Scheikunde samenvatting:

Reductor: is een deeltje dat elektronen af kan staan.

oxidator: is een deeltje dat elektronen kan opnemen.

redoxreactie: een reactie waar een reductor reageert met een oxidator, en waar dus
elektronenoverdracht plaatsvindt.

halfreacties:

De reactie tussen natrium en chloor kan dus worden opgeschreven als twee
afzonderlijke reacties:

Na — Na*+e

Ch+2e — 2CI

*

Deze afzonderlijke reacties noemen we halfreacties. In de ene halfreactie staat de
reactie van de reductor (Na); in de andere halfreactie staat de reactie van de oxidator
(Clz).

= elektronen

afgestaan opgenomen

elektronen

reductie = elektronenopname;

oxidatie = elektronenafgifte;

reductor (red) = deeltje dat elektronen kan afstaan;
oxidator (ox) = deeltje dat elekironen kan opnemen.

conjugeren: chemisch koppelen van deeltjes

redoxkoppel: Combinatie van een oxidator en een reductor die door opname of afstaan van een of
meer elektronen in elkaar overgaan. Een geconjugeerd oxidator/reductor paar

een evenwichtsreactie tussen een oxidator en een reductor.

Halfreacties kloppend maken
De reactie tussen natrium en chloor kan worden opgeschreven als twee
afzonderlijke halfreacties:

Na = Na' +e

Ch+2e = 2CI
In de ene halfreactie staat de reactie van de reductor (Na); in de andere
halfreactie staat de reactie van de oxidator (Cl,).
Om tot de totale redoxreactie te komen tellen we beide halfreacties bij elkaar op.
Dit kan alleen als in beide halfreacties hetzelfde aantal elektronen staat vermeld.

Let op: Optellen van halfreacties mag alleen als beide reacties dezelfde
hoeveelheid elektronen hebben.

In de halfreactie van de reductor staat 1 elektron. In de halfreactie van de
oxidator staan 2 elektronen. Met andere woorden: we moeten de eerste reactie
tweemaal nemen en de tweede reactie eenmaal.

Na — Na'+e [2x]
Ch+2e — 2CI [1x]
+

2Na+Ch+2e = 2Nat+2e +2CI

Wanneer er Iadingveraﬁderingen optreden bij de deeltjes in het mengsel, is het
een redoxreactie.



Stappenplan:
stap 1: schrijf alle reductoren en oxidatoren uit het mengsel op. (tabel 48)
stap 2: zoek de sterkste oxidator en de sterkste reductor op. De sterkste reductor vind je onderaan
de tabel. De sterkste oxidator vind je bovenaan de tabel.
de oxidator MOET hoger in de tabel staan dat de reductor, anders verloopt de redoxreactie niet!
stap 3:

Zoek de halfreacties (in dezelfde tabel) op die bij de sterkste oxidator en reductor

horen, en schrijf ze op. Let op de reductor schrijven we op van rechts naar links en

de oxidator van links naar rechts, dus zoals we dat normaal zouden doen.
Stap 4: maak het aantal elektronen in de halfreacties gelijk aan elkaar.
stap 5: tel de halfreacties bij elkaar op. Alles wat voor de pijl staan bij beide reacties zet je voor de pijl
in de totaalreactie, en alles wat achter de pijl staat in de halfreacties zet je achter de pijl in de
totaalreactie.
stap 6: wanneer er voor en na de pijl dezelfde deeltjes voorkomen (en in dezelfde hoeveelheid)
streep je de gelijksoortige deeltjes tegen elkaar weg, omdat ze niet deelgenomen hebben aan de
reactie.

Spanningsreeks: in deze reeks staan metalen op de volgorde waarin ze in staat zijn andere metalen
uit hun verbindingen te verdrijven.

de spanningsreeks der metalen is de rangschikking van de metalen naar dalend reducerend
vermogen. Hoe meer een metaal naar links staat, hoe meer het oxideert.

In de spanningsreeks worden de metalen die links staan van waterstof en die dus relatief gemakkelijk
oxideren onedele metalen genoemd.

het standaard redoxpotentiaal:

De standaard redoxpotentiaal, of E° geeft aan hoe makkelijk een oxidator elektronen

opneemt. E° is een potentiaal, de eenheid ervan is dus Volt.

Hoe hoger de E° -waarde, hoe makkelijker elektronen naar die oxidator toegaan.

Hoe lager de E° -waarde, hoe makkelijker de reductor elektronen afstaat.
Hoe negatiever de standaard redoxpotentiaal, hoe groter de neiging is om elektronen af te staan en
hoe sterker de reductor is. Hoe positiever de standaard redoxpotentiaal, hoe sterker de oxidator.
wanneer je een negatieve en een positieve (of minder negatieve) redoxpotentiaal hebt, zullen van de
stof met het meest negatieve redoxpotentiaal elektronen verhuizen naar het minder negatieve
redoxpotentiaal.

De reactie van chloor met jodide laat zich op vergelijkbare wijze voorspellen.

De elektronen zitten bij het jodide-ion op +0.62 Volt en kunnen naar +1.36 Volt bij
chloor. De elektronen zullen verhuizen naar de meer positieve chloor.

Omgekeerd zal de reactie van chloride met jood niet doorgaan: immers de elektronen
zitten in het chloride-ion bij +1.36 Volt en jood kan slechts +0.62 Volt bieden.

Voor elektronen is dat geen verbetering, ze blijven dus zitten waar ze zitten.

sommige deeltjes zijn zowel reductor als oxidator. het hangt af van de omstandigheden en van de
aanwezigheid van bepaalde hulpstoffen of ze elektronen afstaan of opnemen.

het kan ook zijn dat een bepaalde stof tegelijkertijd als oxidator en als reductor fungeert. de stof
reageert dan met zichzelf. elektronen worden dan intern overgedragen. het ene ion in de stof staat
dan elektronen af aan een ander ion van de stof. dit heet een autoredoxreactie.



oxidatiegetallen: - kun je vinden in tabel 99 van de BINAS

- de getallen geven aan hoeveel elektronen een stof kan afstaan of opnemen.

- een positief getal staat voor het afstaan van elektronen en een negatief getal staat
voor het opnemen van elektronen

- oxidatiegetallen kunnen helpen bij het vinden van de reductors en de oxidators
doordat ze aangeven of stoffen elektronen afstaan of opnemen.

redoxreacties kunnen worden aangewend als productiebron van elektrische stroom waarbij
chemische energie wordt omgezet in elektrische energie.

galvanische elementen of volta-elementen: chemische stroombronnen.

elektrochemische cel: verzamelnaam voor batterijen en accu’s.

elektrolyt: Een vloeistof waarin elektronen vrij kunnen bewegen. Het gaat meestal om eenvoudige
zuren of basen, waarbij het zuur of de base gesplitst is in positieve en negatieve ionen.
verbindendend elektrolyt(zoutbrug): een zoutbrug is een geleidende verbinding tussen de twee
verschillende ruimtes in een elektrochemische cel.

halfcel: een batterij bestaat uit twee met elkaar verbonden ruimtes. deze ruimtes worden ook wel
halfcellen genoemd.

Pool: uiteinde van een batterij

Kathode: altijd de pool die elektronen opneemt.

bij een elektrochemische cel is de anode de negatieve pool en de kathode de positieve pool, omdat
de kathode elektronen opgenomen(oxidator) heeft en de anode die juist heeft afgegeven(reductor).

De bronspanning U, van een chemische cel is het meetbare potentiaalverschil tussen de twee
elektroden van een chemische cel op het moment dat deze geen stroom levert (meetbaar met
voltmeter) en staat ook aangegeven op elke batterij. Deze spanning kan ook theoretisch afgeleid
worden uit de normpotentialen van de overeenkomstige redoxkoppels van de samenstellende
halfcellen.

Algemeen geldt bij normomstandigheden:

Uy = E° kathode = £ anode
Het afstaan van elektronen gebeurt ook in een
elektrochemische cel, alleen vindt daar de

overdracht plaats via een stroomdraad.

Verplaatsing van elektronen door de draad is een
elektrische stroom:

Een elektrochemische cel of elektrische cel zet
chemische energie om in elektrische energie.

Een elektrochemische cel bestaat uit twee elektroden (of

polen) in een oplossing met vrije ionen.

Een stof waarvan de oplossing in water vrije ionen bevat,

heet een elektrolyt. Als de min-pool een onedel metaal is kan dit metaal zelf de
reductor zijn; de pool wordt dan aangetast.

Daar waar de reductor reageert, wordt de elektrode
negatief: de min-pool.

De elekironen gaan via de stroomdraad van de negatieve ; -
elektrode (- pool) naar de positieve elektrode (+ pool). Daar waar de oxidator reageert, wordt de elekirode positief:
de plus-pool.



elektrolyse: bij een elektrolyseproces gebruikt men een uitwendige spanningsbron om elektrische
stroom te laten vloeien door een elektrolytoplossing.

ELEKTROLYSE: elektrische energie wordt omgezet in chemische energie

pool positief (+) negatief (-)

elektrode anode kathode

reactietype oxidatie (Ox) reductie (Red)
reagens sterkste reductor (RED) sterkste oxidator (OX)
elektronenverplaatsing afgave elektronen opname elektronen

Onthoud: ENKEL elektrolyse is KNAP (kathode = negatieve pool, ancde = positieve pool).

galvaniseren: het proces waarbij door middel van elektrolyse een dun laagje metaal wordt
neergeslagen op een metalen voorwerp.

Voorbeelden van dergelijke processen zijn: vergulden (Au), vertinnen (Sn),
vernikkelen (Ni), verzilveren (Ag), verchromen (Cr) en verzinken (Zn). In de prakiijk
wordt met galvaniseren vaak verzinken bedoeld.

Het te galvaniseren object, bijvoorbeeld een sleutel, wordt verbonden met de
negatieve pool van een stroombron. De sleutel wordt vervolgens gedoopt in een
oplossing van een metaal-ion. In het geval van verzinken wordt een oplossing van
zink-ionen gebruikt. Omdat de sleutel negatief is geladen heeft deze een overschot
aan elektronen. Deze kunnen aan het oppervlak van de sleutel reageren met de zink-
ionen uit de oplossing. Hierbij ontstaat vast zink dat als een dun laagje zal neerslaan
op het oppervlak van de sleutel:

De batterij

Een batterij noemen ze een droge cel.
De buitenkant van de batterij (zink) is de negatieve pool en
de koolstofstaaf de positieve pool.

De eigenlijke oxidatie halfreactie is
gebaseerd op de reactie tussen MnO,
e (bruinsteen) en water.

= Als elektrolyt is een pasta van NH,CI
" - aanwezig.

e Voor de halfreactie met de reductor geldt:
Zn(s) = Zn** +2 ¢
Voor de halfreactie met de oxidator geldt:
2 MnO, (s) + H,0 (I) + 2 & — Mn,0, (s) + 2 OH

Een loodaccu bestaat uit meerdere cellen in

serie geschakeld.

Per cel zijn er twee loodplaten waarvan er

één bedekt is met PbO,. De loodplaat werkt — de loodaccu
als reductor en zorgt voor de vorming van de

negatieve pool. Het PbO, werkt als oxidator

en zorgt voor de vorming van de positieve

pool. De accu is gevuld met een zwavelzuur-

oplossing die dienst doet als elektrolyt.

Voor de halfreactie met de reductor geldt:
Pb (s) + SO,% (aq) — PbSO, (s) +2 e

Voor de halfreactie met de oxidator geldt:
PbO, (s) + SO, (aq) + 4 H* (aq) + 2 e — PbSO, (s) + 2 H,O ()




Na verloop van tijd zal de accu zijn uitgeput. De loodplaten zijn

dan geheel bedekt met lood(ll)sulfaat sulfaat. Het is mogelijk om een loodaccu weer
op te laden, dit kan door middel van elektrolyse. Als Is beide polen van een accu
worden verbonden met de overeenkomstige polen van een externe spanningsbron
(dynamo) dan zullen beide halfreacties in omgekeerde richting gaan verlopen. De
accu wordt op die manier weer opgeladen.

corrosie: is de scheikundige aantasting van materialen doordat hun omgeving op ze inwerkt, in het
bijzonder de aantasting van metalen door elektrochemische reacties. Aantasting door puur
mechanische invloeden, zoals schuren en breuk door een botsing of val worden niet als corrosie
aangemerkt.

Corrosie

Bescherming tegen corrosie door afdekken:

« Verf (bruggen, auto's, fietsen)

* Olie (fietsketting)

» Teerproducten, zoals Tectyl (onderkant auto)

* Glas (emaille)

« Laagje andere metalen metalen, verchromen (laagje chroom) en galvaniseren
(laagje zink). Blik is ijzer met laagje Tin.

De oxidelaag van deze metalen is ondoordringbaar en
beschermt het onderliggende metaal.

Galvanische of chemische cel Elektrolytische cel

levert elekirische energie
chemische energie — elekirische energie

verbruikt elekirische energie
elektrische energie —+ chemische energie

halfcel-reacties Zn—+Zn" +2e" cu™ +2e" ~ Cu Zn* +2e" ~2Zn Cu-+Cu™+2e"
pool negatief positief negatief positief
elektrode anode kathode kathode anode
halfreactietype oxidatie reductie reductie oxidatie
reagens (sterkste) reductor (sterkste) oxidator (sterkste) oxidator (sterkste) reductor
v;hm:; e -afgave e-opname e-opname e -afgave




