PARATE KENNIS REDOX voor het VWO

Het is handig om een aantal redox halfreacties uit het hoofd te leren om te voorkomen dat je op een tentamen of je eindexamen te lang in BINAS moet zoeken. Ook het kennen van de kleuren van de stoffen in oplossing kan je helpen bij het voorspellen van een kleuromslag bij een titratie. Voor de zekerheid kan je hetgeen je weet altijd nog even achteraf controleren, maar je hoeft dan minder lang te zoeken.

Bekende oxidatoren in oplossing: 

Kaliumpermanganaat in zuur milieu:
MnO4-  +  8 H+  +  5 e-  (  Mn2+  +  4 H2O

(de K+ ionen schrijf je er niet bij,  ze

Paars



Kleurloos

dienen alleen voor de ladingscompensatie)

Kaliumdichromaat in zuur milieu:
Cr2O72-  +  14 H+  +  6 e-  ( 2 Cr3+ + 7 H2O

(zie tabel 48 bij +1,36 V)

Oranje



Groen/blauw

Bovenstaande oxidatoren kunnen in zuur milieu ook gebruikt worden om organische stoffen zoals alcoholen te oxideren tot ketonen of carbonzuren zie 5V H13.5)

Salpeterzuur als oxidator:

Let op: geconcentreerd salpeterzuur = HNO3(l) en geeft als product o.a. NO2 (g) (bruin)
NO3- + 2 H+ +  e-   (  NO2(g)  +  H2O(l)

(zie tabel 48 bij + 0,81 V)

Verdund salpeterzuur = H+(aq) + NO3-(aq) en geeft als product o.a. NO(g) (kleurloos)

NO3- (aq) + 4 H+(aq) + 3 e-   ( NO(g)  +  2 H2O(l) 
(zie tabel 48 bij + 0,96 V)

In het boek zijn geen aanwijzingen te vinden onder welke omstandigheden de reactie (gegeven bij +0,93V optreedt; gebruik deze dus niet, tenzij de tekst van een vraagstuk dit duidelijk als gegeven presenteert).

Reacties met waterstofperoxide:
H2O2 als oxidator:

In zuur milieu:


H2O2  +  2 H+  + 2 e-  (  2 H2O(l)

+ 1,77 V 

In neutraal of basisch milieu: 
H2O2  +  2 e-  ( 2 OH-


+ 0,94 V
H2O2 als reductor: 


H2O2  ( O2(g) + 2 H+ + 2 e-


+ 0,68 V

Reacties van metalen met meerdere elektrovalenties:
Koper:
In waterige oplossingen treedt vrijwel altijd alleen de reactie van 2+ naar 0 op: 

Cu2+(aq) ↔  Cu(s) + 2e- 

(De reactie naar 1+ treedt alleen op met I2 tot CuI en met een reagens om aldehyden, b.v. glucose,  aan te tonen waarbij Cu2O ontstaat. Dus als je het niet weet altijd Cu2+).

IJzer:
Als reductor: Het metaal ijzer kan reageren tot Fe2+, en zelfs verder tot Fe3+, afhankelijk van de redoxpotentiaal V0 van de oxidator.

Fe(s) ( Fe2+(aq) + 2e- 
 -0,44V

Fe2+(aq) ( Fe3+(aq) + e-
+0,77V

Reacties met jood (Jodometrie):
Bij veel titraties wordt de reactie 2I- (aq)  ( I2(aq) gebruikt om het eindpunt zichtbaar te maken met zetmeel als indicator, die met I2 een blauw complex vormt. Omdat I2 vluchtig is wordt het gevormde I2 vaak weer getitreerd met een reductor, meestal een oplossing van natriumthiosulfaat. De reductor, thiosulfaat, heeft de formule S2O32-. Er treedt de volgende redox reactie op:

Oxidator:
 I2(aq) + 2 e-   ( 2I- (aq)

Reductor:
2 S2O32-         ( S4O62-  +  2 e-
______________________________________ +

I2(aq) + 2 S2O32-  ( 2I- (aq)  +  S4O62- (aq)

Reacties met water:
Besef dat veel reacties plaatsvinden in waterige oplossingen en dat daardoor zeer onedele metalen als Na en Ca meteen met water zouden reageren. Daarom kunnen Na+ ionen nooit als oxidator reageren en Na(s) vormen. Het is verstandig de posities van water als zwakke oxidator en als zwakke reductor in tabel 48 te kennen:

Oxidator:
2  H2O(l) + 2 e-    (  H2 (g)  + 2 OH- (aq)

- 0,83 V

Reductor: 
2  H2O(l)
     (  O2(g)  +  4 H+(aq)   +  4 e-
+1,23 V

(Let op de reductor staat dus in de rechter kolom van tabel 48; je moet de vergelijking dus omdraaien als water een beginstof is). 

Reductoren met een V0 > +1,23 V zullen in waterig milieu dus niet reageren, in dat geval treedt water op als reductor.

Uitzondering: 
2 Cl-(aq)     (  Cl2(g)  +  2e- 


+1,36V

Er ontstaat een gas dat ontwijkt en meestal niet een concentratie van 1 M kan bereiken.

Bij Chemie Hfst.13: "REDOXRECEPTUUR" voor het kloppend maken van halfreacties.

Soms komt het voor dat we halfreacties niet in BINAS 48 kunnen vinden. Als dan behalve de uitgangsstof ook het reactieproduct en de aard van het milieu bekend zijn, kunnen we de halfreactie zelf opstellen met behulp van het volgend principe:
Beschouw H's in verbindingen als H+ en O's in verbindingen als O2-.

Om zuurstof ionen op te nemen uit samengestelde ionen zijn in zuur milieu daar de H+-ionen het meest voor geschikt; zijn die er niet dan nemen in neutraal of basisch milieu de H2O-moleculen deze rol over. (OH--ionen kunnen geen extra O2- opnemen).

Omgekeerd kunnen met zuurstof samengestelde ionen alleen ontstaan uit H2O-moleculen in zuur of neutraal milieu en uit OH--ionen in basisch milieu.

Toepassing van dit principe leidt tot de volgende regels:
Begin met het kloppend maken van het andere element (naast H en O).

Nu komen de O's aan de beurt.

Vóór de pijl meer O's dan er achter? Dan in orde maken met deeltjes uit de oplossing, afhankelijk van het milieu:

milieu:
zuur                   : 
2 H+  + O2-  ──────> H2O        

basisch of neutraal:
H2O  + O2-  ──────> 2 OH-
Achter de pijl meer O's dan er voor? Dan de volgende "hulpreacties" toepassen, afhankelijk van het milieu:
basisch           : 
2 OH-  ─────> H2O + O2-
zuur of neutraal: 
H2O     ─────> 2 H+  + O2-
Nu moet het met de O's kloppen. Dan de H's kloppend maken met de H+!

Maar in basisch milieu laat je de vrijgekomen H+ natuurlijk binden met de aanwezige OH-. Als je H+ te kort komt in basisch of neutraal milieu dan moet je dat uit water laten ontstaan:

H2O ───> H+  +  OH-
Tenslotte het belangrijkste, de elektronen. Daarvoor maken we de ladingsbalans op: we vergelij​ken de totale lading vóór de pijl met die achter de pijl. Normaal gesproken klopt die niet (het is immers een halfreactie). Die maak je nu kloppend door aan de juiste zijde elektronen bij te schrijven in de vereiste aantallen. Controleer nu voor alle zekerheid: de elementenbalans en de ladingsbalans.

Oefeningen: zie volgende pagina ->


Oefeningen

Stel kloppende halfreacties op bij de volgende beschrijvingen:

a)
Nitriet, NO2- kan onder bepaalde omstandigheden in neutraal milieu reageren tot N2O(g).

b)
Diarseentrioxide is in zuur milieu een oxidator, die kan overgaan in arseen.

c)
In zuur milieu kan HCNO overgaan in dicyaan: (CN)2
d)
Jodaat, IO3-, kan in neutraal milieu geven: H5IO6
e)
Chroom(III)hydroxide kan in basisch milieu chromaat vormen: CrO4-.

UITWERKINGEN:

a)
2 NO2- + …..      ( N2O        (eerst elementbehoud controleren; alleen O klopt nog niet)






meer O´s vóór de pijl dan er achter, neutraal milieu, dus






H2O neemt een O2- op en wordt 2 OH-. Er moeten 3 O´s 






Worden opgenomen, dus 3 H2O vóor de pijl.


2 NO2- + 3 H2O      ( N2O  + 6 OH- 
Nu klopt de lading niet: Links 2- en rechts 6-







Er moeten links nog 4 elektronen bij, zodat:


2 NO2- + 3 H2O + 4e-      ( N2O  + 6 OH-
Even zo:

b)
As2O3 + 6H+  +  6e-  (  2 As + 3 H2O
(H+ neemt de O2- op)

c) 2 HCNO  +  2 H+  +  2e-  (  (CN)2
d)
IO3-  +  3  H2O    (  H5IO6   +   H+  +  2e-
e)
Cr(OH)3  +  5 OH-   (  CrO42-  +  4  H2O  +  2e-

Uitleg e): 
Van Cr(OH)3 naar   CrO42-  moet er dus een O2- bij. Het milieu is basisch 




dus 2 OH-  ( H2O + O2-



Er moet slechts één O2- bij Cr(OH)3 om CrO42- te krijgen, dit kost 2 OH-



Maar er moeten tevens 3 H+ verdwijnen, hiervoor zijn 3 OH- nodig en er 




Ontstaan dus 3H+ + 3 OH- ( 3 H2O; totaal dus 4 H2O.

