TIPUS DE REACCIONS QUIMIQUES




Classificacié de les reaccions segons:

-El sentit de la reaccid: reaccions reversibles i irreversibles. Equilibri quimic.

-L’ intercanvi d’atoms: reaccions de sintesi, descomposicio i substitucié o desplagament.
-L’intercanvi d’energia: reaccions endotermiques i exotérmiques.

-L’intercanvi de particules subatomiques:

Reaccions acid-base.Mesura de ph.

Reaccions de neutralitzacié.Valoracié acid-base.
Reaccions redox.

Reaccions de precipitacio.



Reaccions irreversibles

A+B > C+D

Una reaccio és irreversible si es
produeix en un Unic sentit i té lloc
fins que s'exhaureix un dels reactius
( reactiu limitant).

CH, (g) + 2 O,(g) = CO, (g) + 2 H,0(I)



Reaccions reversibles

Sén aquelles en que la reaccié
es produeix en els dos sentits
simultaniament. El reactius
formen productes (reaccié

directa) i els productes també
— . poden reaccionar entre si i formar

reactius (reaccio inversa).

A+B2C+D

Al final del procés al recipient
tenim una mescla de productes

280, (g) & 0, (g) +2S0,(g) !reactius.

que és l'equilibri quimic? simulacié : equilibri quimic



https://youtu.be/dUMmoPdwBy4
https://phet.colorado.edu/en/simulation/reversible-reactions

Caracteristiques de I'equilibri quimic

En un recipient tancat (si les substancies
reaccionants son gasos) o en dissolucio,
després d'un temps les reaccions
reversibles arriben a una situacio
d’equilibri en que:

Tenim una barreja de productes i reactius
en el recipient.

La velocitat de la reaccio directa (R -> P ) és
igual a la de la reaccié inversa (R<- P): la
reaccid no s‘atura, sino que part dels
productes es transformen continuament en
reactius i part dels reactius es converteixen en
productes (equilibri dinamic).

HI
IZI Hz

concentracio

: -
temps
H2 (9) + I2 (9) = 2 HI (9)

Una vegada assolit 'equilibri
quimic les concentracions de
totes les substancies es mantenen
constants, no varien amb el

temps.



Reaccions quimiques
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| Substituci O Q + e -@P+ @  substitucio simple: Zn+ CuCl; — Cu +ZnCl,

substitucio doble: NaCl + AgNO; — AgCl + NaNO,

Descomposicio

A+B > C + D

Endotérmiques
Exotérmiques

Acidobasiques
Redox

Reaccions de precipitacio



Reaccions acid-base

propietats dels acids

- . —
* Gust agre
« Corrosius

» Dissolucions amb poder dissolvent
«» Canvien el color de colorants naturals

» Perden les seves propietats en reaccionar
amb una base (neutralitzacid)

propietats dels acids i les bases

propietats de les bases

*» Gust amarg
+ Corrosives
» Dissolucions amb poder desengreixador

» Canvien el color de colorants naturals a un color
diferent als acids

» Perden les seves propietats en reaccionar amb
un  acid (neutralitzacio)


https://www.youtube.com/watch?v=jN8dMdwt-9U&feature=youtu.be

Teories acid-base:

Teoria d’Arrhenius

La primera teoria sobre la naturalesa dels acids i les
bases la va fer el quimic suec S.A. Arrhenius al 1884.

Un acid és una substancia que en dissolucié aquosa
es dissocia alliberant ions H™.

Una base és una substancia que en dissolucié aquosa
es dissocia alliberant ions OH".

Svante August Arrhenius
(1859—1927)= = ‘ 8\,!



Un acid fort en dissolucié aquosa es
dissocia totalment.
Exemple: acid clorhidric (HCI)

Teoria d’Arrhenius:

HCl ——— H* + CI

\ Acid fort p
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Una base forta en dissolucié aquosa es
dissocia totalment.

Teoria d’Arrhenius:

NaOH ——— Na* + OH"

Base forta
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Els acids i les bases son
electrolits, és a dir, en
dissolucio aquosa se
separen ens ions que
condueixen el corrent
electric.

Si augmenta la concentracio
d’ions, augmenta la
conductivitat eléectrica de
la dissolucio.

Acids forts
i bases fortes

Acids Bases
HCI LiOH
HBr NaOH
HI KOH
HCIO, RbOH
HNO, CsOH
H,S0," Mg(OH),
Ca(OH),
Sr(OH),
H2804 Bu(()H):

Seaow “H,S0O, ionizes in two distinet steps.

It is a strong acid only in its first
ionization

NaOH



Reaccié d'autoionitzacioé de l'aigua

H,0 () +H,0() & H,0* (aq) + OH- (aq)

i0 hidroni

H,0*

per poder explicar la basicitat de substancies com 'amoniac.

Una base es tota substancia que tendeix a acceptar H*
H+
NH, (aq ) + H,0 () === NH,* (aq) + OH" (aq)

amoniac

En dissolucié aquosa,

I'i6 hidrogen ( H*) es troba
lligat a una molécula daigua
formant |16 hidroni ( H;0% ),
també anomenat oxoni.



Un acid feble en dissolucié aguosa es
dissocia parcialment.
Exemple: acid acétic (CHSCOOH)

Teoria d’Arrhenius:

CH,COOH — CH,COO" +H*

\ Acid feble ¢
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Una base feble en dissolucié aquosa es dissocia
parcialment.
Exemple:amoniac (NH,)

Teoria d’Arrhenius:

NH;+H,O—— NH,*+ OH

Base feble
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Com es mesura l'acidesa?

Calcul del pH

pH =-log [H'] pOH = - log [OH]
Com I’aigua s’autoionitza:
H,O —H"+OH
K =[H].[OH]=10"
constant d’ionitzaci6 de 1’aigua
A 25°C : pH + pOH = 14

p=—tog[ o |10
pOH = -log [OH_]or[OH‘] —10POH



http://employees.oneonta.edu/viningwj/sims/the_ph_scale_s.html

simulador acid -base

Escala del pH
Acido Alcalino
A,
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https://phet.colorado.edu/en/simulation/acid-base-solutions
http://employees.oneonta.edu/viningwj/sims/the_ph_scale_s.html

mesura de pH

Paper
indicador

https://www.sciencephoto.com/media/234591/vie



https://www.sciencephoto.com/media/234591/view
https://www.sciencephoto.com/media/234591/view
https://www.sciencephoto.com/media/234591/view

‘5 Acid-Base Balance E!

corbes de valoracio acid-base ’\

INDICADOR UNIVERSAL DE pH

Escala de pH
01 23456 7 89 101112
A BRI

indicador universal



http://labovirtual.blogspot.com/search/label/pH-metro
http://labovirtual.blogspot.com/search/label/Curvas%20de%20valoraci%C3%B3n%20%C3%A1cido-base
http://labovirtual.blogspot.com/search/label/Indicador%20universal%20de%20pH

Reaccié de neutraﬁtzadé reaccions de neutralitzacié

Quan un acid i una base reaccionen, perden les seves
propietats, es neutralitzen.

ACID + BASE — SAL + AIGUA

—

m’\ a‘ A
\o@ o)

HCI ., + NaOH ., , —» NaCl ., + H,0



https://www.dlt.ncssm.edu/tiger/Flash/moles/DoubleDisp_Reaction-AcidToBase.html

El viratge de l'indicador ens permet determinar el moment en que
s'assoleix el punt final, és a dir, quan s’ha afegit el volum d’agent
valorant necessari per completar la neutralitzacio.




Valoracions acid-base

corbes de valoracio acid-base

Dissolucio
Una volumetria o valoracié acid-base permet suport—— ool e gesein
determinar la concentracio d’un acid o de base
que conté una dissolucié desconeguda. Es l

fonamenta en una reaccio de neutralitzacio.
bureta 4

Acidimetria: determinacio de la concentracio F '
d’'una dissolucio acida.

A.Ical|m.e’tr|a‘: Qetermlna la concentracio d'una QAR
dissolucio basica. desconeguda

= + indicador


http://labovirtual.blogspot.com/search/label/Curvas%20de%20valoraci%C3%B3n%20%C3%A1cido-base

Calculs volumetria acid-base
Quan s’arriba al punt d’equivaléncia ( coincideix
aproximadament amb el punt final, canvi de color
de l'indicador ) es verifica que :

n° mols acid = n° mols base

!

VA-CA .a - VB. CB . b

V,= volum acid (litres) Vi = volum base (litres)
C, = concentracié acid (mol/L ) C; = concentracio base ( mol/L)
a = n°d’'H * que conté l'acid b = n° d'OH " que conté la base



Reaccions redox o d’intercanvi d’electrons

Oxidacio Reduccio
procés en el qual procés en el qual
una substancia una substancia
perd electrons guanya electrons

Tots dos processos, oxidacio i reduccid, s’han de produir de
manera simultania; per aixo s'anomenen reaccions d’oxidacié-
reducciéo (REDOX) o reaccions de transferéncia d’electrons.



Reaccions redox

Cadascun dels processos que formen la reaccio
redox s'anomenen semireaccions:

Oxidacié: Cu ) — Cu?* .\ +2e

Reduccié: (Ag* ,+ € > Ag, )2

Reaccid redox global:

Reductor

Substancia que “redueix” ( cedeix electrons a una altra substancia ).
Els reductors s'oxiden perquée perden electrons.

Oxidant

Substancia que “oxida” ( arrenca electrons a una altra substancia )
Els oxidants es redueixen perqué guanyen electrons.

Reductor
(s’i:mb'a)
Cu (s) + 2 Ag* (aq) - Cu?*(aq) + 2 Ag (s)

Oxidant
( es redueix)




Un generador o cel.la galvanica és un dispositiu que permet obtenir corrent eléctric a partir d’'una
reaccio quimica redox. Es coneix popularment com a pila.

Pila Daniell
Reaccions en els eléctrodes B —a ﬁ e—s
(-) anode: oxidacié 2Zn(s) = Zn?*(aq) +2e" w Nam»

\
\ catode | CU

( + ) catode: reduccié Cu?* (ag) + 2e - Cu(s) Zn 2 J e u
_1 R
+
Funcionament de la pila Zn%, (@q) Cu'gq)
2- 1
SO SO
» Els electrons es mouen de I'anode al catode a través I [ 429 g 4(aq) | |
del fil conductor. b 7 2
« El pont sali (o0 una paret porosa) permet el pas
d’ions per compensar les carregues que es formen i El pont sali és un tub en forma de U que conté un

desapareixen a cada eléctrode. electrolit fot .
-Assegura la conductivitat (tanca el circuit)
-Manté la neutralitat de les carregues ioniques.



L’electrolisi és un procés quimic on la reaccio es produeix gracies al corrent eléctric.

Electrolisi

Reaccions en els eléctrodes

Oxidacio ( anode):
Generador CC 2H,0(l) > 4H*(aq) + 0,(g) +4e
Reduccio ( catode):
4H* (aq) +4e > 2H
(+) Anode S (aq) - ,(9)
oxidacio raduccis

Reaccio redox global:
2H,0 (1) > 2H,(g9) + 0,(9)

Electrolisi de I'aigua






