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Stopien utlenienia pierwiastka w zwigzku rowny jest tadunkowi jaki przyjatby
atom tego pierwiastka po zerwaniu wszystkich wiazan. W reakcjach chemicznych
(poza reakcjami utleniania-redukcji) wigzania w zwiazkach ulegaja zerwaniu
zawsze W taki sam sposob, dlatego stopien utlenienia jest cecha charakterystyczna
danego pierwiastka.

W jonie prostym pierwiastek ma stopien utlenienia rowny tadunkowi tego jonu
(np. w solach zelazawych, zawierajacych kation Fe?*, zelazo ma stopien utlenienia
I11+). Czesciej stopien utlenienia trzeba ustali¢ z pominieciem informacji z dysocjacji
zwiagzku na jony. Stosuje sie wtedy ogolne zasady postepowania, sposrod ktorych
najwazniejsze, to:

1. suma stopni utlenienia atomow tworzacych czasteczke wynosi zero, czyli:
- w KMnO, mamy: K!*, 40", wiec musi by¢ MnV!*, bo:
st. utl. Mn + st. utl. K+ 4'st. utl. 0 =0
-w Cr,0,2 mamy: 70!, a poniewaz pozostaje niezrownowazony ladunek 2-,
wiec ha dwa atomy chromu przypada tadunek 12+, dlatego musi by¢ CrV!*, bo:
2:st. utl. Cr + 7'st. utl. O = ladunek jonu Cr,0,?

2. jezeli w zwiazku jest kilka atomoéw tego samego pierwiastka,
trzeba niekiedy przyjac inny stopien utlenienia dla kazdego z nich, czyli:
- w Pb;0, mamy: 40 oraz 2Pb'!* j PbIV+



Redox

Dodatni stopien utlenienia pierwiastka nie moze przekraczac liczby elektronow w atomie
na zewnetrznej powloce. Ujemny stopien utlenienia pierwiastka nie moze byc nizszy niz

liczba elektronow potrzebnych do zapelnienia zewnetrznej powtoki elektronowej.

Przyktady:
wodor — H: stopnie utlenienia I-, 0, I+
tlen - O: stopnie utlenienia II-, I-, O (II+ w wyjatkowych przypadkach, np. OF,)
azot - N: stopnie utlenienia III-, II-, I-, O, I+, II+, III+, IV+, V+

Stopien utlenienia atomu jest rowny tadunkowi tworzonego przez ten atom jonu prostego.
Rzadko jednak jony proste majg tadunki dochodzace do 4+ (kationy) lub 2- (aniony),

podczas gdy stopien utlenienia tworzacych je atomow moze wynosic VII+ i IV-,

Cyframi arabskimi oznacza sie tadunek jonow (np. Fe?*, $2°), zas rzymskimi - stopien
utlenienia atomow, niezaleznie od tego, jaki tworza jon lub zwiazek (np. Fe'l* lub Fe(II)

w jonie FeCl*; S'I- w czagsteczce H,S).
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Jaki jest sens i znaczenie stopnia utlenienia?

Roéznica stopnia utlenienia jest najczesciej stosowana jako podstawa klasyfikacji
zwiazkow danego pierwiastka. Ze wzgledu na to, ze stopien utlenienia pierwiastka
w zwiazkach charakteryzuje jego wiasciwosci chemiczne, podziat taki prowadzi do
utworzenia grup zwiazkow o podobnych wiasciwosciach, ktore mozna porownywac
ze soba. Przykiadowo, majace podobne wiasciwosci chemiczne zwiazki zelaza na stopniu
utlenienia II+, wyraznie roznia sie od zwiazkow zelaza na stopniu utlenienia III+.
Z drugiej strony, roznice pomiedzy wilasciwosciami zwiazkow Fe(II) i Fe(III),
sq zdecydowanie wieksze, niz pomiedzy wiasciwosciami zwiazkow Fe(III) i Al(III)
lub Fe(II) i Mn(II).
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Podstawowe typy reakcji chemicznych:
1. reakcje przenoszenia protonow (reakcje kwas-zasada)
2. reakcje przenoszenia jonow (reakcje kompleksowania)
3. reakcje przenoszenia elektronow (reakcje utleniania i redukcji)

Reakcje przenoszenia protonow i jonow mozna zaklasyfikowac do reakcji przenoszenia masy.
Reakcje przenoszenia elektronow sa natomiast reakcjami przenoszenia masy i tadunku.

Reakcje utleniania i redukcji, to reakcje w ktorych biora udzial (posrod innych reagentow):
- utleniacz (czasteczka lub jon zawierajace atom zdolny do przytaczania elektronow)
- reduktor (czasteczka lub jon zawierajace atom zdolny do oddawania elektronow).
Relacja pomiedzy utleniaczem i reduktorem jest nastepujaca:
utleniacz + ne = reduktor

Przykiady sprzezonych par utleniacz-reduktor:
Fe3t + e = Fe?+
Snh4t + 2e = Sn2?*
NO; + 2H* + € = NO, + H,0

Reakcje utleniania i redukcji moga przebiega¢ w uktadach wielofazowych (niejednorodnych):
Zn| - 2é = Zn?* (roztwarzanie)
Cu?* + 2eé = Cu| (cementacja)
2H* + 2é = H,1 (wydzielanie gazu)
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Chemiczne reakcje utleniania i redukc;ji
Elektrony nie istnieja w stanie wolnym w roztworze. Aby utleniacz mogt przytaczyc
elektrony, w roztworze musi byc¢ reduktor ktory je odda. W wyniku reakcji utleniacz
I reduktor przechodza w odpowiednie formy sprzezone z nimi, tworzac typowy uktad
dwoch sprzezonych par utleniacz-reduktor (charakterystyczny dla kazdej reakcji redox):

W ujeciu ogolnym:

aOx; + ne = aRed,

bRed, — ne = bOx,

sumarycznie: aOx, + bRed, = aRed, + bOx,

przykiad:
2Fe3t 4+ 2e = 2Fe?t
Sn2t - 2e = Sn+
sumarycznie: 2Fe3+ + Sn%+* = 2Fe?* + Sn4+

Elektrochemiczne reakcje utleniania i redukciji

Wymiane elektronow mozna wywotac takze stosujac zewnetrzne zrodio pradu
(elektroliza). Elektrolizer wyposazony jest w dwie elektrody:
anode (zachodzi na niej utlenianie) i katode (zachodzi na niej redukcja):
anoda: Red; — ne = Oxy
katoda: Ox, + ne = Red,
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Podsumowanie - utlenianie i redukcija

Utlenianie prowadzi do podwyzszenia stopnia utlenienia.

Redukcja prowadzi do obnizenia stopnia utlenienia.

Podsumowanie - utleniacze i reduktory

e utleniacz przejmuje elektrony od substancji utlenianej
e utleniacz ulega redukcji
e utleniacz zawiera pierwiastek, ktorego stopien utlenienia maleje
Typowe utleniacze: F,, O,, Cl,, H,0,, HNO;, KMnO,, K,Cr,0,, PbO,, SnCl,, FeCl;

e reduktor dostarcza elektrony substancji redukowanej
e reduktor ulega utlenieniu
e reduktor zawiera pierwiastek, ktorego stopien utlenienia rosnie

Typowe reduktory: H,, Na, Mg, C, CO, H-S, KI, Na,SO;, Na,S,0;, FeSO,, SnCl,
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Uzgadnianie rownan reakcji redoks metoda bilansu elektronow

Uzgodnic rownanie reakcji redoks:
Bi03- 4 CI‘3+ + Ht = CI‘2O72' =+ Bi3+ =+ H20

Elektrony wymieniane w reakcjach utleniania i redukcji:

Reakcja Zapis reakcji Przyporzadkowane elektrony
utleniania Crill -3e = CrVI o 2
redukcji BiV + 2é = Billl | 3

Wpisujemy przy odpowiednich formach bizmutu i chromu wspotczynniki wynikajace
z bilansu elektronow:
3BiO; + 2Cr3* + H* = Cr,0,% + 3Bi3** + H,0

Z bilansu tadunku ustalamy wspotczynnik przy jonach wodorowych:
3BiO; + 2Cr3* + 4H* = Cr,05% + 3Bi®** + H,0

Z bilansu atomow tlenu i wodoru ustalamy wspotczynnik przy czasteczkach wody:
3BiO; + 2Cr3* + 4H* = Cr,0,%+ + 3Bi®* + 2H,0

Rownanie uzgodnione:
3BiO; + 2Cr3* + 4H* = Cr,0,% + 3Bi3* + 2H,0
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Uzgadnianie rownan reakcji redoks metoda rownan polowkowych

Uzgodni¢ rownanie reakcji redoks:
BiO; + Cr3* + H* = Cr,0,2 + Bi3* + H,0

1. ukladamy zbilansowane réwnanie utleniania reduktora

2. uktadamy zbilansowane rownanie redukcji utleniacza
BiOs; + 6H* + 2e = Bi3* + 3H,0

3. uzgadniamy rownanie redukcji utleniacza z rownaniem utleniania reduktora
(przez sprowadzenie do postaci z identyczna liczba elektronow):
BiOs; + 6H* + 2e = Bi3* + 3H,0 /
3BiOs; + 18H* + 6e = 3Bi** + 9H,0

4. sumujemy rownanie redukcji utleniacza i rownanie utleniania reduktora:
+ 3BiOs™ + 18H* + 6e = + 3Bi3* + 9H,0

Redukujac elektrony i identyczne formy pierwiastkow,
uzyskujemy rownanie uzgodnione:
3BiO5™ + 2Cr3* + 4H* = Cr,0,% + 3Bi3* + 2H,0
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Jest to rézne zagadnienie od uzgadniania rownan reakcji redoks metoda réwnan
polowkowych. Gotowe potreakcje redoks moga byc¢ zapisane w réznej konwencji,

dlatego koniecznie trzeba uzgodnic ich zapis przed zlozeniem koncowej reakcji.

Z polreakcji prosze zestawic reakcje redoks pomiedzy jonami SCN- a utleniaczem:

SCN- + 4H,0 = SO,2 + CN- + 8H* + 6e
VO2+ + 2H,0 = VO5" + 4H* + e
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1. Sprowadzamy obydwa rownania do takiego zapisu,
w ktorym bedzie w nich po tyle samo elektronow:

SCN- + 4H,0 = SO,2 + CN- + 8H* + 6e
VO2* + 2H,0 = VO5; + 4H* + e (mnozymy wspoiczynniki przez 6)

SCN- + 4H,0 = SO,% + CN- + 8H* + 6e
6VO2* + 12H,0 = 6VO5 + 24H* + 6e

2. Drugie rownanie podpisujemy pod pierwszym tak, aby utleniacz (VO53)
znalaz} sie po tej samej stronie co jony SCN- w pierwszym rownaniu:

SCN- + 4H,0 = SO,2 + CN- + 8H* + 6e
6VO; + 24H* + 6e = 6VO2* + 12H,0
3. Sumujemy rownania stronami:
SCN™ + 4H,0 + 6VO5 + 24H* + 6e = 6VO2* + 12H,0 + SO,* + CN + 8H* + 6e

4. Redukujemy takie same sktadniki:
SCN™ + 4H,0 + 6VO5; + 24H* + 6e = 6VO2* + 12H,0 + SO,* + CN" + 8H* + 6e
SCN- + 6VO5 + 16H* = 6VO2%* + 8H,0 + SO,* + CN-
Koncowa reakcja:
SCN- + 6VO5; + 16H* = 6VO2%* + 8H,0 + SO,% + CN-
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W reakcji redoks wspolistnieje uklad dwoch sprzezonych par utleniacz-reduktor:
Ox,; + Red, = Red; + Ox,

Moc wspolistniejacych utleniaczy i reduktorow mozna oszacowac po skladzie mieszaniny
reakcyjnej w stanie rownowagi. Zalozmy, Zze rownowaga reakcji przesunieta jest w prawo.
Oznacza to, ze Ox, utlenia Red,, czyli Ox, jest silniejszym utleniaczem niz Ox,. Z tym silniejszym
utleniaczem Ox, zawsze sprzezony jest w parze stabszy z reduktorow — Red,.

Rownanie Nernsta
Pojecie mocy utleniajacej lub redukujacej konkretnego ukladu, jest pojeciem wzglednym,
zaleznym od tego jak zostala skomponowana mieszanina reakcyjna. Musi wiec istniec jakas
wielkos¢ fizykochemiczna, umozliwiajaca porownywanie utleniaczy i reduktorow pod wzgledem
ich mocy. Wielkoscia ta jest potencjal redoks ukladu, ktory mozna wyliczy¢ ze wzoru Nernsta
(dla ogolnej reakcji: Ox +né = Red):

RT a
E=E°+ In —=
nF ARed

gdzie: E° — potencjal nhormalny danego ukiadu redoks (V), R — stala gazowa (8.314 J/K"mol),
T — temperatura bezwzgledna (K), n — liczba elektronow wymieniana w reakcji, F — liczba
Faradaya (96490 C), a,,, ar.q4 — aktywnosci utleniacza i sprzezonego z nim reduktora (mol/l).

Po podstawieniu wartosci wielkosci stalych, zamienieniu logarytmu naturalnego na dziesietny
i uwzglednieniu, ze w zazwyczaj stosowanych ukladach redoks wspolczynniki aktywnosci

utleniacza i reduktora sa rowne (V,, = Vr.q), rOwnanie Nernsta mozna zapisac w postaci:

0.059 [OX]

lo
n - [Red]

E=E°+
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Przewidywanie kierunku reakcii elektrochemicznych

Jezeli do roztworu zawierajacego uktad redoks Fe** +& = Fe2* zanurzy sie bierna
chemicznie elektrode (np. drut platynowy), to po pewnym czasie, w wyniku wymiany
elektronow ze skladnikami roztworu, przyjmie on potencjat rownowagowy
(wzor Nernsta):

[Fe?*]
[Fe**]

Jezeli do elektrody platynowej przylozy sie potencjat E'>E;.3+ .2+, to rownowaga
pomiedzy elektroda i roztworem zostanie naruszona, co spowoduje wymiane elektronow
w tym ukladzie, az do zrownania sie potencjatlu z potencjatem przylozonym do elektrody.

W tym czasie w roztworze zachodzi utlenianie jonow Fe?*;
Fe?+ - @ = Fe3t
Wartosc ilorazu [Fe**]/[Fe2*] bedzie wzrastala, az do zrownania sie potencjatow
(E'=Ef.3+,r.2+) W nowym stanie rownowagi.

EFe3+/Fe2+ - EOFe3+/Fe2+ 4+ 0.059 - |Og

Gdyby w tym samym uktadzie do elektrody platynowej przytozy¢ potencjat E'<E;.3+ .2+,
to w roztworze, az do osiagniecia nhowego stanu rownowagi, zachodzic bedzie redukcja:
Fe3* + € = Fe?t
W czasie osiggania howego stanu rownowagi stopniowo maleje wartosc¢ ilorazu
[Fe3+]/[Fe?*].
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Przewidywanie kierunku reakciji elektrochemicznych - podsumowanie

Przylozenie do elektrody platynowej wyzszego potencjatu od wartosci rownowagowej dla
uktadu Fe3** /Fe?*, powodowato utlenianie Fe2* do Fe** (przypadek 1),
az do osiagniecia howego stanu rownowagi. Po przytozeniu potencjatu nizszego,
w wyprowadzonym ze stanu rownowagi ukladzie zachodzita redukcja Fe** do Fe?*
(przypadek 2), az do ponownego osiagniecia stanu rownowagi.

Takie same jakosciowo efekty mozna bytoby wygenerowac bez ingerencji zewnetrznej,
wprowadzajac do roztworu zawierajacego uktad redoks Fe** /Fe?* w stanie rownowagi,
odpowiednio: utleniacz o wyzszym potencjale utleniajacym od jonow Fe** (przypadek 1)

lub reduktor o nizszym potencjale redukujacym od jonow Fe?* (przypadek 2).

Whiosek
W kazdym uktadzie redoks utleniaczem jest forma o wyzszym potencjale,
zas reduktorem forma o nizszym potencjale.

Mozliwe jest wiec odpowiednie komponowanie reagentow w reakcji redoks,
w zaleznosci od oczekiwanych efektow. Aby jednak tak ,planowac” pozadany przebieg
reakcji redoks, lub przewidywac efekt koncowy dowolnej reakcji redoks, niezbedna jest
znajomosc potencjatow standardowych (E°) poszczegolnych uktadow redoks.
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Metody bezposredniego pomiaru potencjatu nie istnieja. Potrafimy wyznaczyc tylko
réznice pomiedzy potencjatami dwéch elektrod. Zeby wiec wyznaczyé potencjaly
standardowe dla wszystkich ukladow redoks, konieczne jest zbudowanie ogniwa

i zZmierzenie roznicy potencjatéow. W takim ogniwie jedna z elektrod (potogniw)
jest elektroda badana, zas druga — standardowa elektroda wodorowa,
dla ktorej przyjeto potencjat standardowy E°,;. ,=0.

Schematyczna budowa elektrody wodorowej

Opis budowy elektrody wodorowej

W szklana banke wtopiony jest drut
platynowy, potaczony z blaszka
platynowa o duzej powierzchni, ktora
pokryta jest czernia platynowa. Blaszka
zanurzona jest w roztworze wodnym
H,S0O, lub HCI o aktywnosci jonow
wodorowych a; =1 i omywana czystym

wodorem pod cisnieniem py ,=1 atm.
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Sila elektromotoryczna ogniwa (SEM)

Zbudujmy ogniwo na bazie elektrody cynkowej (anoda) i elektrody wodorowej (katoda):
Anoda () Zn| Zn?*_. | |H*|Pt, H, , (1 atm) (+) Katoda

Sita elektromotoryczna (SEM) ogniwa rowna jest roznicy potencjalow
elektrycznych wchodzacych w jego skiad potogniw, w ogniwie niepracujacym:
SEM = EKatody - EAnudy >0

Uwzgledniajac, ze potencjat standardowy elektrody wodorowej wynosi E°;;+,;; =0 oraz
ay+=az,2+=11py,=1 atm, otrzymujemy, ze Ey...4,=0 i ostatecznie:
SEM = — Eppody = - E®zn2+/2n > 0

Zatem, zmierzona wartosc sily elektromotorycznej takiego ogniwa jest rowna standardowemu
potencjalowi elektrycznemu pierwiastka stanowiacego anode (ze zmienionym znakiem).

Uwaga! Gdy elektroda wodorowa zostanie polaczona w ogniwo z elektroda z pierwiastka
o dodatnim, wyzszym od wodoru potencjale, to elektroda wodorowa petni role anody,
a sila elektromotoryczna ogniwa SEM = Eya10d4y = E°katody > O, jest liczbowo rowna
standardowemu potencjalowi chemicznemu pierwiastka stanowiagcego katode.

Wyznaczone (jak wyzej) i tabelaryzowane (np. w zbiorach wielkosci fizykochemicznych)
wartosci potencjalow standardowych roznych ukladow redoks,
sq podstawq do porownywania mocy utleniaczy i reduktorow.
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Reakcja potowkowa redukcji E° [V] | Reakcja polowkowa redukcji E° [V]

H,XeO; + 2H* + 2& = XeO; + 3H,0 | +3.02 | SO, + 4H* + 2& = H,SO; + H,0 +0.17
F, + 2e = 2F +2.87 2H* + 2e = H, 0 (umowa)

S,052 + 2@ — 250,2 +2.05 Pb2+ + 2& = Pb -0.13

H,O, + 2H* + 2& = 2H,0 +1.78 Ni2* + 2& = Ni -0.25

MnO, + 8H* + 5e = Mn?+ + 4H,0 +1.51 Cd2+ + 2e = Cd -0.40

Au3t + 3e = Au +1.40 Fe2* + 2e = Fe -0.44

Cr,0,2 +14H* + 7e = 2Cr3* + 7H,0 +1.33 S + 2e = S~ -0.48

O, + 4H* + 4e = 2H,0 +1.23 Zn2* + 2e = Zn -0.76

NO;  + 4H+ + 4e = NO + 2H,0 +0.96 Mn2+ + 2e = Mn -1.18

Ag* +é = Ag +0.80 AB+ + 3@ = Al -1.66

MnO, + 2H,O + 2é = MnO, + 40H- | +0.60 Mg2+ + 2é = Mg -2.36

I, + 2e = 2I" +0.54 Na*+ + e = Na -2.71

Cu2+ + 2e = Cu +0.34 Li*+ e=Li -3.05
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Podsumowanie
Potencjaly standardowe obecnie znanych i zbadanych pologniw mieszcza sie
w zakresie od +3.02 V dla uktadu H,XeO,/XeO;, do -3.05 dla uktadu Li*/LI.

Tablica zawierajaca wartosci potencjatow standardowych podstawowych ukiadow
redoks poszczegolnych pierwiastkow (uszeregowane w kolejnosci od najwyzszych
dodatnich do najnizszych ujemnych) nosi nazwe szeregu napieciowego pierwiastkow.
Niekiedy tablica zorganizowana wediug podanych wyzej zasad zawiera tylko
standardowe potencjaly redoks dla podstawowych uktadow pierwiastkow metalicznych
(jon metalu/metal) — wtedy nazywana jest szeregiem napieciowym metali.

(IETEL
Szereg napieciowy pierwiastkow (metali), obok wersji tabelarycznej,

czesto przedstawiany jest w wersji graficznej, jako pionowa lub pozioma os liczbowa,
Z haniesionymi na niej wartosciami potencjatow standardowych.
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Charakterystyka wlasciwosci redoks wody jest niezwykle istotna,

bo woda to podstawowy rozpuszczalnik w chemii nieorganicznej.

Wode cechuja dwa uklady redoks. Moze on wystepowac¢ w charakterze utleniacza:
2H* + 2& = H,| lub réownowazny 2H,0 + 2é = H,| + 20H"
z potencjatem E°H+/n, = +0.059log[H*]

albo reduktora:
202 - 4e = 0,7 lub rownowazny 2H,0 - 4e = 0,7 + 4H*
z potencjalem E°oH-/0, = 1.23 + 0.059log[H*]

Powyzsze reakcje sq bardzo powolne. Jony pochodzace od wody zazwyczaj nie
osiagaja stanu rownowagi z rozpuszczonymi w wodzie utleniaczami i reduktorami.
W wielu przebiegajacych w wodzie procesach redoks mozna wplyw wody pominaé,

ale w obecnosci bardzo mocnych utleniaczy i reduktoréw musi by¢ on uwzgledniany.
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Bardzo mocne utleniacze i reduktory sa nietrwate w roztworach wodnych
— reaguja z woda z duza szybkoscia.

Nietrwaly w roztworze wodnym jest fluor - F, - ktory natychmiast wiagze elektrony,
tworzac aniony fluorkowe - F~ (F,1+ 2e = 2F"). Aniony te nie wykazuja zadnej
daznosci do utraty elektronow. Zachodzi zatem w tych warunkach reakcja, ktorej
efekty sa nie do odwrocenia znanymi obecnie chemicznymi uktadami redoks:
2F,1 + 202 = 4F + 0,7
z potencjatem E° ), = +2.87 V

Metaliczny sod - Na - jest bardzo mocnym reduktorem. — nie moze istniec w kontakcie
z woda. Po bardzo burzliwej reakcji przechodzi w kation sodu - Na*, ktory
w roztworze wodnym traci catkowicie swoje zdolnosci utleniajace. Zachodzi reakcja
praktycznie niemozliwa do odwrécenia znanymi chemicznymi ukfadami redoks:
2Nat + 2H* = 2Na* + H,1
z potencjatem E°. ./, = -2.71 V
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Potencjaty standardowe roznych ukladow redoks wyznaczane sa w warunkach
standardowych, w roztworze zawierajacym wytacznie badany uktad redoks w nieskonczenie
duzym rozcienczeniu. Tak wyznaczony potencjat jest wielkoscia termodynamiczna, gdyz
stezenie jonow w tym przypadku jest rowne ich aktywnosci. W roztworach rzeczywistych,
stezenia moga byc¢ znacznie wyzsze, zas efektywne wartosci potencjatow poszczegolnych
uktadow — znacznie odbiegajace od wyznaczonych w warunkach standardowych.

Dla reakcji redoks zachodzacej w roztworze o wysokich (zmiennych) stezeniach reagentow:
aOx +ne = bRed
wzor na potencjat tego uktadu ma postac:

0.059 [Ox]?
log
[Red]P
gdzie: E° (, /p.q — pozorny (rzeczywisty) potencjat standardowy danego uktadu redoks.
Na rysunku pokazano zaleznosci potencjatu formalnego od stezenia kwasu solnego dla
uktadow redoks Cl,/2CI- (krzywa 1) i Ce?* /Ce?* (krzywa 2):

gor
1.5.
1.4 -
1.3 -
1.2- p)
1,14 1

1.0 T T T T T T )
0 2 4 6 8 10 12 N HC

E=E° Ox/Red +
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Uklady redoks maja rozna wrazliwos¢ na zmiane srodowiska w ktorym dziataja.
Wzglednie mato wrazliwymi na zmiane srodowiska sa np. uklady Fe®*/Fe?*
oraz Cr,0,%/2Cr3*. W tabeli zebrano wartosci pozornych potencjatow

standardowych (E°) dla kilku wybranych ukiadow redoks.

Uktad Srodowisko | E° [V] Uktad Srodowisko | E° [V]
1N HCI +0.58 e 3N HCl +0.60
AsV/As!II 1N NaOH -0.07 . 6N NCI +0.52
5N NaOH -0.16 1N HNO; +1.27
9N H,SO, +0.40 | Cr,0,2°/2Cr3+ 1N HCI +1.09
SnlV/Snll 1N HCI +0.15 1N H,SO, +1.07
0.1N HCI +0.07 0.3N HCI +1.54
2N HClO, +0.75 1N HCI +1.39
Cl,/2CI-

1N HClO, +0.70 4N HCl +1.26
2N HNO; +0.74 12N HCI +1.04
Fe3+/Fe2+ 1N HNO; +0.70 1N HClOo, +1.70
1N H,SO, +0.67 1N HNO; +1.61

Ce4+/Ce3+
1N HCI +0.67 1N H,SO, +1.44
5N HsPO, +0.53 1N HCI +1.28
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Dla ogolnego rownania reakcji redoks:
anEdl =+ I110X2 - I‘|20X1 =+ anedz

wyrazenie na stala rownowagi (K;.4,,) przyjmuje postac:

K i [0X1]n2 E [REdz]nl
Hatus 7 [REd]_]nZ E [OXZ]nl
natomiast wyrazenia na potencjat obydwu uktadow redoks wynikaja z rownania Nernsta:

- 0.059 [Ox;]
Red; = Ox; + nj€  Egeg = E9%eq + “_1 log _[Recil]
= 0.059 [Ox;]
f— — o —
Ox, + ne = Red, Eox = E°% + . log _[Redz]

W stanie rownowagi E;.,; = E,,. Po podstawieniu odpowiednich wyrazen na potencjaty
i przeksztatceniach, otrzymuje sie rownanie na wartosc statej rownowagi reakcji redoks:

IOgKRedox = (E Ox = E° Red)_

Wzor ten pozwala z potencjatow normalnych obliczyc wartosc stalej rownowagi,
czyli wyznaczyc stopien przereagowania substratow (inaczej mowiac: wzor ten
pozwala nie tylko wskazac preferowany kierunek przebiegu reakcji, ale tez scisle
ilosciowo charakteryzowac stan uktadu w chwili osiagniecia rownowagi).
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Obliczmy stala rownowagi reakcji utleniania jonow Fe?* za pomoca jonow
manganianowych(VII) — MnO,:
5Fe2* + MnO, + 8H* = 5Fe3* + Mn?* + 4H,0

Standardowe potencjaly redoks reduktora (Fe*) i utleniacza (MnO,’) wynosz3:

EoFe3+/Fe2+ = 4+0.77V EoMn04'/Mn2+ = 4+1.52V
Liczba elektronéw bioracych w czastkowych reakcjach redukcji i utleniania wynosi:
dla reakcji redukcji: Fe?* = Fe3* + e n=1
dla reakcji redukcji: MnO, + 8H* +5& = Mn?* + 4H,0 n,=5

Podstawiajac dane do wzoru na stala rownowagi, otrzymujemy:

15
0.059

10gKgegoy = (1.52 — 0.77)

logKRredox = 63.5
KRedox = 3+10°%3

Mozna zatem uznad, ze reakcja utleniania Fe?* przez MnO,
jest praktycznie catkowicie przesunieta w prawo.
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Czesto, zamiast scistej wartosci stalej rownowagi, interesuje nas jakosciowa ocena
preferowanego kierunku przebiegu reakcji redoks. Dodatkowo istothe bywa takze
rozpatrzenie, czy w przewidywanym uktadzie reakcyjnym beda odgrywaty wazna

role jony wodorowe, obecne czesto w srodowisku reakcji. Dalej podano prosta
graficzna metode polilosciowego rozpatrywania tego typu rownowag.

Zadanie
W kwasnym przedziale pH linia redox wodoru ma postac:
H, = 2H* + 2e (E = -0,059-pH)
zas nizej wymienione reakcje sa opisane liniami rownolegltymi do osi pH:
Bi = Bi** + 3e(E = +0,21 V)
Mg = Mg?* + 2e (E = -2,36 V)
Zn = Zn’* + 2e (E=-0,76 V)
Okresli¢ mozliwosc¢ reakcji:
1. Magnezu metalicznego (Mg) z jonami bizmutu (Bi3*)
2. Magnezu metalicznego (Mg) z jonami cynku (Zn2%)
3. Bizmutu metalicznego (Bi) z jonami cynku (Zn?2+)
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Uwagi ogolne

Nalezy pamietac¢ o tym, ze rozpatrujac mozliwosc¢ przebiegu dowolnej reakcji
w srodowisku kwasnym, zawsze trzeba tez brac pod uwage mozliwos¢ przebiegu

reakcji z jonami wodorowymi (nawet gdy wprost nie sugeruje tego tresc zadania!ll).

Jezeli linia wodoru znajduje sie pomiedzy dwoma liniami redox, na ktérych
rozpatrujemy mozliwosc przebiegu reakcji, to znaczy, ze jony wodorowe

w rozpatrywanym ukladzie nie odgrywaja roli potencjalnego reagenta.
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Bi3+ 2\ <
] 11\v linia bizmutu (40,21 V)
Bi I \
I h
: |
2H* I : Jedyna mozliwa reakcja w takim
| I linia wodoru (okoto 0 V) . o
H, | I uktadzie jest utlenianie magnezu
: I i i —_
| I metalicznego jonami bizmutu,
1‘ ,' czyli zachodzi reakcja
\V/i linia magnezu (-2,36 V)
Mg - 3 Mg + 2 Bi3* = 3 Mg2* + 2 Bi

Uwaga!
Owalna linia ciagla zaznaczono reakcje z tresci zadania, zas owalna linia

przerywana — reakcje jaka jest mozliwa w danym ukladzie do zrealizowania
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2H*
linia wodoru (okoto 0 V) Teoretycznie w takim ukladzie
H, ,1\‘ mozliwa jest reakcja jonéw cynku
Zz magnezem metalicznym
Znt

linia cynku (-0,76 V) Zn** + Mg = Zn + Mg**

ale w praktyce magnez
metaliczny bedzie utleniany
jonami wodorowymi H*, ktdre sa

l' |
;!
' 1

|
|

I
I
| |
| I
LI |
VIV

\
\
1
|
I
I

I

Mgz+\® . silniejszym utleniaczem niz jony
Mg W Haitey niiguizray (2,43 ) cynku, czyli zajdzie reakcja
Mg + 2H* = Mg?* + H,
Uwaga!

Owalna linia ciagla zaznaczono reakcje z tresci zadania, zas owalna linia

przerywana — reakcje jaka jest mozliwa w danym ukladzie do zrealizowania
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Zn2+

an

~
)
S

— . S O o
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-—————————

/""-—
\h

linia bizmutu (40,21 V)

linia wodoru (okoto 0 V)

linia cynku (-0,76 V)

Uwaga!
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Jedyna mozliwa reakcja w tym
ukladzie jest utlenianie cynku
metalicznego jonami bizmutu,

czyli nie zachodzi reakcja

X

Owalna linia ciagla zaznaczono reakcje z tresci zadania, zas owalna linia

przerywana — reakcje jaka jest mozliwa w danym ukladzie do zrealizowania
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Potencjaty standardowe (normalne) uktadow redoks, charakteryzuja jednoznacznie
uktad w stanie rownowagi, nie podaja jednak jak szybko stan rownowagi jest osiagany,
ani nie mowia nic o mechanizmie ich utleniajacego badz redukujacego dziatania.

Istnieja uklady redoks, ktorych potencjat utleniajacy (redukujacy) jest wystarczajaco
wysoki, aby w konkretnych reakcjach mogly dzialac jak silne utleniacze (reduktory).
Mimo to reakcje te nie zachodza z wyraznym efektem w krotkim czasie, gdyz maja
wystarczajace do przebiegu uwarunkowania termodynamiczne, ale sq wolne kinetycznie.

Przyktadowo, w srodowisku kwasnym potencjal standardowy uktadu MnO, /Mn?* wynosi
°© = +1.52V, zas ukiadu C,0,?/CO? E° = -0.49 V. Te wartosci pokazuja, Zze nawet stabe
utleniacze powinny utlenia¢c w roztworze jon szczawianowy. W praktyce, ze wzgledu na
bardzo wolny przebieg tej reakcji, wyrazny efekt utleniania widoczny jest tylko dla
utleniaczy bardzo mocnych (E° > 1.23 V) i tylko na goraco. Miedzy innymi
Z wyrazna szybkoscia na goraco utlenia szczawiany manganian(VII) potasu:

2KMnO, + 5K,C,0, + 8H,SO, = 6K,SO, + 2MnSO, + 10CO, +8H,0

Bilans elektronowy:

Reakcja Zapis reakcji Przyporzadkowane elektrony

utleniania Clli+ . g = CIV+ 5/-2/10

redukcji MnVil+ + 5e = Mnll+ | 1/:2/2
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Teoretycznie, wartosc potencjalu standardowego uktadu 2H*/H,,, (E° = 0 V)
wskazuje, ze gazowy wodor powinien w srodowisku kwasnym redukowac wszystkie
utleniacze o potencjale E°>0 V. W rzeczywistosci takie reakcje sa bardzo powolne,
bo zdolnosci redukujace czasteczek H, s zahamowane bardzo wysokim potencjatem
pierwszego etapu redukujacego dziatania H,, jakim jest tworzenie atomowego
wodoru gazowego — H,:

Hy, = Hyg + H* + & GEREYELRY)

W przypadku zahamowania procesu rozkladu wody, mamy do czynienia z wysokim
potencjatem wydzielania atomowego wodoru gazowego:

H* + &= H, (E° = -2.10 V)

W odréznieniu od gazowego wodoru, reakcje tlenu czasteczkowego z réznymi
reduktorami przebiegaja bez zahamowan. Dlatego wszystkie uklady redoks jakie
moglyby reagowac z tlenem, chroni sie od kontaktu z nim, np. poprzez odtlenianie

mieszanin reakcyjnych za pomoca przedmuchiwania gazowego azotu.
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Aby ,uaktywni¢” niektére ukiady redoks, dodaje sie do mieszaniny reakcyjnej
niewielka ilos¢ jakiegos reagenta, spelniajacego funkcje katalizatora.

Przyktadowo, jony nadsiarczanowe — S,0;?" zazwyczaj stosuje sie jako utleniacze
w obecnosci jonow srebra — Ag*. Nadsiarczany bardzo latwo utleniaja jony srebra:
Ag*t = Ag?* + e
Powstajace w tej reakcji kationy Ag?* sa bardzo silnymi utleniaczami (E° = +1.90 V).

Tak wiec podczas utleniania nadsiarczanami jonow Fe?*,
W rzeczywistosci nie zachodzi jednoetapowa reakcja:
S,0:% + 2Fe?* = 2Fe3* + 250,2 (Ag™* jako katalizator)

ale proces dwuetapowy, gdzie przenosnikiem mocy utleniajacej
jonow nadsiarczanowych sa jony Ag™:
2Ag* + S,052 = 2Ag3+ + 2S0,%
2Ag?t + 2Fe?* = 2Ag* + 2Fe3*
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Pierwiastki tworzace zwiazki na minimum trzech réoznych stopniach utlenienia,
maja na posrednich stopniach utlenienia formy, mogace w reakcjach redoks peknic role
reduktorow badz utleniaczy — w zaleznosci od tego, czy kontaktujq sie z silnym utleniaczem,
czy z silnym reduktorem. Takie jony (czasteczki) nazywane sq amfoterami redoks.

Nizej podano szeregi kilku form manganu, bromu, tlenu i azotu na roznych stopniach utlenienia,
zaznaczajac kolorem niebieskim formy wykazujace cechy amfoterow redoks:

mangan
Mn?* (Mn!l+) = MnO, (Mn!'V+) — MnO,% (MnVit) — MnO,  (MnVll+)
brom
Br- (Bri-) — Br, (Br®) — BrO;™ (BrV+)
tlen
H,0 (0') — H,0, (0") — 0, (09)
azot
NO (NIT+) — NO," (N'I+) — NO;™ (NV+)

Przykladowo, nadtlenek wodoru (H,0,) wystepuje jako skladnik dwoch uktadow redoks:
H,0, + 2H* + 2e = 2H,0 (H,0, jako utleniacz)
H,0, - 2e = 0,1 + 2H* (H,0, jako reduktor).

W reakcjach z reduktorami (np. jonami jodkowymi — 1) H,O, reaguje jako utleniacz:
2I" + H,0, = 2H* =1, + 2H,0
zas w reakcjach z utleniaczami (np. anion manganianowy(VII) — MnO,") — jako reduktor:
2MnO, + 5H,0, +6e = 2Mn?* + 50,7 + 8H,0
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Szczegolnym typem reakcji redoks sa reakcje dysproporcjonowania.
Ulegaja im niektore formy na posrednim stopniu utlenienia, pierwiastkow
tworzacych zwiazki na minimum trzech réznych stopniach utlenienia.
Dysproporcjonowanie, to jednoczesna redukcja i utlenianie tego samego zwiazku
(jonu). Forma ulegajaca reakcji dysproporcjonowania jest wiec swego rodzaju
,amfolitem redoks” (przez analogie do amfolitéw kwasowo-zasadowych).

Przyktadowo, tlen w H,0, ma stopien utlenienia 1-, a moze wystepowac tez w innych
postaciach na stopniu utlenienia 0 (w czasteczce O,) oraz 2- (w czasteczce H,0).
Polowkowe reakcje utleniania i redukcji dla nadtlenku wodoru maja postac:
H,0, +2e + 2H* = 2H,0 (redukcja)

H,0, = 2H* 4+ O, + 2e (utlenianie)

Po ich zsumowaniu i uporzadkowaniu, otrzymujemy koncowa postac reakcji:
2H,0, = 2H,0 + O,

Do ,amfolitow redoks” naleza miedzy innymi: fluorowce, z wyjatkiem fluoru
(X5, X = Cl, Br, I, At), tlenowce, z wyjatkiem tlenu (siarka - Sg ., selen - Se .,
tellur - Te,,, ), liczne tlenki metali na posrednich stopniach utlenienia (np. Sb,0,,

Bi,0,, AgO, Cu,0, Ni,0;, Co,05, Mn,05), sole niektorych metali (np. Sn2*, In*, Hg,2*,
Au*, Ag?*, Fe?*, Mn3*, Cr2"), niektore sole kwasow tlenowych (np. 0s0O,%, Ru0,%).
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Skladnikami wielu uktadow redoks sa jony wodorowe — H* i wodorotlenowe — OH":
(reakcja 1) MnO, + 8H* + 5e = Mn?* + 4H,0
(reakcja 2) Cr(OH); + 50H - 3e = CrO,% + 4H,0

Dla ogdlnego zapisu tego typu reakcji:
(reakcja 1) Ox; + m;H* + n;e = Red; + (m;/2)H,0
(reakcja 2) Red; + m,OH" -n,e = Ox, + (m,/2)H,0

mozna wyprowadzic¢ zaleznosci na potencjat takiego uktadu:

m 0.059 a
dla utleniacza (reakcja 1) E, = E°, - 0.059 — pH log 0%
Ny m ARed,
u. i 0.059 a
dla reduktora (reakcja 2) Eg.; = E°;.4- 0.826 —2 + 0.059 — pH log X2
n; ) n, aRed2

Podstawiajac do otrzymanych rownan wartosci charakterystyczne dla
rozpatrywanych ukiadow MnO, /Mn?* i Cr(OH)5/CrO,%, otrzymujemy wyniki
swiadczace o duzym wplywie pH na ich potencjat:

Uktad redoks Potencjat ukiadu
MnO, /Mn?* +1.52V (pH=0) +1.24 V (pH=3) +0.95 V (pH=6)
Cr(OH);/CrO,% -1.39V (pH=1) -0.79 V (pH=7) -0.29 V (pH=12)
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Najbardziej typowym potaczeniem reakcji straceniowych i reakcji redoks,
sa reakcje redukcji kationow metalicznych do metali. Mozna je przeprowadzic
reduktorami dziatajacymi w roztworze, lub wykorzysta¢ metale o wystarczajaco
silnej mocy redukujacej (reakcje cementacji):
Cu + Hg?* = Cu?* + Hg|
3Fe + 2Sb3* = 3Fe?* + 2Sb|

Czesto utlenianie lub redukcja zwiazku przebiega z jednoczesnym
stracaniem trudno rozpuszczalnych osadéw, np.:
MnO, + 4H* + 3e = MnO,| + 2H,0
2Cu?* + 4I" = 2Cul| +I,

Czasami bardzo trudno rozpuszczajace sie osady mozna rozpuscic
dzieki reakcji redoks z jednoczesnym kompleksowaniem:
3HgS + 2HNO; + 12HCI = 3[HgCl,]* + 3S| + 2NOt + 4H,0 + 6H*

Wilasnhie taki efekt obserwuje sie takze podczas rozpuszczania
metali szlachethych w wodzie krélewskiej:
Au + HNO; + 4HCI = [AuCl,]" + NO1 + 2H,0 + H*
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Istnieja trzy glowne sposoby graficznego obrazowania wlasciwosci redoks pierwiastkow:
- diagramy Latimera
- diagramy Frosta (Frosta-Ebswortha)
- diagramy (wykresy) Pourbaix.

Diagramy Latimera
Diagramy Latimera konstruuje sie, zapisujac w szeregu od lewej do prawej strony kolejne
formy danego pierwiastka, poczynajac od formy w ktorej jest on na najwyzszym stopniu
utlenienia. Na kresce (lub strzatce) pomiedzy kolejnymi formami zapisywany jest
potencjatl, przy ktorym nastepuje to przejscie. Zaznacza sie takze uklady, w ktorych
zachodzi dysproporcjonowanie. Ze wzgledu na zaleznosc potencjatlow redoks od pH,
diagramy Latimera wykonuje sie dla roztworow kwasnych i alkalicznych.

Przykladowe diagramy Latimera dla zelaza i chloru:

roztwor kwasny  FeO,2- i Fe3+ 0771 o, 0440

roztwor alkaliczny FeOQ,2 0.9 Fe(OH); 956 Fe(OH), 083 Fe

roztwor kwasny ClO, 20> ClO; dch ClO," S, HCIO DS Cl, rhts Cl-

, . 0.36 0.33 0.66 0.40 1.35
roztwér alkaliczny  ClO,” ——""- ClO; — clo, = cloo == cl, = CI-
' +0.89 '




Redox
38

Diagramy Frosta to sposdb graficznej ilustracji trwatosci form na poszczegolnych
stopniach utlenienia, wzgledem formy podstawowej dla danego pierwiastka
— na zerowym stopniu utlenienia. Najbardziej stabilna jest forma potozona
najnizej na diagramie Frosta.
Przyktadowy diagram Frosta dla tlenu:

+1-
roztwor alkaliczny
0 -
HO,- =0
> 0,
—
o -1 -
W OH- H,O,
-2 4
H,0
|| || 1
-2 -1 0

stopien utlenienia, N

NE° [V] —iloczyn stopnia utlenienia pierwiastka w danej formie (N)
i standardowego potencjatu przejscia z danej formy do formy podstawowej
(na zerowym stopniu utlenienia).
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Szereg napieciowy charakteryzuje wlasciwosci redoks poszczegolnych pierwiastkow
w srodowisku silnie kwasnym. Poszerzeniem tej charakterystyki na wszystkie
roztwory wodne sg wykresy korozyjne (tzw. wykresy Pourbaix).

Marcel Pourbaix — wybitny belgijski specjalista
z elektrochemii teoretycznej i technicznej,
urodzit sie w 1904 roku, w Rosji. W 1938 roku
wprowadzit do nauki o korozji wymyslony
przez siebie sposob prezentacji wlasciwosci
korozyjnych pierwiastkow w roztworach
wodnych, w postaci wykresow E=f(pH),
znanych dzisiaj jako wykresy korozyjne
lub tzw. wykresy Pourbaix.

W 1951 roku powotat do zycia CEBELCOR —
jedno z pierwszych i hajwazniejszych na
swiecie centrow badan teoretycznych
i doswiadczalnych w obszarze korozji.

(1904+1998)




Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

0 7 14 pH
E[V]] ELV]
0,8 - - 0,8
0,0 - - 0,0
-0,8 --0,8
-1,6 - --1,6
K+
-2,4 - --2,4
-2,924V
-3,2- K --3,2
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla potasu

40

Wszystkie litowce maja tego
samego typu wykres Pourbaix
jak pokazany wykres dla potasu
(jest to wykres charakterystyczny
dla metali tworzacych zwiazki
dobrze rozpuszczalne w wodzie,

w catym zakresie pH).
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o A g
E[V]] ELV]
0,8 - - 0,8
0,0- - 0,0 ) _
| Typy wykresow Pourbaix dla
_ _ berylowcow:
-0,8 --0,5 . podobne do wykreséw litowcow
(Ca, Sr, Ba)
-1,6-. -—1,6 - dla metali tworzacych
! - ' nierozpuszczalne wodorotlenki (Mg)
Ca
' = dla metali amfoterycznych (Be).
-2,4- L -2.4
-2,87V
-3,2 - Ca --3,2
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla wapnia



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

42
14 pH
E[V]_ _E[V]
0,8- - 0,8
0,0 - - 0,0
-0,81 --0,8
| . .
-1,6- Mg L-1,6
' Mg(OH),

1 -236v !
'21'4- "2,4
. Mg P i

-1,86 V- 0,059 pH
-3,2- |-3,2
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla magnezu
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I, ., ,1a pH
ELv], ELV]
0,87 L 0,8
4 - 0,0
ik --0,8
d Be2+ i
-1,6- Be(OH), 16
Jd -1,85V
Y -1,82V - 0,059 pH 392032’- e |l
'21'4- "2,4
' Be P
v -1,387V-3/2 x 0,059 pH I
“Jd -3,2
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla berylu
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Pourbaix

44

14 pH

E[V]]

0,8-

0,0 -

-0,869 V - 0,059 pH

E[V]
- 0,8
- 0,0

Typy wykresow Pourbaix dla

borowcow:

--0,8
= charakterystyczne dla niemetali (B)

= dla metali amfoterycznych
--1,6 dajacych jeden szereg soli (Al, Ga)
= dla metali amfoterycznych

_.2 4 dajacych dwa szeregi soli (In, TI).

)

-1,6- \
; -0,165\!-2)(/0,05'9pH X
-2,4 -
! B
-3,2 -
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla boru



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix
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9 14 PH
E[V]] ELV]
0,8 - - 0,8
0,0 - - 0,0
-0,8 --0,8
| AI(OH); .
-1,64 -1e6v ) --1,6
. AlO,

' -1,47 V - 0,059 pH r
-2’4_ \—'2;4
T Al -1,26 V - 4/3 x 0,059 pH i
-3,24 --3,2

0 4 14 pH

Wykres Pourbaix dla glinu



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix
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9o A
E[V]] ELV]
i '
1,6- TI(OH); - 1,6
+4+1,25V -
0,8- - 0,8
0,0- - 0,0
1 -034v i
-0,8- --0,8
-1,6- I --1,6
-2,4- --2,4
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dia talu



Przeglad wykresow Pourbaix

Pourbaix

e 1 b gl
E[V]] ELV]
1,61 H,Co; (co,,,) [
02 *4},1*. Hc03-
0,84 - 0,8
0,0+ - 0,0
4 +0,228 V - 0,059 pH
i 0,8 | ckryst (grafit) L 0’8
- +0,419V - 3/2 x 0,059 pH -
-0,132V - 0,059 pH |-
-1,6- CHag --1,6
-2,4- --2,4
0 4 14 pH

Wykres Pourbaix dla wegla

47

Typy wykresow Pourbaix dla
weglowcow:

= dla niemetali (C, Si)

- dla polmetali (Ge)
= dla metali amfoterycznych

dajacych dwa szeregi soli (Sn, Pb).



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

48
D ——
E[V]] ELV]
1,61 - 1,6
- Ge4+ Geoz kryst g
.J/ 02'#4”**
0,8 - 0,8
0,0 - 0,0
-0,8- -0,150 V - 0,059 pH --0,8
. -0,329'V - 0,059 pH -

) +0,166 V - 3/2 x 0,059 pH i
-1,6- --1,6
GeH,

-2,4- L-2,4

0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla germanu



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix
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L S
ELV] [[pp* E[V]
2-
+1,490 V - 2 x 0,059 pH Pbo3

1,6-\

PbO, kryst \ - 1,6

+1,512V - 3/2 x 0,059 pH
+1,087 V - 0,059 pH

PI:’304 kryst

S 2.2”20

0,8 - 0,8

0,04 PB(OH); jryst - 0,0
| Pb(DH),

Pb kryst 2K,
+0,277 V - 0,059 pH 29-*:}12

--0,8

40,702V -3/2x 0,059 pH [

-0,8-

-1,6- --1,6

-0,700V - 0,059 pH

-2,4- L-2,4

'6”””5”””1'4'pH
Wykres Pourbaix dla otowiu



0 7 14 pH
ELVI] JHNO;,, E[V]
I F~-_ +1,7:?v-o,059 pH )
1.6- o S NO; L 1.6
1 | +1286v-0059pH -
N,O o,
- Ea No! HNOZ, No;hhﬁhﬂzo
formy pietrwate) NS
0,8- * 1+ 0,8
0,0- - 0,0
:+o,253v-4;3xo,059 pH -
_OfS- "0;8
" +0,066 V - 0,059 pH [
: NH,"
-1,6- --1,6
i NH;
'214' -'2,4
— —
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla azotu

Pourbaix
50

Typy wykresow Pourbaix dla
azotowcow:
= dla niemetali (N, P)

= dla péotmetali (w tym jeden —

antymon — wykazujacy cechy
amfoteryczne) (As, Sb)
= dla metali tworzacych jeden szereg
soli (Bi) (na wyzszym stopniu
utlenienia +V bizmut jest

polmetalem).



Przeglad wykresow Pourbaix

o o7 14 pH
E[V] ELV]
1.6+ Sb(OH);5 ., - 1.6
1+0,537 v -5/2x 0,059 pH i
0[8- F 0,8
3/' |
sb>” _
0[0 r 0,0

-0,8-

+0,150V - 0,059 pH

-0,510 v - 0,059 pH

+0,394V - 4/3 x 0,059 pH

Sb(OH),}

--0,8

-1,6- SbH;, --1,6
-2,4- L-2,4
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla antymonu

Pourbaix
51



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

52
B A A L
E[V]/’ +1,820 V - 5/2 x 0,059 pH E[V]
_5% . i
Bi +2,000 V Bi 205 kryst
1.6': Bi204k"\f5t +1,580 V - 0,059 pH CHOMYS - 28
02 41,514 V - 0,059 pH
Y +1,730 V - 4/3 x 0,059 pH
0,8- - 0,8
f3x0,(':59pH
+0,210 V
0,0- - 0,0
4 Bi X
_ 0,8 | kryst . - 0’8
| Bi(OH),|
+0,620 V - 4/3 x 0,059 pH
-1,6- --1,6
BiH,,
-2,4- L -2,4
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla bizmutu



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

L 0 1 i L L L 1 7 1 1 L 1I4 1 pH
E[V]] ELV]

29V -3/2x0,059 pH 03
9

+1,763 V - 0,059 pH - 2,4
+1,501 V - 0,059 pH

) +2,1
2,41,/

+2,076 V - 0,059 pH

-1,6 L-1,6

s ””'1'4'pH
Wykres Pourbaix dla tlenu

53

Typy wykresow Pourbaix dla
tlehowcow:

= dla niemetali (O, S, Se)

= dla polmetali (Te)
= dla metali tworzacych

dwa szeregi soli (Po)



Przeglad wykresow Pourbaix Pourbaix

54
B y 14 pH
E[V]] ELV]
_+3,158V-0,059 pH Fzg !
3,2 - 3,2
' +2,969V |
2,4 - 2,4
l;lp,q D B :}23”'”““'“59"“' Typy wykresow Pourbaix dla
H - S s L OF,, i ,
(H2F220) HF, oF - fluorowcow:
1,6- F - 1,6 . . -
| . = dla niemetali (uwaga! — jod w
1 _ specyficznych warunkach tworzy
0,8- - 0,8 kation I+) (F, Cl, Br, I)
= dla metali (czasami zaliczany do
0,0- - 0,0 pélmetali) (At)
-0,8- *2eapy --0,8
0 7 14 pH

Wykres Pourbaix dla fluoru



Pourbaix
55

Naszkicuj wykres E = f(pH) (wykres Pourbaix) wedlug rownan:
1) 2H* + 2e = H, (E = -0,059-pH [V])
2) O, + 4H" + 4e = 2H,0 (E = +1,22 - 0,059-pH [V])
oraz
3) La = La*" + 3e (E = -2,522[V])
4) 2La + 3H,0 = La,05 + 6H" + 6e (E = -1,856 — 0,059-pH [V])



Rysujemy linie wodoru,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E = -0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=0,
E(pH=14)=-0,83 V

Pourbaix
56




Rysujemy linie tlenu,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E=+1,22 - 0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=+1,22V,
E(pH=14)=+0,39 V

Pourbaix
57




Pourbaix
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Rysujemy pionowe linie przerywane

pomiedzy linig wodoru i linig tlenu
— w ten sposdb powstaje

obszar trwalosci wody.




Rysujemy linie lantanu pomiedzy

wartosciami pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
HJGCLE)EEY AP ATS
E(pH=14)=-2,52V

Pourbaix
59




Rysujemy linie lantan/tlenek lantanu,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E =-1,856 - 0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=-1,856V,
E(pH=14)=-2,682 V

Pourbaix
60




Od punktu przeciecia linii lantanu
W gore rysujemy pionowa linie
oddzielajaca obszar dobrze
rozpuszczalnych w wodzie zwigzkow
lantanu (La®*) od obszaru osadu

tlenku lantanu (La,05).

Pourbaix
61

j

[.]




Idac od dotu wykresu (od ujemnych
wartosci potencjatéw) zostawiamy
te odcinki dwoch linii lantanu, ktére
pojawiaja sie jako pierwsze
(te odcinki, ktore ida nad nimi
- ha wykresie na czarno - nie maja

zadnego sensu fizykochemicznego).

Ostatecznie likwidujemy te odcinki
linii lantanu, ktére nie maja sensu

fizykochemicznego.

Pourbaix
62

j

[.]




Koncowy wykres Pourbaix dla
lantanu, na ktory nanosimy
symboliczne oznaczenia
poszczegolnych form pierwiastka:
La — obszar metalu w stanie
podstawowym
La®* — obszar rozpuszczalnych
w wodzie zwiazkow lantanu
La,0; — obszar osadu tlenku lantanu,

nierozpuszczalhego w wodzie.

Pourbaix
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[
—

La3+

La,0,

La




Pourbaix
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Naszkicuj wykres E = f(pH) (wykres Pourbaix) wedlug rownan:
1) 2H* + 2e = H, (E = -0,059-pH [V])
2) O, + 4H" + 4e = 2H,0 (E = +1,22 - 0,059-pH [V])
oraz
3) N, + 8H+ + 6e = 2NH," (E = +0,253 — 4/3-0,059epH [V])
4) N, + 6H+ + 6e = 2NH; (E = +0,066 — 0,059-H [V])
5) 2NO5 + 12H" + 10e = N, + 6H,0 (E = +1,246 — 0,059-pH [V])



Wszystkie etapy do momentu
uzyskania wykresu z naniesionym
obszarem trwatosci wody,
wykonuje sie analogicznie jak

W rozwiazaniu zadania 3.

Pourbaix
65




Rysujemy linie kationu amonowego,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E=+0,253 -4/3-0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=+0,253 V,
E(pH=14)=-0,848 V

Pourbaix
66
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Rysujemy linie amoniaku,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E = +0,066 — 0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=+0,066 V,
E(pH=14)=-0,76 V

Pourbaix
67

/




Pourbaix
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Od punktu przeciecia linii amoniaku
z linig kationu amonowego, w dot
rysujemy pionowa linie oddzielajaca
obszar wodnych roztworow soli
amonowych (NH,*) od obszaru

wodnych roztworow amoniaku (NH:).

j

0. ___




Idac od dotu wykresu (od ujemnych
wartosci potencjatéw) zostawiamy te
odcinki linii amoniaku i linii kationu
amonowego, ktore pojawiaja sie jako
pierwsze (te odcinki, ktére ida nad nimi
- na wykresie na czarno - nie maja

zadnego sensu fizykochemicznego).

Te odcinki linii amoniaku i kationu
amonowego, ktore nie maja sensu

fizykochemicznego, likwidujemy.

Pourbaix
69
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Rysujemy linie azotanow,
wstawiajac do wzoru na potencjat
E=+1,246 — 0,059-pH
wartosci pH=0 i pH=14.

Otrzymane wartosci potencjatu:
E(pH=0)=+1,246 V,
E(pH=14)=+0,42 V

Pourbaix
70




Pourbaix

71
! NO, f
Koncowy wykres Pourbaix dla azotu,
na ktéry nanosimy symboliczne ] : [
oznaczenia poszczegolnych form :
pierwiastka: : N> |
NH,* — obszar roztworow wodnych g : '
soli amonowych : i
NH5 — obszar roztworow wodnych - \: [
amoniaku NH,"
N, — obszar zaabsorbowanego ] NH,,, [
w wodzie azotu gazowego
NO5™ — obszar wodnych roztworow
azotanow ! [
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