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Stopien utlenienia

Stopniem utlenienia pierwiastka, wchodzgcego w sktad okreslonegj
substancji, nazywamy liczbe dodatnich lub ujemnych tadunkow
elementarnych, jakie przypisalibysmy atomom tego pierwiastka, gdyby
czasteczki tej substancji miaty budowe jonowa.

Stopien utlenienia oznacza sie liczbg rzymskg za symbolem
pierwiastka, np. Zn(ll), Al(0).

Pierwiastki wystepujace na kilku stopniach utlenienia majg rozne
wtasciwosci chemiczne oraz wtasciwosci utleniajgco - redukujgce.

Ze wzrostem stopnia utlenienia rosng wtasciwosci utleniajgce a
maleja wiasciwosci redukujgce. Tlenki na najnizszym stopniu
utlenienia maja wilasciwosci zasadowe, na stopniach posrednich —
amfoteryczne, a na najwyzszym — kwasowe.

W reakcji redukciji i utlenienia (,redoks”) nastepuje zmiana stopnia
utlenienia: atomy utleniane zwiekszajg swoj stopien utlenienia,
natomiast atomy ulegajgce redukcji zmniejszaja.

Cu” +2e 5 Cu’ - redukcja
Fe — 2e 5 Fe®* - utlenianie




Zasady okreslania stopnia utlenienia

Przy okreslaniu stopnia utlenienia danego pierwiastka w zwigzku
chemicznym nalezy pamietac o nastepujgcych regutach:

1. Suma stopni utlenienia wszystkich atomow wchodzagcych w skfad
czgsteczki obojetnej wynosi zero.

2. Tlen w zwigzkach wystepuje przewaznie na —Il stopniu utlenienia z
wyjgtkiem nadtlenkow H,O,(-l), ponadtlenkow KO, (-1/2), OF,(+I1).
Natomiast wodor w wiekszosci zwigzkow wystepuje na +1 stopniu
utlenienia, wyjatek stanowig wodorki litowcow i berylowcow (-1).

3. Pierwiastki wystepujgce w stanie wolnym majg stopien utlenienia
rowny zero, niezaleznie od ztozonosci czgsteczki, w ktorej wystepuje:
H,(0), Na(0), CI,(0).

4. Fluor wystepuje na —I stopniu utlenienia.

5. Stopien utlenienia litowcow wynosi +l, a berylowcow +II.



Procesy chemiczne, podczas ktorych atomy lub jony zmieniajg swo;
stopien utlenienia na skutek pobierania lub oddawania elektronow
nazywajg sie odpowiednio reakcjami utleniania i redukcji, czyli
redoks.

R_eakcie te sa n_ierozerwalnie ze s_,oba zwiazane, czyli zadna z reakcji
nie moze przebiegac samodzielnie.

Gdy atomy jednego pierwiastka oddajg swe elektrony utleniajgc sie, to
jednoczesnie te elektrony zostaje pobrane przez atomy innego
pierwiastka, ktory ulega redukcji.

Utlenianie (dezelektronacja) jest procesem chemicznym, podczas
ktérego obojetne atomy, czgsteczki lub jony (reduktor) tracg elektrony,
na skutek czego wzrasta ich stopien utlenienia.

Redukcja (elektronacja) jest procesem chemicznym, podczas ktorego
obojetne atomy, czgsteczki lub jony (utleniacz) pobierajg elektrony, co
powoduje zmniejszenie ich stopien utlenienia.



W reakcji redoks:

Utleniacz powoduje utlenienie innych substanciji, a sam ulega redukciji
(elektronaciji), obnizajgc swoj stopien utlenienia.

Reduktor, natomiast powoduje redukcje innych substanciji, a sam ulega
utlenieniu (dezelektronacji), zwigkszajac swoj stopien utlenienia.

Atomy, jony lub czgsteczki, ktore majg zdolnos¢ oddawania elektronow
substancji redukowanej nazywamy reduktorami (elektronator),
natomiast atomy, jony lub czgsteczki majgce zdolnosc przytaczania
elektronow od substancji utlenianej nazywamy utleniaczami
(dezelektronator).

utleniacz (dezelektronator)
Cu?*+ 26 — Cu® -redukcja (elektronacja)

Fe’ — 2e —  Fe?" - utlenianie (dezelektronacja)
reduktor (elektronator)

Razem: Cu?* + Fe? — Cu® + Fe?t



Do utleniaczy mozemy zaliczyc:

1. Pierwiastki o duzej elektroujemnosci, niemetale grupy 16 i 17 uktadu
okresowego, np. F,, Cl, ,Br,, |,,0.,.

2. Jony metali na wyzszym stopniu utlenienia (Fe3*), jony metall
szlachetnych (Ag*), jon wodorowy H*.

3. Kwasy utleniajgce: HNO,, stez. H,SO, I ich mieszaniny z innymi
kwasami u substancjami utleniajgcymi.

4. Do najczesciej stosowanych utleniaczy nalezg: KMnO,, K,CrO,,
K,Cr,0O-, PbO,, KCIO,, K,S,Oq.



Do reduktoréw zaliczamy:

Pierwiastki elektrododatnie: Na, K, Mg, Ca.

Niemetale 14, 151 16 grupy uktadu okresowego: C, N, S.
Metale na zerowym stopniu utlenienia: Zn(0), Al(0).

Jony metali na nizszym stopniu utlenienia: Fe?*, Sn?*.

. Wodor czgsteczkowy H.,

Wegqiel i tlenek wegla.

Jony niemetali na nizszym stopniu utlenienia, np.: S#, SO;%, S,0,%.
Aniony niektorych kwaséw organicznych: C,0,%, C,H,O4*.

. Aniony kwaséw nieorganicznych: CI-, Br, I, SCN-, AsO,",Fe(CN)s*.
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Przyktad jonowo-elektronowego zapisu reakcji redukcji I utlenienia:

CuS < Cu?+ SO +2e [*3
NO; + 4H* + 3e & NO1 + 2 H,O [*2
razem.
3CuS + 8H* + 2NO; — 3Cu?* + 2NO7T + 3S° + 4H,0
3CuS + 8HNO,; — 3Cu(NO,), + 2NO1 + 3S° + 4H,0

Sole dobrze rozpuszczalne w wodzie piszemy w postaci
zdysocjowanej, natomiast sole trudno rozpuszczalne w postaci
osadow.



Amfotery redoks sg to substancje zawierajgce atomy pierwiastka na
posrednim stopniu utlenienia, ktory moze byc¢ utleniaczem lub
reduktorem w zaleznosci od tego, czy substancja, z ktorg reaguje ma
wiekszg lub mniejszg zdolnos¢ pobierania elektronow, np.: NO, lub
H,O.,.

Substancje te wobec silniejszych utleniaczy zachowujg sie jak
reduktory, natomiast wobec silniejszych reduktoréw zachowujg sie jak
utleniacze.

Substancje te mogg réwniez ulegac reakcji dysproporcjonowania.

Przyktad H,O.,:
- Jako utleniacz
2Fe?* + H,0O, + 2H* — 2Fe3* + 2H,0

- jako reduktor w srodowisku silniejszych utleniaczy, np.: KMnO,/ H*
5H,0, + 2MnO,” + 6H* — 2Mn?* + 50,1+ 8H,0



Reakcja dysproporcjonowania (autoredoksydacja, dysmutacja), czyli
reakcja samoutleniania | samoredukcji jest to rodzaj reakcji redoks,
ktora przebiega samorzutnie prowadzgc do utworzeniu produktu o
wyzszym i 0 nizszym stopniu utlenienia z substratu o posrednim
stopniu utlenienia.

Pierwiastki ulegajgce tej reakc;ji, np.: siarka, azot, fosfor, mangan, rtec.

Przyktad Cl,:

Cl,+12 OH S 2 CIO; + 6 H,O +10e /*1
Cl,+2e S 2CI [*5
razem.
6Cl,+120H S 2CIO; +10CI" + 6 H,0
6 Cl, + 12 NaOH S 2 NaClO; + 10 NaCl + 6 H,0O



Reguty uzgadniania reakcji
redoks

Procesy redukciji | utlenienia zapisuje sie najpierw
umownymi rownaniami, noszgcymi nazwe rownan
potowkowych, w ktorych elektrony oznacza sie
symbolem e.

Rozliczanie reakcji redoks polega na:
1. Wskazaniu w rownaniu potdowkowym atomow,
ktorych stopien utlenienia zmienit sie w wyniku
reakcji | zapisaniu po wtasciwej stronie oddanych
lub przyjetych elektronow:

3+ 5+
np. NQO; - NO3 + 2¢ (azot utlenia si¢ oddajac elektrony)

T+ 2+
MnO; + 5¢ - Mn*" (mangan redukuje si¢ przyjmujac elektrony)



2. Uzgodnieniu pozostatych atoméw w reakcji potowkowej zgodnie z
prawem zachowania masy i tadunku, przy czym mozna ,manewrowac"
(uzupetnia¢ rozliczenie) czgsteczkami wody, jonami H + lub OH ~ w
zaleznosci od tego, czy reakcja przebiega w srodowisku obojetnym,
kwasnym czy zasadowym.
NO; + H,O —+ NO3 + 2e+2H"
T
w jonie NO 3 potrzebny jest trzeci atom
tlenu, dlatego po lewe] stronie row-
nania nalezy dodac 1 czasteczke H,O

MnOj; + Se + 8H* - Mn?* + 4H,O

Pomnozeniu reakcji potdbwkowych przez takie wspotczynniki, aby liczba
oddanych elektronow réwna byta liczbie przyjetych:

x 5| NO; + H,0->NO; +2e+ 2H"
x 21 MnO4 + 5¢ +8H" - Mn*" + 4H,0



3. Dodaniu rozliczonych reakcji potobwkowych stronami, a nastepnie
,Skroceniu" powtarzajgcych sie po obydwu stronach elektrondw,
jonoéw czy czgsteczek:

SNO; + 5H,0 4+ 2MnOy4 + We + 16H™ —» 5NO; + We +
+ I0H™ + 2Mn*" 4+ 8H,0

| SNO7 + 2MnO; + 6H* = 5NO3 + 2Mn>* + 3H,0 |

(_)'l; utlenienie - Q"

|
| Cr,02" + H' + H,0, -+ Cr'' + 0, + H,0

Cr*? redukcia Cr’
| |

Cr;03" + 6e+ 14H' - 2Cr'* + 7H,O
H,0, -0, + 2H* + 2e

% 3

Cr,02 +6e + 14H* 4 3H,0, - 2Cr** + TH,0 + 30, + 6¢ + 6H°

Cr,02" + 8H* + 3H,0, —»2Cr*" + 30, + TH,0




OII"— redukcia —I'(]'2 -

| creon), + OH- + H,0, -~ CrO2- + H,0
1

i
Cr3*—  utlenienie Cré*

= 2
= 3

Cr(OH), + SOH™ — CrO2~ + 3e + 4H,O
H,O, + 2e — 20H

2Cce(OH); + 100OH ™ + 3H,.O, + 6e > 20027 4+ 6e + 8H, O + 60OH ™

2Cr(OH), + 4OH ™ + 3H,0, —» 2CrO%~ + 8H,O |

— utlenienie 1 Al

| NO; + Al° + H,O + OH~ —NH,; + AlI(OH)] ]
I LI
N?*— —  redukcja ———— N3~

5H,O + NO; + 6e - NH, + 7O0H"
= 2 | Al + 40H~ — AI(OH), + 3e

5H, O + NO; + 6e + Al + B30OH~ — NH,; + 7OH~ + 2AI{OH),; + 6¢

| 5SH.O + NO; + 2AI° + OH ™ — NH, + 2A1(OH)] |

Sn3t utlenienie Snt*
f—— _ 1
| Bi®* + SnOH); + OH~ — Bi® + Sn(OH)Z" |
L edukcja————]

x 2| Bi** + 3e - B:®

2+ 44

x 3| Sn{OH); +30H™ — Sn{OH)~ + 2e

2Bi** + 6e + 3Sn(OH); + 9OH ™~ — 2Bi® + 3Sn{OH)Z~ + 6¢

| IBi** + 3Sn{OH); + 9OH "~ — 2Bi% + 3Sn(OH)Z" }

N3:t _ redukcja N2+
f— redukeja —— T
[ Cu® + HNO, — Cu(NO,), + NO + H,O —!
L utlenienie _| CaZ*




x 3 | Cu®+ 2NOj — Cu(NO,), + 2¢
x 2 | HNO, + 3e + 3H* - NO + 2H,0

3Cu° + 6NO; + 6H' + 2HNO, + 6¢ — 3Cu(NO,), + 6¢ + 2NO + 4H,0

3Cu° + 8HNO, — 3Cu(NO,), + 2NO + 4H,0

Nslf—rcdukcja—]N"
Zn°® + HNO, — Zn(NO,), + NH, NO, + H,0

- utlenienie ) Zat"

x 4| Zn® + 2NO; — Zn(NO;), + e
2HNO, + 8¢ + 8H" - NH,NO, + 3H,O

4Zn° + 8NO; + 8H' + 2HNO, + 8e — 4Zn(NO,), + 8¢ + NH,NO, + 3H,0

4Zn° + 10HNO, - 4Zn(NO;), + NH,NO; + 3H,O




Wplyw srodowiska na kierunek przebiequ reakciji
redoks

Na powstawanie réznych produktow reakcji z tych samych substratow
majg wptyw nastepujgce warunki: temperatura, stezenie reagentow, pH
roztworu, rozpuszczalnik. Wptyw tych warunkow jest najlepiej widoczny w
procesach, w ktorych uczestniczg zwigzki pierwiastkow wystepujgcych na
roznych stopniach utlenienia.

1. Zmiana stopnia utlenienia w zaleznosci od odczynu srodowiska
Redukcja KMnO, - wzrost stezenia jonéw H* (obnizenie pH) powoduje
wzrost zdolnosci utleniajgcych,
- srodowisko kwasne (MnVIl — Mnll)

5K,S0O; + 2KMnO, + 3H,50, — 6K,S0O, + 2MnSO, + 3H,0
- srodowisko obojetne, stabo zasadowe (MnVIl — MnlV)

3K,SO,; + 2KMnO, + H,0 — 3K,SO, + 2Mn0O,, + 2KOH

- srodowisko zasadowe (MnVIl — MnVI) - reakcja przebiega w
srodowisku silnie zasadowym i przy niedomiarze substancji redukujgcej.

K,SO, + 2KMnO,, + 2KOH — K,SO, + 2K,MnO, + H,O



2. Wplyw stezenia reagentow na kierunek przebiegu reakcji

Zdolnosci utleniajgce kwasu azotowego (V) rosng ze wzrostem stezenia
jonow NO; i H*. Metale (szlachetne) o wtasciwosciach redukujgcych nie
wypierajg wolnego wodoru z rozcienczonych i stezonych roztworow
kwasu azotowego (V), ale redukujg jon NO;™ do produktow gazowych NO
(bezbarwny) lub NO,, (brunatny) w zaleznosci od stezenia kwasu.

Na przyktad:

- w srodowisku rozcienczonego kwasu azotowego (V):
3 Cu® + 8H* + 2NO; — 3Cu?* + 2NO1 + 4H,0

- w srodowisku stezonego kwasu azotowego (V):
Cu® + 4H* + 2NO5; — Cu?* + 2NO,1 + 2H,0



3. Wplyw silniejszych utleniaczy i reduktorow wobec stabszych
utleniaczy i reduktorow

Pewne zwigzki mogg wykazywac wtasciwosci redukujgce lub utleniajgce
w zaleznosci od wiasciwosci drugiego substratu. Zwigzki te wobec
silniejszych utleniaczy wykazujg wtasciwosci redukujgce, a w stosunku do
silniejszych reduktorow spetniajg role utleniaczy.

Na przyktad:

a) kwas azotowy (ll1) i jego sole w reakcji z silniejszymi utleniaczami
(KMnQ,, K,Cr,0-) w srodowisku kwasnym wykazuje wtasciwosci
redukujgce

5NO,” + MnO,” + 6H* — 5NO," + 2Mn2* + 3H,0

b) kwas azotowy (lll) i jego sole w obecnosci silniejszych reduktorow (K,
H,S) petni role utleniacza

2NO, + 2I" + 4H* — 2NO + |, + 2H,0



Ogniwa galwaniczne

Uktad sktadajgcy sie z fazy metalicznej i otaczajgcego jg roztworu
elektrolitow nosi nazwe elektrody (pétogniwa). W zaleznosci od
zdolnosci metalu do przechodzenia do roztworu w postaci jonow oraz
stezenia jonow w roztworze - taduje sie on wzgledem roztworu ujemnie
lub dodatnio.

Z chwilg potaczenia dwoch elektrod wskutek wystepujgcej roznicy
potencjatow poptynie w obwodzie zewnetrznym prad elektryczny.

Taki uktad zbudowany z dwaoch elektrod potgczonych poprzez elektrolit
tworzy ogniwo galwaniczne. Przyczyng przeptywu elektronow z
jednego potogniwa do drugiego przez obwdd jest roznica potencjatow
wewnetrznych, ktéra powstaje pomiedzy poétogniwami (elektrodami)
takiego ogniwa.



Elektrony sg oddawane jednej elektrodzie w wyniku potowkowej reakciji
utlenienia, a pobierane sg z drugiej elektrody w toku potdwkowej reakcji
redukcii:
utlenianie: Zn% --> Zn?* + 2e
redukcja: Cu?* + 2e --> Cu®
Razem: Zn° + Cu?* --> Zn?* + Cu®
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Utlenianie zachodzi na elektrodzie zwanej anodg, a utlenianie czgstki
uwalniajg do niej elektrony. Redukcja zachodzi na drugiej elektrodzie,
nazywanej katodg, a czgstki ulegajace redukcji pobierajg od niej
elektrony.
Przyczyng przeptywu elektronow z jednego potogniwa do drugiego przez
obwaod jest roznica potencjatow wewnetrznych, ktora powstaje pomiedzy
potogniwami (elektrodami) takiego ogniwa.
Potencjat danej elektrody metalicznej zanurzonej w roztworze wtasnych
jonow o stezeniu 1 mol/dm? jest wyznaczany wzgledem elektrody
standardowej o (umownym) zerowym potencjale.
Takg elektrodg jest standardowa elektroda wodorowa. Jest to blaszka
platynowa pokryta czernig platynowg, omywana gazowym wodorem pod
cisnieniem normalnym p = 1013 hPa, zanurzona w roztworze jonow
wodorowych o stezeniu 1 mol/dms.
Ogniwo ztozone z elektrody o nieznanym potencjale i elektrody
wodorowej pozwala na pomiar SEM (sita elektromotoryczna) oraz
wyznaczenie potencjatu badanej elektrody.
SEM jest rowna roznicy potencjatow obu elektrod:

SEM = Ey - En,
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Elektroda wodorowa: 1) elektroda platynowa, 2) pecherzyki
wodoru, 3) roztwor kwasu, 4) pluczka blokujaca dostep tlenu, 5)
zbiornik z zapasem elektrolitu


http://pl.wikipedia.org/wiki/Plik:Standard_hydrogen_electrode_2009-02-06.svg
http://pl.wikipedia.org/wiki/Plik:Standard_hydrogen_electrode_2009-02-06.svg
http://pl.wikipedia.org/wiki/Plik:Standard_hydrogen_electrode_2009-02-06.svg

Roéwnanie Nernsta — podstawowa zalezno$¢ elekirochemiczna
wyrazajgca rownowagowy potencijat elektrody (E) wzgledem jej
potencjatu standardowego (E°) i stezenia substanciji biorgcych udziat w
procesie elektrodowym.

Ogdlna postac rownania:

) RT ﬂﬂ]{ lub dla temperatury 298 K i rozcienczonych roztworow, przy zatozeniu,
E — F - 11] ze wspotczynnik aktywnosci jonow jest rowny 1:
zF o apg

gdzie:

R - stata gazowa réwna 8.314 J-K'1 mol*

T - temperatura wyrazona w kelwinach

*z - liczba elektronow wymienianych w reakcji
E _ Eﬂ | D 0591 lﬂlg [ﬂ]{] potowkowej

= [I‘EC” *a - aktywnos¢ molowa indywiduow

chemicznych biorgcych udziat w reakcji

elektrodowej

*F — stata Faradaya réwna 96485 C-mol-!

[red] — stezenie molowe formy zredukowanej

*[0x] — stezenie molowe formy ...
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1apeia 2,13
Normalne potencjaty niektérych ukladéw red-oks

| (

Postaé utleniona ‘ Postaé¢ zredukowana E° wolt
\
H,0, ; H,O ( + 1,77
MnO; ‘ MnO, +1,59 (przy [H'] = 1)
MnOy Mn?*t +1,50 (przy [H'] = 1)
Cett Ce?t | 11,45
PbO, Pb2* +1,46 (przy [H'] = 1)
BrO; Br, +145 (przy [H'] = 1)
Cl, 2C17T +1,4
MnO, Mn?** +1,35 (przy [H'] = 1)
Cr,03 Crd+ +1,3 (przy [H*] = 1)
0, H,0 +1,23 (przy [H*] = 1)
107 I, i + 1,19 (przy [H'] = 1)
Br, ‘ 2Br~ ‘ 1,08
Fes+ { Fe?t ! 40,76
H,AsO, H,AsO, | +0,58 (przy [H'] = 1)
I l 21 ' +0,58
Fe(CN)§™ Fe(CN)y 40,4
Snt+ ’ Sn?* } 40,20
Cu?t ‘ Cut 0,17
H+ ’ H, ’ 0,00
Tik+ Tidt ‘ —0,04
S | St~ ‘ —0,55

Zn* | Zn | —0,76
I

Normalne potencialy nkladéw C1 /201" Re MRa" ¥ iAT~ e s SRR S S



Elektroda kalomelowa - pétogniwo, elektroda, elektroda drugiego rodzaju, ktora
stanowi rtec stykajaca si¢ z chlorkiem rteci(I) (w celu zabezpieczenia elektrody
przed obecnoscia Hg,, do sporzadzenia jej nie uzywa si¢ czystego kalomelu, lecz
pasty kalomelowej zawierajacej niewielkie ilosci rozdrobnionej rteci) w
roztworze chlorku potasu (KCI). Schematycznie te elektrode mozna przedstawic
nast¢pujgco:

Hg | Hg,Cl, | CI-

Reakcja elektrodowa:

Hg,Cl, + 2e- = 2Hg,, + 2CI-0)
wskazuje, ze potencjal takiego pdtogniwa zalezy od stezenia jonow chlorkowych.
Stosujac nasycony roztwor jonow Cl- (np. KCl), uzyskuje si¢ pétogniwo o statym
potencjale, ktory w temperaturze 25 °C wynosi E = + 0,2679 V.
Elektroda kalomelowa jest czgsto stosowana w praktyce laboratoryjnej jako
potogniwo odniesienia do pomiaru potencjatu innych potogniw, zamiast
niewygodnej w uzyciu elektrody wodorowej.



http://pl.wikipedia.org/wiki/P%C3%B3%C5%82ogniwo
http://pl.wikipedia.org/wiki/Elektroda
http://pl.wikipedia.org/wiki/Elektroda_drugiego_rodzaju
http://pl.wikipedia.org/wiki/Rt%C4%99%C4%87
http://pl.wikipedia.org/wiki/Chlorek_rt%C4%99ci(I)
http://pl.wikipedia.org/wiki/Elektroda
http://pl.wikipedia.org/wiki/Kalomel
http://pl.wikipedia.org/wiki/Chlorek_potasu
http://pl.wikipedia.org/wiki/Ciecz
http://pl.wikipedia.org/wiki/Roztw%C3%B3r
http://pl.wikipedia.org/wiki/Elektroda_wodorowa

Elektroda chlorosrebrowa (Ag(s)|AgCI(s)|CI ) jest to metaliczne srebro (w formie
drutu lub ptytki) pokryte warstwa chlorku srebra AgCI(s) zanurzonego w
nasyconym roztworze chlorku potasu. Jej potencjat standardowy zwigzany z
reakcjq elektrodowa:

w temperaturze 25 oC wynosi + 0.22 V.

—— poftogniwo
chlorosrebrowe

—— bufor
fosforanowy

membrana
szklana



Szereq napieciowy (elektrochemiczny) metali

Szereg napieciowy metali stanowig metale uszeregowane wedtug
wzrastajgcych potencjatow normalnych. Okresla on aktywnos¢
chemiczng metali oraz ich tendencje do wzajemnego wypierania sie z
roztworow.

Znajac potozenie pierwiastka w szeregu napieciowym mozna
przewidziec€ roznice w aktywnosci pierwiastkow, a takze przewidywac
kierunek reakcji samorzutnych.

Wartos¢ potencjatu normalnego jest miarg zdolnosci utleniajgco-
redukujacych pary utleniacz-reduktor.

SZEREG NAPIECIOWY METALI:
K Ba Sr Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb H Cu Sb As Bi Hg Ag

K Ba Sr Ca Na Mg Al - roz. w wodzie, kwasach nieutleniajgcych i
utleniajgcych.

Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb — roz. w kwasach nieutleniajgcych i
utleniajgcych.

Cu Sb As Bi Hg Ag — roz. w kwasach utleniajgcych.



Whioski wynikajace z szerequ hapiecioweqo:

1. Metale o nizszym potencjale standardowym wypierajg z roztworu
metal o wyzszym potencjale. Zdolnos¢ wymiany elektronow jest tym
wieksza im dalej od siebie sg potozone oba pierwiastki w szeregu
elektrochemicznym.

Zn% + Sn?* — SN + Zn?*

2. Metale (nieszlachetne) o ujemnym potencjale standardowym wypierajg

wodor z kwasow nie utleniajgcych: HCI, rozc. H,SO,.
Wyjatek stanowig te metale, ktore tworzg z danym kwasem osad, np.:
jony Pb?* (PbCl,, PbSO,).
Zn® + 2HCI — ZnCl, + H,1
Zn® + H,SO, —» ZnSO, + H,1

3. Metale (szlachetne) o dodatnim potencjale nie wypierajg wodoru z
kwasow nieutleniajgcych. Roztwarzajg sie tylko w kwasach
utleniajgcych, a produktem reakcji sg tlenki siarki lub azotu, np.: rozc. i
stez. HNO,, stez. H,SO,.

Cu® + 4HNO; — Cu(NO,),+ 4NO,1+ 2H,0
Cu® + 2H,SO, —» CuSO, + SO, 1+ 2H,0



4. Metale bardzo aktywne wypierajg wodor z wody.
2Na® + 2H,0 — 2NaOH + H,1
5. Metale nalezgce do grupy pierwiastkow amfoterycznych wypierajg
wodor z roztworow wodorotlenkow.
2AI° + 2NaOH + 6H,0 — 2Na[Al(OH),] + 3H,1
Zn% + 2NaOH + 2H,0 — Na,[Zn(OH),] + H,1
6. Metale w stanie wolnym wykazujg wtasciwosci redukujgce (im nizszy
potencjat metalu tym silniejsze wtasciwosci redukujgce).
/. Dodatnie jony metali wykazujg wtasciwosci utleniajgce (im wyzszy
potencjat danego metalu tym silniejsze wtasciwosci utleniajgce).

Metale szlachetne sg bierne chemicznie, trudniej przechodzg w stan
jonowy (silne wigzanie metaliczne), charakteryzujg sie matg
aktywnoscig chemiczng, sg odporne na dziatanie czynnikow
atmosferycznych (wilgoc, tlen), nie ulegajg korozji.

Metale nieszlachetne - aktywnos¢ wzrasta im bardziej na lewo sg
potozone w stosunku do wodoru, fatwo ulegajg reakcji chemicznej (na
powietrzu pokrywajg sie cienkg warstewka tlenkow lub wodorotlenkow

- pasywacja).




Wptyw pH na potencjat
potogniwa redoks

W przypadku utleniaczy, ktorych redukcja Erzeblega Z
udziatem jonéw wodorowych (MnO-, Cr,0 potencjat
uktadu w wyrazny sposob zalezy od ﬁwasowoscn
srodowiska. Nalezy wowczas we wzorze Nernsta
uwzglednic¢ stezenie jonow wodorowych:

.‘)},!‘3'-}' I ] ]H i



gdzie:
n — liczba wymienionych elektronow,

m — liczba moli jonéw H+ wynikajgca ze stechiometrycznego zapisu reakcji, np.:

Cr,0% + 4HT + 6e=2C" + TH,On = 6. m = 14)
MnOg +8H" +5¢-=Mn*" +4H,0 (n=>5, m=3)

AsO;™ + 2H" +2e - AsO3” + H,0 (n=2,m =2)

Potencjat utleniajgcy manganianu (VII) maleje ze wzrostem pH
dosyc znacznie — przypH3E=+1,23V, przypH5E =+ 1,07
V, natomiast w roztworze obojetnym lub zasadowym jest jeszcze

nizszy i wynosi odpowiednio +0,58 V i 4-0,56 V.



Regulujac stezenie jonu H * mozna wplywa¢ nawet na kierunek reakcji. Na
przyklad reakcja:

O]~ + 21" +2H" © AsO3™ + 1, + H,0

jest odwracalna — w prawo przebiega tylko w silnie
kwasowym srodowisku, jezeli natomiast zwigze sie jony

wodorowe przez dodanie NaHCO; kierunek reakcji
zostaje odwrécony w lewo.



Tabela 6.2, Potencialy pologniw metalicznyveh

Reakeju Pn?;:»‘fj o Reakcja P";c\?;)a!

Li* + e« Li — 344 Cd*" + 2¢~ Cd —0.40
(5" e s - 302 Co** 4+ 2e+ Co —),28
Rb™ + ¢« Rb —299 Ni** 4 2¢ «» Nj —-0,22
K™ +e¢e K -292 Sn®" 4 2¢«Sn ~0,14
Ba*® 4 ¢« Ba —2.90 Pb?" + 2¢c+ Pb ~0,13
S 4 2e e Sr =289 Fe'' 4 Jew Fe =0.04
Ca’* +2ee Ca - 2.87 H" +e«e 1 2H, ]

Na® + ¢« Nat -2.71 Bi'" + 3¢« Bi +0,22
La*" + 3¢« La —2.37 Sh'" 4+ 3¢« Sh +0.20
Mg®" 4 2¢ « Mg ~2.34 Cu?' + 2¢+ Cu +0,34
APY 4 e Al — 1,67 Cu' 4+ ¢ Cu +0.52
Mo*™ 4+ 2¢ < Mn —1,05 Ag" 4 e Ag + 0,80
Cr* +2eeCr —0,86 Hg® " + 2e« Hg +0,87
In*" 4 2e s Zn ~(.76 Pt 4 Jees Pt +1.20
Cr* +3ewCr ~0,71 Au'' 4 3¢+ Au +142
Fe** + 2¢es Fe" —0,44 Au' 4+ e Au” + 1,68




Tabela 6.3, Potencjaly wybranych pologniw redoks

Reakcja Polt:i'r‘:f pat Reakcja PD::?; Jat

H, + 2e =« 2H" —2.23 HAsQ, + 2H™ + 2e +0.56
— H;AsO, + H,O

N, + 4H,O + de = N,H, + —1,15 | 2HgCl, + 2e = Hg,Cl, + 2CI1~ +0.62
+40H"
807 + H,O + 2e &« SO} + —093 | O, +2H" 4+ 2e « H,0, +0,68
+ OH™
2ZH,O + 2e - H, + 20H™ —083 | Fe** + ¢ Fe?t +0,76
AsO:” + 2H, O + 2e —0,71 BrO™ +2e4+ H, O« Br™ + +0,76
+~ AsQz + 40H"™ + 20H"
8¢ 4+ 2e— 82° —0.55 HO; + 2e + H,O ~30H" +0,87
2CO, + 2ZH* + 2e « H,C,0, —049 | NOj; +4H* + 3e+~ NO + 2H,0 +0.96
Ag(CN); + e+ Ag + 2CN~ —029 |NOj +2H" + e «+NO + H,0 + 1,00
N, + 4H" + d4e & N,H, —021 | Br, + 2e+2Br- + 1,07
Ti*" +eeTi?" —0,04 107 +6H" + 6e 1" + 3H,0O + 1,08
2H" + e~ H, 0 2105 + 12H* + 10¢ = 1, + 6H,0 + 1,19
Sn** + 2e o Sn** +0,15 O, +4H"* + 4e « 2H,0 + 1,23
ClIO™ +2HY +2e - Cl™ + +0,15 Cr,O2”" + 14H" + e = Cr** + + 1,33
+ H.O + 7H;O
S.02™ + 2¢ « 25,035 +0,17 Cl, + 2~ 2C17 + 1,36
AgCl + e o Ap® + C1™ +0.22 BrO; + 6H" + 6e« Br~ + 3H,0Q + 1,44
IOy +3H, 0+ 6ea I + +0.26 Ce*t + 2e o Ce®? +1.45
+ 60OH"
2802 + 8e+ I0H" » + 0,30 MnOL + 8H™* 4+ Se < Mn?™ + + 1,53
= 5,03" + 5H,0 + 4H,0
Fe(CN)3™ + e «» Fe(CN)2~ +10,36 Pb** + 2¢ + Pb2* + 1,69
O, + 2H,0 + 4e = 40OH" +041 |2H,0, + 2H" + 2e &+ 2H,0 +1,77
L +2e+~2I" + 0,53 $,08" + 2e+ 2503° + 2,05
MnO, + e Mnli™ + 0,54 F,+2e+~2F" + 285
MnO; + ZH, 0 + 3¢+« + 0,56 F, +2H" + 2e+ H,F, +303

«+ MnQ, + 20H"




Przewidywanie kierunku przebiegu reakcji redoks

Znajac wartosc¢ potencjatu standardowego poétogniwa mozemy
okresli¢ kierunku przebiegu reakcji utleniania i redukciji.

Przyktadowo w celu okreslenia kierunku przebiegu reakciji:

Cl, + 2Br — 2CI- + Br,
nalezy odszukac w tabeli potencjatow normalnych elektrod redoks
wartosci potencjatow reakcji potowkowych

Cl,+2e S2CI"  E’cgcr=+1.36
Br,+2e S 2Br  E’ggg.=+ 1.07

Utleniacz o wyzszej wartosci E° spowoduje utlenienie reduktora o
nizszej wartosci E°.



Elektroliza jako uktad utleniajaco-redukcyjny

Elektroliza jest procesem wymuszonym, ktory przebiega w przewodniku
elektrolitycznym, gdzie nosnikami tadunkow elektrycznych sg zarowno
jony dodatnie (kationy) jak i ujemne (aniony). Ruch tadunkow
elektrycznych jest wymuszony poprzez podtgczenie zewnetrznego zrodta
prgdu statego do elektrod zanurzonych w ciektym przewodniku jonowym.

anoda:
2CI --> Cl, + 2e-

katoda:

Cu?t + 2e- --> Cu°

Cgniwo 4, 5%




Podobnie jak w ogniwie galwanicznym utlenianie zachodzi na anodzie, a
redukcija na katodzie.

W roztworze kationy poruszajg sie w kierunku elektrody zwanej katoda, a
ujemnie natadowane aniony przesuwajg sie w strone dodatnio
natadowanej elektrody zwanej anoda.

Katoda dostarcza elektrony kationom, przytaczajgc elektrony przechodzg
w stan atomowy. Anoda odbiera elektrony od anionow, ktore oddajg swe
ujemne tadunki, przechodzac rowniez w stan atomowy lub czgsteczkowy.

Wydzielanie sie produktow elektrolizy ma miejsce dopiero wtedy gdy
przytozona z zewnetrznego zrodta roznica potencjatow przekracza
okreslong wartos¢ nazywang napieciem rozktadowym.



Wielkos¢ napiecia rozktadowego niezbednego do przeprowadzenia
jonow roznych pierwiastkow w obojetne atomy zalezy rowniez od
potozenia pierwiastka w szeregu napieciowym. Najtatwiej redukujg sie
jony kationy metali, ktére w szeregu napieciowym metali majg
najwieksze potencjaty normalne, a najtrudniej metale o najmniejszych
potencjatach normalnych.

Ta whasciwos¢ moze by¢ wykorzystywana do elektrolitycznego
rozdzielenia metali.

Na przykfad jezeli mamy w elektrolizerze roztwor mieszaniny soli roznych
metali, np. soli cynku i miedzi, to mozna tak dobrac napiecie na
elektrodach, by na katodzie wydzielata sie tylko miedz a cynk pozostawat
W roztworze.

Warunek: ich potencjaty rozktadowe muszg sie sie dostatecznie od siebie
rozni¢ (nie mniej niz 0,2V), w przeciwnym razie bedg sie one wydzielac
na katodzie jednoczesnie.



Przyczyng matego przyrostu wartosci pragdu dla odcinka 1 jest tzw.
polaryzacja elektrochemiczna elektrod, polegajgca na tym, ze katoda i
anoda pokrywajg sie warstewkami produktéw elektrolizy. Wydzielone
produkty elektrolizy powodujg powstanie na elektrodach sity
elektromotorycznej SEM, skierownanej przeciwnie jak przytozone
napiecie. Dopiero kiedy przytozone do elektrod elektrolizera napiecie
ogniwa galwanicznego jest co najmniej rowne, a w praktyce nieco
wieksze od sity elektromotorycznej utworzonego na elektrodach
elektrolizera ogniwa, obserwujemy proces elektrolizy (rys. 14).
Najmniejsze napiecie konieczne do wywotania elektrolizy nazywa sie
napigciem rozktadowym.

W praktyce na warto$¢ napigcia rozktadowego U, jest powigkszana
o tzw.nadnapiecie n. Na wartos¢ nadnapiecia wptywaja;

*materiat elektrody oraz stan jej powierzchni

s *gestos¢ pradu

stemperatura

Urazkl,




Elektroliza stopionego chlorku sodowego NacCl
Ciekty stopiony NaCl zawiera podobnie jak krysztat jony Na* | Cl-, dlatego po
przytozeniu napiecia do elektrod zachodzg na nich nastepujgce reakcje:
reakcja katodowa Na* + e --> Na, polegajgca na przytaczeniu elektronu
dostarczonego przez katode przez jon sodu, przez co jon ten przechodzi w
obojetny atom.
reakcja anodowa 2ClI- --> Cl,, + 2e, polegajgca na oddawaniu anodzie
elektronow przez jony chloru (utlenianie jondéw), przez co jony przechodzg w
obojetne atomy tgczace sie w gazowe dwuatomowe czgsteczki chloru
uchodzgce ze stopu
Sumaryczny przebieg reakcji jest nastepujgcy
2Na* + 2Cl- --> 2Na + Cl,
W wyniku elektrolizy ze stopionego chlorku sodu otrzymujemy przez
elektrolityczny rozktad metaliczny sod przy katodzie i gazowy chlor wydzielony
przy anodzie.




Elektroliza stezonego wodnego roztworu chlorku sodowego

Stezony wodny roztwor NaCl daje nieco inne produkty elektrolizy niz stopiona

sol. Na katodzie wydziela sie wodor a na anodzie chlor. Przytozone pole

elektryczne powoduje uporzgdkowanie ruchu jonéw w roztworze.
Ujemnie natadowane jony chloru wedrujg do anody, oddajg elektrony i

przechodzg do stanu czgsteczkowego Cl,. Dodatnie jony sodu otrzymujg na

katodzie elektrony i stajg sie obojetnymi elektrycznie atomami. Atomy te

reagujg natyczmiast z wodg w/g rownania.
2Na + H,O --> 2NaOH + H,
W efekcie koncowym przy katodzie wydziela sie wodér a roztwoér osigga duze
stezenie NaOH.







1 | MnOi + 8H" + 5e == Mn?* + 4H,0
5 | Fe*t = Fe®*t + e Ve ]

‘MnOi | 5Fe* + 8H' <> Mn** + 5Fe* + 4H,0

[Mn2+] . [Fe3+]5
" [MnOi] - [Fe*J*- [H']
W réwnaniu tym pomijamy 4H,0. Stezenie wody jest duze w stosunku do pozostalych skladnikoéw 1 jako
staly warto§¢ mozemy je pomingc.
0,059 [MnOi]-[H'J)* 0,059 [MnO:] [H*]B_

= E% 1 — = 1,50 4+ ——1 e
I uklad E=E 5 g [Mn?] - g [Mn?']

11 ukfad g g 0B O o 2 Lo
b D& 5 g[Fe2+]s G 5 g[Fea+]5

Przy polaczeniu dwéch elektrod zanurzonych w roztworach obu ukladéw red-oks w stanie rOwno-
wagi SEM = 0,
0,059 [MnO;] - [H*]® - 0,059 [Fe3+]®

1,50 - Ig—MMM8 = 0,76 4 Ig————
2 5 g [Mn®t] 5 8 [Fe2]®

Po przeksztalceniu podobnie jak poprzednio:
5(1,50 — 0,76) 5-0,74
0,059 0,059

IgK =

~

skad K =~z 10%*
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