SO3% + H,0 +0,17
SO.%/S SO + 8H* + 68 <> S+ 4H,0 + 0,36
H,S0s/S H,SOs + 4H* +48 «—~ S+ 3H,0 + 0,45
1121 I,+28 « 2I + 0,535
AsO*/AsOy | AsOs> + 4H" + 28 <> AsOy +2H.0 +0,5355
MnOys MnOs + 1& « MI’IOAZ' + 0,564
/Mn042'

MnQO4/MnO; | MnOy4 + 2H,0 + 3€ «» MnO; + 40H" + 0,588
Fe*/Fe* Fe¥ +1e & Fe* +0,77
NO3/NO; NO;z + 2H*+1€ + NO; + H,0 + 0,79
NO3/NH4* NO;z + 10H* + 88 < NH," + 3H.0 + 0,92
NO3;/HNO> NOs + 3H* + 28 &~ HNO, + H,O + 0,94
NO3/NO NOs + 4H* + 38 «— NO +2H;0 + 0,96
Br, /Br- Br; + 28 <> 2Br- +1,07
Cr,0:%/Cr3* Cr,07% +14H* + 68 « 2Cr*" + 7H,0 +1,33
Cl/CI Cl; +2& < 2CI +1,3595
Clos/CIr ClOs + H* +68 < CI" + 3H,0 +1,45
PbO,/Pb* PbO, +4H* + 28 < Pb%*+ 2H,0 + 1,455
MnOs/Mn? MnOy + 8H* + 58 <> Mn?* + 4H,0 +1,51
H,O,/H,0 H,O, + 2H" +2¢8 <« 2H,0 + 1,77

In baza datelor incluse in tabel rezulti ci sistemele de
oxido-reducere sunt amplasate in ordinea cresterii potentialelor
standard de electrod redox. Cu cat este mai mare valoarea
potentialului standard in sistemul de oxido-reducere, cu atét el
este un oxidant mai puternic.

De exemplu, pentru reactia de oxido-reducere:

MnOs +5 Fe?*+ 8& — Mn?* + 5Fe®* + 4H,0
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Notam valorile potentialelor standarde pentru fiecare specie de
reactii.

MnOs + 8H++ 58 — Mn?* +4H,0  E°(1)=151V (1)
Fe3* + 18 — Fe?* E°(2 =077V (2

Dupa cum rezulta, potentialul de electrod standard pentru
prima sistema este mai mare comparativ cu sistemul 2 (E°(1) >
E°(2)), deci sistemul 1 va participa ca oxidant, iar sistemul 2 ca
reducator.

Prin urmare, in orice reactie redox participd un cuplu
conjugat Ox-Red, sistemul cu o valoare mai mare a
potentialului redox va participa ca oxidant, iar sistemul cu o
valoare mai mica ca reducétor:

Ox(1) +né — Red(l) (E%)
Ox(2) +né — Red(2) (E%)
Tn cazul cand E°; > E% oxidantul va fi Ox (1), iar reducitorul
Red (2):
mOx(1) + nRed(2) <> mRed(1) +nOx(2)

Asadar, ionii sau molecule reagentilor in forma oxidata
pot sa oxideze ionii sau moleculele substantelor in forma
redusd, care se afla in tabel mai sus si, invers, ionii sau
moleculele substantelor in forma redusa pot sda reduca numai
ionii sau moleculele substantelor in forma oxidata, care sunt
amplasate in tabel mai jos. Astfel, ionii de Fe**pot oxida ionii
de iod I', dar nu pot oxida ionii de brom Br-, dar ionii de fier
Fe®* reduc ionii de nitrat NO3™ in mediu acid si nu reduc ionii
de sulfat SO4%. Cu cat potentialul redox este mai mare, cu atat
creste activitatea de reducere a formei oxidate (agentul oxidat
este mai puternic), iar cu cat potentialul standard redox este
mai mic, cu atat creste tendinta de oxidare a formei reduse
(agentul reducator este mai puternic).
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Pentru un cuplu Ox/Red existd relatia de egalare in
valoarea potentialelor standard de oxidare si reducere E°(0X) =
E°(red), deci puterea oxidata si reducatoare este o marime
unica si acelasi reagent chimic poate fi si oxidant si reducator,
in functie de partenerul si conditiile de reactie. Acest reagent
prezinta un amfolit redox.

Pentru cuplul: ~ Ox(1) + Red(2) « Red(1)+ Ox(2)
forma oxidata a speciei chimice (Ox1) este capabilad sa oxideze
forma reducatoare a speciei chimice (Red2), daca potentialul
standard de reducere al speciei (2) este mai mic decéat ale
speciei (1). Potentialul standard de reducere cu reducatorul
dintr-o reactie redox trebuie sa fie mai mic decat potentialul
standard de reducere al oxidantului reactiei. De exemplu:

Fe + Cu** <> Fe?* + Cu
Cu**+28—>Cu E>=034V oxidant

Fe’*+28 — Fe [E%=-044V reducitor E% < E%
O reactie redox este posibild dacd diferenta dintre potentialul
standard de reducere al participantilor de reactie (potentiale
standard de reducere ale oxidantului si, respectiv, ale
reducdtorului) este pozitiva, iar dacd valoarea este negativa,
reactia decurge in sens invers:

E°1(0ox) - E®%(red) >0
0,34V -(-044)V = +0,78V
Reactia se va desfasura in sens direct: Fe + Cu®* = Fe?" + Cu
Fierul va reduce ionii de cupru (Cu?") din solutie.

8.2. Factorii ce determina directia desfasurarii unei reactii
redox
Dupa cum s-a accentuat, pentru a determina capacitatea
activitatii oxidantului si reducdtorului se aplicd notiunea de
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potential de electrod redox (E). Dacd concentratia ionilor din
solutie constituie 1mol/L la presiunea 101,3 kPa, atunci
potentialul se numeste potential standard de electrod (E°).

Pentru semireactia Ox + n€ — Red, in caz concret,
valorile potentialilor standard de electrod pentru unele sisteme
redox sunt redate in Tabelul 6 si 7.

Valorile potentialului de electrod standard redox
caracterizeaza puterea oxidantului si a reducatorului, cu cét este
mai mare potentialul standard de electrod, cu atat sunt mai
pronuntate proprietdtile reducatoare ale oxidantului si mai
slabe sunt proprietatile reducatorului.

In orice reactie redox participa un cuplu conjugat Ox/Red.
Sistemul cu o valoare mai mare a potentialului redox va
participa ca oxidant, iar sistemul cu o valoare mai mica -
reducator. Daca se compara valorile potentialelor redox a doua
semireactii, atunci se poate de determinat directia desfasurarii
unei reactii redox.

De exemplu: se dau doua semireactii, cu valorile
potentialelor standarde de electrod E°(1) si E°(2) respectiv:

Ox(1) +né — Red(1) E°(1)

Ox(2) +né — Red(2) E°(2)

Tn cazul cand E°(1) > E°(2) ca oxidant va participa
reagentul Ox(1).
Daca se da un sistem redox:
Ox(1) + Red(2) «» Ox(2) + Red(1)

si se cunosc valorile potentialelor de electrod ale celor doua
semireactii, se poate de stabilit directia desfasurarii reactiei
redox respective.
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Directia desfasurarii reactiilor redox depinde si de
concentratia substantelor care participd la reactie si de
temperaturd. Aceasta dependenta pentru semireactia:

Ox + né& — Red
se descrie aplicand ecuatia Nernst: E = E® + RT/nF - In [OX] /
[Red] unde:
E - potentialul la anumita concentratie (mol/L) a oxidantului
[Ox] si reducatorului [Red];
E° - potentialul de electrod standard;
R - constanta universala a gazelor = 8,314 J/JKmol;
F - constanta lui Faraday = 96485 C/mol,;
T - temperatura absoluta,
n - numarul de electroni care participa la reactie.

Daci in ecuatia Nernst se introduc valorile constantelor si
T=298K, si valoarea logaritmului natural la logaritmul zecimal,
atunci primim:

E =E°+0,059/n - Ig[Ox] / [Red]

Daca in reactia redox participa ionii de H" sau de
hidroxid OH-, atunci se introduce si valoarea pH-ului, a
mediului.

Pentru semireactia de reducere a ionului de permanganat
MnO4™ Tn mediu acid:

MnOs + 8H" + 58 — Mn?* + 4H,0
ecuatia Nernst se va scrie:
E = E°+0,059/5 - Ig [MnO4][H*]/ [Mn?']

Din Tabelul 6 se noteaza valoarea potentialului de
electrod standard al aceste semireactii, care constituie E° =
1,51V, iar [H"] =-pH si obtinem:

E=151V +0,12 - Ig [MnO4s]/ [Mn?*] - 0,095 - pH
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Prin urmate, odatd cu micsorare a aciditatii mediului de
reactie, valoarea pH-ului se micsoreazd  si potentialul
semireactiei creste.

Astfel, valoarea potentialului de electrod standard al
semireactiilor redox determina directia desfasurarii unei reactii
redox.

Exemplu: De stabilit in ce directie e posibild desfasurarea
reactiei:

2HC1 + S < Clo+ H2S

Scriem ecuatiile de semireactii si valoarea potentialului
de electrod standrad redox a fiecarui sistem:

S +2H" +2& = HoS E°(1) =+0.17V
Clo +2&8=2CI E°(2)=+1,36 V

Deoarece E°(1) < E°(2), atunci oxidantul va fi Cly, iar

reducatorul este HzS si reactia va decurge in sens opus:
Clz + H2S < 2HC1 + S
Concluzii:

* Pentru o caracteristica cantitativd a oxidantului si
reducatorului se aplicd notiunea de potential de electrod
redox (E);

* Daca concentratia ionilor in solutie este egala cu 1mol/L,
iar presiunea 101,3 kPa, atunci potentialul se numeste
standard (E°);

* Dependenta valorii potentialului de electrod de
concentratia oxidantului si reducétorului, de numarul de
electroni participati in reactie si de temperatura se descrie
cu ecuatia Nernst;

« In orice reactie redox participa un cuplu conjugat Ox/Red.
Sistema la care potentialul de electrod are o valoare mai
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mare participa ca oxidant, iar sistemul cu o valoare mai
mica e reducitor;

» Aplicand valorile potentialelor de electrod standard a
cuplului Ox - Red se poate de stabilit directia desfasurarii
reactiei redox.

Probleme rezolvate
1. Argumentati ce substante se vor forma la dizolvarea
metalului potasiu in solutia de CuSOas.
Rezolvare
Se remarca. Seria tensiunii metalelor se aplica in cazul
reactiilor de substitutie dintre un metal si sarea altui metal din
solutie, doar dacd metalul introdus nu reactioneaza cu apa. In
astfel de reactii, metalul cu un potential standard de electrod
mai mic il va inlocui pe cel cu un potential standard mai mare
din solutia sarii sale.
1. Scriem ecuatiile reactiilor ce decurg la interactiunea
metalului potasiu (K) cu solutia de CuSOa.
a) Potasiul interactioneaza energic cu apa si se degaja hidrogen
si energie termica (AHP):
K + H,0 — KOH + Hz (AH<0)
reducator K’-1g — K* 2 oxidare
oxidant 2H20 +28 — Hz+20H 1 reducere
2K + 2H20 = 2K* + H, + 20H" (AH<0)
2K + 2H,0 = 2KOH + H2  (AH%<0)
b) Hidroxidul de potasiu (KOH) format va interactiona cu
CuSO4 conform reactiei:
2KOH + CuSO4 = Cu(OH)2 (culoare albastra) + K2SO4
c) Energia termica degajata in urma interactiunii potasiului cu
apa contribuie la descompunerea hidroxidului de cupru (I1):
70




CU(OH)Z - Cuo(culoare neagrd) T H.O

d) Ecuatia reactiei finale este: 2K + CuSOs + H20 — K>SOy +
CuO + Hz1

Raspuns: La introducerea potasiului metalic intr-o solutie de
sulfat de cupru, acesta reactioneaza violent cu apa, formand
hidroxid de potasiu si degajand hidrogen. Ionii Cu?** din solutie
reactioneazd cu ionii OH™, formand mai Intdi un precipitat
albastru de Cu(OH)., care se transforma apoi in CuO (negru).
In solutie ramane sulfat de potasiu (K2SOa).

2. Explicati procesele care au loc la interactiunea solutiei de
FeCls cu metale de activitate chimica diferita (a) calciu, (b)
magneziu, (c) cupru si argumentati situatia problematica
observata in functie de pozitia fiecarui metal in seria activitatii.

Rezolvare
Se remarcd: In solutie FeCls se supune hidrolizei in urma
careia se formeaza mediul acid:
FeCl3 — Fe** + 3CI
Fe3* + HOH « FeOH?" + H* (I etapa)
FeClz + HOH < FeOHCI, + HCI
In aceasti etapd nu se formeaza precipitat de Fe(OH)s,
deoarece solutia este suficient de acida, incat sd mentind ionii
de fier (III) in stare solubila.
a) Interactiunea solutiei de FeClz cu calciu metalic
Ca+ 2HOH < Ca(OH)2 + H2
reducitor Ca® -28 — Ca? 1  oxidare
oxidant 2H0 +28 - H2+20H 1  reducere
Ca?" + 2H,0 —» Ca®* + Hp + 20H"
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Ionii OH~ formati cresc pH-ul, ceea ce intensifica
hidroliza Fe*" si duce la formarea treptatd a hidroxidului de
fier (111):

FeCls + HOH < FeOHCI; + HCI
Fe3* + HOH < Fe(OH)?* + H* (etapa (1)
Fe(OH)?* + HOH < Fe(OH)'* + H* (etapa I1)
Fe(OH), + HOH & Fe(OH)3 + H* (etapa I11)
sau Fe*" + 30H  — Fe(OH)s
Deci, la interactiunea solutiei de FeClsz cu calciu se degaja
hidrogen se formeaza precipitatul Fe(OH)s.
FeCls + Ca + 5H,0 — Ca(OH); + Fe(OH)3z + H2 + 3HCI
b) Interactiunea solutiei de FeCls cu magneziu:
FeCls - Fe®" +3CI
Fe3* + HOH © FeOH?" + H* (etapa )
Magneziul metalic reduce ionii de H* pana la hidrogen gaz:
Mg + H* — Mg?" + H;
reducator MgP - 28 — Mg?* 1 oxidare
oxidant 2H* + 28 — HY° 1 reducere
La reducerea ionilor de hidrogen se observa o deplasare a
echilibrului de hidroliza Tn dreapta si intensificarea hidrolizei
dupa etapa II si 111
FeOH?* + HOH « Fe(OH)2) + H* (etapa I1)
Fe(OH).'* + HOH & Fe(OH); + H*  (etapa III)
FeCls + 3Mg + 6H20 — 2Fe¢(OH)s + 3MgCl> + 3H>
C) Interactiunea solutiei de FeCl3 cu cupru metalic:

La interactiunea solutiei de FeCls cu cupru metalic se
observa schimbarea culorii solutiei Tn albastru, ce denota
desfasurarea procesului si formarea ionilor de Cu?" hidrati de
culoare albastra. Se creeaza 0 situatie problematica: doar ca

cuprul nu poate substitui ionii de fier, fiind mai putin activ. Se
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explica acest caz prin capacitatea ionilor de fier (IIl) de a
manifesta proprietati de oxidant si oxidarea metalelor putin
active cum ar fi cupru.

Procesul de oxidare si reducere are loc:

Fe®" + Cu = Cu* + Fe?*

oxidant Fe®" + 18 — Fe?* 2 reducere

reducitor  Cu®-2& — Cu? 1 oxidare

2Fe®" + Cu — 2Fe?" + Cu®*
2FeCl3z + Cu = 2FeCl; + CuCl»

O reactie redox este posibild daca diferenta potentialelor de
reducere ale partenerilor de reactie (potentialul standard de
reducere al oxidantului si respectiv al reducatorului) este pozitiva.

fem =E% -E2, >0
Din Tabelul 6 notam valorile potentialelor standard redox ale
oxidantului Fe3'/Fe?* si ale reducitorului Cu/Cu®" si
demonstram posibilitatea desfasurarii acestui proces.
ES, (Fe*/Fe?")=0,770V; E2, (Cu/Cu*)=0,337V
E=0,770V-0,337V =+0,433 V

Raspuns: desfasurarea acestui proces este posibila deoarece
EO(Fe3*/Fe?*) > E° (Cu/Cu?") si coloarea albastrd a solutiei
apare 1n urma reactiei redox cu formarea ionilor de cupru
hidratati [Cu(H20)4]?*.

9. Chestionar pentru evaluarea cunostintelor

1. Stabiliti coeficientii in ecuatiile reactiilor
de oxido-reducere
1.1. Ecuatiile reactiilor de oxido-reducere
N forma moleculara
1. PH3 + O2 — P20s+ H20
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B + HNOs — H3BOs3 + NO2

PbS + O2 — PbO + SO2

Au +NaCN+O2+ Ho.O — NaJAu(CN)2] + NaOH
Na[Au(CN)2] +Zn — Naz[Zn(CN)4] + Au
NaBr + O3+ H.O — Br2 + O2+ NaOH

Ag + HxSOs — AgSO4 + SO2

Fe(CrO)2 + Na2COs+ O2 — Fe203+ NaxCrOs + CO2
MnO; + KOH + KCIO3 — K>MnQO4+ KCI+ H20
. Si+ KOH + H,0 — K5SiO3+ H»

. Al + NaOH + H,O — Na[AI(OH)4] + H2

. Zn+ HSO4 —  ZnSO4+ H2S

. FeS2+ 02 — Fex03+ SO2

Mg + HNO3z — Mg(NO3)2 + NH4sNO3 + H.O
Cu+ HNO3 — Cu(NO3)2+ NO2+ H,0

. Zn+HNO3 — Zn(NOz)2+ N20 + H20O

. Cu(NOz)2 — CuO+NO2+ 02

. KNO3 — KNO2+ 02

.Co(NO3), — C0203+NO2+ O2

. Cl2+ KOH — KCIl+ KClO3+ H20

. Se+ KOH — Ko2Se + K>SeOs3 + H20

. 12+ NaOH — Nal + NalOs3 + H20

. Clo+ H.O — HCI + HCIO

. NoHs — N2+ NHs3

. CuCl2+ Cu — CuCl

. KBrOz+ KBr + H2SO4 — Br2 + K2SO4 + H20
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1.2. Ecuatiile reactiilor de oxido-reducere in forma ionica
1. BiOz + Mn**+ H"— Bi+ MnOs+ H20
2. NiS + Hy02 + 2CH3COOH — Ni**+ CHsCOO + S + H,0
3. Cro07%+H;S+H'— Cr** +S+ H,0
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4. Ag+CN + 02+ HO — [Ag(CN)2] + OH

5. Fe?*+S,08> — Fel*+ S04*

6. SCN +NOz + H*+H20 — SOs*+ CO2+ NH4" + NO
7. AsO& + 1+ H"— AsOz* + I+ H0

8. Se04” + ClI'+ H*— Se03* + Cl, + H.0

9. MnOs + H202+ H* - Mn?* + Oz + H20

10. Al + NOs + OH + H20 — NH3z+ AlO

11. SO+ 1"+ H* — I+ SO2+ H,0

12. CN" + CrOs* + OH" — CNO" + Cr(OH)s3

13. I+ ClIO3 + H" — 103 + CI"+ H.0

14. Se03% + MnO4 + OH™ — Se04* + MnO4% + H20

15. [Co(NO2)s]* +MnO4 + H* — Co?* + Mn?" + NOs™ + H.0
16. SnS + MnO4 + H* — H,SnO3+ HSO4 + Mn?* + H,0
17. [Fe(CN)s]* + Cl, — [Fe(CN)g]* + CI-

18. CIO"+ OH — CI'+ ClOs + H20

19. MnO4% + H;0 — MnO4 + MnO; + OH"

20. CIO2 + OH" — CIO2 + ClOs + H20

21. MnO4% + Mn?* + H,0 — MnO; + H*

22. 105 +I'+H" - 1, + H.0

2. Alcatuirea ecuatiilor reactiilor de oxido-reducere

In schemele reactiilor prezentate sunt indicate
substantele reactante si unii produsi de reactie. Completati
ecuatiile reactiilor redox si stabiliti coeficientii prin metoda
iono-electronica.
1. Br2+Cl2 + H:O — HBrO3 + ...
2. HCIO3+ H2S — HoSO4 +.... +
3. Ni(OH), + BrO"— Ni(OH)3 +....
4. Sn**+Fe¥* — Sn*+...
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Sh,Ss + HNO3 — H3SbOs + H2SOs +...
Fe(OH)2+ O, — Fe(OH)s3

'+ 03+ HO — I+ 02 +...
Crz(S04)z + H2O2+ KOH — KoCrOs+. .
Ag +H2S+ 02— AgeS +....

. HCIO + H;02, — HCI +...

. $203 + Cl; — S04 +....

. FeSO4 + KCIO3 + H2SO4 —

. Fe(Cr0,)2 + KCIO3 + KOH — Fe;03+ NaCrOg4 +.....
. HCIO4 + SO; —

. Bi(OH)3 + Cl2+ OH — BiO3 + .....

. NHz+ NaClO + NaOH — NoHs +....

. HCIO3 + P — H3PO4+ HCI

. KNO3+ C+ S— KyCO3+ K2SOs+ KoS + CO2+ CO + N2
. HCIO + Brz — HBrOs +.....

. MnO2+ HCI —

Fe 4 I >

. Cr.07# + S0, + H' —

.SO2+ Se02+ HO0 — Se +...

. Mn?* + PbO2 + H* — MnOy™ +....
.BrOs+I'+H"—> Br~ +.....

.Zn+ HxSO4 — S +...

. KMnOs — KoMnOs+ MnOz + Oz

. $203% + I, — S406%

Cu+ I —

. I2+ Cl2+ H20 — HIOs + ....

. MnO2+ KOH + KCIO3 — K>FeOg4 +...
. Fe203+ KOH + KCIO3 — K2FeOq +...
. H02 + Ag20 —

. HNO2 —» HNOs+...
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35.
36.
37.
38.
39.
40.
41.
42.
43.
44,
45.
46.
47.
48.
49,

50

3.

Fe(NO3)z — Fe;O3 + NO2 + Oz +......

Mo + NaNO3z + Na;CO3 — NaMoO4 +....
NaCrOz + PbO2+ NaOH — NaoCrOa +...
Fe** + H.S +—

T+ H2S + — TipS +...

KoFeOs + NHz — N2+ FexOs +..

Os + NaNO3z + NaOH — Na0sOg4 +...
Au + HNOs+ HCl — H(AuCls) +,...

Pt + HNOsz + HCI — Ho(PtCls) +,...
NH3+ HNO2 — N2 + ...

Zn + OH — [Zn(OH)s % +...

H3POs + H2SO3 — H3POs4 + ...

Cr3* + S,08> — Cr207% +.....

Fo+ NaOH — OF,+...

KMnO4+ H202+ KOH— KoMnOg +...

Al +OH — [AI(OH)T +...

Determinati sensul desfiasurarii reactiilor de oxido-

reducere. Calculati forta electromotoare (f.e.m.)

Stabiliti coeficientii in ecuatiile reactiilor prezentate. In

baza potentialelor de electrod standard (Tabelul 6) determinati
directia decurgerii reactiilor redox.

N GRWDdDRE

Mn?* + PbO; + H* <> MnOg4 + Pb %" + H,0
Cr¥*+ NOs3 + H20 < Cr,07% + NO + H*
Fe?" + ClOs + H* «» Fed* + Cl + H.0
Mn?* + Clz + H,0 <> MnO4+ Cl" + H-
Cr,07% +Br + H" & Cr®* +Brz + H.0
AsOs* + Br + H" < AsOy + Br + H,0
H,O, + Br, < H,O+ BrOs + H*
H,0,+ NO3 + H* < NO2 + O+ + H,0
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4. Rezolvati problemele

1. La interactiunea unui metal cu masa 38,4g cu acid azotic
concentrat s-a degajat un oxid al azotului cu volumul de
8,96 L (c.n.). Densitatea relativa a acestui gaz in raport cu
aerul constituie 1,0345. Determinati metalul si stabiliti
coeficientii  pentru procesul redox prin metoda iono-
electronica.

2. Se da un amestec de Al, Zn si Cu cu masa 4g, care a fost
tratat cu acid azotic concentrat. Masa reziduului care nu s-a
dizolvat a constituit 0,76g. Aceeasi proba de amestec a fost
dizolvata in solutie de baza alcalind concentratd in exces si
masa reziduului nedizolvat a fost egala cu 0,6g. Calculati
partea de masa a fiecarui metal din amestec si stabiliti
coeficientii in reactiile redox prin metoda de semireactii.

3. Amestecul format din trei saruri: clorurd de potasiu,
carbonat de potasiu si permanganat de potasiu cu masa
15,84 g a fost tratat cu acid clorhidric concentrat n exces.
In urma reactiei s-a degajat 3,136 L (c.n.) de produsi gazosi,
care fiind trecuti peste suprafata unei sarme incandescente
de fier, ultima si-a marit masa cu 7,1 g. Determinati masele,
partile de masa a componentilor din amestec si stabiliti
coeficientii in procesele redox prin metoda de semireactii.

4. Un metal de tip ,,d” formeaza 3 oxizi A, B, C. Proba acestui
metal cu masa 2,886 g contine 3,3418 . 10 22 atomi. In
oxidul A raportul de masa metal/oxigen este 3,25. Partea de
masa a metalului in oxidul B este 68,42%. Masa moleculara
a oxidului C este de 1,467 ori mai mare decat masa
moleculard a oxidului A. Stabiliti metalul si formulele
oxizilor sdi g1 explicati ce numadr de oxidare are acest metal
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n compusii respectivi. Care din oxizi poate interactiona cu
HCl si care cu NaOH. Scrieti ecuatiile reactiilor respective.

. La cdlirea a 5,04 g de substantd compusd A s-a obtinut un
oxid cu masa de 3,04 g, iar la reducerea metalului din oxid
s-au format 2,08 g de metal. Altd asa masa de substantd s-a
incalzit cu surplus de baza alcalina si s-a degajat un gaz cu
volumul de 896 cm?® (c.n.) si cu densitatea gazului egali cu
0,758 g/L. Calculati masa molara a echivalentului la metal si
formula substantei A. Stabiliti coeficientii la procesele redox.
. La oxidarea fosforului 1n acid azotic de 60% si densitatea
de 1,37 g/cm? se obtine acidul fosforic si se degaji un oxid
incolor putin stabil in aer. Pentru neutralizarea acidului
format s-a consumat solutie de hidroxid de sodiu cu
volumul de 25 cm®, partea de masd 25% si densitatea de
1,28 glcm3. in urma reactiei s-a format o sare acida.
Calculati volumul solutiei de acid azotic si volumul gazului
degajat in rezultatul reactiei. Stabiliti coeficientii in reactiile
de oxido-reducere.
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