| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIE [

= Reakcije oksido-redukcije su reakcije u kojima dolazi do prelaska elektrona sa jedne

€

N
OO

supstance na drugu.

SUPSTANCA KOJA SUPSTANCA KOJA
OTPUSTA ELEKTRONE PRIMA ELEKTRONE
SE OKSIDUJE SE REDUKUJE
’ REDUKCIONO SREDSTVO ’ OKSIDACIONO SREDSTVO

| OKSIDACIJA — OTPUSTANJE ¢ I | REDUKCIJA — PRIMANJE e~

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCITE [

= Redoks reakcija se sastoji iz dve polureakcije (oksidacije i redukcije) koje se odigravaju

istovremeno.

REDUKCIJA

&—»Znﬂ(aq) + H,()

OKSIDACIJA

OKSIDACTJA: Zn(s) — Zn?*"(aq) + 2¢=  REDUKCIJA: 2H*(aq) + 2¢~ — H,(g)

= Broj razmenjenih elektrona mora biti jednak.




k REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

2Br(aq) + Cly(g) — 2Cl(aq) + Br,(l) Oksido-redukcija?

= Na osnovu ociglednog
prelaska e~ lako se moze
odrediti oksidaciono i 2e-
redukciono sredstvo:

+ Br~ — otpusta e~ — oksiduje se — redukciono sredstvo

+ Cl, — prima e~ — redukuje se — oksidaciono sredstvo

K,Ct,0, + KI + HCl — C+Cl, + L, + KCl + H,0  Oksido-redukcija?

= Potrebno je odrediti oksidacione brojeve.

k REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Oksidacioni broj (ili oksidaciono stanje) predstavlja hipoteticko naelektrisanje atoma
kada bi sve veze tog atoma bile jonske.

®= Pripisuje se atomima da bi se izjednacio broj razmenjenih elektrona, odnosno da bi se
odredili koeficijenti u redoks reakciji.
= Oznacava se rimskim brojem iznad simbola elementa.
®= Postoji nekoliko pravila za odredivanje oksidacionih brojeva:
* oksidacioni broj elementa u elementarnoj supstanci jednak je 0 (npr. za Cl,, P,, Zn);
* oksidacioni broj elementa u jednoatomskom jonu jednak je naelektrisanju tog jona
(npr. za AP je 111, za S$* je —1D);
* neki elementi imaju isti oksidacioni broj u SKORO svim svojim jedinjenjima:
+ elementi 1. grupe PSE uvek imaju oksidacioni broj I,
+ elementi 2. grupe PSE uvek imaju oksidacioni broj 11,
+ F uvek ima oksidacioni broj —I,
+ O obic¢no ima oksidacioni broj —II (izuzev u peroksidima i peroksi-jedinjenjima
gde je -I),
+ H obi¢no ima oksidacioni broj I (izuzev u hidridima metala gde je —I);

*




k REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

* zbir oksidacionih brojeva:
+ u neutralnoj supstanci jednak je 0,
+ u viSeatomskom jonu jednak je naelektrisanju tog jona.

I VI-II VI -1 I IV-II
2
H,SO, SO, Na,S0;
IV -II I VII-II VI 11
MnO, KMnO, MnO,>
II TV -II I-I V -I1
CaCO, KF NO;~

k REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

ACHA
OKRSID REDUKCIjA

0 1 II 0
Zn(s) + 2H'(aq) — Zn’*(aq) + H,()

= Zn se oksiduje = oksidacioni broj se povecava: 0 — II = redukciono sredstvo

® H se redukuje = oksidacioni broj se smanjuje: I — 0 = oksidaciono sredstvo

OKSIDACIJA — POVECANJE OKSIDACIONOG BROJA
REDUKCIJA — SMANJENJE OKSIDACIONOG BROJA

I IV -II II-II IV -I1
CaCOj;(s) — CaO(s) + CO,(g) Oksido-redukcija?

= Nema promene oksidacionih brojeva = nije redoks reakcija.




h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Kori$¢enjem Seme razmene elektrona — univerzalan nacin.
= Kori$¢enjem polureakcija oksidacije i redukcije — samo za reakcije u vodenom rastvoru.

% Sema razmene elektrona

0 1 11 0
Zn(s) +2H%(aq) = Zn*"(aq) + Hy(g)

0 _pe I
Zn—e>Zn/.1

| R
H H/-Z

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE [

VI-II -1 111 0
Cr,0.> + 61~ +14H* — 2Ce** + 31, + TH,0

Cr———> Cr /.1 /.2

q .0 /

2
—€
r——1I /-3 / 6
= U jonskom obliku jednacine hemijske reakcije zbir naelektrisanja sa leve i desne strane
jednacine mora biti jednak.

* Molekulski oblik se moZe izvesti iz jonskog:

K,Cr,0, + 6KI + 14HCl — 2C+Cl, + 31, + 7TH,0 +8KCl




| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCITE [

< polureakcije

Zn(s) + Hf(aq) — Zn*'(aq) + H,(Q)
R.S. 0O.S.

* Tablica elektrohemijskih reakcija (tablica 13 iz Prirucnika):

,;okrece se” jer su sve polureakcije

o0 g o0 2+ —
R.S. Polureakcija oksidacije ~ Zn — Zn*" + 2¢ T

0O.S.  Polureakcija redukcije (+)2H" + 2¢-— H,

Zn+2H++/Qé—>Zn2++H2+/2é—

Zn(s) + 2H*(aq) — Zn>*(aq) + H,(g)

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE [

< polureakcije

Cr,04+ I'+ H'— Cr*+ I+ H,0
O.S. R.S.

* Tablica elektrohemijskih reakcija (tablica 13 iz Priruc¢nika):

O.S.  Polureakcija redukcije Cr,0,> + 14H* + 6e-— 2Cr>* + TH,O

R.S. Polureakcija oksidacije (+) 217 — I, + 2e~ / -3 ,»okreée se”

Cr,02 + 14H* + /é + 61" — 2G> + TH,0 + 31, + //e

Cr,0,%(aq) + 6I-(aq) + 14H"(aq) — 2Cr>* (aq) + 31,(s) + 7H,0()




REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE

= Celija u kojoj se odigrava spontana redoks reakcija (AG® < 0) pri ¢emu se hemijska energija
pretvara u elektricnu (proizvodi se elektricna struja).

= Sastoji se od dve polucelije o -
(poluelementa) koje su sacinjene od — @ ——
elektroda uronjenih u rastvore o
odgovarajucih jona. Elekﬁ]iuhét o

= Polucelije su povezane spoljasnjim — -—
elektricnim kolom (kojim se kre¢u — =
elektroni) i elektrolitickim klju¢em Zn <1 > = Cu
(kojim se krecu joni). anoda~_ | 7 S

= Dve polureakcije se odvijaju na © i i ™
povrsinama dve razlicite elektrode:

* na anodi — oksidacija,

* na katodi — redukcija. v:\

Y

Cu2+

REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE

= Elektroni koji nastaju u polureakciji oksidacije na anodi moraju se preneti i utrositi u
polureakciji redukcije na katodi.

= Da bi se redoks reakcija koristila kao izvor elektriéne energije potrebno je da se prenos
elektrona sa anode na katodu odigrava indirektno kroz spoljasnje elektricno kolo.

= Da bi se u polucelijama odrzala elektricna
neutralnost neophodan je elektroliticki klju¢, cev

U-oblika napunjena rastvorom neke soli koja ne <> X =
ucestvuje u reakcijama na elektrodama (KNOj, "
NaCl...). K*, Na* k“fé NoOy, Cr
= Tokom redoks reakcije, pri trosenju proizvedene — — .
elektricne struje, katjoni iz elektrolitickog kljuca ka(t:;da

™

prelaze u katodnu poluéeliju, a anjoni u anodnu
poluéeliju.

Cu*




REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Spontana reakcija Zn(s) + Cu?*(aq) — Zn?"(aq) + Cu(s) se koristi kao izvor elektri¢ne
energije u galvanskom spregu gde se prenos elektrona odigrava indirektno kroz spoljasnje
elektricno kolo (metalnu Zicu, provodnik, koja povezuje katodu i anodu).

= Oksidacija i redukcija
se odigravaju u
razdvojenim
prostorima.

voltmetar

Zn anoda

 Elektroliticki
C Kijué

Zn(NO,),(aq) Cu(NO;),(aq)

Polureakcija oksidacije:
Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e-

Polureakcija redukcije:
Cu?*(aq) + 2e~— Cu(s)

posle izvesnog vremena

u(NO,),(aq)
= Nacin prikazivanja elektrohemijske éelije: arircl:la ka(t:(;lda
gramga /\. _ fﬂ\‘elektrohﬁaﬂ.
izmedu Zl’llZl’l ||Cu |Cu I klju¢
faza ,
~ ~

oksidacija na anodi  redukcija na katodi

(sa leve strane) (sa desne strane)




h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

® Skicirati galvanski element Cu|Cu?*||Ag"|Ag
* oznaciti katodu 1 anodu; napisati reakcije koje se odigravaju na katodi i anodi;
oznaciti smer kretanja elektrona; oznaciti smer kretanja jona iz elektrolitickog
kljuca. e e
=
Elektrolititki
kljué
K* l NO;~
— —)
1 |
Cu = 1 Ag
anoda 1 katoda
~ +
o N Y u +)
Polureakcija oksidacije: Polureakcija redukcije:
Cu(s) — Cu?*(aq) + 2e~ Ag*(aq) + e — Ag(s)
Cu2t” Ang

h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Pogonska sila spontane redoks reakcije u elektrohemijskoj Celiji se iskazuje preko
elektricnog potencijala (napona) koji vlada u éeliji — elektromotorne sile.

= Elektromotorna sila predstavlja razliku potencijala dve poluéelije (tj. dve polureakcije).

= Ne postoji nacin da se izmeri vrednost pojedinacnog elektrodnog potencijala polureakcije,
vec se meri elektromotorna sila ukupne redoks reakcije.

= Prema dogovoru, svakoj elektrohemijskoj polureakciji dodeljen je standardni elektrodni
potencijal definisan, radi uporedivosti, na standardnim uslovima:

e 7° =101 325 Pa, ¢ = 1 mol dm™ (#= 25 °C).
® Prema dogovoru, standardnoj vodonicnoj elektrodi (SHE ili SVE) pripisana je vrednost:

E8(SHE) = 0,0 V




REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

2H*(aq) + 2¢~— H,(g) 1

®= Inertna Pt elektroda uronjena u rastvor
kiseline, oko koje se uvodi H,(g).
= Pri standardnim uslovima:
< pHy) = p°
* [H"] = 1 mol dm™

zica od Pt
prema dogovoru je E°(SHE) = 0,0 V.
® Merenjem standardne elektromotorne
Pt elektroda
sile (E°) elektrohemijske ¢elije u kojoj
izlaz H,(g)

je jedna od elektroda SHE dobija se
standardni elektrodni potencijal

druge polucelije tj. polureakcije.

e

REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE (S
T SN . )
" Spontana redoks reakcija: m

Zn(s) + 2H*(aq) — Zn%*(aq) + H,(g)

voltmetar ( ‘ SHE
Zn anoda Y~ + katoda
Elektrolltlckl ‘ — Hy(g)
Kljug 101 325 Pa
Zn(No,)z(aq) \“ HNO,(aq)
1™
ANODA: KATODA (SHE):

Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e” Zn|Zn2+| |H+|H2|Pt 2H*(aq) + 2¢-— H,(g)




h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

E®(sprega)= 0,76 V
SHE E°(sprega) = E®(anoda) = 0,76 V

katoda
"r “— Hyg) E°(anoda) = E°(oksidacije) = 0,76 V

101 325 Pa

4

voltmetar

Zn anoda

< Prema dogovoru, standardni
elektrodni potencijal se

Zn(NO,)(aq) HNO,(aq) prikazuje kao standardni
iM M redukcioni potencijal:
ANODA: KATODA (SHE): Zn**(aq) + 2¢ — Zn(s)
Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e || | 2H"(aq) + 2e-— H,(g) .
EG(SHE) = 0,0 AV Ee(redukcl)e) = —0,76 \Y

E°(Zn?*/Zn) = 0,76 V

= Na ovaj nacin su odredene vrednosti standardnih elektrodnih potencijala svih

elektrohemijskih reakcija.

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCITE [

& %
et
SHE SHE === M
katoda anoda katoda
) ) )
H+ H+ M2+
ANODA: KATODA (SHE): ANODA (SHE): KATODA:
M(s) = M?*(aq) + 2¢~ || 2H"(aq) + 2~ — H,(g) H,(g) — 2H*(aq) + 2e= || M**(aq) + 2¢™ — M(s)
E°(SHE) =0,0 V E°(SHE) = 0,0 V .
Jon metala/Metal E°, V Jon metala/Metal E°, V
Zn*t/7Zn -0,76 Cu?*/Cu +0,34
Mg?* /Mg -2,37 Agt/Ag +0,80

10



h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Tablica standardnih elektrodnih potencijala elektrohemijskih reakcija (tablica 13. iz
Prirucnika):
Polureakcija E°(V)
N,(g) + 4H,0 + 2¢- < 2NH,OH + 20H- 3,04
Lit + e = Li(s) -3,04
Mg?* + 2e~ = Mg(s) -2,36
AP* + 3e= = Al(s) -1,68
[Zn(OH), > + 2¢- < Zn(s) + 4OH- 1,28
Zn%" + 2e- = Zn(s) -0,76
2H* + 2¢~ = Hy(p) 0,0000
Cu?* + 2e~ = Cu(s) 0,34
Fe?t + e~ = Fe?* 0,77
Agt + e = Ag(s) 0,80
Cly(g) + 2¢- = 2CI 1,36
MnO,~ + 8H* + 5¢~ < Mn?" + 4H,0 1,51
Fy(g) + 2¢~ < 2F- 2,87

h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Vrednosti standardnih elektrodnih potencijala predstavljaju meru oksidacione, odnosno
redukcione sposobnosti supstance pod standardnim uslovima; koriste se za poredenje
jacine oksidacionih, odnosno redukcionih sredstava.

Fy(g) + 2e~ = 2F (aq) E°e=287V E
Cly(g) + 2e” = 2Cl(aq) Ee=136V 2
Cu?*(aq) + 2¢- == Cu(s)  E° =034V 2 ?)
2H*(aq) + 2¢~ = H,(s) Ee= 000V 28

83 Zn?*(aq) + 2e- = Zn(s) Ee=-0,76V

2 S |Ba@d) + 20 = Bay o= 202V

5% |K'ag)+e =Kp) o= 202V

§ Lit(aq) + e = Li(s) o= 304V

11



h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

* Sto je vrednost E° pozitivnija, primanje elektrona je lakie — jaée oksidaciono sredstvo.

F,(g) + 2¢- = 2F (aq) E°e =287V F, je jako oksidaciono sredstvo
(F~ je slabo redukciono sredstvo)
® Sto je vrednost E° negativnija, primanje elektrona je tefe — jage redukciono sredstvo.

Li*(aq) + ¢~ = Li(s) E°=-3,04V Li* je slabo oksidaciono sredstvo

(Li je jako redukciono sredstvo)

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIE i

< uticaj pH

* U kiseloj sredini je izraZenija oksidaciona sposobnost:

MnO,~ + 8H* + 5¢- = Mn?" + 4H,0 E°=151V kisela sredina

MnO,” + e = MnO,> E°=056V bazna sredina

* U baznoj sredini je izrazenija redukciona sposobnost:

Zn?* + 2e- = Zn(s) °=_0,76 V kisela sredina

[Zn(OH),)*> + 2e~ = Zn(s) + 4OH- FEe=-128V bazna sredina

12



h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

B,V
Li* + e < Li(s) 3,04
Nat + e = Na(s) -2,71 neplemeniti metali plemeniti metali
Mg?" + 2e- = Mg(s) -2.36 I I
AP+ 3¢ < Al(s) -168  Tj.Na..Mg..AL.Zn..Fe.. H...Cu...Ag..Au...
Znd +2e =70 076 :
Fe?* + 2¢~ = Fe(s) —0,44 0 E5V

2H* + 2¢ = H,(g) 0

Cu?* + 2e~ = Cu(s) +0,34
Agt + e = Ag(s) +0,80
Audt + 3e = Au(s) +1,52

h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

neplemeniti metali plemeniti metali

I
Li..Na..Mg..Al..Zn.. Fe... H,...Cu..Ag...Au...

T
0 E°,V
opada redukciona sposobnost

* Neplemeniti metali: = Plemeniti metali:
e reaktivni * slabo reaktivni
¢ dobra redukciona sredstva * ne reaguju sa razblazenim kiselinama
* lako se oksiduju (tj. sa H"-jonom uz istiskivanje H,)

* brzo korodiraju
* reaguju sa razblazenim kiselinama

(4. sa H"-jonom uz istiskivanje H,)

13



h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

Li..Na..Mg...Al..Zn..Fe... H,...Cu...Ag...Au...

0 E°,V

®* Da li bakar moze da redukuje Ag*-jon do stebra (istisne srebro)?
DA => Cu je jace redukciono sredstvo od srebra.
Cu(s) + 2AgNO; — 2Ag(s) + Cu(NO,),

= Da li stebro moze da istisne cink?

NE —> Ag je slabije redukciono sredstvo od cinka.

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIE i

= Elektromotorna sila predstavlja razliku potencijala dve poluéelije (tj. dve polureakcije).
®= Izracunava se kao razlika standardnih elektrodnih potencijala oksidacionog i redukcionog

sredstva:
’ Ee=FE5 — B,
Zn(s) + Cu®*(aq) — Zn**(aq) + Cu(s)
R.S. 0O.S.
R.S. 7Zn — Zn*t + 2e” E®(Zn/Zn*") = E% s =-0,76 V
O.S. Cu?" + 2¢= — Cu(s) E®(Cu?"/Cu) = E®5 = 0,34V

E° = E°h¢ — E°q g = 0,34 - (-0,76) = 1,1




h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

Fe?* + MnO,~ + H" — Fe?* + Mn?" + H,0
R.S. O.s.

R.S. Fe?* — Fe¥t + e~ / 5 Eeps = 0,77V

0.8, MnO, +8H" + 5 — Mn® +4H,0  E° =151V

5Fe* + MnO,~ + 8H* — 5Fe> + Mn?* + 4H,0
B =y, - By =151-0,77=0,74V

= Vrednosti E° reakcije ne zavise od stehiometrijskih
koeficijenata, niti od broja razmenjenih elektrona.

| REAKCIJE OKSIDO-REDUKCITE [

Cu(s) + 2H*(aq) — Cu*(aq) + Hy(g)

RS. OS.
RS.  Cu(s) = Cu?* + 2¢ E8(Cu/Cu*) = Eops = 0,34V
0.8,  2H* + 2 — Hyg) E°(SHE) = E°¢ = 0,00V

=y — Ers = 0,00-0,34=-034V <0

® Bakar ne reaguje sa razblazenim kiselinama uz istiskivanje vodonika; ne moZe da
istisne vodonik jer je slabije redukciono sredstvo od vodonika.

‘ EP < 0 = reakcija se ne odigrava pri standardnim uslovima (nije spontana)
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h REAKCIJE OKSIDO-REDUKCIJE =

= Koji metali reaguju sa razblazenim kiselinama uz istiskivanje vodonika?

neplemeniti metali plemeniti metali

I
Li..Na..Mg..Al..Zn...Fe... H,...Cu...Ag...Au...

0 E°,V
* Neplemeniti metali: ® Plemeniti metali:
E® = E°(SHE) — E°(Mg/Mg**) = E® = E°(SHE) — E°(Ag/Ag*) =
= 0,00 — (-2,36) =2,36 V >0 =0,00-0,80 =-0,80V <0
* reaguju sa razblazenim kiselinama * ne reaguju sa razblazenim kiselinama

(4. sa H"-jonom uz istiskivanje H,)

’ EP > 0 = reakcija se odigrava pri standardnim uslovima (spontana je)

16



