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OXIDACNO-REDUKCNE REAKCIE

su chemické reakcie, v ktorych sa v désledku zmeny zloZenia, Struktury
alebo naboja Castic menia oxidacné Cisla atomov.

Oxidacia je dej, pri ktorom atédm zvysuje svoje oxidacné Cislo (Castica odovzdava e).
Redukcia je dej, pri ktorom atédm zniZuje svoje oxidacné Cislo (Castica prijima e”).
Oxidacné cinidlo (oxidovadlo) je latka, ktorej niektory atdm sa redukuje.

Redukcné cinidlo (redukovadlo) je latka, ktorej niektory atdm sa oxiduje.

Redoxny par je tvoreny oxidovanou formou (oxidovadlom, Ox) s vySsSim oxidacnym cislom
a zodpovedajucou redukovanou formou (redukovadlom, Red) s nizsim oxidaénym cislom.

Polreakcia je samostatna chemicka reakcia oxidacie alebo redukcie. Vyjadruje ju formalna
chemicka rovnica -
Ox +ze =Red

Polreakcie oxidacie a redukcie prebiehaju vzdy sucasne.

Pocet elektronov uvolnenych pri polreakcii oxidacie je rovnaky
ako pocet elektronov prijatych pri polreakcii redukcie.



Polreakcie oxidacie a redukcie prebiehaju vzdy sucasne.

Red, =Ox, +z, e~ Al = AP+ 3 e~

Ox, +z, e = Red, Cu’*+2e =Cu
Pocet elektronov uvolnenych pri polreakcii oxidacie je rovnaky

ako pocet elektronov prijatych pri polreakcii redukcie.

aRed;=a0Ox,+az e 2AI=2AP"+6 e
b Ox, + bz, e =b Red, 3Cu**+6e =3Cu

az,=bz,=z

Rovnica redoxnej reakcie je kombinaciou rovnic oxidacie a rovnic redukcie.

a Red; + b Ox, = a Ox, + b Red, 2 Al +3 Cu?*=2 APP*+ 3 Cu



Elektroda je kovoveé teleso ponorené do roztoku vlastnych ionowv.

M(m) = M?*(aq) + z e~
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privod H, —> = — —> odvod H,
Standardnd vodikova W platinovd elektréda
g X N B s platinovou Cernou
elektroda (SVE) B ’
H(Pt) = H* + o E§O< vodr+1\’/ roztok HC|_
(Pt) (aq) +e \y ¢(H,0") = 1 mol dm™



Uz vieme...
G=H-TS=dG=dH—-TdS—-S5dT
H=U+pV=dH=dU+ pdV + Vdp
dQ < TdS
dU=dQ+dW=dQ-pdV + ZdW"

dG < TdS — pdV + XdW" + pdV + Vdp = TdS — SdT
Predp=0,dT=0: dG < XdwW*
vratny dej a iba elektr. praca: AG =W,

elektricka praca W, = naboj x rozdiel elektrickych potencialov

Faradayova konstanta F predstavuje 1 mol elementarnych nabojov.
F=N,e=6,02214076 . 102 mol. 1,60217663 . 1071 C = 96485 C mol™

Ox+ze =Red

A G = —zFE(M?*| M)



Standardny elektrédovy potencial E9(M?#*| M)
merany voci SVE pri §tandardnych podmienkach: c®(M#) = 1 mol dm=3
M?*(aq) + z e~ = M(m) Zn%*(aq) + 2 e =Zn(m)
AG=AG+RT InQ
AG = —zFE(M#|M)
—ZFE(M”*|M) = — zFES(M”*|M) + RT In

r

Walther Hermann Nernst (1864 — 1941)
jeden zo zakladatelov modernej fyzikalnej chémie

+ o RT o
E(M**|M) = ES(M**|M) + —Flncr(M )
Z

0,0592
z

E(M**|M) = EO(M**| M) +

log c.(M*")




Elektrochemicky rad napatia kovov

Zoradenie kovov podla Standardného elektrodového potencialu =
= podla ochoty vysielat svoje iény do roztoku = podla ochoty oxidovat sa.

Nikolaj NikolajeviC Beketov (1827 - 1911)
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Galvanicky (voltaicky) ¢lanok

elektrony

— A3+ _
Al=AP*+3e Cu2*+2e =Cu

2 Al(m) + 3 Cu?*(aq) = 2 Al**(aq) + 3 Cu(m)
3+ 0 3+ RT 3+ 2+ 0 2+ RT 2+
E(AIP"| Al) = EO(AFFT| Al) + ;In c.(AF") E(Cu™|Cu) = E°(Cu”"|Cu) + Eln c.(Cu™)
v rovnovahe: E(AP*|Al) = E(Cu™|Cu)

. 2RT . . 3RT .
ES(AP*|Al) + =——In[AP*] = E®(Cu®*|Cu) + —In[Cu®*]
6F 6F

- RTIn [AP*]?
6F [Cu™]

; R RT +2 RT ;
E®(Cu®|Cu) — ES(AF*|Al) = —In[AP*]* = —In[Cu*]
6F 6F

AE® = EInK
ZF .



Galvanicky (voltaicky) ¢lanok

elektrony

katoda:
redukcia Cu?*+2 e =Cu
‘ E9(Cu?*|Cu)=0,342V
o>

2 Al(m) + 3 Cu?*(aq) = 2 Al**(aq) + 3 Cu(m)

anoda:

oxidacia Al = AlI3* + 3 e~
EO(AIR*|Al) = -1,662 V :
Al3* +3 e = Al

A.G® =—RT InK A GY = —zFAE® AEY = R—Z_-In K
z

A.G%=-6.96485Cmol™.[0,342 V- (-1,662 V)] =-1160 k) mol™t <0

V galvanickom ¢lanku prebieha samovolna reakcia, pri ktorej elektrony
prechadzaju z miesta oxidacie (andda) na miesto redukcie (katdda).

V galvanickom c¢lanku ma katdda vyssi potencial nez andda.



Cementacia

Ziskavanie kovov z vodnych roztokov ich soli.

oxidacia Al = AI3* + 3 e~ redukcia Cu?*+2 e =Cu
ES(AI3*|Al) = —1,662 V E%(Cu?*|Cu) = 0,342 V

2 Al(s) + 3 Cu?*(aq) = 2 Al*F*(aq) + 3 Cu(s)

Kov s vacsim elektrodovym potencialom je z roztoku svojich kationov
vytla¢any (vytesfiovany) kovom s mensim elektrédovym potencialom.

Priklady cementacie:

Zn(s) + Cu?*(ag) — Zn**(aq) + Cu(s)
E9(Zn?*|Zn) = —0,762 V, E®(Cu?*|Cu) = 0,342 V

2 Al(s) + 3 Fe?*(aq) — 2 Al3*(aq) + 3 Fe(s)
EO(AIR*| Al) = —1,662 V, E9(Fe2*|Fe) = —0,447 V

3 Mg(s) + 2 Au3*(aq) — 3 Mg?*(aq) + 2 Au(s)
E9(Mg2*|Mg) = —=2,372 V, E®(Au3*|Au) = 1,498 V
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Elektrolyticky clanok elektrolyty A, B,

Cu**+2e =Cu
katoda:
redukcia Cu?*+2 e~ =Cu
E®(Cu?*|Cu) =+0,342 V
A,G% = =2FE®%(Cu?*| Cu)

CL+2e =2CI
anoda:
oxidacia2 Cl-=Cl, +2 e~
ES(Cl,|CI) = 1,358 V

AG®==2FE°(Cl,|Cl)  \

CuCly(aq) = Cu(s) + Cl,(g)
A.G® =—-A G¥(Cl,|CIF) + A G%(Cu?*|Cu) =
= =[<2FE®(Cl, | CI)] + [-2FE®(Cu?*| Cu)] = —2F[E®(Cu?*| Cu) — E®(Cl, | CI")] =
=—-2.96485Cmol™.[0,342V-1,358 V] =196,1 kl mol™* >0
V elektrolytickom ¢lanku prebieha nesamovolna (vynutena) reakcia

v dosledku zapojenia zdroja elektrického napatia.
Miesto oxidacie (andda) je kladné. Miesto redukcie (katéda) je zaporné.

V elektrolytickom ¢lanku ma katdda nizsi potencial nez andda.
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Faradayove zakony elektrolyzy

Michael Faraday (1791 - 1867)

1. Hmotnost chemicky premenenej latky je Gmernd
elektrickému naboju, ktory presiel roztokom.

m(L) = A(L) q
A(L) je elektrochemicky ekvivalent latky L.

2. Na premenu jedného moélu latky treba vzdy rovnaky naboj zF,
kde z je pocet elektrénov potrebnych pri danej polreakcii.

n(L) = =

ZF
M(L)

Spojenim obidvoch vztahov dostaneme: m(L) = M(L) n(L) = ;
z

q
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Standardny redoxny potencial E%(Ox|Red)

inertna (platinova) elektrdda
Ox + ze = Red Ce**(aq) + e~ = Ce?*(aq)
AG=AG®+RT InQ
A,G = —zFE(Ce**|Ce3*) A, G® = —zFE®(Ce** | Ce?)
—zFE(Ce™|Ce*) = —zFE®(Ce™|Ce®) + RT In c.(Ce”)

c.(Ce*)
Nernstova-Petersova rovnica
E(Ox|Red) = £9(Ox | Red) + -1 -€c9X)
zF  c.(Red)

Polreakcie oxidacie a redukcie prebiehaju vzdy sucasne.

Pocet elektronov uvolnenych pri polreakcii oxidacie je rovnaky
ako pocet elektronov prijatych pri polreakcii redukcie.



Ox, +z,e =Red;, E°%Ox,|Red,)
Ox, +z,e"=Red, E°Ox,|Red,)

aRed,=aOx,+az, e
b Ox,+bz,e =b Red,

a Red, + b Ox, =a Ox, + b Red,
E(Ox,|Red,) — E(Ox,|Red,) =

= £9(Ox,|Red,) + RTIn ¢.(0%)) — E%(Ox, | Red, )— ¢ (Ox)
z,F c.(Red,) Z, F c.(Red, )

bRT cr(Redz) . o:RTIn c.(Red,)

= £9(Ox,|Red,) — E9(Ox,|Red, ) —
sz c.(Ox,) az,F c(Ox,)

c (Ox,)? c (Red, )°
zF cr(Redl) cr(Oxz)

= E£9(Ox,|Red,) — E®(Ox,|Red, )—

RT
AE = AE° — —InQ

ZF
14



a Red; + b Ox, = a Ox, + b Red,

RT
AE = AE° — —InQ

ZF
AG= ArGe +RT InQ

A G = —zFAE®

A G =-zFAE

Pre samovolny priebeh redoxnej reakcie (A.G < 0)
musi byt prislusny rozdiel redoxnych potencialov kladny (AE > 0).
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Cr,0,%7(aq) + 14 H,0*(aq) + 6 e" =2 Cr3*(aq) + 21 H,0(l)
E®(Cr,0,2-|Cr3*) = 1,232 V
SO,%~(aq) + 4 H;0%(aq) + 2 e =S0O,(g) + 6 H,O(l)
E%(SO,2|SO,) = 0,172 V

Cr,0,%7(aq) + 14 H,0%(aq) + 6 e = 2 Cr3*(aq) + 21 H,O(l)
3 S0,(g) + 18 H,0O(l) =3 SO,**(aq) + 12 H;0*(aq) + 6 e~

Cr¥,0,%(aq) + 2 H;0*(aq) + 3 SVO,(g) = 2 Cr3*(aq) + 3 H,0O(l) + 3 SV'0,*(aq)
A.G® = A G°(Cr,0,2| Cr**) — 3A,G%(S0,2| SO,) =
= —6FE9(Cr,0,2"| Cr3*) — 3[-2FF®(50,27|SO,)] =

= —6F[E°(Cr,0,2"| Cr3*) — E%(S0,27|SO,)] =
~6. 96485 C molL . [1,232V-0,172 V] = 613,6 kI mol < 0

V samovolnej redoxnej reakcii sa oxiduje redukovana forma redoxného
paru s nizsim redoxnym potencialom.
Latka s vyssSim redoxnym potencialom je teda oxidovadlom.
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Standardné Jf\
nestandardné
podmienky ArG

Prehlad odvodenych vztahov

RT
AE =AE - nQ AE

rovnovaha ﬁ
0=K B

AE=0 I
AG=0 &)
<

AG=AG*+RTIhQ A _G°

Standardné
podmienky
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Disproporcionacia a synproporcionacia

Disproporcionacia je redoxna reakcia, pri ktorej sa meni jeden oxidacny

stav prvku na dva iné oxidacné stavy.
Synproporcionacia je opakom disproporcionacie.

Fe3*(aq) + 1 e = Fe?*(aq) E®(Fe3*|Fe?*)=0,771V
FeZ*(aq) + 2 e~ =Fe(s) E9(Fe%*|Fe)=-0,447V

2 Fe3*(aq) + Fe(s) = 3 Fe?*(aq)
ArGe =—zFAE® =-2 . 96485 C mol™.[0,771V - (-0,447 V)] ==235 kJ mol

GO _ =235,0.10° Jmol™
o n _ . 8314Jmol™t K™ .298,15K _ 94,80 _ 41
K=e R =g mo =e =1,5.10

Priklady disproporcionacie:
Cl%(g) + H,0O(l) = HCI'(aq) + HCI'O(aq)

3 K,Mn"'0,(s) + 2 H,O(l) = 2 KMn""O,(aq) + Mn'VO,(s) + 4 KOH(aq)
3 HN"O,(aqg) = HNVO,(aq) + 2 N"'O(g) + H,O(l)
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Lutherov vztah

pre vypocet neznameho Standardného redoxného potencialu.

Co3*(aq) + e~ = Co?*(aq) E®(Co3*|Co?*)=1,808V
Co%*(ag) +2 e =Co(s) E®(Co%*|Co)=-0,280V
Co3*(aq) +3e =Co(s) EYCo3"|Co)="7

A,GY(Co*|Co) = 1A,G®%(Co3*| Co?*) + 1A,G®(Co?*| Co)

—3FEY%(Co3*| Co) = 1[~1FE®(Co3*| Co?*)] + 1[- 2FE®(Co?*| Co)]
3E%(Co3"|Co) = 1E%(Co3*| Co%*) + 2E®%(Co?*| Co)
E%(Co*|Co) = [1E®(Co3*| Co?*) + 2E%(Co?*|Co)] /3 =
[1.1,808V +2.(-0,280V)]/3=0,416V

C+zi,e =B E°C|B)
B+z,,e =A E°B|A) E(C|A) =
C+zo,e=A E%CJ|A)="

2,.E(B|A) + 2, E%(C|B)

ZBA u ZCB
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Latimerov diagram Wendell Mitchell Latimer (1893 — 1955)

je grafickym vyjadrenim polreakcii postupnych redukcii latok od

sVvVVvV/

Medzi jednotlivymi vzorcami €astic sa piSe Sipka, nad ktorou je hodnota
Standardného redoxného potencialu vo voltoch.

MnV"0,~(aq) + 4 H,0*(aq) + 3 e = Mn"VO,(s) + 6 H,0(l)  E%MnO,"|MnO,) = 1,679 V
MnVO,(s) + 4 H;0%(aq) + 2 e = Mn?*(aq) + 6 H,0(l) E®(MnO,|Mn?*)=1,249V
MnY"0,~(aq) + 8 H;0%(aqg) + 5 "= Mn?*(aq) + 12 H,0(l) E*(MnO, |Mn?*) =?

+1,249 M 2+
2 2 elektrény” }I:I

- +1679 MnO

4 3 elektrony”

MnO

+1,507

5 elektronov

3.1,679V+2.1,249V =(3+2).E%MnO, | Mn?*)
E9(MnO,~ | Mn2*) = 1,507 V

3£9Mn0O,|MnO,) + 2E9Mn0,| Mn**)
3+2

Lutherov vztah:  E®(MnO,|Mn**) =

20



Latimerov diagram

clo” %20 cl, _ 38 o ClO-+H,0+e =0,5Cl, +2 OH-
T 0,5Cl, +e =Cl-
CIOC+H,0+2e =Cl~+2OH"
1.0,260V+1.1,358V=2.0,809V

| +0,809

+0,695

> H,0,

+1,776
"2 3 H,0
X O,(aq) + 2 H,0*(aq) + 2 e" = H,0,(aq) + 2 H,0(l)
H,0,(aq) + 2 H;0*(aq) + 2 e~ = 4 H,0(l)
O,(aq) + 4 H;0*(aq) + 4 e~ =6 H,0(l)

2.0695V+2.1,776 V=4.1,236V

+1,236

Ak je v Latimerovom diagrame potencial ,,nalavo” od Castice mensi
ako potencial ,napravo® Castica za Standardnych podmienok disproporcionuje.

Cl,(aq) + 2 OH=(aq) — ClO~(aq) + Cl-(aq) + H,O(l)
2 H,0,(aq) — 2 H,0(l) + O,(aq)
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Latimerov diagram

Latimerov diagram chldru v kyslom a zasaditom prostredi.

pH — 0 ‘ +1,47 l
- +1,189 = +1,151 +1,665 +1,622 +1,358 -
clo, clo; HClo, —2%° Helo cl, cl
AN
‘ +1,451
pH = 14 +0,448
0,36 ‘ 0,33 ‘ 0,66 o 0,26 il 1,358
- +0, - +U, - +U, - +U, +1, -
clo;, clo; clo; clo cl, cl
‘ | 0,495 T +0,81 TT
+0,594
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Frostov diagram Arthur Atwater Frost (1909 - 2002)

je zavislost hodnoty zE®(A?| A%) = —A G° / F pre redoxny par A?| A°

od oxidac¢ného cCisla z atdmu prvku A.

Frostove diagramy sa kreslia zvlast pre kyslé prostredie (pIna Ciara) a pre zasadité
prostredie (prerusovana ciara).

2,0 Ag*(aq) + 1 e~ = Ag(s)
E®(Ag*|Ag)=0,800V >0

2 H*(aq) + 2 e = H,(g)
E9(H,0*|H,) =0V

zE° |V

Zn%*(aq) + 2 e~ =Zn(s)
E9(Zn2*|Zn) ==0,762 V < 0

oxidacne Cislo
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Frostov diagram

Vo

ZE° IV >

IV >

ZE°/V >

IV >

B+ze =A ZE'(B|A)=-AG°/ F

ES9(B|A)>>0 AG°B|A)<<0 K(B|A)>>1
B sa velmi ochotne redukuje na A = B je silnym oxidovadlom.
A sa neoxiduje na B, tj. A nie je redukovadlom. A je stabilnejsSie ako B.

ES(B|A)>0 AG%B|A)<0 K(B|A)>1
B sa ochotne redukuje na A = B je slabym oxidovadlom.
A sa neoxiduje na B, tj. A nie je dobrym redukovadlom. A je stabilnejsie ako B.

E9(B|A)=0 AG°B|A)=0 K(B|A)=1
A a B nemaju Ziadne redoxné vlastnosti. A a B su rovnako stabilné.

ES(B|A)<0 AGYB|A)>0 K(B|A)<1
A sa ochotne oxiduje na B = A je slabym redukovadlom.
B sa neredukuje na A, tj. B nie je dobrym oxidovadlom. B je stabilnejsie ako A.

E9(B|A)<<0 AG°B|A)>>0 K(B|A)<<1
A sa velmi ochotne oxiduje na B = A je silnym redukovadiom.
B sa neredukuje na A, tj. B nie je oxidovadlom. B je stabilnejsie ako A.
24



Frostov diagram C+ze=A  zE%C|A)=-AG"/F

Ak sa vo Frostovom diagrame latka B nachadza pod spojnicou latok A a C,

oxidaéné ¢islo —»

latky A a C synproporcionuju na latku B.

E®(C|B) > E®(C|A) > E®(B|A)
A,GYC|B) < A,G%C|A) < AG*B|A)
B je pod spojnicou A a C = A a C synproporcionuju za vzniku B.

Ak sa vo Frostovom diagrame latka B nachadza nad spojnicou latok A a C,

oxidaéné ¢islo —»

|atka B disproporcionuje na latky A a C.

E®(C|B) < E®(C|A) < E®(B|A)
A,GY(C|B) > AG%C|A) > A G%B|A)
B je nad spojnicou A a C = B disproporcionuje za vzniku A a C.
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Frostov diagram

- _—.’
Mn(OH), ~~@*~
. (OH), Mn(OH), MnO,
- | \ | \ \ | \

0 | 1 11| 1V Vv VI VII
oxidacné cislo
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Zapis polreakcii v kyslom a zasaditom prostredi

Postup vyrovnavania polreakcii mozno zhrnut do nasledujucich bodov:

1. Vyznacime oxidacné Cisla atdmov, ktoré podstupuju redoxnud zmenu.

2. ZapiSeme pocet potrebnych elektronov, tj. rozdiel oxidacnych Cisel
oxidovanej a redukovanej formy.

3. Pridame potrebny pocet molov vody na tu stranu rovnice, kde chybaju
atomy kyslika.

4. Atomy vodika, ktoré sme vniesli do rovnice pridanim vody, vyrovhame
na opacnej strane rovnice vo forme H*.

5. Pre zasadité prostredie pridame k obidvom stranam schémy tolko
molov OH™ kolko je molov H*, ¢im ich zneutralizujeme na vodu.

6. Ak je to mozné, vykratime moly vody na obidvoch stranach rovnice.
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