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1. WSTEP

Reakcje redoks polegajg na przenoszeniu (wymianie) elektrondw pomiedzy atomami.

Utlenianie jest to utrata elektronéw, zas redukcja to uzyskanie elektrondéw.

Utleniacz jest to czastka, ktéra utlenia inne czastki, za$ sama sie redukuje. Reduktor redukuje inne
czastki w wyniku czego zostaje utleniony.

Utlenianie zawsze zachodzi facznie z redukcjg . Reakcje oddawania i pobierania elektronéw mozna
zapisywac oddzielnie za pomocg rownan potéwkowych, w ktdrych wystepujg elektrony (nalezy
pamietaé, ze swobodne elektrony w uktadach chemicznych mogg istnie¢ w bardzo minimalnych
stezeniach). Utleniacz i odpowiadajagcy mu reduktor nazywamy uktadem redoks. Substancje
tworzace uktad redoks rdznig sie od siebie zawartoscia elektronow:

Ox+ne — Red

Przyktady:
Br, + 2e” — 2Br”

Zn**+2e” — Zn

Kombinacja dwdéch uktadéw redoks opisuje reakcje redoks. Liczba elektronéw oddanych przez jeden
uktad redoks jest réwna liczbie elektrondéw pobranych przez drugi uktad redoks np.:

SnZ*—— Sn* + 2¢” x 1

Fe3* + e" — Fe?* x 2

Sn?* + 2Fe3* —— Sn*" + 2Fe?*

Przebieg reakcji wymiany elektronéw jest okreslony przez potencjat redoks reagentéw. Potencjat
redoks nosi takze nazwe potencjatu pétogniwa lub potencjatu elektrodowego.

W uktadzie zawierajgcym metal w roztworze jego soli wytwarza sie réznica potencjatéw pomiedzy
metalem a jego uwodnionymi jonami:

MO—M"* + ne”



Potencjat pétogniwa jest okreslony przez rdwnanie Nernsta, ktére dla rozciericzonych roztworéw ma
postac:
R-T [0X]

o " Tred)

e R -—uniwersalna stata gazowa 8,314 J-K'* mol?

e T-—temperature wyrazona w kelwinach

e n-liczba elektronéw wymienianych w reakcji potéwkowej

e F—stata Faradaya réwna 96485 C-mol™ (tadunek liczby Avogadro elektrondw Nae’)
e [red] —stezenie molowe formy zredukowanej

e [ox] - stezenie molowe formy utlenionej

W réwnaniu tym E2 oznacza potencjat standardowy w temp. 25 °C i przy jednostkowym stezeniu lub
ci$nieniu. Potencjat standardowy jest miarg tendencji metalu do przechodzenia do roztworu —
okresla zdolno$¢ utleniajgcg i redukujgcg substancji. Uktad redoks o wyzszym E2 (uki. utleniajacy)
odbiera elektrony od uktadu o nizszym E2 (uki. redukujgcego). Im wieksza rdznica potencjatéw tym

wieksza jest sita napedowa reakcji redoks. W trakcie reakcji potencjaty pdtogniw reakcji redoks
zmieniajg sie w taki sposdb, ze w stanie rownowagi zréwnuijg sie E; = E;.

Uwaga: Wiekszosc reakcji redoks zachodzi w warunkach niestandardowych! Gdy reakcja zachodzi
zmieniajg sie stezenia reagentow i zmienia sie sita napedowa reakcji.

Ogniwo galwaniczne jest to urzadzenie, w ktdrym wytwarzany jest prad elektryczny — strumien
elektronéw w przewodniku — dzieki przebiegowi samorzutnej reakcji chemicznej redoks. Ogniwo
galwaniczne skfada sie z dwdch elektrod czyli metalicznych przewodnikéw w kontakcie z elektrolitem.
Reakcje utlenienia i redukcji (reakcje elektrodowe) zachodzg w rdzinych obszarach ogniwa. Sita
elektromotoryczna (SEM) ogniwa jest miarg zdolnosci ogniwa do spowodowania przeptywu
elektronéw. Standardowa SEM (wszystkie czgstki w stanach standardowych) obliczamy jako réznice
potencjatéw standardowych:

Ee = E? (katoda) — E? (anoda)

Potencjatem standardowym elektrody jest SEM ogniwa, w ktérym drugg elektrodg jest elektroda
wodorowa (E2=0,0 V). Elektroda wodorowa sktada sie ze szklanej rury, w ktdrej stale ptynie wodér

pod okreslonym cisnieniem omywajgc folie platynowa. Folia jest dodatkowo pokryta rozdrobniong
platyng , ktéra adsorbuje wodér: H*/H,. Platyna nie uczestniczy w reakcji. Standardowa elektroda
wodorowa: Cu: = 1 M, puz = 10° Pa

Uwaga: Potencjaty redoks nie sg wielkosciami absolutnymi!

Uwaga: jezeli w uktadzie mamy do czynienia z kilkoma utleniaczami to ten o wyzszym potencjale
redoks bedzie zuzywany jako pierwszy!



http://pl.wikipedia.org/wiki/Kelwin
http://pl.wikipedia.org/wiki/Redukcja_%28chemia%29
http://pl.wikipedia.org/wiki/St%C4%99%C5%BCenie_molowe
http://pl.wikipedia.org/wiki/Utlenienie

Tabela 1 Okreslanie zdolnosci utleniajgcej/redukujacej uktadéw redoks

Rodzaj substancji | Potencjat standardowy Przyktady EQ, [V]

Utleniacz silny > (+1,5) F,+2e =2F +2,87

Utleniacz staby (+0,5) = (+1,0) H.SeOs + 4H* + 4e - +0,75
=Se + 3H,0

Reduktor staby (+0,0) = (+0,5) HAsO, + 3H* + 3e ~ +0,25
= As + 2H,0

Reduktor silny <(-0,5) Li* + e "= Li -3,09

Tabela 2 Potencjaty standardowe wybranych uktadéw redoks

REAKCIA Potencjat standardowy E?, [V]
Fo+2e=2F +2,87
MnOy4 + 8H* + 5~ = Mn?* + 4H,0 +1,51
Cla+2e =2CI- +1,36
Bro+ 2e” = 2Br° +1,065
MnO; ™+ 2H,0 +3e™ = Mn0O; + 40H +1,23
105~ + 6H" + 6™ ="+ 3H,0 +1,04
NOs + 4H* + 3e” = NO + 2H,0 +0,96
Hg* +2e” = Hg +0,85
MnOs +e™ > MnO4* +0,54
L+ 2e =21 +0,54
Cu**+2e =Cu +0,337
S04 + 4H* + 2e” = H,S03 + H,0 +0,158
2H* +e =H; 0,0
Pb% +2e™ =Pb -0,126
Zn** +2e " =17n -0,76
APt +3e = Al -1,67
Mg?* + 2e” = Mg -2,34
Na*+e =Na -2,71




Tak jak juz stwierdzono powyzej, przebieg reakcji redoks jest zdeterminowany przez potencjaty
redoks reagujacych substancji, zatem tabele potencjatéw redoks mogg nam postuzy¢ do okreslania
kierunku reakcji redoks miedzy substancjami. Ponizej przedstawiono schemat, ktérym mozna sie
postugiwac przy prébach przewidywania przebiegu reakcji redoks dla reagentéw, dla ktérych znane
sg (zostaty zmierzone) potencjaty odpowiednich reakcji potdwkowych:

1) Wybierz odpowiednie reakcje potéwkowe z tablicy potencjatow,
2) Zapisz potéwkows reakcje redukcji dla uktadu redoks o wyzszym potencjale (zapisz obok E2),
3) Zapisz drugg reakcje potdwkowg jako reakcje utlenienia (zapisz obok E2 z przeciwnym znakiem),

4) Zbilansuj elektrony (nie mnozymy potencjatéow!),

5) Dodaj reakcje potéwkowe i potencjaty. Dodatni potencjat ogniwa, w ktérym zachodzi opisana

reakcja wskazuje na to, iz zapisana reakcja jest spontaniczna.

Przyktady:

E2(NOs/H'/NO) = + 0,96 V E2(Cu®*/Cu) = + 0,34 V

E2(H*/H,) =0,0 V E2(Zn?*/Zn) =-0,76 V

zatem

Cu?*(aq) + Ha(g) — Cu(s) + 2H*(aq) 2=+0,34V
3Cu(s) + 2NOs(aq) + 8H*(aq) — 3Cu*(aq) + 2NO(g) + 4H,0(l) 2=+0,62V
Zn(s) + 2H*(aq) — Zn**(aq) + Ha(g) 2=+0,76 V

3Zn(s) + 2NOs'(aq) + 8H*(aq) — 3Zn**(aq) + 2NO(g) + 4H,O(l) °=4+1,72V

Whioski:

Nie zachodzi reakcja: Cu + HC|><—> (samorzutna jest reakcja redukcji miedzi(ll) przez wodér
gazowy).

Zachodza reakcje roztwarzania cynku w kwasie solnym oraz reakcje roztwarzania miedzi i cynku w
kwasie azotowym.

Uwaga: W reakcji cynku z kwasem azotowym nie wydziela sie wodor gdyz uktad redoks NOs
/H*/NO jest silniejszym utleniaczem niz uktad H*/H, (ma wyzszy potencjat redoks) i ten uktad
redoks bedzie zuzywany jako pierwszy!




Doswiadczenie 1: Reakcje redoks pomiedzy metalami i jonami metali oraz
metali z kwasem

a)
Odczynniki: 0,1M ZnSQ4, 0,1M CuSO4, 0,1 M HgS0Q,, blaszka miedziana, blaszka cynkowa
Aparatura: 3 probowki, statyw
Wykonanie doswiadczenia:
Napetnij trzy probéwki do 1/5 wysokosci roztworami:
e probdéwka nr1-0,1M ZnSO,4
e probowka nr2 —0,1M CuSO4
e proboéwkanr3-0,1 M HgSO4

Zanurz blaszki metalowe do roztworéw — do probéwki nr 1 blaszke miedziang, do probéwki nr 2
blaszke cynkowg, i do probdéwki nr 3 ponownie blaszke miedziang. Odczekaj od 2-5 minut. Zanotuj
obserwacje. W_ sprawozdaniu wytlumacz zjawiska zachodzgce w roztworach postugujac sie

wartosciami_potencjatéw standardowych z tabeli nr 2. Zapisz rownania reakcji potéwkowych i

sumarycznych dla poszczegdlnych roztwordw. Oblicz wartosci SEM dla poszczegdlnych reakgji.

b)
Odczynniki: 2M HNOs, 2M HCI, blaszka miedziana, blaszka cynkowa
Aparatura: 4 probowki, statyw
Wykonanie doswiadczenia:
Napetnij cztery probowki do 1/5 wysokosci roztworami:
e probowka nr1-2M HNO;
e probdwka nr 2 —2M HCI
e probowka nr 3 -2M HNO;
e probdwka nr4 —2M HCI

W probdéwkach nr 1 i 2 zanurz kawatki blaszki cynkowej. Odczekaj od 2-5 minut. Zanotuj obserwacje.
W probdéwkach nr 3 i 4 umies¢ kawatki blaszki miedzianej i ogrzej. Odczekaj od 2-5 minut. Zanotuj
obserwacje. W_oparciu o tabele potencjatéw wyttumacz zaobserwowane zjawiska. Zapisz réwnania

reakcji lub wyttumacz czemu reakcja nie zachodzi. Oblicz wartosci SEM dla poszczegdlnych reakciji.




Doswiadczenie 2: Reakcje redoks pomiedzy chlorowcami i ich anionami
a)
Odczynniki: 0,1M Br;, 0,01M Cl;, 0,01M I, w KI, chloroform (CHCl3)
Aparatura: 3 probowki, statyw
Wykonanie doswiadczenia:
Napetnij trzy probéwki roztworami:
e probéwkanr1-1cm?3 0,1M Br;
e probdéwka nr2-1cm? 0,01M Cl,
e probdéwkanr3—1cm?3, 0,01M I w Kl

Do kazdej probéwki wlej po 1,5 cm3 chloroformu (CHCls). Wytrzasnij zawartoé¢ probdwek. Zanotuj
obserwacje.

b)
Odczynniki: 0,1M KBr, 0,01M KIl, 1M H,S0O,, chloroform (CHCls), woda chlorowa (Cl,aq)
Aparatura: 2 probowki, statyw
Wykonanie doswiadczenia:
Napetnij dwie probéwki roztworami:
e probdéwka nr1-0,5cm3 0,1M KBr
e probdéwka nr2-0,5cm3 0,01M KI

Do kazdej probéwki wlej: 1,5 cm?® chloroformu (CHCl3), 0,5 cm® 1M H,S04i 1 cm?® wody chlorowej
(Cl,aqg). Wytrzasaj zawartosc probéwek. Zanotuj obserwacje. Nastepnie do obu probdwek dodaj
kolejng porcje wody chlorowej (okoto 10 cm?) i wytrzasnij. Zanotuj obserwacje.

W sprawozdaniu podaj barwy chlorowcéw w wodzie i chloroformie (a). Zapisz réwnania reakcji (b).

Doswiadczenie 3: Reakcje redukcji manganianu(VIl) potasu w roztworach o
réznych wartosciach pH.

Wiasnosci utleniajgce manganianu(VII) potasu zwigzane s3 ze Srodowiskiem reakcji. W zaleznosci od
odczynu roztworu otrzymujemy produkty reakcji redukcji jonu MnOs na réinych stopniach
utlenienia. Poniewaz w reakcjach prowadzonych w réznych $rodowiskach wymieniana jest rézna
liczba elektronéw, zmieniajg sie proporcje uzywanych reagentdw. Celem <(¢wiczenia bedzie
wyznaczenie molowego stosunku reagentéw w reakcjach redukcji manganianu(VII) prowadzonych w



réznych Srodowiskach reakcji: kwasnym, obojetnym i zasadowym. Jako reduktor uzyty zostanie
roztwor wodorosiarczynu sodu.

a) Reakcja manganianu(VIl) potasu w srodowisku kwasnym.

Odczynniki: 0,02 M Na;SO3, 6 M H,SO4, 0,02 M KMnOg4

Aparatura: kolba stozkowa Erlenmayera (V=300 cm?3), cylinder miarowy, 2 biurety
Wykonanie doswiadczenia:

Czysty, zamocowang w statywie biurete przemy¢ 2x5 cm?® 0,02 M Na,SOs; a nastepnie napetni¢ 0,02 M
Na,SOs do kreski zerowej. Z tak przygotowanego roztworu w biurecie, do kolby stozkowej
Erlenmayera (V=300 cm?) odmierzyé 20 cm?® roztworu Na,SOs i dodaé odmierzone cylindrem 15 cm?
6 M H,S0,. Druga biurete przemy¢ 2x5 cm® 0,02 M KMnO, a nastepnie napetni¢ 0,02 M KMnO,4 do
kreski zerowej. Dodawac¢ powoli i matymi porcjami roztwér KMnQO, z biurety do kolby stozkowej
zawierajgcej roztwér Na,SOs do pojawienia sie trwatego rdéziowego zabarwienia. Zabarwienie
powinno sie utrzymywac przynajmniej 30 sekund i bedzie lepiej widoczne gdy pod kolbe podtozymy
kawatek biatej bibuty. Odczyta¢ objetos¢ dodanego roztworu KMnOs. Takg czynno$é nazywamy
miareczkowaniem.

Powyzsze czynnosci nalezy powtdrzyé drugi raz i wyznaczy¢é proporcie molowa reagentéw jako

Srednig z dwdch pomiaréw. Poréwnaé¢ wyniki z reakcjami potéwkowymi manganianu(VII) i

siarczanu(lV) z tabeli potencjatéw.

b) Reakcja manganianu(VIl) potasu w Srodowisku obojetnym.

Odczynniki: 0,02 M Na;S0s, 0,02 M KMnO4

Aparatura: kolba stozkowa Erlenmayera (V=300 cm?3), cylinder miarowy, 2 biurety
Wykonanie doswiadczenia:

Czysta, zamocowang w statywie biurete napetni¢ 0,02 M Na,SOs; do kreski zerowej. Z tak
przygotowanego roztworu w biurecie, do kolby stozkowej Erlenmayera (V=300 cm?) odmierzyé 20
cm? roztworu Na,SOs. Drugg biurete napetni¢ 0,02 M KMnOs do kreski zerowej. Miareczkowaé
roztwér Na,SO; roztworem manganianu(VIl) do pojawienia sie trwatego rézowego zabarwienia.
Zabarwienie powinno sie utrzymywaé przynajmniej 30 sekund. Odczytaé objetos¢ dodanego
roztworu KMnO,4. Uwaga: w trakcie reakcji wytraca sie w kolbie brunatny osad uwodnionego MnO;
co nie oznacza konca miareczkowania!

Miareczkowanie powtdrzyé drugi raz i wyznaczy¢ proporcje molowa reagentéw jako Srednig z dwdch

pomiarow. Porownac wyniki z reakcjami potéwkowymi manganianu(VII) i siarczanu(lV) z tabeli
potencjatéw.

c) Reakcja manganianu(VIl) potasu w srodowisku zasadowym.
Odczynniki: 0,02 M Na,S03, 0,02 M KMnQO4, 12 M NaOH

Aparatura: kolba stozkowa Erlenmayera (V=300 cm?3), cylinder miarowy, 2 biurety



Wykonanie doswiadczenia:

Czysta, zamocowang w statywie biurete napetni¢ 0,02 M KMnO, do kreski zerowej. Z tak
przygotowanego roztworu w biurecie, do kolby stozkowej Erlenmayera (V=300 cm3) odmierzyé
15 cm?® roztworu KMnO,. Do kolby dodaé réwniez 15 cm?® 12 M NaOH oraz 50 cm® wody. Drugg
biurete napetni¢ 0,02 M Na,SO; do kreski zerowej. Miareczkowac¢ roztwér manganianu(VII)
roztworem Na,SO; do pojawienia sie trwatego zielonego zabarwienia. Zabarwienie powinno sie
utrzymywacé przynajmniej 30 sekund. Odczytaé objetos¢ dodanego roztworu Na,SOs.

Miareczkowanie powtérzy¢ kilka razy do uzyskania dwéch zgodnych wynikéw i wyznaczyé proporcje

molowg reagentow jako Srednig z dwodch zgodnych pomiardw. Pordwnaé wyniki z reakcjami

potéwkowymi manganianu(VII) i siarczanu(lV) z tabeli potencjatow.

W _sprawozdaniu zapisz zbilansowane réwnania reakcji redukcji KMnO4 w Srodowisku kwasnym,

obojetnym i zasadowym. Poréwnaj teoretyczny i wyznaczony eksperymentalnie stosunek molowy

reagentow. Opisz barwy produktow reakcji redukcji manganianu(VIl w réznych srodowiskach)
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Pytania:
1. Jak dziatajg baterie w telefonach komdrkowych? Na czym polega proces ich tadowania?
2. Opisz budowe i zasade dziatania ogniwa Daniella.
3. Scharakteryzuj pétogniwa pierwszego i drugiego rodzaju oraz pétogniwa gazowe.
4. Opisz zasade dziatania akumulatora samochodowego. Jak natadowac¢ akumulator?
5. Omow proces korozji metali (korozja chemiczna i elektrochemiczna). Jak zapobiega¢ korozji?
6. Opisz zastosowanie reakcji redoks w zyciu codziennym.



