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Quimica GEA 2024-2025

En aquest capitol estudiarem els processos electroquimics que tenen lloc en les
piles i bateries, aixi com els conceptes de potencial, energia lliure i equilibri
quimic que ens permetran entendre la seva funcionalitat[l]. El tema explora
en particular els processos REDOX, la serie electroquimica, ’energia lliure i
I’espontaneitat de les reaccions, aixi com I’equilibri idnic en solucions aquoses,
incloent-hi les reaccions acid-base. Podeu trobar més informacié sobre aquests
temes als capitols Reacciones en disolucion acuosa, Reacciones Acido-Base i
FElectroquimica de [5).

3.1 Reaccions de reduccié/oxidacié (REDOX)

En tot procés REDOX, un element o component quimic guanya electrons d’un
altre. L’espécie que perd electrons s’oxida, mentre que la que els guanya es
redueix. Aixi, tota reaccié REDOX implica oxidacid i reduccié simultanies.

Els quimics també classifiquen els agents REDOX segons la seva funcié. Una
substancia que s’oxida facilment és un bon agent reductor, ja que afavoreix la
reduccié d’altres espécies. Per contra, una substancia que accepta electrons
facilment és un bon agent oxidant. Per exemple, en totes aquestes reaccions en
les quals participa el zinc hi ha el mateix procés d’oxidacié (pérdua d’electrons)
d’aquest element:

Zn + Cu®T = Zn*' + Cu

1
Zn+502 = ZnO

Zn + Cl, == ZnCl,

Zn + 2H(;rq) = Zn(ig) + H,

En totes aquestes reaccions, el Zn actua com a agent reductor, ja que amb la
seva propia oxidaci6 redueix l'altra substancia.

Per ordenar aquestes substancies segons la seva facilitat de reduccié, s’utilitza
la serie electroquimica o serie d’activitat.
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Quan observem la taula periodica, podem apreciar que hi ha elements amb gran
capacitat de donar electrons (metalls alcalins i alcalinoterris, per exemple) i
anomenem electropositius. De la mateixa manera, anomenem electronegatius
els elements que tenen gran capacitat d’acceptar electrons. Hi ha diverses pro-
postes per assignar electronegativitat als diferents elements, com la de Pauling,
Mulliken o Allred-Rochow. Podeu trobar una bona comparativa dels valors
aqui.

Definim l'estat d’oxidacié d’un atom com la suma de carregues positives i ne-
gatives que té. Els nombres d’oxidacié permeten seguir el flux d’electrons en
una reaccié quimica. En general, el nombre d’oxidacié d’un i6 coincideix amb
la seva carrega ideal, tot i que els metalls de transicié i alguns no-metalls poden
tenir diferents estats d’oxidacié. Quan una substancia es redueix, el seu nombre
d’oxidaci6 disminueix, encara que no necessariament esdevingui negatiu. La re-
duccié implica guanyar electrons, mentre que 1’oxidacié implica perdre’ls, fent
el nombre d’oxidacié més positiu.

En l'enlla¢ ionic que forma el NaCl, 'estat d’oxidacié del sodi és +1 i del clor

-1. En una moleécula, usem els segiients criteris per assignar els estats d’oxidacid
als diferents elements:

1. L’estat d’oxidacié dels elements en qualsevol forma allotropica en que
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presentin és zero.

2. IEO de l'oxigen és -2 en tots els seus compostos, excepte en els peroxids
(H204, Nay0,).

3. I’EO de T’hidrogen és +1 en tots els compostos, excepte en aquells que
forma amb metalls, on és -1.

4. L’EO de la resta d’elements d’una substancia s’escullen per tal que la suma
de tots ells sigui zero o bé la carrega que hagi de tenir 1’ié que formen.

3.1.1 Concepte de mitja reaccio

Pel fet que podem identificar, en una reacci6 REDOX, les substancies que es
redueixen i les que s’oxiden, podem també separar la reaccié global en els dos
processos, ja que ens sera Util per comprendre que, de la mateixa manera que fem
amb els elements de la reaccié, també ens caldra igualar el nombre d’electrons
que s’intercanvien. Aix0 també implica que una reaccié REDOX es pot dividir
fisicament en dos compartiments i que els electrons es poden arribar a compartir
amb un conductor, com s’aprecia a la Figura 3.1.

Zinc anode Copper cathode

~
O &)@
Porous
disk
\__/\__A_____/\-._/\__/
Zn Cuyy

; Anion
flow

<
-6 || 68
ZnS0y (aq) CuS0, (5q)

Figura 3.1: Una cella galvanica per a la reaccié Zn() + Cu(ig) = Cuy +

Zn(fqﬁ;). La connexid es tanca mitjangant una membrana porosa als ions, pero
també es podria fer amb un pont sali (tub permeable que conté una disso-
lucié d’alguna sal com KCl (https://commons.wikimedia.org/wiki/File:

Galvanic_cell_with_no_cation_flow.png)

En la reacci6 global representada a la figura hi ha dos processos simultanis, un
a cada vas de reaccio:

In == Zn(gﬁ) + 2e
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2e + Cu(ig) = Cu(s)

El pont sali fa que es mantingui el balan¢ de carregues positives i negatives a
cada vas.

Electrolits

Un electrolit és una substancia que, en dissoldre’s en aigua, es descompon en
ions. Aix0 permet que el corrent eléctric es pugui moure a través de la dissolucié.
Els ions positius es mouen cap a U'electrode negatiu (en una cella galvanica, el
catode) i els negatius cap a l’electrode positiu (anode). Les substancies que no
es descomponen en ions s’anomenen no-electrolits. Exemples d’electrolits sén
els acids, les bases i les sals. Per representar la dissolucié d’un electrolit en ions,
sovint s’utilitza la notacié de dissociacio ionica. Per exemple, la dissolucié de
clorur de sodi es pot representar com:

NaCl(s) — Na(aq) + Clag)

Com que l'aigua és una molécula polar amb carregues lleugerament positives i
negatives, els ions i les molécules polars es poden dissoldre facilment en ella. Les
carregues associades a aquestes molecules formen interaccions amb ’aigua, en-
voltant la particula amb molécules d’aigua. Aquest fenomen rep el nom d’esfera
d’hidratacid, com s’illustra a la figura, i serveix per mantenir les particules se-
parades o disperses en l'aigua.

Quan afegim compostos ionics a ’aigua, els ions individuals reaccionen amb les
regions polars de les molecules d’aigua i els seus enllagos ionics es trenquen en
el procés de dissociacié. La dissociacié té lloc quan atoms o grups d’atoms es
separen de les molécules i formen ions.

Per exemple, considerem la sal de taula (NaCl, o clorur de sodi): quan afegim
cristalls de NaCl a laigua, les molécules de NaCl es dissocien en ions Na™ i CI,
i es formen esferes d’hidrataci6 al voltant dels ions, tal com s’illustra a la figura.
La carrega parcialment negativa de l'oxigen de la molécula d’aigua envolta 1'i6
sodi positiu, mentre que la carrega parcialment positiva de I’hidrogen de la
molecula d’aigua envolta 1’i6 clorur negatiu. Aquesta interaccié entre els ions i
les molecules d’aigua és el que permet que els ions es mantinguin dispersos en
la dissolucié.
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3.1.2 Balang reaccions REDOX

Separar les dues semireaccions d’una reacci6 REDOX ajuda a balancejar 1’equa-
ci6 global (tenint en compte també els electrons que s’intercanvien) a més de
permetre tenir mesures de la tendencia a oxidar/reduir de cada substancia. Per
fer el balang, seguim quatre passos:

1. Identifiquem les espécies que es redueixen o s’oxiden.
2. Escrivim les dues mitges reaccions.
3. Igualem les dues semireaccions en base als elements i les carregues.

4. Les sumem per obtenir la reaccié global.

3.1.3 Celles galvaniques

Tant en la cella galvanica de la Figura 3.1 com en la bateria d’i6 Liti de la Figura
3.2, aprofitem el potencial REDOX de les substancies per tal d’acumular energia
quimica i transformar-la en eléctrica. Anomenarem catode a ’electrode on té
lloc la reduccié i anode on té lloc 'oxidacio.

Podem definir el potencial estandar d’una cella, Ae®, com al potencial pres en
unes condicions determinades, que es fixen com a 1M per a tots els materials
solubles, 1 atm per als gasos i, en el cas dels solids, la seva forma més estable a
25°. A partir del potencial podem calcular el treball electric fent

o
Ag® x q = Welect

Si la reacci6 és espontdanea, el potencial Ae® sera positiu. Per tal de poder ta-
bular els potencials de moltes substancies, es va prendre la convenci6é d’assignar
el potencial de 0 volt a la mitja reaccio:

Hy(latm) == 2H"(1M) + 2e"

3.1.4 Energia lliure i espontaneitat de les reaccions REDOX

Entropia i la segona llei de la termodinamica

L’entropia és una funcié d’estat que mesura el grau de desordre d’un sistema.
En un procés reversible, la variacié d’entropia ve donada per:
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Figura 3.2: Bateria d’i6 Liti [3].

— 6QT€V
T
En un sistema aillat, ’entropia mai disminueix:

ds

ASunivers = ASsistema + ASentorn >0

Veurem aquest concepte amb més detall més endavant en el curs.

J

Per a estudiar l’espontaneitat d’una reacié quimica hem de tenir en compte
I’energia lliure, concepte fonamental en termodinamica que determina I’espon-
taneitat i equilibri dels processos quimics i fisics:

o Energia lliure de Helmholtz (F'), til en sistemes a volum i temperatura
constants. Es defineix com F' = U — T'S. Substituint la primera llei de
la termodinamica dU = 0@ 4+ W i sabent que dQ) = T'dS en processos
reversibles:

dF = —8dT — PdV

o Energia lliure de Gibbs (&), rellevant en processos a pressio i temperatura
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constants. Es defineix com G = H — T'S. El seu diferencial és:
dG =dH —TdS — SdT

Substituint dH = dU + PdV + VdP i la primera llei dU = T'dS — PdV,
obtenim:
dG =VdP — SdT

La condicié d’espontaneitat per a una reacci6 és:

AG <0 (procés espontani)
AG =0 (equilibri)
AG >0 (procés no espontani)
Per tal de determinar si una reacci6 REDOX és espontania, podem utilitzar la
taula de potencials estandard. Si el potencial de la reaccié és positiu, la reaccié
és espontania. Aixo també ens permet determinar la direccié de la reaccio, ja

que la reaccio6 es donara en el sentit de la disminucié de I’energia lliure. L’energia
lliure d’una reacci6 REDOX es pot calcular fent

AG = —nFA¢

on n és el nombre d’electrons intercanviats, F' és la constant de Faraday i Ae
és el potencial de la reaccio.

3.1.5 Energia lliure i equilibri quimic

L’equilibri quimic es produeix quan la velocitat de la reaccié directa és igual
a la velocitat de la reaccié inversa, fent que les concentracions dels reactius i
productes es mantinguin constants en el temps.

Un exemple general d’'una reaccid reversible és:
aA +bB = ¢cC + dD
on:

e A i B sén reactius,

e CiD sén productes,
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e a,b,c,d sén els coeficients estequiometrics.

La constant d’equilibri en termes de concentracions (K.) es defineix com:

Si la reaccié implica gasos, es pot expressar en termes de pressions parcials:
c pd
P&EPS

= pyry

La relacié entre K. i K, ve donada per:

K, = K.(RT)""

on An = (¢+d) — (a+b) és la variaci6 del nombre de mols gasosos.

Principi de Le Chatelier

Estableix que si es fa una alteracié en un sistema en equilibri, aquest es des-
placara per contrarestar el canvi. Els factors que afecten I'equilibri sén:

o Canvis de concentracié:
— Afegir reactius desplaca ’equilibri cap als productes i viceversa.
o Canvis de pressio:

— Si la reacci6 involucra gasos, augmentar la pressié afavoreix el costat
amb menys mols gasosos.

o Canvis de temperatura:

— En reaccions exotérmiques (A + B === C + D + calor), augmentar
T desplaga ’equilibri cap als reactius.

— En reaccions endotérmiques (A + B + calor == C + D), augmentar
T afavoreix els productes.

L’energia lliure de Gibbs esta relacionada amb la constant d’equilibri K d’una
reaccid, que veurem a la secci6 3.2, i en determina ’espontaneitat:

AG = AG° + RTInQ

on @ és el coeficient de reaccié, definit com:
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per a les concentracions en qualsevol punt de la reaccié. A 1’equilibri (AG =0,
Q=K):
AG°=—-RTIn K

L’entalpia lliure normal (AG®) es pot calcular a partir de les energies lliures de
formaci6 de les substancies:

AG° = Z AG$(productes) — Z AG$(reactius)
i correspon a la situacié en la que tots els reactius i productes es troben a 1

atm, si son gasos, o a 1 M si son dissolts en aigua.

e Si K >1, AG° <01 la reacci6 és espontania en sentit directe.

e Si K <1, AG®° > 01 la reacci6 és no espontania en sentit directe.

3.1.6 Equaci6é de Nernst

El voltatge real d’una cella depén de la concentracié. A partir de la Ae® podem
veure com, per a una reaccié del tipus

aA + bB == ¢cC + dD
el voltatge de la cella es calculara fent

c d
Ae = Ae® — 0'259 log CT1D]

Es facil veure que, en equilibri, Ae = 0.

Desenvolupament de ’equacié de Nernst

L’energia lliure de Gibbs d’una reaccié electroquimica esta relacionada amb el
potencial electric.
Com que AG = —nFAc i AG® = —nF Ac®, substituint a ’equacié de Gibbs:

—nFAs = —nFAe® + RTInQ

Dividint per —nF"
T
RF mo

n

Ae = Ae® —
Si considerem la temperatura estandard de 298 K i la constant de gas ideal:

RT _ (8.314)(298)

= =0.02
F 96485 0.0257 v
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Aixi, 'equaci6é de Nernst per a una reaccié amb n electrons es pot escriure com:

Ae— Ag® 0.0257 no
n
0 en base decimal: 0.0591
AE = AEO = = lOgQ

3.2 Equilibri ionic en solucions aquoses

Moltes reaccions quimiques tenen lloc en dissolucions aquoses, on els ions es
troben en equilibri. Aquest equilibri es pot descriure amb la constant d’equilibri,
que ens permet predir la direccié de la reaccié i la seva espontaneitat. En aquesta
seccié explorarem les reaccions que descriuen processos acid/base.

3.2.1 Reaccions acid-base

Aixi com les reaccions REDOX impliquen una transferéncia electronica, exis-
teixen reaccions en les quals hi ha una transferéencia protonica (H'), com a
minim en la definicié de Lowry-Brgnsted (veure més avall), i que anomenem de
acid-base (Figura 3.3).

'.O,- "O; H
7 . 4 /
CH;—C + CH;—N_, = CH,—C + CH3—Nf
Y TN TN yoH
O—H H 0 H
Acetic acid Methyamine Acetate ion Methylammonium ion

G G

Conjugate pair

‘ Conjugate pair

Figura 3.3: Exemple de reaccié acid-base (font: Stackexchange).

Hi ha tres gran teories que permeten explicar el concepte acid-base:!

ID’entre els molts recursos disponibles a la xarxa, és particularment simple i ben explicat
el que trobareu a https://www.chemguide.co.uk/physical/acidbaseeqia/theories.html

FACULTAT N
v DE CIENCIES, TECHOLOGIA Darrera actualitzacié: 22 de maig de 2025 Pagina 12

uvic|uvic-uce


https://www.chemguide.co.uk/physical/acidbaseeqia/theories.html

Quimica GEA 2024-2025

Arrhenius Arrhenius (1880-1890) va desenvolupar la teoria segons la qual acids
i bases es dissociaven en els seus ions segons:

AH = A~ + HT
BOH = B" + OH

En realitat, 'existéncia de I'ié HT és ficticia, ja que es troba sempre sol-
vatat amb una molécula d’aigua en forma de H;O™ o estats d’hidrataci6
superior.

Lowry-Brgnsted Aixo ens duu de forma natural al concepte d’acid-base for-
mulat per Lowry-Brgnsted (1923): un acid és una espécie quimica amb
tendencia a donar un protd, i una base a acceptar-lo. Aixi, ens queda:

AH+ B = A + BH'

« a) HBr: Es un acid de Brgnsted, ja que pot donar un proto.
e b) NO,: Es una base de Bronsted, ja que pot acceptar un protoé.

« ¢) HCO;: Pot actuar com a acid (cedint un proté i formant CO4 ")
o com a base (acceptant un proté i formant HyCOs), per tant, és una
especie amfiprotica.

Per a una reaccié acid-base d’una substancia acidica en aigua tindriem,
per exemple:

HSO;; + HQO = H3O+ + SO47

A partir d’aquesta expressid, podem escriure la constant d’equilibri, o

constant de dissociacié de 1’acid K, de la reaccié com?
K — [H;07][SO, ]
“ = [HSO4)

Lewis Finalment, també podem entendre el concepte d’acid-base a partir de
la definici6 de Lewis (1923). Segons aquesta definicié, un acid és qualse-
vol substancia que pot acceptar electrons, mentre que una base és tota
substancia que en pot donar. Es tracta d’una definicié més general, ja que
no requereix la preseéncia de protons.

‘Li+tF — Lit 4:FT
o bé
‘Li + :F+ — Lit+ :Et

1s22st 15225221;)5 152 1s22522p6

Per al que segueix usarem essencialment la definicié de Lowry-Bregnsted.

2Pots trobar dades de K, i K}y a https://chem.libretexts.org/Reference/Reference_
Tables/Equilibrium_Constants
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3.2.2 Equilibri acid-base

Considerem un acid debil generic HA en dissolucié aquosa:

HA + H,0 =— H;0" + A~

La seva constant d’acidesa es defineix com:

_ [H30%][AT]
Ko= "

Podem veure K, com la constant d’equilibri d’aquesta reaccié d’ionitzacié. Tan-
mateix, en termes generals, si tenim una reaccié quimica del tipus:

HA == H" + A"
la seva constant d’equilibri K4 es defineix com:

[HT][A]

Hea = THATIL,O]

Sabem que en dissolucié aquosa, la concentracié de l'aigua és practicament
constant i es pot incloure en la constant d’equilibri:

K, = Keq[Hy0]

EXEMPLE 1. Ionitzaci6é dels acids diprotics

La ionitzacié dels acids diprotics en dissolucié aquosa és un dels nombrosos
exemples coneguts d’equilibris multiples. Per a la dissociacié de ’acid carbonic
(HyCO3) a 25°C, s’han determinat les segiients constants d’equilibri[5]:

H,CO;(aq) == H'(aq) + HCO; (aq)

4 [HYHCO; ]

! =42x107"
[HyCOy]

HCOj (aq) == H*(aq) + COZ" (aq)
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K" = [H+] [00327]

=48x 1071
¢~ TTHCO;] 8 x 10

La reaccié global és la suma d’aquestes dues reaccions:

H,CO;(aq) == 2H"(aq) + CO; (aq)

i la corresponent constant d’equilibri esta donada per:

[H]?[CO4" ]

K, =
[H,CO3

i és facil veure que:

K.=K.K!=(42x1077)(48 x 107" =20 x 1077

3.2.3 L’escala de pH

La reaccié d’equilibri de la hidrolisi de 'aigua es pot escriure com
Haoy + Haory = H30=(aq) + OH—(4q)
i té associada una constant d’equilibri K,,:
K,, = [H;0"][OH ]

amb un valor de 107 a 25°C si expressem la concentracié dels dos ions en
M. En aigua pura, doncs, la concentracié d’ions H;O" i OH és de 1077 M,
respectivament. Per tal de facilitar els calculs treballem normalment en escala
logaritmica i definim

pH = —log;[H;07]

Per tant, un valor de pH=7 implica que tenim una dissolucié neutra pel que fa
a la seva acidesa. Una concentracié superior de protons (pH<7) implica una
dissolucié acida i a 'inrevés.

En equilibri quimic, les constants d’acidesa (K,) i de basicitat (K}) d'un parell
acid-base conjugat estan relacionades amb el producte ionic de laigua, K.
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Aquesta relacié ens permet entendre la forga relativa d’acids i bases conjugades.
Considerem un acid feble HA que es dissocia en aigua segons:

HA =— H" + A~

La seva constant d’acidesa és:

[HY][A]
Be= THAT

D’altra banda, la base conjugada A~ pot reaccionar amb 'aigua:

A+ H,0 = OH + HA

Amb la constant de basicitat:

Multiplicant K, i Kp:

o ()« ()

Cancellant termes comuns:

K.Ky = [H'][OH ]

Com que el producte ionic de l'aigua és:

K, = [HT][OH]
obtenim la relacié fonamental:

K, = K, K,

Aquesta equacié ens diu que, com més fort és un acid (major K,), més feble
sera la seva base conjugada (menor Kj), i viceversa. En concret:

e Si un acid és fort (K, gran), la seva base conjugada tindra un K petit,
per tant, sera feble.
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e Si una base és forta (K}, gran), el seu acid conjugat tindra un K, petit,
per tant, sera feble.

Com que a 25°C el producte ionic de I'aigua és K,, = 10714, aixd implica que:

pKq + pKy = pK,, = 14

Aixi, si coneixem pK,, podem trobar pKj facilment.

Equacié de Henderson-Hasselbalch

L’equacié de Henderson-Hasselbalch relaciona el pH d’una dissolucié acida amb
el pK, i la concentracié d’ions presents:
[A7]

pH = pK, + log,, m

3.3 Principis de la bateria de plom-acid

La bateria de plom de cotxe esta composta per 6 celles ideéntiques connectades en
serie. Es pot recarregar invertint la reaccié electroquimica normal en aplicar un
voltatge extern entre el catode i I’anode, un procés conegut com electrolisi. En
les reaccions quimiques espontanies, es converteix ’energia quimica en energia
electrica, mentre que en ’electrolisi s’utilitza I’energia eléctrica per induir una
reaccié quimica no espontania. La reacci6é global de descarrega en una bateria
de plom-acid és[4]:

PbO, + Pb + 2H,80, — 2PbSO, + 2H,0 (3.1)

Les semireaccions son:

PbO,(s) + SO (aq) + 4H;0T(aq) + 2¢ —> PbSO,(s) + 6 H,0(1) E° =1,685V
(3.2)
PbSO,(s) + 2¢ — Pb(s) + SO/ (aq) E° = —0,356V
(3.3)

El potencial estandard de la cel - la s’obté sumant els potencials estandard de
les semireaccions:
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Egcl ‘la = Egétodc - annodc = (1’685 V) - (_07356 V) = 2’041 \ (34)

El material actiu positiu és dioxid de plom altament pords, mentre que el ma-
terial actiu negatiu és plom finament dividit. L’electrolit és acid sulfiric aquoés
diluit, que participa en el procés de descarrega. Durant la descarrega, els ions
HSO, migren cap a I’electrode negatiu i produeixen ions HT i sulfat de plom. A
I’electrode positiu, el dioxid de plom reacciona amb ’electrolit per formar cris-
talls de sulfat de plom i aigua. Tots dos eléctrodes es descarreguen fins a formar
sulfat de plom, que és un mal conductor, i I’electrolit es dilueix progressivament
a mesura que avanga la descarrega (Fig. 77).

Pb (anode) PbO, (Catode)
Flux d’electrons (e) /\\
&)
> or 2t > o2t
Pb Pb H,SO, Pb Pb
PLat | [ o2+ PR+ | [ P2+
- NG < NG
Pb** Pb** Pb** Pb**
Hf —
<+— SO

Figura 3.4: Esquema d’una bateria de plom-acid durant la descarrega.

Durant la carrega, es produeixen les reaccions inverses. A mesura que les celles
s’acosten a ’estat complet de carrega i els electrodes es converteixen progressi-
vament de nou en dioxid de plom i plom, s’incrementa la concentracié de sulfat.
Una carrega excessiva provocara perdua d’aigua, ja que aquesta es descompon
en hidrogen i oxigen per electrolisi. No obstant aix0, el sobrepotencial necessari
per a aquest procés és prou alt perque la perdua d’aigua es pugui gestionar
controlant el voltatge de carrega.

Per a bateries inundades, una seleccié adequada dels aliatges de la graella i els
parametres de carrega permeten reduir la perdua d’aigua a nivells molt baixos,
de manera que només cal afegir aigua ocasionalment per al manteniment de la
bateria. Tanmateix, si una cella segellada esta dissenyada perque 1’electrolit
estigui immobilitzat en un separador de matriu de vidre absorbent (AGM) o
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gelificat amb silice finament dispersa, es poden formar canals entre les plaques
positiva i negativa. Aquests canals poden ser porositat interconnectada en les
bateries AGM o microesquerdes en el gel, permetent el pas de gas d’oxigen des
de l'electrode positiu, on es genera, fins a ’eléctrode negatiu, on reacciona amb
el plom per formar sulfat de plom. Les reaccions sén:

1
H,0O — 2H" + 3 O, + 2e (3.5)

1

La difusié d’oxigen en fase gasosa des de ’eléectrode positiu al negatiu és molt
més rapida que en ’electrolit liquid. L’oxigen es recombina quimicament per
produir sulfat de plom, que és el producte normal de descarrega, despolaritzant
la placa, que després es recarrega a plom com en el procés de carrega normal.

Altres requisits per a les celles segellades de recombinaci6 inclouen la seleccid
d’aliatges de graella amb un alt sobrepotencial d’hidrogen per reduir 1’evolucio
d’hidrogen a ’electrode negatiu i, en general, I'iis de materials d’alta puresa tant
per als materials actius com per a les graelles. A més, les celles han d’incor-
porar valvules unidireccionals per permetre I’alliberament de petites quantitats
d’hidrogen i evitar 'entrada d’aire. Les bateries amb aquestes celles es coneixen
com a bateries de plom-acid regulades per valvula (VRLA), ja que tenen una
valvula unidireccional que allibera gas de la cella quan la pressié interna arriba
a un nivell preestablert, pero impedeix 'entrada d’aire.

Per aprendre més: http://chembook.org/page.php?chnum=7&sect=9.
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3.4 Exercicis

Exercici 3.1 (Identificar reaccions REDOX).

reaccions és REDOX

© ® N e o e

10.
11.
12.
13.
14.
15.
16.
17.
18.
19.
20.
21.
22.

. Cl0” + NOy == NOj + CI”

2CCl, + K,CrO, == 2ClL,CO + CrO,Cl, 4+ 2KCl
HCIl + NaOH — NaCl + H,O

H3;PO4 + 3NaOH — NazPO, + 3H,0

Zn + Cu*" — Zn** + Cu

2Al1 4+ 3Cl, — 2AICI;

Fe + CuSO4 — FeSO, + Cu

2H,09 — 2H,0 + O,

Indica quines d’aquestes

2KMnO, + 5H,C,0, + 6 HCl —= 2MnCl, + 10 CO, + 8 H,0 + 2KCl

CaCO3 + 2HCl — CaCl, + CO, + Hy0
2Hy + Oy — 2H,0

Cly + 2KI — 2KCl + 1,

NH; + HCl — NH,CI

2Na + 2H,0 — 2NaOH + H,

2F3t 4+ 2T —= 2F*T 41,

Ca(OH), + COy — CaCO3 + H,0

4Fe + 309 — 2Fe,04

BaCl, + Na,SO, — BaSO, + 2NaCl
H,SO, + 2NaOH — Na,SO, + 2H,0
AgNOj3 + NaCl — AgCl + NaNOg
H,CO3 — CO, + H,0

NaHCO3; + HC1 — NaCl + CO, + H,0
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Exercici 3.2 (Equilibrant reaccions REDOX). Iguala les segiients reacci-
ons. Pista: quan hagis d’afegir hidrogen, fes-ho en forma de protons H*.

—_

. H202+217‘:‘12+2OH7
2. MnO, +1 = Mn?*" +1,
. MnO[ + HQOQ = Ml’l2+ + 02

- W

. MnO, + H,C,0, == Mn*" + CO,

Exercici 3.3 (Igualar reaccions REDOX). Iguala la reaccié entre en ben-
zaldehid i 16 CryO7 per donar acid benzoic i i6 Cr™. Pista: on calguin
oxigens, afegeix molécules d’aigua; on calguin hidrogens, afegeix protons.

Exercici 3.4 (Igualar reaccions REDOX). Iguala la reaccié ClO™ +
CrOy == CrO4 + CI en una dissolucié basica. Pista: fes com sempre pero al
final tingues en compte que els reactius han d’incorporar I'i6 OH .

Exercici 3.5 (Potencial de cel - la). La reaccié que té lloc en una bateria
d’i6 liti com la de la imatge és:

L1C6 + COOQ = LICOOQ + CG

e — |

‘\_I/ w '\__,)( j \_,)
Q0QQC
COOO0
OO000
:;‘ B e
— OOV
r LN
Q0000

COT00

O
I coophie Aluminum Lithium-ion () Oxygen
d

Copper Separator M (Co, Ni, Mn)
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Escriu les dues mitges reaccions i fes-hi el balang. Calcula el potencial de cel - la
a partir de la Ae® del Li™ (-3.0V) i del CoO, (+1.1V).

Quins valors obtindries per a la reaccié que tindria lloc en una bateria de Li i
O, (Ae® de la reaccié Oqgqy + 2H" + 2¢ —> H505(aq) €s 0.3V).

Exercici 3.6 (Balan¢ d’equacions REDOX). Escriu la equacié ionica
balancejada per representar la oxidacié del iodur (I") per el i6 permanganat
(MnOy) en una dissolucié basica per formar iode molecular (I,) i oxid de man-
ganes(IV) (MnO,). (Adaptat de [5]).

Exercici 3.7 (Equacié de Nernst). Quina és la concentraci6 en equilibri
de Fe®" si posem una barra de ferro en una dissolucié 1 M d’ions Zn**?

Exercici 3.8 (). Pots racionalitzar qualitativament els quatre factors implicats
en la descripcié de I’equilibri quimic en les reaccions:

Hyg) == 2Hy,

Hog) + Iog) = 2Hly

? Per a les dues reaccions, calcula el valor de AG® a partir de dades obtingudes
a la literatura (usa els enllagos de la Seccié 77?).

Exercici 3.9 (Equilibri NO[5]). Es va estudiar el segiient procés en equilibri
a 230°C:

2NO(g) + Os(g) == 2NOy(g)

En un experiment es va trobar que les concentracions d’equilibri de les espécies
reactives son:

[NO] = 0.0542 M, [0y =0.127 M, [NO,| =155 M

Calcula la constant d’equilibri (K.) de la reacci6 a aquesta temperatura.
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Exercici 3.10 (Equilibri COC]l,). El clorur de carbonil (COCl,), també
anomenat fosgen, es va utilitzar a la Primera Guerra Mundial com a gas verinés.
Les concentracions d’equilibri a 74 °C per a la reaccié entre monoxid de carboni
i clor molecular que produeix clorur de carbonil sén:

CO(g) + Cly(g) == COCly(g)

Les concentracions d’equilibri sén:

[CO] =1,2x 107 ?mol L™, [Cly] = 0,054mol L', [COCly] = 0,14mol L™*

Calcula la constant d’equilibri (K.) de la reaccié a aquesta temperatura.

Exercici 3.11 (Equilibri PCl;[5]). La constant d’equilibri K,, obtinguda
per a la descomposicié del pentaclorur de fosfor en triclorur de fosfor i clor
molecular és 1,05 a 250°C:

PCl;(g) == PCl;(g) + Cly(g)

Si les pressions parcials en I’equilibri de PCls i PCl; s6n de 0,875 atm i 0,463 atm,
respectivament, quina és la pressio parcial a I’equilibri del Cl, a aquesta tempe-
ratura?

Exercici 3.12 (Equilibri CH30H][5]). El metanol (CH30H) s’elabora
industrialment mitjancant la reaccio:

CO(g) + 2Hy(g) = CH3O0H(g)

La constant d’equilibri (K.) per a la reaccié és de 10,5 a 220 °C. Quin és el valor
de K, a aquesta temperatura?

Exercici 3.13 (Equilibri CaCOg3[5]). En el segiient equilibri heterogeni:

CaCO4(s) == CaO(s) + COy(g)
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La pressi6 de CO, és de 0,236atm a 800°C. Calcula: a) K, b) K, per a la
reaccioé a aquesta temperatura.

Exercici 3.14 (). Quina és la relacié entre la constant d’equilibri d'una
reacci6 i la de la seva inversa?

Exercici 3.15 (). Escriu la constant d’equilibri de la reaccié
ZNO(g) + Oz(g) == N2Oy)
a partir de les de les reaccions

2NO(g) + Og(g) == 2NOy4,

2NOg(g) + Ozg) == NoOyy)

Exercici 3.16 (). La constant d’equilibri de la reaccié d’isomeritzaci6 entre
I'n-buta i isobuta és 2.5. Representa graficament la tendéncia del sistema en
funci6 de diverses concentracions inicials de cadascuna de les dues substancies.

Exercici 3.17 (Variacions en les constants d’equilibri). La reaccié en
que es produeix amoniac es pot escriure de diferents maneres:

1. No(g) + 3Hy(g) == 2NH;3(g) (kK1)
2. 3No(g) + 5 Hy(g) = NHs(g) (Ka)
3. $Ns(g) + Ha(g) == 2NH;(g) (Ks)

Sabent que la constant d’equilibri de la primera equacié és K7, expressa les
constants Ko i K3 en funcié de K.

Exercici 3.18 (). La constant d’equilibri de la dissociacio del NH4HS solid en
amoniac i sulfur d’hidrogen és de 0.11 atm?. Si posem una mica d’aquest solid
en un recipient tancat que conté amoniac a una pressié de 0.5 atm. Quina és la
pressi6 final del sistema un cop assolit ’equlibri?
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Exercici 3.19 (). La constant d’equilibri de la reacci6
COsg(g) + Ha(g) = COrq) + HyO(g)
a 690K és 0.10. Quina és la pressié d’equilibri del sistema si barregem 0.5 mol

de CO, i 0.5 mol de Hy en un recipient de 51 a 690K? Si augmentéssim la T, la
pressié augmentaria o disminuiria?

Exercici 3.20 (). Escriu la reacci6 acid-base de 1'i6 carbonat en aigua en
equlibri amb 1'i6 bicarbonat. Qui té el rol d’acid i de base en la reacci6 directa
i la inversa?

Exercici 3.21 (). Per a cadascuna de les segiients reaccions, realitza les
segiients tasques:

1. Predir quin sera el signe de AS;, per a la reaccio.

2. Calcular el valor de AS?, a partir de les dades de la taula.
Ca(s) + £ Os(8) = CaO(s)
CaCO4(s) == CaO(s) + COy(g)
Na(g) +202(g) == 2NOy(g)
Exercici 3.22 (). Classifica les segiients reaccions segons si sén espontanies a

qualsevol temperatura, només a baixa temperatura, només a alta temperatura
o0 mai espontanies:

Reaccié AHZ, (kJ mol™) AS2 (JK~! mol™!)
Ny(g) + 3F5(g) == 2NF;(g) +249 -277.8
Ny(g) + 3Cly(g) == 2NCl;(g) +460 -275
Ny(g) + 2F5(g) == 2NF,(g) +93.3 +198.3
CsHys(g) + 8045(g) == 5CO0,(g) + 6H,0(g) -2044.7 +101.3
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Exercici 3.23 (). Sense consultar cap taula, prediu quines de les segiients
reaccions seran espontanies:

1. 2NOy(g) == N,04(g)

2. PbF,(g) + 10Fy(g) == 4PF5(g)

3. 2NaCl(s) == 2Na(s) + Cly(g)

4. CsHis(g) + 805(g) = 5CO4(g) + 6 HyO(g)

Exercici 3.24 (). Es considera la funcié AG = AH — TAS, anomenada
entalpia lliure. Respon:

1. Que li succeeix a 'entalpia lliure d’un sistema en un procés irreversible
quan només es realitza treball pV'?

2. De quina manera pot tenir lloc una reaccié no espontania?

Exercici 3.25 (). En una reacci6 A — B a pressié constant d’1 atm i 298
K, es despren 40 kJ mol~! de calor sense realitzar treball 1til. En un segon
cas, la mateixa reaccid es realitza de forma que s’obté un maxim treball 1til i
es desprenen 1,6 kJ mol~! menys.

Calcula per a cada procés: q, w, AE, AH, AS i AG.

Exercici 3.26 (). Calcula AGS, per a la reaccio:

C(diamant) == C(grafit)

Explica per que el diamant no es converteix espontaniament en grafit.

Exercici 3.27 (). Un mol d’aigua s’evapora a les temperatures de 70°C i
100°C, a pressi6 constant d’1 atm. Es coneix que I’entalpia normal de vaporit-
zacié de Paigua és 41,1 kJmol '
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Calcula:

1. AS;, del procés de vaporitzaci6 a les dues temperatures.

2. AGE, del procés de vaporitzaci6 a les dues temperatures.

Interpreta els resultats.

Exercici 3.28 (). Calcula la constant d’equilibri K, a 298 K per a la reaccié:
CaCOg4(s) == CaO(s) + CO4(g)

Utilitza les dades de la taula 9.7.

Exercici 3.29 (). La constant d’equilibri de la reaccié:
NO(g) + 3 O2(g) == NOs(g)

és K = 1.3 x 10° a 298 K. Si Pentalpia normal de la reacci6 és AH?, =
—56,48kJmol ™!, calcula la constant d’equilibri a 598 K.

Exercici 3.30 (). Calcula el valor aproximat de AGS, a 600 K i 1200 K per
a la reaccio:

CHy(g) + HyO(g) == 3Hy(g) + CO(g)

Determina si la reaccié és espontania a cada temperatura. Suposa que AH?, i
AS; de la reaccié no varien apreciablement amb la temperatura.

Exercici 3.31 (Reaccions acid-base). Escriu la reaccié acid-base de 'i6
carbonat en aigua en equlibri amb I’i6 bicarbonat. Qui té el rol d’acid i de base
en la reaccié directa i la inversa?
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Exercici 3.32 (pH). Quin és el pH d’una dissolucié de 0.1 M de clorur
d’hidrogen? i d’una d’acid benzoic a la mateixa concentraci6?

Exercici 3.33 (Solubilitat hidroxids).  Els productes de solubilitat de
Fe(OH);3 i Zn(OH), s6n 4-10728 i 4.5:107'7. A quin pH podem considerar que
la precipitacié de I’hidroxid de ferro és practicament completa mentre que 1'ié
Zn** queda a una concentraci6 de 0.5 M?

Exercici 3.34 (Dissolucions amortidores). Calcular el pH d’una dissolucié
obtinguda quan 3,0mol de CH;COOH i 2,0 mol de CH3COONa es dissolen en
aigua fins a completar 1dm?® de dissoluci6. Dada: K, de CH;COOH = 1,8 x
10~° moldm ™. [2]

Exercici 3.35 (pH acid feble (Exercici 3.2)). Sabent que el pK, de 'acid
acétic és 4,74, calcula el pH d’una dissolucié preparada amb 0,305 mol L~ d’acid
acetic i 0,328 mol L1 d’acetat sodic.

Exercici 3.36 (Solubilitat Ag,CrO,4). Quina és la constant de solubili-
tat del cromat d’argent (Ag,CrO,) si la concentracié d’una dissolucié saturada
d’aquesta sal té una concentracié de 6.7x10~°M d’ions cromat?

Exercici 3.37 (Solubilitat AgCl). S’afegeix i6 Agt a una dissolucié que
conté Cl i1, ambdés a una concentracié de 0.01 M. Que precipita abans, AgCl
o Agl? Quina és la concentracié d’ions Ag' quan la primera sal comenca a
precipitar? I quina és la concentracié de I'anié del primer precipitat quan la
segona sal comenca a precipitar?

Dades:

Kps(AgCl) = 1,8 x 1071
Kps(Agl) =83 x 10717

Exercici 3.38 (Solubilitat de AgCl (Exercici 3.1 2025)). A una dis-
soluci6 saturada de AgCl, s’hi afegeix AgNOs fins que la concentracié d’ions
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Ag* arriba a 0,751 molL~'. Quina sera la concentracié resultant d’ions C1~ a
la dissolucié, expressada com a pCl?

(Dades: el producte de solubilitat del AgCl és 1,8 x 10710.)

Exercici 3.39 (Relacié entre energia lliure de Gibbs i potencial eléctric
(Exercici 3.3 2025)). Si la variacié de potencial eléctric en un procés quimic
és de 0,49V, quina sera la variaci6é de lenergia lliure de Gibbs (AG) associada
al procés? (Suposa que el procés transfereix 1 mol d’electrons.)

Exercici 3.40 (Pila de Fe i I3). Una pila esta formada per un eléctrode
de Pt submergit en una dissolucié 0,05 M de FeSO, i 0,1 M de Fey(SOy)3, i un
altre amb un eléectrode de Pt submergit en una dissolucié que conté 0,005 M de
I3 i 0,1 M de KI. Entre les dues dissolucions es col - loca un pont sali.

a) Dibuixar I'esquema de la pila indicant I’anode, el catode, la polaritat dels
electrodes, com circulen els electrons i els ions, i la notacié abreujada de
la pila.

=3

- = O

Escriure la reaccié ajustada, indicant ’agent oxidant i el reductor.

Calcular la constant d’equilibri de la reaccié redox.

o

[oN

Calcular la forca electromotriu de la pila a 25°C.

@

Si al catode s’afegeix oxalat 1M, calcular la forga electromotriu (f.e.m).
Dades:

o E°(Fe*"/Fe®T) = 0,77V
« E°(I;/T) =055V
. pKS(FeCQO4) =6.7

Exercici 3.41 (Pila de permanganat potassic). Una pila voltaica cons-
ta d’una lamina de plati en una dissolucié aquosa 0,1molL~! de permanga-
nat potassic i 0,00lmolL~! de clorur de manganes (II) amb un pH igual a 2
en un compartiment, i d’'una lamina de coure submergida en una dissolucid
0,02mol L~! de sulfat de coure en l’altre.
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a) Dibuixa la pila indicant I’anode, el catode, la polaritat dels electrodes,
com circulen els electrons i els ions. Indica també la notacié simplificada
de la pila.

b) Calcula a 25°C la f.e.m. de la pila.
¢) Calcula la variacié d’energia lliure a 25 °C.

d) Si el pH del compartiment del coure fos igual a 8, precipitaria I'hidroxid
de coure (II)? Calcula la f.e.m. de la pila en aquest cas.

Dades:
E°(MnO, /Mn**) =151V
E°(Cu®t/Cu(s)) = 0,34V
F =96485,3Cmol !
Kps(Cu(OH)y) = 2.2 x 10720
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Taula 3.1: Representacié grafica de processos en equilibri simples. Casos
genérics com aA + bB == ¢C + dD sén més complexes de visualitzar, pero
la tendencia que segueixen quan els posem lluny de I’equilibri també es pot en-

tendre facilment valorant si ﬂ;%: < Keqo0 %ﬂz[[g]]i > Keg.
Tipus de reaccié (Exemple) representacié grafica de 'equilibri
13 =
A = A '

nsolid

03003(5) = CaO(S) + COQ(g)

0 substancia 1

A=—RB
n—buta = isopropa

n substancia 1

BaSO4(S) = Ba(ig) + SO4(;q)

cio1

¢ substancia 2

A S 2B
N2Oyg) == NOyy

¢ substancia 1
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