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   Typy reakcji chemicznych

1. Cel i zakres pracy 

Celem niniejszej pracy jest przedstawienie klasyfikacji reakcji chemicznych. 

Praca stanowi próbę usystematyzowania poszczególnych typów reakcji chemicznych oraz przedłożenia ich mechanizmów. 

2. Wstęp

          Reakcja chemiczna to każdy proces w wyniku którego następuje zrywanie i/lub powstawanie nowych wiązań chemicznych. Wszystkie procesy życiowe polegają na reakcjach chemicznych. Substancje wyjściowe w reakcji chemicznej noszą nazwę substratów. Substancje powstające  w reakcji chemicznej noszą nazwę produktów. Substraty i produkty reakcji obejmuje się nazwą reagentów.

                                2 Na + 2H2O  = 2NaOH + H2
                                      substraty            produkty

                                                      reagenty
            Reakcjom chemicznym towarzyszą różne objawy. Są one konsekwencją zarówno 

właściwości chemicznych, jak i fizycznych produktów i substratów.                               Przemianie substratów  w produkty reakcji towarzyszą efekty energetyczne, czyli przepływ energii od reagentów do ich otoczenia lub w kierunku odwrotnym: z otoczenia do reagentów. W poznanych dotychczas zjawiskach przyrodniczych energia może być przekazywana z ciała do ciała dwoma sposobami. Pierwszy sposób jest zwany cieplnym przepływem energii lub wymianą energii na sposób ciepła i ma miejsce wówczas, gdy kontaktują się ciała o różnych temperaturach, dzięki czemu jedno ciało ogrzewa drugie ciało.                                            Drugi sposób, tzw. mechaniczny przepływ energii, zwany też wymianą energii na sposób pracy, polega na tym, że jedno ciała wprawia w ruch inne ciało. Każdej reakcji towarzyszy cieplny przepływ energii ( tzw. efekt termiczny), a niektórym reakcjom towarzyszy również przepływ mechaniczny (tzw. efekt mechaniczny). 

    Oprócz efektu termicznego, reakcji może towarzyszyć efekt mechaniczny. Ma on miejsce wówczas, gdy łączna objętość substratów (Vs) różni się od łącznej objętości produktów (Vp). Jeżeli Vp>Vs , jak w reakcji metalu z kwasem, to reagenty mogą wykonywać pracę na otoczeniu, powodując- na przykład- ruch tłoka. Dzięki temu zjawisku działają silniki spalinowe. Im bardziej objętość produktów przewyższa objętość substratów, tym gwałtowniej przebiega reakcja; przy bardzo dużej różnicy objętości dochodzi do reakcji wybuchowej.   Gdy Vp<Vs, wówczas mechaniczny przepływ energii następuje od otoczenia do reagentów,             a reakcja przebiega spokojnie. 

    Reakcji chemicznej może towarzyszyć efekt elektryczny. Jest to szczególny przypadek mechanicznego przepływu energii, zwany pracą elektryczną, polegający na wprawieniu         w ruch elektronów w przewodniku metalicznym. Zjawisko to zostało wykorzystane                   w ogniwach. Energia przepływa od reagentów umieszczonych w ogniwie do odbiornika,: żarówki, radia, itp.

Niektórym reakcjom towarzyszą efekty optyczne (płomień, błysk) lub akustyczne (trzask, huk). Niekiedy efekty te mogą być niebezpieczne dla zdrowia i życia. 

       Każdą reakcję chemiczną możemy zaklasyfikować do różnych grup stosując różne kryteria. Najczęściej stosowane kryteria podziału reakcji chemicznych to ogólny sposób otrzymania produktów (synteza, analiza, wymiana...), ogólny mechanizm procesu (łańcuchowa, równoległa, następcza...), zmiany energetyczne (endo- i egzoenergetyczne), przebieg reakcji (nieodwracalne i odwracalne, samorzutne...) itp.

3. Podział podstawowy reakcji chemicznych [7,15]       

                                     REAKCJE CHEMICZNE

 SYNTEZA               ANALIZA                        WYMIANA                                     A+B = AB                             AB = A+B                                                     

                                                            POJEDYNCZA                PODWÓJNA                                   .                                                            A +BC=AC+B               AB+CD=AD+BC    

3.1.) Reakcje syntezy (łączenia) - to reakcje, w których z dwu lub kilku substancji prostszych powstaje jedna substancja bardziej złożona o odmiennych właściwościach chemicznych  i fizycznych. Reakcje syntezy  zachodzą według schematu:
                                                               A + B = AB

A,B- reagenty biorące udział w reakcji chemicznej

Wybrane przykłady reakcji syntezy:                                                                                                        2Na + Cl2 = 2NaCl                                                                                                                 2Mg + O2 = 2MgO

2Na + O2 = Na2O2                                                                                                                        SO2 + H2O = H2SO3                                                                                                                CaO + H2O = Ca(OH)2      

K + O2 = KO2
S + O2 = SO2
P4O10 + 6H2O = 4H3PO4
Fe + S = FeS

KO2 + K = K2O2
K2O2 + 2K = 2K2O

3.2.) Reakcje analizy (rozkładu)- to przemiany, w których z jednej substancji złożonej tworzą się dwie lub kilka substancji prostszych różniących się od substratu właściwościami fizycznymi i chemicznymi. Analiza jest odwrotnością reakcji syntezy  i zachodzi według schematu:

                                                                  AB = A + B

A,B- reagenty biorące udział w reakcji chemicznej

Wybrane przykłady reakcji analizy:   

2HgO = 2Hg + O2     

2H2O2 = 2H2O + O2                                                                                                         2Ca(NO3)2 = 2CaO + 4NO2 + O2          

.                

                 temperatura                                                                                                                                           CaCO3 ===== CaO + CO2 (                                                                                                                                            Cu(OH)2 = CuO+H2O         

(NH4)2Cr2O7=Cr2O3+N2+4H2O

3.3.) Reakcje wymiany-  są najczęściej spotykanym typem reakcji. W procesie tym następuje wymiana składników pomiędzy substancjami reagującymi np. 

a) Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2                                                  

b) CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2(   + Na2SO4             

Wyróżnia się przy tym reakcje wymiany pojedynczej i  reakcje wymiany podwójnej.     

A) Wymiana pojedyncza (reakcja wypierania) jest reakcją, w której z jednego związku chemicznego i jednego pierwiastka powstaje inny związek chemiczny i inny, mniej aktywny pierwiastek Reakcja wymiany pojedynczej zachodzi według schematu:

                                                                A+ BC =AC+ B

A,B,C- reagenty biorące udział w reakcji chemicznej

Wybrane przykłady reakcji wymiany pojedynczej:                                                                                            Fe + 2HCl = FeCl2 + H2(                                                                                                             Mg + 2HCl = MgCl2 + H2(                                                                                                         2K + 2H2O = 2KOH + H2(                                                                                                           Hg(NO3)2 + Zn = Zn(NO3)2 + Hg  

2CH3CH2OH + 2Na= 2 CH3CH2ONa + H2(            

Mg + CO2 = MgO + C          

Fe+CuSO4=FeSO4+Cu                                                                                                                                                                Analizując powyższe równania reakcji chemicznych, możemy stwierdzić, że we wszystkich przypadkach reaguje substancja prosta z substancją złożoną, a ich produktami są nowe substancje proste oraz nowe substancje złożone.     

B) Wymiana podwójna jest reakcją, w której biorą udział dwa związki chemiczne i jako produkty powstają nowe dwa związki. Reakcja wymiany podwójnej zachodzi według schematu:
                                                             AB+ CD = AD+ BC

A,B,C,D- reagenty biorące udział w reakcji chemicznej
Wybrane przykłady reakcji wymiany podwójnej:                                                                        NaCl + AgNO3 = AgCl (  + NaNO3                                                                                           Pb(NO3)2 + H2SO4 = PbSO4 ( + 2KNO3                                                                                                                                       W powyższych przykładach dwie sole reagowały ze sobą- tworzyły się dwie nowe sole           i w obu przysadkach były to sole trudno rozpuszczalne w wodzie.   

MgO + 2HCl = MgCl2 + H2O                                                                                                    2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O                        

Wypieranie słabych kwasów z ich soli przez kwasy mocniejsze to także reakcje wymiany podwójnej np.                                                                                                                              Na2CO3                   +          H2SO4       =              Na2SO4           +              H2CO3                                                                                      CH3COOK             +          HCl            =              KCl                +              CH3COOH    

sól słabego  kwasu         mocny kwas           sól mocnego kwasu                słaby kwas

Do reakcji wymiany podwójnej należą również reakcje soli słabych zasad z mocnymi zasadami n np.                                                                                                                                        NH4Cl                    +           KOH           =            NH3 . H2O         +           KCl

sól słabej zasady             mocna zasada              słaba zasada                  sól mocnej zasady

4. Podział reakcji chemicznych ze względu na efekty                                energetyczne [4,5,16]

    Wszystkim reakcjom chemicznym  towarzyszy wydzielanie lub pochłanianie energii. 
                                                           REAKCJE  CHEMICZNE

                             EGZOENERGETYCZNE                      ENDOENERGETYCZNE            

        Reagenty biorące udział w danej reakcji chemicznej nazwano układem, a otaczającą go przestrzeń otoczeniem.                                                                                                          Reakcje chemiczne możemy podzielić ze względu na towarzyszące im efekty energetyczne na:                                                                                                                                                4.1.)   Reakcje egzoenergetyczne – to takie, w których następuje wydzielanie energii               z układu do otoczenia. W tego typu reakcjach  energia wewnętrzna substratów jest większa od energii wewnętrznej produktów. W wypadku, gdy energia z układu do otoczenia jest przekazywana na sposób ciepła mówimy, że zachodzą reakcje egzotermiczne. Ilość przekazanej energii zależy od ilości substratów.  Ponieważ, pod stałym ciśnieniem, wydzielone ciepło odpowiada zmniejszeniu entalpii, procesowi egzotermicznemu zachodzącemu pod stałym ciśnieniem towarzyszy zmniejszenie entalpii
 ((H  jest mniejsze od zera)     

Typową reakcją egzotermiczną jest na przykład synteza wody: 

2H2(g) + O2(g) = 2H2O(c )   (H= -286kJ/mol co oznacza, że podczas tworzenia ciekłej wody    z gazowych substratów wydziela się ciepło w ilości 286kJ na mol produktu.

Zatem podczas reakcji egzotermicznej układ reakcyjny się rozgrzewa, jak to się dzieje podczas reakcji katalitycznego rozkładu nadtlenku wodoru, kiedy temperatura mieszaniny reakcyjnej rośnie tak bardzo, że woda zawarta w roztworze H2O2 zaczyna intensywnie parować: 2H2O2 =   2H2O2 + O2    

Przykładem reakcji egzotermicznej jest również reakcja  potasu z wodą:                                2K + 2 H2O= 2KOH + H2 . Ciepło wydzielające się w tej reakcji powoduje stopnienie kawałka potasu, dlatego na powierzchni wody przemieszcza się kropla metalu. Powstający w reakcji wodór reaguje z tlenem zawartym w powietrzu  i ulega zapaleniu.                                       
Reakcje egzotermiczne są częściej spotykane od  endotermicznych  i przebiegają według ogólnego równania:   substraty = produkty + energia wydzielona na sposób ciepła.                                                                                                                                    Procesy spalania są egzotermiczne. Reakcje dostarczające nam energii to zwykle reakcje spalania paliwa węglowodorowego w tlenie, prowadzące do powstania tlenku  węgla (IV)        i wody. Przykładem takiej reakcji jest spalanie gazu ziemnego, którego głównym składnikiem jest metan:  CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O                (H=  - 890,6 kJ/mol                

Spalanie zawsze rozpoczyna się dopiero po ogrzaniu substancji, czyli po przekroczeniu temperatury zapłonu..  Ogrzanie do temperatury zapłonu jest równoznaczne z uzyskaniem przez cząsteczki energii aktywacji. Silnie egzotermiczny proces spalania acetylenu, wymaga zapoczątkowania reakcji przez zapalnie pierwszej porcji, później reakcja zachodzi już samoczynnie z wydzieleniem dużej ilości ciepła i światła:
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      Typowym procesem egzotermicznym jest reakcja termitowa- redukcja tlenku metalu przez glin:   2Al + Fe2O3= Al2O3 + 2Fe                                                                                                                                                                                                                                         

W reakcji tej wydziela się tak duża ilość ciepła, że stosuje się ją do spawania stalowych szyn.

Reakcja termitowa może wystąpić samoistnie . Jednak najczęściej trzeba do niej doprowadzić przez wcześniejsze podgrzanie termitu do temperatury zapłonu. W tym celu stosuje się inicjator z magnezu, potasu, siarki, lub różnych soli utleniających (tzw. saletr). Przykładowym materiałem zapłonowym jest mieszanka nadtlenku baru z magnezem.

     Reakcją egzoenergetyczną jest również rozkład dichromianu (VI) amonu.                          Po zapoczątkowaniu procesu rozkład soli przebiega z wydzieleniem dużej ilości ciepła            i światła. Z wnętrza mieszaniny reakcyjnej wydobywa się duża ilość iskier i szarozielonego proszku –jest to tlenek chromu(III), a reakcję rozkładu soli zapisujemy równaniem: 

                                          (NH4)2Cr2O7 =  Cr2O3 + N2 + 4H2O 

4.2.) Reakcje endoenergetyczne –to takie, w których następuje pochłonięcie energii.    

W reakcji endoenergetycznej energia wewnętrzna substratów jest mniejsza od energii wewnętrznej produktów; do swojego przebiegu potrzebują dostarczenia energii z zewnątrz.  W wypadku, gdy energia z otoczenia do układu jest przekazywana na sposób ciepła mówimy, że zachodzą reakcje endotermiczne. Pod stałym ciśnieniem, absorpcja ciepła powoduje wzrost  entalpii; procesowi endotermicznemu zachodzącemu pod stałym ciśnieniem towarzyszy więc wzrost entalpii ((H  większe od zera). Reakcja otrzymywania tlenku azotu(II) z pierwiastków jest procesem endotermicznym:   N2+ O2 = 2NO    (H = 91kkJ/mol czyli do syntezy 1mola NO trzeba dostarczyć energii w postaci energii na sposób ciepła.                                    Procesem endoenergetycznym jest również synteza amoniaku z pierwiastków:                         N2(g) + 3H2(g)= 2NH3(g)     (H= 92kJ/mol

W większości endotermicznych reakcji chemicznych następuje absorpcja tylko stosunkowo niewielkiej ilości ciepła. Reakcje endotermiczne są rzadziej spotykane od egzotermicznych     i przebiegają według ogólnego równania: substraty + energia jako ciepło = produkty. 

          Rozpuszczanie substancji może być procesem egzotermicznym lub endotermicznym; efekt cieplny może być w tym przypadku mały lub duży, zależnie od rodzaju substancji rozpuszczonej i rozpuszczalnika. Na przykład tzw. „ błyskawiczny zimny kompres” zawiera wodę i azotan (V) amonu- NH4NO3 w dwóch oddzielnych opakowaniach.  Po rozerwaniu rozdzielającej je ścianki azotan (V) amonu rozpuszcza się w wodzie, pochłaniając dużą ilość ciepła. Jest to przykład procesu endotermicznego. Natomiast w wyniku zmieszania kwasu siarkowego (VI) z wodą wywiązuje się duża ilość ciepła, co może wywołać nawet wrzenie roztworu; rozpuszczanie kwasu siarkowego(VI) w wodzie jest więc procesem egzotermicznym.                  

             Entalpię danej reakcji można określić, mierząc dokładnie ciepło wydzielone lub pochłonięte w tej reakcji i odnosząc je do 1 mola któregoś z reagentów. Na przykład w reakcji CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g)                 (H= 1206,6kJ/mol CaCO3

Ilość ciepła wymienianego w reakcji można także zaznaczyć w równaniu reakcji:         CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g) - 1206,6kJ, co oznacza, że w reakcji rozkładu 1mola  CaCO3 powstaje 1mol CaO, 1 mol CO2  i pochłanianych jest 1206,6 kJ ciepła.

Łatwiej jest obliczyć entalpię reakcji posługując się wartościami entalpii reakcji pokrewnych. Na przykład możemy obliczyć jaka jest entalpia reakcji : CaO(s) + CO2(g) = CaCO3(s) ,  jeżeli dla reakcji odwrotnej: CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g)         (H= 1206,6kJ/mol CaCO3.
Ponieważ w reakcji rozkładu CaCO3 na każdy mol tej substancji zużywanych jest 1206,6 kJ ciepła, to tyle samo ciepła wydziela się podczas syntezy 1 mola CaCO3. Zatem :

CaO(s) + CO2(g) = CaCO3(s)    (H = -1206,6k J/mol CaCO3.
        Entalpię danej reakcji możemy również obliczyć na podstawie entalpii kilku innych reakcji. Dla przykładu chcemy obliczyć efekt energetyczny reakcji spalania węgla do tlenku węgla (IV):  C (s) + O2(g) = CO2(g) znając wartość entalpii reakcji spalania węgla do tlenku węgla (II) oraz utleniania tego tlenku do tlenku węgla (IV):

2C(s) + O2(g) = 2CO(g)                                                (H1= -110, 53 kJ/ mol CO

2CO(g) + O2(g) = 2CO2 (g)                                          (H2= -282, 98 kJ/mol CO2
Można zapisać następujący cykl termochemiczny:

                                                      (Hx
           C(s) + O2(g)                                                                            CO2 (g)                                          


                           (H1                                                          (H2
                                             CO(g) +1/2 O2(g)
Okazuje się, że efekt energetyczny przemiany C i O2 w CO2 jest zawsze taki sam, niezależnie od tego, czy przechodzimy od substratów do produktu na drodze jednej przemiany, czy kilku. Jest to treścią jednego z praw termochemicznych  - prawa Hessa: 

Całkowite ciepło pobrane lub oddane w reakcjach chemicznych nie zależy od drogi, którą biegnie reakcja , a jedynie od stanu początkowego i końcowego. 

Na podstawie prawa Hessa dla procesów ujętych w przedstawionym wyżej przykładowym cyklu termochemicznym możemy napisać:    (HX=  (H1 +  (H2    , czyli                               (H= -393,51 kJ/ mol CO2
           Drugie prawo termochemiczne to prawo Lavoisiera- Laplace’a :

Ciepło danej reakcji i ciepło reakcji przebiegającej w kierunku przeciwnym różni się tylko znakiem, np.: CO(g) + H2O(g) = CO2(g) + H2(g)                              (H0 
= -39,1kJ/mol

                      CO2(g) + H2(g) = CO(g) + H2O(g)                            (H0= +39,1 kJ/mol

Na przykład możemy obliczyć entalpię reakcji: C3H6(g) + H2(g) = C3H8(g) znając entalpię spalania następujących substancji:  

a. H2(g) + 1/2O2(g) = H2O(c)                                                                            ( H0a= -258,8kJ/mol

b. C3H6(g) + 41/2 O2(g) = 3CO2(g) + 3H2O(c)                                                   (H0b= -2058,5kJ/mol 

c. C3H8(g) + 5O2(g) = 3CO2(g) + 4H2O(c)                                                        (H0c= -2220,0kJ/mol

Zgodnie z prawem Lavoisiera- Laplace’a można przekształcić równanie c w c’ zamieniając stronami:   c’= 3CO2(g) + 4H2O(c) =  C3H8(g) + 5O2(g)                                  (H0c’= +2220,0kJ/mol  

Dodając stronami równania a,b,c’ otrzymujemy równanie, dla którego efekt energetyczny chcemy oznaczyć:         a.   H2(g) + 1/2O2(g) = H2O(c)    

                                       b.  C3H6(g) + 41/2 O2(g) = 3CO2(g) + 3H2O(c                                                                                                 

                                       c’. 3CO2(g) + 4H2O(c) =  C3H8(g) + 5O2(g
                                           C3H6(g) + H2(g) =  C3H8(g)

       (H0X=    (H0a+    (H0b    +     (H0c’

       (H0X= -285,8kJ/mol + (- 2058,5kJ/mol) + 2220,0kJ/mol = -124, 3kJ/mol

Reakcja uwodornienia propenu jest zatem reakcją egzoenergetyczną. 

5. Reakcje chemiczne przebiegające ze zmianą stopnia utleniania  

     i bez zmiany stopnia utleniania [2, 5, 15, 17] 

5.1.) Reakcje utleniania- redukcji to reakcje, w których wzrasta stopień utleniania jednych atomów kosztem spadku stopnia utleniania innych atomów występujących w reakcji. Związane jest to z przeniesieniem elektronów od jednego reagenta do drugiego, powodując zmianę stopni utleniania reagujących atomów lub jonów.                                                                     W każdej reakcji utleniania-redukcji liczba elektronów oddanych przez atom (atomy) jednego pierwiastka musi  być równa liczbie elektronów pobranych przez atom (atomy) drugiego pierwiastka.                                                                                                                                      W reakcjach utleniania-redukcji zmieniają się stopnie utleniania reagentów:                             -w procesach utleniania następuje podwyższenie stopnia utleniania reduktora;                           -w procesach redukcji następuje  obniżenie stopnia utleniania utleniacza. 

Stopień utleniania pierwiastka w danym związku chemicznym jest to liczba pobranych lub oddanych przez jego atom elektronów, przy założeniu, że wszystkie wiązania w cząsteczce tego związku są jonowe. Stopnie utleniania oznacza się rzymskimi cyframi (wyjątek liczba 0  i wartości ułamkowe) i zapisuje nad symbolem pierwiastka. Stopnie utleniania dla poszczególnych pierwiastków określa się na podstawie określonych reguł:                                                                                                                                                                                                                                                                                    

                                                                                                                                                 0     0        0        0      0        

1) Pierwiastkom w stanie wolnym przypisuje się stopień utleniania 0, np. Al, Cl2, O2, H2, Fe. 2) Suma stopni utleniania wszystkich atomów, wchodzących w skład związku chemicznego, wynosi 0, a wchodzących w skład jonu jest równa ładunkowi tego jonu, np.                        

   II -II                     IV–II                                                                                                                                   Al2S3,           CO2,                                                                             -II          -II             -II                                                                                3) Tlen w większości związków ma stopień utleniania –II, np.  H2O, CaO, Mg(OH)2.                    

                                                                                     -I                                              -1/2                                                                     II                                                                                                                        Wyjątek stanowią nadtlenki np. H2O2, ponadtlenki np. KO2 oraz związki z fluorem np. OF2       

                                                                                                              -I.         –I         -I         -I                                                                                                                                                     4) Fluor przyjmuje stopień utleniania –I, np. OF2, CaF2, HF, SiF4.                 I            I                                           5) Wodór w większości związków przyjmuje stopień utleniania I., np. NH3, CH4.–I            -I                 Wyjątek stanowią niektóre wodorki, np. litowców i berylowców                       NaH, CaH2.   

                                                                                                                                                                    I              I                                                 6) Litowce w związkach chemicznych mają stopień utleniania I, np. K2O, NaCl zaś berylowce 
                   II            II                                                                                                                                                                                                                II, np. CaO, MgSO4.                                                                                                                     7) Stopień utleniania niemetalu wchodzącego w skład jonu reszty kwasowej, jest taki sam, jak stopień utleniania tego niemetalu w odpowiednim kwasie, np.                  

   V                     V                   VI                 VI                                                                                                                                                HNO3, Cu(NO3)2, H2SO4, Ag2SO4.      

      Reakcje utleniania i redukcji możemy prześledzić na przykładzie reakcji cynku z kwasem solnym:    2HCl + Zn   =   ZnCl2 + H2
                 2H+  + Zn    =   Zn2+  + H2    

Z zapisu jonowego wynika, że pomiędzy cynkiem a jonami wodorowymi zachodzi wymiana elektronów. Cynk, stając się jonem Zn2+, traci 2 elektrony: Zn =  Zn2+ + 2·e   a jon wodorowy, przyjmując elektrony staje się atomem: H+ + e  =  H

Ponieważ wodór tworzy cząsteczkę H2, zapis przyjęcia przez niego elektronów przyjmuje postać:    2H+ + 2·e   =  H2

W powyższej reakcji następuje zmiana stopni utleniania reagentów:                                 

                                                I     -I          0            II    -I           0

                                             2HCl + Zn  =  ZnCl2 + H2
                                                0            II              

Proces zapisany równaniem Zn=  Zn2+ + 2·e  jest procesem utleniania cynku, zaś proces      

                                                         I                            0                                                      

zapisany równaniem  2H+ + 2·e   =  H2  jest procesem redukcji jonów wodorowych.

           Proces utlenienia polega na oddawaniu elektronów, co zawsze prowadzi  do podwyższenia stopnia utleniania pierwiastka Proces redukcji polega na pobieraniu elektronów, co zawsze powoduje obniżenie stopnia utleniania. Procesowi utleniania towarzyszy proces redukcji; niemożliwa jest reakcja polegająca wyłącznie na redukcji lub wyłącznie na utlenianiu, np. 2Mg + O2 = 2MgO                                                                                                                                                                                                                                                                                .                                                                         0                           II                                                                                                                                        proces utleniania magnezu :     Mg –2· e=  Mg                  

                                              reduktor                                                                                                      

.                                                                        0                              -II                                                                                                             proces redukcji tlenu:              O2 + 2.2e =  2O    

                                           utleniacz                                                                                                     Dokonując elektronowej interpretacji przebiegu tej reakcji można stwierdzić, że magnez podwyższył stopień utleniania z 0 do II, czyli oddał dwa elektrony, natomiast atomy tlenu pobrały elektrony i pierwiastek ten obniżył stopień utleniania z 0 do –II. Magnez przekazał elektrony tlenowi- spowodował jego redukcję, czyli w tej reakcji spełnił rolę reduktora.  Tlen natomiast odwrotnie: pobrał elektrony od atomu magnezu, czyli spowodował jego utlenianie, a więc w tej reakcji spełnił funkcje utleniacza.  Podsumowując, utleniacz to biorca elektronów, a reduktor to dawca elektronów. Utleniacz to substancja powodująca utlenienie  w reakcji utleniania-redukcji. Utleniaczami mogą być jony, pierwiastki lub związki. Reduktor to substancja powodująca redukcję   w reakcji utleniania-redukcji.  Te pierwiastki, które mają małą elektroujemność (wykazują tendencje do oddawania elektronów) spełniają funkcje dobrych reduktorów, które mają dużą elektroujemność (wykazują tendencje do pobierania elektronów) spełniają funkcje utleniaczy. 

Poniżej przedstawiono przykłady utleniaczy i reduktorów:

                                                               utlenianie

                                                                             0                                   0                II   -II                                                                                                         
                                              2Mg          +          O2    =     2MgO      

                                           reduktor               utleniacz


                                                                                   redukcja

                                                                  utlenianie


                                               2Na          +          Cl2    =     2NaCl

                                           reduktor               utleniacz

                                                                                     redukcja

Biorcę elektronów nazywa się utleniaczem, a dawcę elektronów- reduktorem.

         Najczęściej stosowanymi w laboratoriach utleniaczami i reduktorami są związki zawierające pierwiastki łatwo zmieniające swój stopień utleniania. Zazwyczaj pierwiastki takie mogą przyjmować kilka stopni utleniania, dzięki czemu biorą udział w różnorakich reakcjach utleniania- redukcji. Do najpopularniejszych utleniaczy i reduktorów zaliczamy związki manganu, chromu  i siarki.

          Konfiguracja elektronowa manganu i związana z nią duża liczba elektronów walencyjnych:  Mn: 1s2  2s2  2p6  3s2  3p6  3d5  4s2 świadczy o możliwości przyjmowania przez mangan  bardzo różnorodnych stopni utleniania. Pierwiastek ten tworzy związki,               w których przyjmuje stopień utleniania od II do VII. Najtrwalsze i najczęściej spotykane są związki, w których mangan ma II, IV i VII stopień utlenienia. 

     Najczęściej spotykanym i stosowanym, zwłaszcza jako utleniacz, związkiem             manganu (VII) jest sól potasowa kwasu manganowego (VII), czyli manganian (VII) potasu KMnO4.  Jest to ciemnofioletowe ciało stałe, dobrze rozpuszczalne w wodzie. Zdolności utleniające tego związku bardzo silnie zależą od pH roztworu. 

          Odbarwienie roztworu w probówce zawierającej zakwaszony roztwór               manganianu (VII) potasu świadczy o powstaniu związku manganianu (II), którego roztwór jest bezbarwny. Proces możemy zapisać za pomocą równania:

                          redukcja 


          VII                       IV                                              II                          VI

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4   = 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O


                                               utlenianie 

   VII                       II

Mn + 5e = Mn / +5 · 2 = +10
  IV               VI

S – 2e = S       / -2 · 5 = -10

KMnO4 pełni tu funkcję utleniacza, a K2SO3 funkcję reduktora. W związku tym stopień utleniania zmienia siarka, wchodząca w skład reszty kwasowej. Podczas reakcji utleniania siarka przechodzi na VI stopień utlenienia.

Mangan (VII) w środowisku kwaśnym zredukował się do II stopnia utlenienia. 

       Brązowy osad utworzony w probówce z obojętnym roztworem manganianu (VII) potasu jest osadem tlenku manganu (IV). Proces utlenienia siarczanu (IV) potasu w tym środowisku możemy zapisać za pomocą równania:                                                                                                                                           

                       redukcja 

           VII                        IV                                    IV                      VI

2 KMnO4 + 3K2SO3 + H2O   = 2MnO2 + 3K2SO4 + 3KOH


                                               utlenianie 

   VII                      IV

Mn + 3e = Mn / +3 · 2 = +6
  IV                VI

S – 2e = S       / -2 · 3 = -6

W reakcji tej także KMnO4 pełni funkcje utleniacza, a K2SO3– funkcje reduktora, natomiast mangan (VII) w środowisku obojętnym zredukował się do IV stopnia utlenienia. 

         Nieco bardziej złożony proces zachodzi w środowisku zasadowym. Zielony roztwór powstający w pierwszym momencie reakcji szybko zmienił kolor, zmętniał i zaczął się                 z niego wytrącać brunatny osad. Osadem tym jest tlenek manganu (IV), natomiast początkowy zielony roztwór był roztworem manganianu (VI) potasu K2MnO4. Wskazuje to jak nietrwałe są związki manganu na pozostałych stopniach utleniania. 

Równanie reakcji powstawania manganianu (VI) potasu: 

                            redukcja 

          VII                      IV                                                 VI                   VI

2 KMnO4 + K2SO3 + 2KOH   = 2K2MnO4 + K2SO4 + H2O


                                               utlenianie 

   VII                       VI

Mn + 1e = Mn  / +1 · 2 = +2
  IV                VI

S – 2e = S       / -2 · 1 = -2

W środowisku zasadowym następuje redukcja związku manganu (VII) do związku           manganu (VI).

         Właściwości utleniające i redukujące substancji złożonych zależą od zarówno pH roztworu , jak i od zmieniającego się w czasie reakcji stopnia utlenienia atomu. Mangan może pełnić zarówno rolę utleniacza, jak i reduktora, w zależności od stopnia utlenienia.                   W manganianie (VII) potasu KMnO4 mangan jest na najwyższym, VII stopniu utlenienia i nie może już oddawać elektronów, więc będzie pełnił funkcje biorcy elektronów, czyli utleniacza. W siarczanie (VI) manganu (II) MnSO4 mangan może łatwo oddać elektrony, będzie więc 

w reakcjach pełnił rolę reduktora. W tlenku manganu (IV) MnO2 mangan ma IV stopień utlenienia, może więc zarówno oddawać jaki i pobierać elektrony. Będzie zatem pełnić obie funkcje: albo utleniacza, albo reduktora, zależnie od substancji z którymi będzie reagować .

           Chrom podobnie jak mangan tworzy związki, w których przyjmuje różne stopnie utlenienia. Ponieważ właściwości utleniające i redukujące związku zależą od stopnia utleniania pierwiastka biorącego udział w wymianie elektronów, związki chromu (II) wykazują właściwości silnie redukujące, natomiast związki chromu (VI) mają właściwości silnie utleniające.  

W najbardziej trwałych związkach chrom przyjmuje III lub VI stopień utleniania. Związki chromu mają różne zabarwienie w zależności od stopnia utlenienia pierwiastka. Stałe związki chromu (II) są zazwyczaj ciemnozielone. 

        Znanym środkiem utleniającym jest dichromian (VI)  potasu K2Cr2O7. 

Właściwości utleniające związków chromu zależą od pH. Związki chromu (VI) są bardzo dobrymi utleniaczami w środowisku kwaśnym i dużo słabszymi utleniaczami w środowisku zasadowym. 

                                 redukcja 

                                   VI                        IV                III                                VI

4 H2SO4 + K2Cr2O7 + 3K2SO3  = Cr2(SO4)3 + 4K2SO4 + 8H2O

                                                         utlenianie
   VI                  III

Cr + 3e = Cr      / +3 · 2 = +6
  IV               VI

S – 2e = S         / -2 · 3 = -6

W czasie reakcji nastąpiła redukcja związku chromu z VI do III stopnia utleniania. Dichromian (VI) potasu pełnił funkcje utleniacza, natomiast siarczan (IV) potasu był reduktorem.

                Typowymi reakcjami utleniania- redukcji są reakcje kwasów z metalami. Przebiegają one w różny sposób, w zależności od użytego metalu i kwasu. Wśród metali wyróżniamy bowiem metale aktywne, np. sód, mniej aktywne np. cynk, i metale o niewielkiej aktywności, jak srebro.

W reakcji większości kwasów z metalami utleniaczem jest jon wodorowy, natomiast metal jest  reduktorem.

                         utlenianie


                         0            I    -I        II    -I           0

                     Zn + 2HCl= ZnCl2 + H2 


                                      redukcja

     I                           0

2H + 2·1e = 2H          / +2 · 1 = +2
    0                    II

Zn– 2e = Zn               / -2 · 1 = -2

          Nieco inny przebieg będzie miała reakcja cynku z stężonym kwasem siarkowym (VI).          W reakcji tej nie wydzielił się wodór, ale tlenek siarki (IV):

                               utlenianie

                           VI              0           II                IV

             2H2SO4 + Zn = ZnSO4 + SO2 + 2H2O

                utleniacz  reduktor


                                  redukcja

 VI                IV           

S + 2e = S                / +2 
    0                   II

Zn– 2e = Zn            / -2 

Takie kwasy jak kwas siarkowy (VI), w których funkcje utleniacza może pełnić nie tylko jon wodorowy, ale również reszta kwasowa, nazywamy kwasami utleniającymi. Znanym kwasem utleniającym jest również kwas azotowy (V). 

     Kwasy utleniające mogą reagować także z metalami o niewielkiej aktywności. O metalach takich mówimy, że są słabymi reduktorami. Kwas azotowy (V), będący kwasem                     o właściwościach silnie utleniających, może reagować z metalami, które nie wypierają wodoru  z kwasów. Dzieje się tak ponieważ w reakcji tej rolę utleniacza pełni reszta kwasowa kwasu azotowego (V), a nie jon wodorowy.  

Kwas azotowy (V) jest jeszcze jednym przykładem utleniacza, którego właściwości utleniające zależą od warunków reakcji. Produkty reakcji tego kwasu zależą od doboru metalu oraz stężenia kwasu. Możliwymi produktami reakcji redukcji kwasu azotowego (V) są między innymi: NO2, NO, N2O, N2 i NH4+
          Podczas reakcji z miedzią może się wydzielać tlenek azotu (II) lub tlenek azotu (IV), zależnie od stężenia użytego kwasu. Jeżeli zastosuje się kwas stężony, w reakcji tworzy się tlenek azotu (IV), zgodnie z równaniem:

                                    redukcja

   0                              V                  II                           IV

Cu      +       HNO3 = Cu(NO3)2 + 2 NO2( + 2H2O

reduktor              utleniacz


                utlenianie

 V                   IV

N + 1e = N          / +1 · 2 = +2
  0                    II

Cu– 2e = Cu       / -2 · 1 = -2

       Jeśli jednak zastosujemy rozcieńczony kwas azotowy (V), to produktem redukcji tego kwasu jest tlenek azotu (II), zgodnie z równaniem:

               3Cu  +   8HNO3 =3Cu(NO3)2 + 2 NO( + 4H2O

Reakcja rozcieńczonego kwasu azotowego (V) z cynkiem prowadzi do powstania N2O zgodnie z równaniem: 

               4Zn + 10HNO3 = 4Zn(NO3)2 + N2O( + 5H2O

Jeżeli zaś w reakcji kwasu azotowego(V) z cynkiem mają powstać jony amonowe, należy zastosować rozcieńczony kwas azotowy(V) z dodatkiem kwasu siarkowego (VI) jako źródła brakujących jonów wodorowych:

                4Zn + NO3- + 10H+  = 4Zn2+ + NH4+ + 3H2O

Właściwości utleniające kwasu azotowego (V) i jego soli przejawiają się także w stosunku do niemetali:

                   4KNO3 + 5C = 2K2CO3 + 2N2 + 3CO2
              Podobnie zachowuje się miedź wobec innych kwasów, np. stężonego kwasu siarkowego (VI):

                  Cu + 2H2SO4  = CuSO4 + SO2 + 2H2O

            Metale podczas reakcji chemicznych oddają elektrony, czyli utleniają się. Metale różnią się między sobą właściwościami redukującymi, czyli zdolnością do przechodzenia         w stan jonowy. Takie metale, jak sód czy potas są silnymi reduktorami, o tak dużej łatwości uwalniania się, że muszą być przechowywane bez dostępu powietrza. Natomiast złoto jest tak mało aktywnym metalem, że nie reaguje z większością nawet silnych utleniaczy. 

	Stopień aktywności 
	  Pierwiastek 
	    Równanie reakcji połówkowej

	metale bardzo aktywne, czyli silne reduktory

(aktywność metalu rośnie

metale słabo aktywne, czyli słabe reduktory


	1. Lit

2. Potas

3. Bar

4. Wapń

5. Magnez

6. Glin 

7. Cynk

8. Żelazo

9. Miedź

10.Rtęć

11. Srebro

12. Złoto
	     Li ( Li+ + e-

     K  ( K+ + e-

       Ba ( Ba2+ +2e-

       Ca ( Ca2+ + 2e-

       Mg ( Mg2+ + 2e-

       Al(  Al3+ + 3e-

       Fe(  Fe3+ + 3e-
     Cu ( Cu2+ +2e-

       Hg ( Hg2+ +2e-

        Ag( Ag+ + e-
     Au(  Au3+ + 3e-



Tabela 1. Szereg aktywności metali

Metale 1-8 są na tyle dobrymi reduktorami, że wypierają wodór  z kwasów. Metale 9-11  są słabymi reduktorami i reagują tylko z kwasami silnie utleniającymi. Natomiast złoto (12) jest tak słabym reduktorem, że reaguje jedynie z „wodą królewską”, czyli mieszaniną stężonych kwasów HNO3 i HCl (w stosunku objętościowym 1: 3)

                    Au + 3HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + 3NO2( + 3H2O

 Im słabszym reduktorem jest metal tym silniejszym utleniaczem jest jon tego metalu. Na przykład jony miedzi (II) są dobrymi biorcami elektronów. Jeżeli w roztworze jonów miedzi (II) umieścimy metal będący dobrym reduktorem, na przykład cynk, natychmiast zacznie zachodzić wymiana elektronów między jonami miedzi (II) a metalicznym cynkiem, zgodnie  z poniższym równaniem:                 

                                                                    utlenianie


                                                                          II                   0            0           II

                                                  Cu     +    Zn = Cu + Zn

                                                       utleniacz      reduktor


                                                                                redukcja

   II                       0

Cu + 2e = Cu          / +2
  0                     II

Zn– 2e = Zn          / -2

       Do popularnych utleniaczy należą również tlen i chlor. Poniżej przedstawiono przykłady reakcji utleniania- redukcji z udziałem chloru i tlenu: 

                      utlenianie                                                                  utlenianie


                        0            0               I     -I                                                                                      0           0            I   -I

             2Na + Cl2 = 2NaCl                                                      2H2 + Cl2= 2HCl


                             redukcja                                                                      redukcja

     0                       I                                                                                                                        0                            I

 Na – 1e = Na          / -1· 2= -2                                                  2H – 2·1e = 2H          / -1· 2= -2

       0                           -I                                                                                                                  0                           -I

 2Cl + 2·1e = 2Cl    / +2· 1 = +2                                                 2Cl + 2·1e = 2Cl     / +2· 1 = +2

W powyższych reakcjach chlor jest utleniaczem, czyli biorcą elektronów, przechodząc na –I stopień utleniania. Tlen, mający aktywność mniejszą od chloru, w temperaturze pokojowej łączy się z nielicznymi pierwiastkami, jednak w podwyższonej temperaturze reaguje już prawie ze wszystkimi. W reakcjach syntezy tlenków tlen przechodzi zazwyczaj na stopień utleniania –II, na przykład w reakcji syntezy tlenku siarki (IV) czy spalania węgla:

                     utlenianie                                                               utlenianie


                       0            0          IV -II                                                                                      0        0        IV -II

               S   +  O2 = SO2                                                         C + O2= CO2

                              redukcja                                                                 redukcja

   0                   IV                                                                                                         0                    IV

 S – 4e = S                / -4                                                  C – 4e = C                 / -4

      0                          -II                                                                                                0                          -II

 2O + 2·2e = 2O      / +4                                                 2O + 2·2e = 2O         / +4

           Do związków dość często występujących jako reduktory należy zaliczyć jeszcze jony żelaza (II) Fe2+ i jony jodkowe I-. W czasie reakcji utleniania-redukcji z zastosowaniem jonów żelaza (II) jako reduktora żelazo przechodzi na III stopień utleniania:

                                  utlenianie  

         VII                     II                                                    III                               II

2KMnO4 + 10FeSO4 + 8H2SO4   = 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4 + K2SO4+ 8H2O


                                          redukcja

    VII                      II

Mn + 5e = Mn    / +5· 1 = +5

    II                     III

Fe  - 1e = Fe    / -1 · 5 = -5

   Jony jodkowe mogą zmieniać stopień utleniania w różny sposób, choć najbardziej typowe jest przejście przez zerowy stopień utleniania: 

                                       utlenianie  

         VI                     -I                                      III                         0

K2Cr3O7 + 6KI + 7H2SO4   = Cr2(SO4)3 + 3I2 +4K2SO4+ 7H2O


                      redukcja

 VI                      III

Cr + 3e = Cr           / +3· 2  = +6

 -I                     0

I  - 2·1e = I            / -2 ·3 = -6

Przykłady bilansu elektronowego:

          0        IV -II           II  -II         0

1) Mg + CO2 = MgO + C              

                         0                        II

reduktor: Mg-2e =   Mg         /  -2·2= - 4                                                                                                    

                    IV                   0

utleniacz: C + 4e = C            / +4·1 = +4

     2Mg + CO2 = 2MgO + C                 

          -III            VI                 III               0

2)   (NH4)2Cr2O7= Cr2O3 + N2 + H2O      

                  -III                  0                                                                                                                   
reduktor: 2N-3e  =  N2                 / -3 

                            VI                       III

utleniacz: 2Cr+3e =  2Cr             / +3 

(NH4)2 Cr2O7 = Cr2O7 + N2+H2O       

              I   V  -II           0         II      V –II                0

3)    AgNO3 + Cu = Cu(NO3)2 + Ag        

                             0                        II

reduktor:  Cu –  2e  = Cu                / -2·1 = -2

                           I                           0

utleniacz: Ag  + 1e  = Ag               / +1·2 = +2

2AgNO3 + Cu = Cu(NO3)2 + 2Ag       
        0          0        II   -II
4) Hg + S = HgS

                          0                        II

 reduktor: Hg – 2e= Hg          / -2

                           0                   -II

 utleniacz: S + 2e = S            /  +2

    Hg + S = HgS

       III    -II         II  -II      0        IV -II

5) Fe2O3 + CO= Fe + CO2

                         II                           IV
reduktor: C – 2e= C                 / -2·3 = -6

                         III                              0
utleniacz: Fe +3e= Fe              / +3·2 = +6

Fe2O3 + 3CO = 2Fe + 3CO2

               VI                      0         III              IV

6) K2Cr2O7 + H2O + S = Cr2O3 + SO2 +KOH
                        0                   IV

reduktor: S – 4e = S                / -4· 3 = -12
                         VI                      III

utleniacz: Cr + 3e = Cr          / + 3· 4 =  +12

2K2Cr2O7 + 2H2O + 3S = 2Cr2O3 + 3SO2 +4KOH

7) Mn3+ + I-+H2O =Mn2+ + IO3- + H+
                       -I                V

reduktor: I –6e = I                      / -6·1 = -6

                          III                      II

utleniacz; Mn + 1e= Mn            / +1·6 = +6

6Mn3+ + I-+3H2O = 6Mn2+ + IO3- + 6H+
8) C6H5CH3+KMnO4+H2SO4( C6H5COOH + MnSO4 + K2SO4 + H2O
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reduktor: C - 6e( C                   / -6· 5 = -30 

                          VII                        II

utleniacz: Mn + 5e( Mn           / +5· 6 = +30
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          Reakcje utleniania- redukcji odgrywają ważną rolę zarówno w przyrodzie ożywionej, jak i nieożywionej. Reakcje utleniania- redukcji wykorzystuje się również podczas konstruowania ogniw galwanicznych. 

                Jeżeli do roztworu jonów miedzi włożymy płytkę cynkową, to zajdzie samorzutna reakcja osadzania się miedzi na powierzchni płytki i przechodzenia jonów cynku do roztworu: 

                              Zn + Cu2+ = Cu +  Zn2+
W reakcji tej metaliczny cynk jest utleniany, a jony miedzi ulegają redukcji: 

                              Zn= Zn2+ + 2e      utlenianie

                              Cu2+ + 2e = Cu     redukcja

(G3 tej reakcji wynosi –212 kJ, co świadczy o dużej tendencji elektronów do przechodzenia od metalicznego cynku do jonów miedzi. Ujemna wartość (G dowodzi możliwości wykonania pracy dzięki takiemu procesowi. Takim układem pozwalającym na wykorzystanie tej pracy jest ogniwo galwaniczne. Ogniwo galwaniczne jest układem wytwarzającym energię elektryczną w wyniku przebiegającej w nim reakcji chemicznej. 

              Elektrodę cynkową będziemy nazywać anodą, ponieważ na niej zachodzi utlenianie, zaś elektrodę miedzianą –katodą, gdyż na niej zachodzi redukcja. Elektroda cynkowa ma znak ujemny gdyż  jony cynku, odrywając się od niej, pozostawiają w płytce swoje elektrony. Elektroda miedziana ma znak dodatni, ponieważ dodatnie jony miedzi, pobierając z niej elektrony, powodują pojawienie się niedoboru elektronów w stosunku do wszystkich jąder metalu tworzących płytkę. Nadmiar elektronów przepływa więc z płytki cynkowej do płytki miedzianej, aby uzupełnić niedobory ładunku ujemnego na katodzie. Elektrony płyną od elektrody cynkowej do elektrody miedzianej, a prąd płynie od elektrody miedzianej do elektrody cynkowej. 

    Schemat ogniwa Daniella można zapisać w następujący sposób:

                                    Zn(s) ( Zn2+(aq) (( Cu2+(aq) ( Cu(s)
   Płytkę metalu nazywać będziemy elektrodą, a układ: płytka metalu zanurzona w roztworze nazwiemy półogniwem. Ogniwo składa się z dwóch półogniw. Metal bardziej aktywny pełni rolę anody, a elektroda ma znak ujemny, Na anodzie zachodzi proces utleniania. Metal mniej aktywny pełni rolę katody, a elektroda ma znak dodatni. Na katodzie zachodzi redukcja.

Procesy zachodzące na elektrodach możemy zapisać równaniem utleniania-redukcji:

                                                        M ( Mn+ + ne

Metal utlenia się, czyli jest reduktorem, natomiast jon metalu przyłączając elektron ulega redukcji, czyli jest utleniaczem. 

Im bardziej ujemny jest potencjał normalny jakiegoś metalu, tym silniejszym jest on reduktorem. W wypadku metali o dodatnich potencjałach standardowych im ich wartość jest większa, tym jony metali są silniejszymi utleniaczami.

Metal bardziej aktywny (o mniejszym potencjale) redukuje metal mniej aktywny z roztoru jego soli. 

                  Ogniwa oparte na reakcjach utleniania- redukcji mają zastosowanie praktyczne. Suchym ogniwem nazywa się ogniwo, w którym znajduje się elektrolit w postaci pasty. 
                    Schemat tego ogniwa: (-) Zn ( NH4Cl(aq) MnO2 ( C (+) 

Proces anodowy jest prosty do opisania, gdyż cynk ulega utlenieniu zgodnie z równaniem: 

Zn= Zn2++2e     utlenianie (reakcja anodowa). 

Proces katodowy jest nieco trudniejszy, gdyż można przyjąć, że na elektrodzie węglowej zachodzi redukcja jonów wodorowych pochodzących z jonu amonowego: 

2NH4+ + 2e = 2NH3 + H2
Pewna część amoniaku rozpuszcza się w wodzie zawartej w paście, część tworzy z jonami cynku połączenie kompleksowe Zn(NH3)42+.  Wodór reaguje z tlenkiem manganu (IV): 

                                       H2 + 2MnO2 = Mn2O3 + H2O

Dwa ostatnie procesy można zapisać jako sumaryczny proces katodowy:

                           2NH4+  + 2MnO2 +2e = 2NH3 + Mn2O3 + H2O

                                         redukcja ( reakcja katodowa) 

Sumarycznie procesy zachodzące w tym ogniwie można zapisać za pomocą następującego równaniem: Zn + 2NH4+  + 2MnO2 = Zn2+ + 2NH3 + Mn2O3 + H2O

             Reakcje utleniania-redukcji mają również zastosowanie w akumulatorze ołowiowym. 

Schematyczny zapis tego ogniwa wygląda następująco: 

         (-)anoda Pb(s)( PbSO4(s) ( H+, HSO4- (  PbO2(s)  ( Pb(s)      katoda (+)

Podczas pracy ogniwa ołów metaliczny utlenia się do jonów ołowiu (II) Pb2+, które natychmiast tworzą z jonami siarczanowymi (VI) nierozpuszczalny osad PbSO4. Proces anodowy ma postać: 

                              anoda-utlenianie Pb+ SO42- = PbSO4 + 2e

          Proces katodowy polega na redukcji ołowiu (IV) zawartego w tlenku ołowiu (IV) do jonów Pb2+. Jony ołowiu (II) tworzą z jonami siarczanowymi (VI) nierozpuszczalny 

siarczan (VI) ołowiu (II):

                             katoda- redukcja PbO2 + 4H+ + SO42- +2e = PbSO4 + 2H2O

Sumarycznie zachodzi reakcja opisana równaniem: 

                                                        Pb + PbO2 +2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2O

                      Reakcją utleniania-redukcji jest również korozja metali, czyli proces polegający na ich niszczeniu pod wpływem czynników zewnętrznych.  

Korozja elektrochemiczna jest wynikiem działania lokalnych ogniw galwanicznych tworzących się na powierzchni metalu w momencie zetknięcia z wilgocią, która pełni rolę elektrolitu. 

Elektrolitem jest najczęściej woda opadowa lub wilgoć kondensująca na powierzchni metalu. Woda opadowa zawiera pewne ilości rozpuszczonych gazów, takich jak tlen, tlenek węgla(IV) tlenki siarki bądź tlenki azotu.

         Jeżeli miedzianą blachę przybije się do powierzchni dachu stalowymi gwoździami to podczas deszczu w miejscu zetknięcia gwoździa z miedzią powstaje ogniwo, w którym żelazo jako metal o niższym potencjale będzie anodą, a miedź jako metal o wyższym potencjale będzie katodą. Stalowy gwóźdź działający jako anoda ulegnie ulenieniu, czyli powoli roztworzy się w elektrolicie, natomiast elektrony za pośrednictwem miedzi będą przekazywane rozpuszczonemu w wodzie tlenowi lub innym jonom zawartym w roztworze. Tak więc dość szybko stalowe gwoździe ulegną zaawansowanej korozji. 

        Reakcja anodowa : Fe = Fe2+ + 2e      żelazo ulega utlenieniu i stanowi anodę.

Najbardziej typowe procesy katodowe zachodzą z udziałem tlenu atmosferycznego rozpuszczonego w wodzie. Następuje wtedy reakcja, która zależnie od pH roztworu ma różny przebieg. W roztworze obojętnym tlen, ulegając redukcji, powoduje alkalizację roztworu:

        reakcja katodowa w roztworze obojętnym: 2H2O + O2 +4e = 4OH-
Z kolei w roztworze kwaśnym tlen ulega redukcji, powodując zobojętnienie roztworu: 

         reakcja katodowa w roztworze kwaśnym : 4H+ + O2 +4e = 2H2O

Jony żelaza (II), stykając się z jonami OH-, tworzą nierozpuszczalny Fe(OH)2: 

                                               Fe2+ + 2OH- = Fe(OH)2 (
Powstający Fe(OH)2  częściowo rozkłada się do FeO, a częściowo jest utleniany tlenem                z powietrza do Fe(OH)3 :        Fe(OH)2  = FeO + H2O

                                               4 Fe(OH)2  + O2 + 2H2O = 4 Fe(OH)3
Wodorotlenek żelaza (II) rozkłada się tworząc wodę i Fe2O3, hydratowany różną ilością cząsteczek wody. Tak więc głównym składnikiem rdzy jest Fe2O3 · xH2O.

          O reakcje utleniania- redukcji oparty jest również proces elektrolizy. Jest to proces odwrotny do zjawisk zachodzących w ogniwach. 

Elektroliza to procesy chemiczne zachodzące na elektrodach pod wpływem przepływu prądu elektrycznego. 

Na przykład mamy dwa ogniwa:

                  I ogniwo: anoda             Cu( Cu2+ ((Ag+ ( Ag        (katoda)

                 II ogniwo: anoda             Ni( Ni2+ ((Cu2+ ( Cu        (katoda)

W pierwszym miedź pełni rolę anody a w drugim katody. W pierwszym ogniwie zachodzi proces utlenienia miedzi:  Cu = Cu2++2e
W drugim- proces redukcji miedzi: Cu2++2e = Cu  

         Jeśli półogniwo miedziowe podłączymy do źródła prądu stałego, pełniącego taką rolę jak drugie półogniwo, to w półogniwie miedziowym zaczną zachodzić procesy utleniania lub redukcji, podobnie jak to ma miejsce w ogniwach. 

        Jednym z rodzajów elektrolizy pozwalających na wydzielenie takich metali jak potas, sód, wapń, bar jest elektroliza stopionej soli. 

Po włożeniu do stopionej soli elektrod podłączonych do źródła prądu zaczyna następować uporządkowany ruch jonów. W stronę elektrody ujemnej przemieszczają się kationy, w stronę elektrody dodatniej przechodzą aniony. W roztworze zaczyna się zmieniać ułożenie anionów  i kationów. Jony dodatnie po dotarciu do elektrody ujemnej pobierają od niej elektrony,            a powstałe w ten sposób atomy osadzają się na jej powierzchni. Na elektrodzie  zachodzi proces redukcji:

                                                   Zn2+ +2e = Zn  redukcja

Proces redukcji zawsze zachodzi na katodzie: 

                                      katoda: Zn2+ +2e = Zn  redukcja

       Do elektrody dodatniej przemieszczają się w tym samym czasie jony ujemne, po czym oddają tej elektrodzie swoje elektrony. Następuje proces utleniania:

                                                   2Cl- = Cl2 + 2e  utlenianie 

Utlenianie związane jest z anodą: 

                                       anoda: 2Cl- = Cl2 + 2e  utlenianie

Cały proces elektrolizy: anoda: 2Cl- = Cl2 + 2e  

                                       katoda: Zn2+ +2e = Zn  

               Podczas elektrolizy wodnego roztworu siarczanu (VI) miedzi (II) na anodzie wydziela się bezbarwny gaz, natomiast katoda pokrywa się warstwą czerwonej miedzi. Jony miedzi dość łatwo przyjmujące elektrony, wygrywają na katodzie współzawodnictwo 

o elektrony   z cząsteczkami wody. Natomiast na anodzie następuje wydzielanie się tlenu.

anoda: 2H2O =  O2 + 4H+ + 4e

katoda: Cu2+ + 2e= Cu

Podczas tej elektrolizy znikają z roztworu jony miedzi (II), a pojawiają się jony wodorowe, podczas gdy jony siarczanowe (VI) pozostają w roztworze przez cały czas.

     Podczas elektrolizy wodnego roztworu chlorku sodu na obu elektrodach pojawiają się pęcherzyki gazu, a wokół anody można wyczuć charakterystyczny zapach chloru. Jony chlorkowe łatwiej niż cząsteczki wody, oddają swoje elektrony na anodzie, zaś na katodzie następuje wydzielanie się wodoru.

katoda: 2H2O + 2 e=  H2 + 2OH- 

anoda:  2Cl- = Cl2 + 2e

         Podczas elektrolizy wodnego roztworu chlorku miedzi (II) na anodzie  wydziela się chlor, a na katodzie miedź. Roztwór wodny CuCl2 jest elektrolitem: CuCl2 (  Cu2+ + 2Cl-
Po przyłożeniu napięcia dodatnie jony Cu2+ będą wędrowały do ujemnej elektrody zwanej katodą, a ujemne jony chlorkowe Cl- do dodatniej elektrody zwanej anodą.                                  Na elektrodach zachodzą następujące reakcje: 

                                          katoda (-) Cu 2+ + 2e = Cu     redukcja

                                        anoda (+) 2Cl- - 2e = Cl2(     utlenianie

W wyniku elektrolizy wodnego roztworu CuCl2 otrzymuje się metaliczną miedź i gazowy chlor.

   Na skutek przepływu prądu przez elektrolit jony dodatnie (kationy) poruszają się do ujemnej katody, zaś ujemne aniony do dodatniej anody. Na katodzie zachodzą zawsze procesy redukcji:

      katoda (-)  Mn+ + ne = M                             (wydziela się metal)

            lub      2H2O + 2e = 2OH- + H2             (wydziela się wodór)

Proces drugi zachodzi w wypadku elektrolizy roztworów zawierających jony aktywnych metali (np. K+, Na+, Ca+)

Na anodzie zachodzą procesy utleniania, np.

                        anoda (+)  X- - e =X                            (utlenianie anionu) a

                                         2H2O -4e = 4H+ + O2         (utlenienie tlenu zawartego w wodzie)b

                                         M - ne = Mn+                      (anodowe utlenianie metali)c

           Z pewnym przybliżeniem można przyjąć, że :

proces a- zachodzi dla prostych anionów (Cl-, Br-, I-)

           b- zachodzi dla złożonych  anionów (NO3-, SO42-)         

           c- zachodzi jeżeli elektrody są zbudowane z metali o wysokim potencjale, np. Cu, Hg, a nie są obojętne      

      Przebieg elektrolizy wodnego roztworu soli kwasu karboksylowego- octanu sodu:

                                        CH3COONa (CH3COO- + Na+
                     katoda (-)   2H2O + 2e = H2 + 2OH-
                     anoda  (+)  2CH3COO- - 2e + 2CO2 + 2 (CH3
                                              2 (CH3= C2H6

   W pierwszym momencie powstają na anodzie bardzo aktywne rodniki (CH3, które następnie łączą się  i powstaje C2H6 . Ostatecznie na anodzie będzie wydzielał się CO2 i C2H6

Przebieg procesu elektrolizy mrówczanu amonu:

                                         HCOONH4( HCOO- + NH4+
                   katoda (-)      2NH4+ + 2e = 2NH3 + H2
                  anoda (+)       2HCOO- - 2e = 2CO2 + H2
                        Reakcje utleniania- redukcji  te stanowią również podstawę wielu procesów zachodzących w organizmach, np. fotosyntezy czy oddychania.

5.2.) Reakcje dysproporcjonowania- pewien typ reakcji utleniania-redukcji, w którym utlenieniu i redukcji ulegają jednocześnie atomy tego samego pierwiastka; ten sam związek pełni rolę i utleniacza i reduktora. Przykładem jest reakcja chloru cząsteczkowego z wodą. Podczas rozpuszczania chloru w wodzie reaguje on z wodą, tworząc mieszaninę kwasu solnego i chlorowego (I):

                                                             0                                  -I               I

                                       Cl2  + H2O = HCl + HClO

Część  atomów  chloru pobrała elektrony, czyli uległa reakcji redukcji, a cześć oddała elektrony, czyli uległa reakcji utlenienia:

                                   Cl2 + 2e = 2Cl-             reakcja redukcji

                                   Cl2=  2Cl + 2e                    reakcja utleniania

Inne przykłady reakcji dysproporcjonowania:                                                                                                       .              IV                                             III                      V                                                                                                                                           1) 2ClO4 + 2NaOH = NaClO2 + NaClO3 + H2O                                                                                        .                         IV                 III                                                                                     IV                   V                                                                                                                                        utleniacz: Cl + 1e=Cl                                         reduktor: Cl – 1e =Cl

                  REDUKCJA                                                    UTLENIANIE                               

             I    -I            I      -I         0                                                                                                                                                                                                                                                                  2) 2 H2O2 = 2H2O + O2
.                          –I                            -II                                                                                     -I                            0                                                                                                                                   utleniacz: 2O + 2·1e- = 2O  /  +2                              reduktor: 2O – 2·1e = 2O     /-2

                   REDUKCJA                                                             UTLENIANIE

 3) Szczególnie znana   jest reakcja dysproporcjonowania zachodząca między dwiema cząsteczkami aldehydu, w której jedna cząsteczka utlenia się do kwasu kosztem drugiej, która redukuje się do alkoholu. 

             0                                -II                        +II                                                                                                                                                                                                             2HCHO + H2O = CH3OH + HCOOH
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5.3.) Reakcje synproporcjonowania- typ reakcji , w której ten sam pierwiastek występuje na dwóch stopniach utlenienia, a w wyniku reakcji powstaje związek, w których ten pierwiastek występuje na tym samym stopniu utlenienia. Na przykład: 

S + 2SO3 = 3SO2
 0                   IV

S – 4e =  S               / -4· 1 = -4            

VI                IV

S + 2e = S               /+2· 2= +4         

6. Reakcje przebiegające w roztworach wodnych elektrolitów  [ 2,

    6, 7, 14, 15,17]  

             Gdy rozpuszczamy substancję w wodzie, jej cząsteczki rozpraszają się równomiernie między cząsteczkami wody, tworząc roztwór wodny.  Substancja rozpuszczalna to substancja rozpuszczająca się w konkretnym rozpuszczalniku, często jest nim woda.                                                                                                            Substancja nierozpuszczalna to substancja nierozpuszczająca się dostrzegalnie                       w konkretnym rozpuszczalniku. 
Elektrolit jest to substancja, która rozpuszczając się tworzy roztwór zawierający jony.         Do elektrolitów należą: sole, wodorotlenki, kwasy tlenowe, wodorki kwasowe. Elektrolit mocny to związek, którego roztwór zawiera głównie jony. 

Do elektrolitów mocnych należą:

a) rozpuszczalne sole,

b) wodorotlenki metali 1. i 2. grupy układu okresowego (z wyjątkiem Be(OH)2
c) kwasy: HCl, HBr, HNO3, H2SO4, HClO4.

Pozostałe elektrolity są słabe.
 Elektrolit słaby to związek, którego roztwór zawiera głównie cząsteczki i niewiele jonów, np. kwas octowy, amoniak. Nieelektrolit jest substancją, której roztwór nie zawiera jonów.            Do nieelektrolitów należy większość związków organicznych oraz tlenki i wodorki nie reagujące z wodą.

Dysocjacja elektrolityczna to samorzutny rozpad substancji na jony pod wpływem wody.
Przebieg procesu dysocjacji najprościej można wyjaśnić w przypadku związków o wiązaniu jonowym, których klasycznym przykładem jest chlorek sodu. Kryształ chlorku sodu nie zawiera cząsteczek o budowie sugerowanej wzorem NaCl, lecz stanowi uporządkowany geometrycznie zbiór dodatnich jonów sodu-kationów Na+, i ujemnych jonów chlorkowych- anionów Cl-. 

Cząsteczki wody, o wiązaniu kowalencyjnym spolaryzowanym,  są dipolami. Na jednym ich końcu jest zgromadzony pewien ładunek dodatni, a na drugim –równy co do wartości- ładunek ujemny. Dzięki budowie polarnej cząsteczki wody mogą atakować zarówno kation na powierzchni kryształu, zbliżając się do niego ujemnym biegunem dipola, jak też mogą wyrywać z sieci jonowej anion, zbliżając się do niego dodatnim biegunem dipola. Każdy jon uwolniony z sieci krystalicznej jest otaczany przez kilka cząsteczek wody, które wyrwały go  z sieci. Zjawisko to nosi nazwę hydratacji. Po usunięciu jonów z warstwy powierzchniowej, dalsze grupy cząsteczek wody atakują kolejno odsłaniane warstwy jonów i może dojść do rozpuszczenia całego kryształu, po warunkiem, że wcześniej nie zostanie wytworzony stan nasycenia roztworu.  

Proces dysocjacji jonowej chlorku sodu można zapisać za pomocą równania:

                                                       NaCl= Na+ + Cl-
które oznacza, że jeden mol chlorku sodu rozpada się na jeden mol jonów sodu i jeden  mol jonów chlorkowych. Różnica między jonami w sieci krystalicznej NaCl a jonami w roztworze wodnym polega na tym, że w stanie stałym układ jonów jest uporządkowany przestrzennie, nie dopuszcza się do ich swobodnego przemieszczania w krysztale, a umożliwia jedynie ruchy drgające. W roztworze oba rodzaje jonów, wraz z hydratującymi je cząsteczkami wody, mogą poruszać się stosunkowo swobodnie, zderzając się ze sobą i ściankami naczynia. Podczas zderzeń może odpaść któraś z cząsteczek wody hydratujących jon lub przybyć nowa. 

         Dysocjacja jonowa przebiega według analogicznego schematu również w przypadku innych substancji jonowych, to znaczy soli i wodorotlenków. W przypadku kwasów tlenowych i wodorków kwasowych, substancji o wiązaniu kowalencyjnym spolaryzowanym, przebieg dysocjacji jest  nieco inny.   Polarna cząsteczka HCl zostaje otoczona z dwóch stron przez dipole wody, które „ciągną” w przeciwne strony. Cząsteczka HCl pęka w ten sposób, że wspólna para elektronowa staje się własną parą chloru-ściślej powstającego jonu chlorkowego.

Wodór traci kontakt ze wspólną parą, stając się jonem wodoru. 

Cząsteczki wody mogą wywoływać efekt dysocjacji elektrolitu kowalencyjnego tylko wówczas, gdy wiązanie jest stosunkowo silnie polarne. Chlorowodór spełnia ten warunek.            W większości związków organicznych występują wiązania tak słabo polarne, że  związki te na ogół nie ulegają dysocjacji jonowej. 

         Liczba wytworzonych w procesie dysocjacji ładunków dodatnich jest równa liczbie wytworzonych równocześnie ładunków ujemnych. Kryształ MgCl2 jest zbudowany                       z dwudodatnich jonów magnezu, Mg2+, i dwukrotnie większej liczby jednoujemnych jonów chlorkowych,Cl-. Równanie procesu dysocjacji:

                                                      MgCl2 = Mg2+ + 2Cl-
Co oznacza, że jeden mol MgCl2 rozpada się w wodzie na jeden mol jonów Mg2+ i dwa mole jonów Cl- .

       Sole dysocjują na kationy metalu i aniony reszty kwasowej, np.:

                                                      NaNO3= Na+ + NO3-
Wiązania chemiczne w reszcie kwasowej, w tym przypadku wiązanie azot-tlen, są wiązaniami kowalencyjnymi o niewielkiej polaryzacji i dlatego reszta kwasowa nie ulega rozpadowi na jony. 

            Kwasy dysocjują na kationy wodoru H+ i aniony reszty kwasowej, np.  

                                                     HNO3= H+ + NO3-
                                                    CH3COOH= CH3COO- + H+
           Wodorotlenki dysocjują na kationy metalu i aniony wodorotlenkowe OH-, np.  

                                                    NaOH = Na+ + OH-
                                                   Ca(OH)2 = Ca2+ + 2OH-
Kwasy wielowodorowe dysocjują wieloetapowo. Jest to tzw. dysocjacja stopniowa.  Po wprowadzeniu kwasu H3BO3 do wody następują trzy kolejne etapy dysocjacji, przy czym każdy zachodzi z inną wydajnością  zależną od stężenia kwasu:
etap pierwszy: H3BO3( H+ + H2BO3-
etap drugi:    H2BO3 - ( H+  + HBO32-
etap trzeci: HBO32-( H+   + BO33-                                                                                                                                                                                                             
W drugim etapie dysocjuje tylko część jonów   H2BO3,-  a w trzecim tylko część jonów HBO32- i dlatego wodny roztwór kwasu borowego zawiera oprócz cząsteczek H2O jeszcze 5 rodzajów drobin:  H3BO3, H+,  H2BO3-,  HBO32-, BO33-.

Dysocjacja stopniowa ma miejsce w przypadku wszystkich kwasów wielowodorowych           i niektórych wodorotlenków wielowodorotlenkowych, na przykład:

1) etap pierwszy: H2CO3 ( H+ + HCO3-
etap drugi:    HCO3- ( H ++ CO32-
2) etap pierwszy: Fe(OH) 2 ( FeOH++OH-
etap drugi:    FeOH+ ( Fe2+ +OH-

         Ciekawym przykładem jest kwas siarkowy (VI), który dysocjuje dwuetapowo, przy czym na pierwszym etapie jest elektrolitem mocnym, a w drugim etapie- słabym:

pierwszy etap: H2SO4 ( H++ HSO4-  .                                                     .                        

drugi etap:      HSO4- (  H++ SO42- 
Sole, stanowiące z reguły mocne elektrolity, dysocjują tak, że można zapisać ten proces jednym równaniem, na przykład:                        
                                         Mg3(PO4)2  ( 3 Mg2+ + 2PO43- .                                                    
 W roztworze ustala sie stan równowagi chemicznej między niezdysocjowanymi cząsteczkami i jonami:    AB  ( A+ + B-
                                     cząsteczki     jony wytworzone 

                                       zdysocjowane    z cząsteczek zdysocjowanych

Stała równowagi chemicznej procesu dysocjacji, zwana stałą dysocjacji (K) jest wielkością 

charakterystyczną dla danego elektrolitu, na przykład dla reakcji dysocjacji kwasu fluorowodorowego:   HF (  H++ F-
                                        [H+]·[F-]                  =      K 
                                           [HF]
gdzie: [H+] to stężenie jonów wodorowych w roztworze po ustaleniu stanu równowagi,             [F-] to stężenie jonów fluorkowych w roztworze po ustaleniu stanu równowagi,  a  [HF]  to stężenie kwasu fluorowodorowego, który pozostał niezdysocjowany.

            Znajomość wartości stałej dysocjacji pozwala ocenić, czy dany związek zalicza się do elektrolitów mocnych, słabych czy średniej mocy. Im mniejsza wartość K, tym słabszy elektrolit. Na przykład wartość stałej dysocjacji dla kwasu octowego CH3COOH wynosi  1,75· 10-5, a kwasu fluorowodorowego  HF 6,8  · 10-4, czyli kwas octowy jest elektrolitem słabszym od kwasu fluorowodorowego.  

         Jeżeli kwas dysocjuje wieloetapowo, to na każdym etapie ustala się równowaga, zatem w roztworze istnieją obok siebie jony pochodzące ze wszystkich etapów dysocjacji. Dla każdego etapu dysocjacji zapisuje się wyrażenie na stałą równowagi reakcji: 

I etap:                                                                   [H+] + [HSO3-]                                                           .                                                                                                                                                                                                                                                                                           1) H2SO3 
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  H++     HSO3-         K1=          H2SO3                    K1= 1,23· 10-2
 II etap                                                                                          [H+] + [HSO32-]                                                                                                                                                                                                                                                   HSO3
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 H+ + SO32-                                K2=             HSO3 -                  K2= 6,61· 10-6

      Po porównaniu wartości stałych dysocjacji obu etapów powyższego procesu wyraźnie widać, że na etapie pierwszym kwas zdysocjował w dużo większym stopniu niż na etapie drugim jon wodorosiarczanowy (IV). Każda dysocjacja wieloetapowa przebiega z różną intensywnością kolejnych etapów. Największe natężenie procesu występuje zawsze na pierwszym etapie dysocjacji, każdy następny zachodzi coraz słabiej.

	     Nazwa kwasu
	        Wzór kwasu
	       Stała dysocjacji

	kwas fosforowy (V)
	         H3PO4 
	        K1 = 7,11·10-3

        K2 = 6,34·10-8

        K3 = 4,37· 10-13

	kwas siarkowy (VI)
	         H2SO4 
	        K1 = bardzo duża
        K2 = 1,02· 10-2      

	kwas siarkowodorowy
	         H2S 
	        K1 = 9,55· 10-8

        K2 = 1,00· 10-18



	kwas azotowy(III)
	         HNO2 
	        K = 7,08· 10-4



	kwas cyjanowodorowy
	         HCN
	        K = 6,17· 10-10

        

	kwas siarkowy (IV)
	         H2SO3 
	        K1 = 1,23· 10-2

        K2 = 6,61· 10-6

	kwas węglowy
	         H2CO3 
	        K1 = 4,47· 10-7

        K2 = 4,69· 10-11


Tabela 2. Wartości stałych dysocjacji wybranych kwasów w temperaturze 250C 

     Dla porównania mocy kwasów wybiera się pierwszą stałą dysocjacji, wychodząc               z założenia, że większość jonów pochodzi właśnie z jej pierwszego etapu.

           Obok odwracalnej dysocjacji kwasów występuje dysocjacja niektórych słabych zasad. Najbardziej znany spośród nich jest amoniak. 

                                      NH3· H2O ( NH4+ + OH-
                  [NH4+] · [OH-]                                     K=- 1,75· 10-5
        K=            

                   [NH3· H2O]

Z wartości stałej dysocjacji wynika, że zasada amonowa należy do słabych zasad.

W celu ilościowego określenia mocy elektrolitu, oprócz stałej dysocjacji (K), stosuje się wielkość zwaną stopniem dysocjacji ((). Jest to stosunek liczby cząsteczek, które uległy dysocjacji elektrolitycznej do całkowitej liczby cząsteczek.

                liczba cząsteczek zdysocjowanych      

             ( =                            
( 100%

                                 ogólna liczba cząsteczek

W wypadku całkowitego rozpadu substancji na jony ( wynosi 1 lub, gdy stosunek podajemy w procentach, 100%.

         Stopień dysocjacji elektrolitu w roztworze wodnym zależy od:

1) rodzaju elektrolitu,

2) stężenia roztworu (maleje ze wzrostem stężenia),

3) temperatury (na ogół nieznacznie wzrasta ze wzrostem temperatuty),

4) obecności innych substancji w roztworze.

W zależności od wartości stopnia dysocjacji elektrolity dzielimy umownie na:

a) mocne – dla których ( ( 30%

b) słabe - dla których ( ( 30%

              Do reakcji chemicznych przebiegających w roztworach wodnych elektrolitów można zaliczyć reakcje zobojętniania, reakcje hydrolizy soli oraz reakcje strącania osadów.

 6.1.)  Reakcje zobojętnienia-reakcje między kwasami i zasadami.                                    Kwas według Arrheniusa jest  związkiem, który dysocjuje w roztworze wodnym na jednododatnie jony wodoru i ujemne jony reszt kwasowych:

                                                        HxR( xH+ + Rx- 

np.:               H2O                                                                                               .                                                                                                                                                                                                                                                                                           1) H2SO4      (   H++     HSO4-   

kwas                          jon           jon

siarkowy (VI)         wodoru      wodorosiarczanowy (VI)

                           H2O                                                                                                                                                                                                                                                                                 HSO4           (          H+ + SO42-  

jon                                                jon
wodorosiarczanowy (VI)            siarczanowy (VI)                                                                      
2) H3PO4 ( H+ + H2PO4-

kwas fosforowy (V)       anion diwodorofosforanowy (V)

H2PO4-( H+ + HPO42-

anion diwodoro-       anion wodorofosforanowy (V)

fosforanowy (V)

HPO42-( H+ + PO43-

anion wodoro           anion fosforanowy (V)

fosforanowy (V)

3) H2S (  H+ + HS-
    kwas                      anion wodorosiarczkowy

 siarkowowodorowy

    HS- (  H+ + S2-
   anion                     anion siarczkowy

wodorosiarczkowy

Zasadą według Arrheniusa jest  związek, który  w roztworze wodnym dysocjuje na dodatnie jony metali i jednoujemne jony wodorotlenkowe:

                                                      M(OH)n ( Mn+ + n(OH-)

np.:                   H2O                                   

1) NaOH   (  Na+ + OH-
wodorotlenek         jon           jon

sodu                      sodu      wodorotlenkowy

                         H2O
2) Ca(OH)2 (  Ca2+ + OH-
wodorotlenek            jon           jon

wapnia                    wapnia      wodorotlenkowy
Według teorii Bronsteda i Lowry’ego kwasy to substancje zdolne do oddania protonu, zaś zasady to związki przyłączające protony.

                 kwas1 + zasada 2 ( zasada1 + kwas2 

               kwas= protonodawca       zasada= protonobiorca

np. H2O         + NH3  ( NH4+    +    OH-
       (                 (              (                (
      kwas1             zasada2      kwas2            zasada1

     oddaje            przyłącza    oddaje            przyłącza

    proton                proton      proton             proton

     Zasada, czyli NH3, staje się w procesie zachodzącym w prawo kwasem NH4+, natomiast kwas H2O staje się zasadą OH-. O takich parach kwas-zasada mówimy, że są sprzężone ze sobą.

Zasada NH3 jest sprzężona z kwasem NH4+, gdyż amoniak, pobierając jon wodorowy, 

przekształca się w kwas NH4+:   NH3 + H+ ( NH4+   

                                                     (                   (
                                                           zasada          kwas sprzężony z zasadą
Zasada OH- jest sprzężona z kwasem H2O, gdyż jon wodorotlenkowy, pobierając jon wodorowy, przekształca się w cząsteczkę wody:  OH-  + H+(H2O
                                                                                (                  (
                                                                                            zasada        kwas sprzężony z zasadą
Wśród kwasów i zasad według teorii Bronsteda i Lowry’ego  istnieje grupa związków, które mogą pełnić zarówno rolę kwasu, jak i zasady . Należą do nich woda czy też jony takie jak jon HCO3-, które w zależności od warunków są dawcami lub biorcami jonów wodorowych: 

H2O + HF  ( H3O +F -                                      HCO3- + OH-   ( CO32- + H2O

   w tej reakcji woda pełni                                                                             w tej reakcji 

 rolę zasady, czyli biorcy                                                                     jon wodorowęglanowy

       jonu wodorowego                                                                              pełni rolę kwasu

H2 O + NH3( OH-+NH4+                                  HCO3- + H+ ( H2CO3 + H2O

   w tej reakcji woda pełni                                                                        w tej reakcji 

 rolę zasady, czyli biorcy                                                                     jon wodorowęglanowy

       jonu wodorowego                                                                              pełni rolę zasady

  Związki, które mogą pełnić rolę kwasu i zasady według teorii Bronsteda i Lowry’ego , nazywamy związkami amfiprotycznymi. Przykładem takiego związku jest woda, ponieważ może zarówno przyjmować jak i oddawać jon wodorowy.
        HCl   +  H2O  ( H+ + Cl-
         (          (          (       (
      kwas1     zasada2   kwas2   zasada1

Cząsteczka wody pobiera proton od cząsteczki HCl, która jest kwasem A1- jest więc zasadą B2. W wyniki tej reakcji powstaje jon chlorkowy, który jest zasadą B1, oraz jon H+, który jest kwasem A2. 

       Kwasem i zasadą mogą być również jony, np. 

                                     HSO4- + H2O = SO42- + H+
                                     SO42- + H2O = HSO4-+ OH-
                   Według teorii Bronsteda- Lowry’ego zachodzący w wodzie proces pobierania       i oddawania jonów wodorowych jest reakcją kwasu z zasadą.                                  

Woda może pełnić rolę zarówno zasady, jak i kwasu. Kwasami mogą być cząsteczki obojętne, np. H2O, HCl, H2SO4, HNO3, ale również jony,np. Cl- , F-, H+
Zasadami mogą być też cząsteczki obojętne, np. NH3, H2O, ale również jony, np. OH- ,Cl- , F-
             Kwasy wytwarzają w wodzie jony, są więc elektrolitami. Możemy je podzielić na kwasy mocne i kwasy słabe.                                                                                                                            Kwasy mocne są niemal całkowicie zdysocjowane w roztworze wodnym, tzn. że każda cząsteczka kwasu utraciła swój kwasowy atom wodoru, przeniesiony jako jon wodoru na cząsteczkę wody, np. :                                                                                                      .                         .                                                         HCl + H2O    (    H+ + Cl-.                                                                                                            Do mocnych kwasów zaliczamy:                                                                                                         * bromowodorowy HBr                                                                                                                                 * chlorowodorowy  HCl                                                                                            *jodowodorowy HJ                                                                                                          *azotowy(V) HNO3                                                                                                        *chlorowy (VII) HClO4                                                                                                            *chlorowy (V)  HClO3                                                                                                          *siarkowy(VI) H2SO4                                                                                                               Kwasy słabe są  niecałkowicie   zdysocjowane w roztworze wodnym co znaczy, że tylko ułamek cząsteczki kwasu uległ dysocjacji ,np.:                                                                                                                                                                  .                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                             CH3COOH+ H2O(  H++   CH3COO-                                                                                                                                               Do kwasów słabych  zaliczamy:                                                                                                         * HCN, HF                                                                                                                                      Mocne zasady są niemal całkowicie zdysocjowane w roztworze wodnym, np. 

  NaOH+ H2O  (  Na+ +   OH-                                                                                                  Mocne zasady  to wodorotlenki litowców i wapniowców, np. NaOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2 .                                                                                                                                 Słabe zasady nie są całkowicie zdysocjowane w roztworze wodnym, np.       

NH3 + H2O( NH4+ + OH-      

         Moc kwasów i zasad według teorii Bronsteda i Lowry’ego  zależy od struktury cząsteczki lub jonu oraz od rodzaju rozpuszczalnika. 

        Przy określaniu mocy zasad (według teorii Bronsteda i Lowry’ego) wygodnie posługiwać się stałymi dysocjacji kwasów sprzężonych z badanymi zasadami, przyjmując założenie, że im mocniejszy kwas, tym słabsza zasada jest z nim sprzężona. Na przykład słaby kwas HCN o stałej dysocjacji K= 6,17· 10-10 sprzężony jest z mocną zasadą CN-:         

                                H2O + HCN (  H3O+ + CN-         

                                         słaby kwas                  mocna zasada

           Cechą charakterystyczną reakcji zobojętniania, niezależnie od tego jaki kwas lub zasada biorą w niej udział, jest to że jony wodorowe łączą się z jonami wodorotlenkowymi, tworząc niezdysocjowane cząsteczki wody. W wyniku przebiegu reakcji zobojętniania ilość dodanych jonów H+ musi się zrównać z ilością obecnych w roztworze jonów OH-. W każdej reakcji zobojętniania pozostałe jony – oprócz H+ i OH- nie biorą udziału i w  równaniu reakcji zostają w niezmienionej postaci przepisane po prawej stronie. Wynika to z faktu, że mogłyby z nich powstać sole, ale te sole, dobrze rozpuszczalne w wodzie są mocnymi elektrolitami,     a więc istnieją w roztworze w postaci zdysocjowanej. Z tego powodu reakcje zobojętniania,      w której powstają dobrze rozpuszczalne sole, można opisać ogólnym równaniem:                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                     H+ + OH- = H2O                                                                                                                                                                                  

Reakcje zobojętniania można opisać ogólnym równaniem:                                                  kwas + zasada = sól + woda lub inne produkty                                                                           np. 1)  HCl + NaOH = NaCl + H2O                                                                                                      kwas               zasada    sól        woda                                                                                             kation soli jest dostarczany przez zasadę, a anion przez kwas

Jonowo możemy zapisać to równanie w następujący sposób: 

Na+ + OH- + H+ + Cl- = Na+ + Cl- +H2O

Jony Cl- i Na+ nie biorą udziału w reakcji, ponieważ są w roztworze zarówno przed nią, jak     i po niej. Powyższa reakcja jest więc procesem zachodzącym między jonami H+ i OH-, prowadzącym do powstania niezdysocjowanej cząsteczki wody. Proces  ten powinien być zatem zapisany w następujący sposób: H+ + OH- = 2H2O

2) 2HNO3 + Mg(OH)2 = Mg(NO3)2 + 2H2O   

3) H2SO4 + 2Ba(OH)2 =   Ba2SO4 + 2H2O                                                                                                                           

Gdy kwas ma dwa kwasowe protony, np. H2SO4 można zapisać oddzielnie równanie dla każdego etapu zobojętniania.                                                                                                      4) Pierwszy etap stanowi reakcja:    H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O                                   Drugim etapem jest reakcja:  NaHSO4 +NaOH = Na2SO4 + H2O                                             Równanie reakcji sumarycznej: H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O                

Reakcje zobojętniania można przedstawić w formie jonowej, np.                                        forma cząsteczkowa reakcji:1) 2HNO3 + Mg(OH)2 = Mg(NO3)2 + 2H2O                                  .                                                                                                                         -forma  jonowa reakcji: 2H+ + 2 NO3- + Mg2+ + 2OH- = Mg2++ 2NO3- + 2H2O                                    -forma  jonowa skrócona: 2H+ + 2OH- = 2H2O     czyli po uproszczeniu-  H+ +OH- = H2O      2)forma cząsteczkowa reakcji: H2SO4 + 2NaOH=Na2SO4+H2O                                                   - forma  jonowa reakcji:  2H+ + SO42- + 2Na+ + 2OH- = 2Na+ + SO42- + 2H2O                             - forma  jonowa skrócona: H+ +OH- = H2O                                                                                    3) forma cząsteczkowa reakcji: HNO3+ Ba(OH)2=Ba(NO3)2+2H2O                                                  - forma  jonowa reakcji:  2H+ + 2NO3- + Ba2+ + 2OH- = Ba2+ + 2NO3- + 2H2O                             - forma  jonowa skrócona: H+ +OH- = H2O                                  

 Ostatecznym wynikiem reakcji zobojętniania między mocnym kwasem i mocną zasadą jest utworzenie wody z jonów wodorowych i wodorotlenkowych. 
  6.2.) Reakcje hydrolizy soli to reakcje jonów niektórych soli z wodą z utworzeniem odpowiedniej zasady i odpowiedniego kwasu, np.                                                                     1)Na2CO3+2H2O=2NaOH+H2CO3                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                   w formie jonowej:2Na++ CO32- + 2H2O = 2Na+ + 2OH- + H2CO3                                               w formie jonowej skróconej: CO32- + 2H2O =  2OH- + H2CO3                                                                                     2)AlCl3+3H2O=Al(OH)3+3HCl                                                                                                                                                      w formie jonowej: Al3+.+ 3Cl- + 3H2O = Al(OH)3 + 3H++ 3Cl-                                                                                                                                                                                                                                                                                     w formie jonowej skróconej: Al3++ 3H2O = Al(OH)3 + 3H-                                                                                            Z wodą   reagują jony pochodzące z soli, a wśród produktów powstają jony, które nadają odpowiedni odczyn wodnym roztworom.                                                                            Hydrolizie ulegają z reguły sole słabych kwasów i mocnych zasad, sole mocnych kwasów      i słabych zasad oraz sole słabych kwasów i słabych zasad. Proces ten powoduje, że roztwór przybiera odczyn kwaśny lub zasadowy, zależnie od tego, z którym z wymienionych rodzajów soli mamy do czynienia. Sole mocnych zasad i słabych kwasów hydrolizują tworząc roztwór o odczynie zasadowym; sole słabych zasad i mocnych kwasów hydrolizują, tworząc roztwór o odczynie kwaśnym, zaś sole słabych zasad i słabych kwasów hydrolizują tworząc roztwór o odczynie obojętnym. 

	sole mocnych zasad  i słabych kwasów
	sole słabych zasad    i mocnych kwasów
	sole słabych zasad       i słabych kwasów
	sole mocnych zasad       i mocnych kwasów

	ulegają hydrolizie
	ulegają hydrolizie
	ulegają hydrolizie
	nie ulegają hydrolizie

	K2CO3, Na2S, K2SO3, Na3PO4, CH3COONa
	CuSO4, Fe(NO3)3, NH4Cl, AlCl3, FeSO4, (NH4)2SO4
	(NH4)2CO3, Cu(CH3COO)2,  CH3COONH4, Al2S3
	Na2SO4, KCl, Ba(NO3)2


Tabela 3. Przykłady soli ulegających i nie ulegających hydrolizie         

Poniżej przedstawiono wybrane przykłady hydrolizy soli.                                                             a) hydroliza soli słabego kwasu i mocnej zasady:                                                                                1) K2CO3 + 2H2O ( H2CO3 + 2KOH                                                                                               Jony reagują z wodą:     2K+ +CO32- + H2O ( 2K++OH-  +  HCO3-                                                                       CO32- + H2O ( OH-   +  HCO3-                                                                                             CO3- + H2O ( OH-   +  H2CO3-                                                                                                                                                                                                                                                              Powstały nadmiar jonów OH- powoduje odczyn zasadowy roztworu. Jest to hydroliza anionowa, gdyż reakcji ulegają aniony.                                                                                                              

2)CH3COONa + H2O( CH3COOH + NaOH                                                                      CH3COO - + Na+ + H2O (CH3COOH + Na+ + OH-                                                          CH3COO - + H2O ( CH3COOH + OH-                                                                                                 Octan sodu jest solą słabego kwasu i mocnej zasady, dobrze rozpuszczalną i dysocjującą       w wodzie: CH3COONa ( CH3COO- + Na+                                                                                  Jon octanowy jest zasadą według teorii Bronsteda-Lowry’ego, czyli w wodzie pobiera od niej jon wodorowy, tworząc niezdysocjowaną cząsteczkę kwasu octowego i jon wodorotlenkowy:  CH3COO - + H2O ( CH3COOH + OH-                                                                                      Proces ten powoduje pojawienie się odczynu zasadowego, czyli alkalizację roztworu. 

3) Na2S+ 2H2O( 2NaOH + H2S                                                                                                       2Na+ + S2- + 2H2O ( 2Na+ + 2OH- +H2S                                                                                    S2- + 2H2O ( 2OH- +H2S                                                                                                     Obecność anionów wodorotlenkowych jest przyczyną zasadowego odczynu wodnego roztworu Na2S. 

b) hydroliza soli słabej zasady i mocnego kwasu 

1) FeCl3+ 3H2O( Fe(OH)3 + 3HCl                                                                                        Fe3+ + 3Cl- + 3H2O (Fe(OH)3 + 3H+ + 3Cl-                .                                                                                                                                            Fe3+ + 6H2O ( Fe(OH)3( + 3H+         

2) 2ZnCl2+ 4H2O( 2Zn(OH)2 + 4HCl                                                                                                         2Zn2+ + 4Cl- + 4H2O (2Zn(OH)2  + 4H+ + 4Cl-                .                                                                                                                                            2Zn2+ + 4H2O ( 2Zn(OH)2 + 4H+                                    

3) CuSO4 + 2H2O(  Cu(OH)2 + H2SO4                                                                                      Cu2++SO42- + 2H2O(  Cu(OH)2 + 2H++SO42-                                                                                                              Cu2+ + 2H2O(  Cu(OH)2 + 2H+ 
Kwasowy charakter roztworu w tym przypadku powodowany jest nadmiarem kationów wodorowych pochodzących z wody. Jest to hydroliza kationowa, bo reakcji ulegają kationy. c) sól słabego kwasu i słabej zasady                                                                                       CH3COONH4 + H2O(CH3COOH + NH3·H2O                                                              CH3COO - + NH4+ + H2O ( CH3COOH + NH3·H2O                                                              Zachodzi hydroliza kationowo-anionowa, gdyż reakcji ulegają kationy i aniony. Roztwór ma odczyn obojętny, gdyż moc kwasu i zasady jest zbliżona.                                                     Sole mocnych kwasów i mocnych zasad nie ulegają hydrolizie. Odczyn wodny roztworów takich soli jest obojętny np. NaCl w roztworze wodnym dysocjuje:    NaCl( Na++Cl-                                                                                                                 Hydroliza nie zachodzi, gdyż jony Na+i Cl-   pochodzące od mocnych elektrolitów nie reagują z wodą. Odczyn roztworu jest obojętny, ponieważ jony H+ i OH- są w równowadze:        H2O( H+ + OH-
6.3.) Reakcje strącania osadów to reakcje powstawania nierozpuszczalnego produktu stałego w wyniku zmieszania dwóch roztworów elektrolitów, np.                                    AgNO3+ NaCl =  AgCl(  + NaNO3                                                                                                Równanie jonowe reakcji strącania uwzględnia wszystkie jony obecne w roztworze:            Ag + + NO3 -  + Na + + Cl -    =AgCl(   + Na + + NO3 –                                                            Ag +  + Cl -    =AgCl(                                                                                                                 W postaci osadów wytrącają się zwykle wodorotlenki i sole, rzadko kwasy (do takich należy  trudno rozpuszczalny kwas krzemowy (IV) H2SiO3).                                                                                                        Przewidywanie kierunku reakcji jonowej wymaga przede wszystkim znajomości substancji trudno rozpuszczalnych, które mogą się stracić. Do najważniejszych spośród nich należą: 
· kwas metakrzemowy H2SiO3,
· wodorotlenki wszystkich metali z wyjątkiem wodorotlenków litowców,
· chlorki: AgCl, PbCl2,
· bromki: AgBr, PbBr2,
· jodki: AgI, PbI2,
· siarczany: BaSO4, PbSO4,
· wszystkie siarczyny, węglany i fosforany z wyjątkiem soli litowców i amonu,
· wszystkie siarczki z wyjątkiem soli litowców, berylowców i amonu.
O rozpuszczalności danego związku można dowiedzieć się z tablicy rozpuszczalności. Dobrze rozpuszczają się wszystkie sole sodu, potasu i amonu oraz azotany (V) i chlorki (z wyjątkiem AgCl i PbCl2)                                                                                                                            Przykłady innych  reakcji strącania osadów:                                                                                           1) Pb(NO3)2 + 2 KI= PbI2(    + 2 KNO3                                                                                          Pb 2+   +2 NO3 -   + 2K+ +  2I- =  PbI2( + 2K+ +  2 NO3 -                                                             Pb 2+   +  2I- = PbI2( 

2) Ca((NO3)2 + Na2CO3 = CaCO3(  + 2 Na NO3                                                                       Ca 2+   +2 NO3 -   + 2Na+ + CO32-   = CaCO3( + 2Na++2 NO3 -                                                  Ca 2+   + CO32-   = CaCO3( 
3) CuSO4 + Na2S = CuS( + Na2SO4                                                                                                                                            Cu 2+   + SO4 2-  + 2Na+ +  S2-   =CuS( + 2Na++SO4 2-                                                               Cu 2+   + S2-   =CuS(      
4) Ba(NO3)2 + 2 NH4IO3= Ba(IO3)2( + 2 NH4NO3                                                                                          Ba 2+ +2 NO3 -   + 2 NH4  +  2IO3- =  Ba(IO3)2 ( + 2NH4+ +  2 NO3 -                                          Ba 2+   +2IO3- =  Ba(IO3)2 (
5) AlCl3 + 3NaOH = Al.(OH)3 (+ 3NaCl                                                                               Al3+ + 3Cl- + 3Na+ +3OH- = Al.(OH)3 (+ 3Na++3Cl-                                                                                             Al3+ + 3OH- = Al.(OH)3 (
     Reakcje strącania to jedna z metod otrzymywania nowych związków. Można wytworzyć nierozpuszczalny związek, tak dobierając roztwory wyjściowe, by po ich zmieszaniu powstał pożądany osad. Reakcje strącania osadów można wykorzystać do otrzymywania wodorotlenków tych metali, których nie da się otrzymać innymi sposobami, a równocześnie są trudno rozpuszczalne. Na przykład w celu otrzymania wodorotlenku miedzi (II) należy zmieszać roztwór dobrze rozpuszczalnej soli miedzi (II), np. azotanu, siarczanu, chlorku            z roztworem dobrze rozpuszczalnego i mocnego wodorotlenku, np. wodorotlenku sodu lub potasu:                                                                                                                                           zapis cząsteczkowy: 2NaOH+CuSO4=Cu(OH)2(+Na2SO4                                                           zapis jonowy:     2Na 2+   +2 OH -   + Cu+ + SO42-   =     Cu(OH)2( + 2Na++SO42-                           czyli                                     Cu 2+   +2OH-   = Cu(OH)2(        
Metodę tą stosuje się powszechnie w kontroli środowiska, gdy chodzi o wyznaczenie zawartości ołowiu lub rtęci w wodzie.                                                                              Reakcje strącania osadów stosowane są często w różnych dziedzinach życia. Na przykład zawiesinę BaSO4  wykorzystuje się w medycynie jako środek kontrastowy podczas prześwietlania rentgenowskiego żołądka. Zawiesinę podaje się pacjentom do wypicia tuż przed prześwietleniem. 

7) Podział reakcji chemicznych stosowany w chemii organicznej  [3, 8, 9, 10, 11, 12, 15, 16]

       Większość reakcji w chemii  organicznej przebiega między                                   cząsteczkami bogatymi   w elektrony a cząsteczkami w których występuje  deficyt elektronów.  Reakcja chemiczna polega na utworzeniu nowego wiązania, a źródłem potrzebnych do tego elektronów są cząsteczki bogate w elektrony.                                                                                                 Reakcje organiczne dzielą się na dwie zasadnicze grupy:                                                   reakcje  rodnikowe (homolityczne) i reakcje jonowe (heterolityczne).                                                                                                 W reakcjach rodnikowych pary elektronowe tworzące wiązania kowalencyjne ulegają rozerwaniu w taki sposób, że przy każdym z powstających fragmentów zostaje jeden niesparowany elektron: A( ( (B ( A( + B(                                                                                        Podczas przemian homolitycznych rozrywaniu wiązań towarzyszy formowanie się układów pośrednich, o nieparzystej liczbie elektronów w powłokach zewnętrznych. Układy takie noszą nazwę rodników. Rodniki to atomy lub grupy atomów posiadające niesparowany elektron.                                                                                                                                W przemianach jonowych podczas rozrywania wiązania atomowego para elektronowa zostaje przy jednym z powstających fragmentów, który staje się anionem, a drugi fragment staje się kationem: A( ( (B ( A(- + B+                                                                                                         Reakcje heterolityczne mogą przebiegać według                                                        mechanizmów: elektrofilowego i nukleofilowego.                                                                                                                                                                               W procesach elektronowych czynnikami atakującymi są układy zawierające luki elektronowe. Do układów takich zaliczamy elektrofile. Elektrofile to związki , w których cząsteczkach występuje deficyt elektronowy. Reagują one z nukleofilami. Elektrofilami mogą być dodatnio naładowane jony, ale mogą nimi być także cząsteczki obojętne, o ile obecne są w nich pewne grupy funkcyjne (np. karbonylowe). W cząsteczce związków elektrofilowych znajduje się konkretny atom- lub obszar-w którym występuje deficyt elektronowy; jest to tzw. centrum elektrofilowe. Centrum elektrofilowe jonu dodatniego stanowi atom obdarzony ładunkiem dodatnim. W cząsteczce obojętnej centrum elektrofilowe  stanowi atom z deficytem elektronowym znajdujący się w obrębie grupy funkcyjnej.                                                                        W reakcjach nukleofilowych czynnikami atakującymi są układy zawierające wolne pary elektronowe. Układy takie nazywamy nukleofilami.  Nukleofile to bogate w elektrony cząsteczki. Najbardziej oczywiste są właściwości nukleofilowe w przypadku ujemnie naładowanych jonów z wolną parą elektronową, ale także cząsteczki obojętne mogą wykazywać charakter nukleofilowy, jeśli zawierają grupy funkcyjne                                   bogate w elektrony (np. grupę aminową).                                                                                                                              W cząsteczkach substancji nukleofilowych znajdują się szczególne atomy – lub obszary- bogate w elektrony. Nazywamy je centrami nukleofilowymi. Centrum nukleofilowym jonu jest atom mający wolną parę elektronową i obdarzony ładunkiem ujemnym. Centrum nukleofilowym w obojętnej cząsteczce jest zazwyczaj atom z niewiążącą parą elektronową (np. atom azotu) albo wiązanie wielokrotne (w alkenach, alkinach).                                       Reakcje organiczne są w większości przypadków reakcjami dwucząsteczkowymi, tzn. zachodzą w  wyniku zderzeń aktywnych dwóch cząsteczek. Zderzeniom ulegają dwie obojętne elektrycznie cząsteczki, dwa jony lub dwa rodniki. Bardzo często reakcje zachodzą w wyniku oddziaływań obojętnej cząsteczki z jonem lub też rodnikiem. Wszystkie przemiany tego typu zaliczane są do  reakcji międzycząsteczkowych.                                                 Znana jest także klasa organicznych reakcji chemicznych zachodzących wewnątrzcząsteczkowo. Często przemiany  te polegają na zmianie struktury lub przestrzennego rozmieszczenia atomów cząsteczki i noszą nazwę przegrupowań wewnątrzcząsteczkowych.

7.1.) Reakcje substytucji (podstawiania) to typ reakcji  charakterystyczny dla węglowodorów nasyconych. Proces ten polega na zastępowaniu atomów w cząsteczce związku organicznego atomami innych pierwiastków.

Węglowodory nasycone ulegają reakcji substytucji jedynie z fluorowcami,  a powstające produkty nazywamy fluorowcoalkanami., np.                                                                           CH4 + Cl2  światło       CH3Cl + HCl                                                                                                            metan                           chlorometan                                                                                                                                                       

W mieszaninie chloru i metanu trzymanej w ciemności i niskiej temperaturze reakcja nie zachodzi Wystawienie takiej mieszaniny na światło lub ogrzanie jej powoduje szybką reakcję egzotermiczną. Początkowe stadium reakcji polega na zastąpieniu jednego atomu wodoru atomem chloru. Mieszanina reakcyjna oprócz chlorometanu będzie zawierała dichlorometan   i  trichlorometan ponieważ podczas chlorowania metanu zachodzą także następujące reakcje: 

CH3Cl + Cl2  światło    CH2Cl2 + HCl                                                                                                                       .                                       dichlorometan                                                                                                                                   CH2Cl2 + Cl2  światło    CHCl3 + HCl                                                                                                             .                                       trichlorometan                                                                                                  Pod wpływem światła brom reaguje z węglowodorem podobnie jak chlor, tylko mniej energicznie. Jod jest zbyt mało aktywny, żeby uczestniczyć w takiej reakcji, natomiast fluor reaguje tak energicznie, że reakcje fluorowania alkanów są rzadko przeprowadzane, gdyż bardzo trudno je kontrolować. 

     Reakcja węglowodorów nasyconych z halogenami przebiega według mechanizmu substytucji wolnorodnikowej. Jest to proces wieloetapowy i dlatego nazywany jest procesem łańcuchowym. Pierwszy etap wyzwala bowiem w mieszaninie reakcyjnej łańcuch zdarzeń.       Etapem rozpoczynającym reakcję substytucji węglowodorów nasyconych  halogenami jest rozpad cząsteczki chlorowca na rodniki4pod wpływem światła lub podwyższonej temperatury. Etap rozpadu cząsteczki chloru na rodniki nosi nazwę inicjacji:                                                                                                                                                          

                                           Cl : Cl ( 2 ( Cl

Rodniki chloru są bardzo aktywne, gdyż mają niesparowany elektron. Mogą one reagować między sobą, odtwarzając cząsteczkę chloru. Pojedynczy rodnik chloru, zderzywszy się z cząsteczką metanu, może też oderwać od niej atom wodoru. Powstaje wtedy cząsteczka chlorowodoru i rodnik metylowy:                                                                                                    

                        H                                                      H                                                                                                                                                                                     .                       (                                                       (                                                                                                                           .                       (                                                       (                                                                                                                           .             H (( C( (H    +   ( Cl   +   ( Cl ( H ((   C ( + H (( Cl                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                      .                       (                                                       (                                                                                                                        .                       (                                                       (                                                                             .                      H                                                       H             

CH4 + ( Cl ( H3C( + HCl                      

Rodnik metylowy posiadający niesparowany elektron jest bardzo aktywny i jeżeli zderzy się    z cząsteczką chloru, to powstanie cząsteczka chlorometanu i rodnik chloru:                                                              .                       H                                               H                                                                                                                                                                                     .                       (                                                (                                                                                                                           .                       (                ((     ((                   (                 ((                                                                                                        .             H (( C(       +  :Cl( ( Cl   ( H ((   C ((Cl  + ( Cl :                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                     .                       (               ((      ((                   (                 ((                                                                                                       .                       (                                               (                                                                             .                      H                                               H              

               H3C+Cl2(H3CCl+ (Cl                                                                                         

Takie etapy nazywamy etapami wzrostu łańcucha reakcji (propagacja) Na każdym etapie reakcji powstaje inny rodnik, mogący powodować następne czynne zderzenia. Przy dostatecznie długim okresie naświetlania i prowadzenia reakcji w mieszaninie reakcyjnej znajduje się duża liczba rodników i prawdopodobieństwo zderzenia się dwóch rodników jest duże- coraz częściej zaczynają się one łączyć ze sobą: 

                               Cl(   ( Cl ( Cl2                                                                                                         

                               H3C( ( Cl ( H3CCl  

                               H3C( ( CH3( H3C-CH3          

W reakcjach tych nie tworzą się już nowe rodniki i proces zaczyna zanikać. Jest to etap terminacji.                                                                                                                                    W czasie reakcji może dojść do zderzenia dwóch rodników metylowych – powstaje wtedy etan, który będzie jednym z produktów ubocznych reakcji: 

                        H                    H                H   H                                                                                                                                                                                         .                        (                      (                 (    (                                                                                                                      .             H ( C(       +  H (C(( H (  C ((C(  H                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                    .                      (                      (                (     (                                                                             .                      H                     H                H     H              

Przypadkowość zderzeń w trakcie reakcji prowadzi do powstania wielu produktów ubocznych. Oprócz etanu mogą też powstawać: dichlorometan, trichlorometan itd. 

Atom fluorowca zawarty w tych związkach może być łatwo wymieniony przez inne atomy lub grupy atomów. Jedną z takich reakcji jest synteza Charlesa Adolpha Wurtza:               CH3-Cl +2Na +Cl –CH3 = CH3-Cl3 + 2NaCl                           
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W reakcji substytucji alkanów podstawieniu może ulegać jeden lub więcej atomów wodoru.  Reakcja Wurtza polegająca na działaniu metalicznym sodem na chlorowcoalkany jest jedną         z metod syntezy węglowodorów. 

  Reakcja substytucji jest również charakterystyczna dla cykloalkanów:            
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Reakcjom    substytucji ulegają również węglowodory aromatyczne. Atom wodoru przy pierścieniu aromatycznym można podstawić przez:                                                                     *  grupy nitrowe- reakcja nitrowania                                                                                    Polegają one na wprowadzeniu grup nitrowych-NO2 do pierścienia aromatycznego. 
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Do przeprowadzenia reakcji nitrowania benzenu stosuje się tzw. mieszaninę nitrującą, czyli mieszaninę stężonego kwasu azotowego (V) i siarkowego (VI). Kwas siarkowy (VI) pełni       w tej reakcji rolę katalizatora, ułatwiającego wytworzenie z kwasu azotowego (V) jonu nitroniowego NO2+ atakującego cząsteczkę benzenu. Jon NO2+ jest elektrofilem, czyli substancją „lubiącą elektrony”. Ten typ reakcji to tak zwana substytucja elektrofilowa. (SE). Mechanizm reakcji substytucji elektrofilowej można opisać ogólnym równaniem:
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                             gdzie A-B to cząsteczka reagująca z benzenem, na przykład HNO3, Cl2.                                          Reakcja nitrowania benzenu przebiega w trzech etapach:                                                               I. Wytworzenie jonu elektrofilowego:                                                                                                            HNO3 + 2H2SO4 ( H+ + 2HSO4- + NO2+                                                                                      II. Atak elektrofila na cząsteczkę benzenu, wytworzenie przejściowego produktu i oderwanie jonu wodorowego: 
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III. Odtworzenie katalizatora:   H3O+ + 2HSO4- ( H2O + H2SO4
* halogeny- reakcja halogenowania
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   Podstawianie halogenów do pierścienia wymaga zastosowania odpowiedniego katalizatora, którym może być np. sproszkowane żelazo.  Halogenowanie benzenu wymaga zastosowania zupełnie innych warunków niż halogenowanie akanów, gdyż mechanizmy tych reakcji są odmienne.                                                                                                                                       Przeprowadzając reakcje chlorowania toluenu należy pamiętać, że o jej przebiegu decydują warunki. Chlorowanie toluenu w obecności światła ultrafioletowego prowadzi do substytucji w łańcuchu bocznym (grupie metylowej):
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      Chlorowanie toluenu w obecności katalizatora, np. AlCl3 prowadzi do substytucji                       w pierścieniu, a jednym z możliwych produktów reakcji jest 2-chlorotoluen:


[image: image15.wmf]C

H

3

C

l

2

C

H

3

Cl

+

+

HCl

kat.

2-chlorotoluen


* grupy alkilowe- reakcja alkilowania      
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Reakcje alkilowania polegają na substytucji grup alkilowych do pierścienia aromatycznego. Najczęściej na związki aromatyczne działa się jodkami alkilowymi w obecności AlCl3 jako katalizatora.  Produktami alkilowania benzenu są jego homologi, np. toluen, ksyleny i inne związki.                                                                                                                                        * grupy sulfonowe- reakcja sulfonowania                                                                          Reakcja ta polega na podstawianiu wodoru grupą sulfonową –SO3H.
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                                                    Reakcje sulfonowania benzenu można przeprowadzić działając na benzen stężonym lub dymiącym kwasem siarkowym (VI).Przeprowadzając reakcje sulfonowania naftalenu , można w zależności od warunków otrzymać dwa różne produkty:
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W niższych temperaturach tworzy się głównie kwas (-naftalenosulfonowy                           (1- naftalenosulfonowy), a w wyższych temperaturach głównym produktem reakcji jest kwas (- naftalenosulfonowy (2- naftalenosulfonowy).              
         Reakcja substytucji alkanów wykazuje ogólną prawidłowość, polegającą na tym że najłatwiej podstawieniu ulega atom wodoru związany z 3 rzędowym atomem węgla, najtrudniej zaś z 1-rzędowym,np: 
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Zgodnie z tą zasadą w wyniku bromowania metylobutanu najwięcej powstanie                           2-bromo-2-metylobutanu.                                                                                                                 
[image: image20.wmf]C

H

3

H

N

O

3

C

H

3

N

O

2

C

H

3

C

H

3

N

O

2

N

O

2

+

toluen

+

H

2

O

o-nitrotoluen

+

H

2

O

+

H

2

O

m-nitrotoluen

p-nitrotoluen

H

2

O stez

.

temp.

 W wyniku reakcji nitrowania toluenu powstają głównie izomery orto-i para-nitrotoluenu, zaś izomer meta- tworzy się w małej ilości. Tworzenie orto- i paranitrotoluenu jest uprzywilejowane, gdyż w cząsteczce toluenu znajduje się podstawnik metylowy. Podstawnik ten, deformując chmurę elektronów (, pozwala na wymianę głównie atomów wodoru położonych w stosunku do niego w pozycjach orto- i para-. Mówimy tutaj o kierującej roli podstawnika. Podstawnik już obecny w cząsteczce związku aromatycznego decyduje                   o miejscu wprowadzenia następnego podstawnika.                                                                   Przykładem reakcji substytucji jest również reakcja chlorowcopochodnej z wodnym roztworem KOH lub NaOH. Następuje wtedy wymiana atomu chlorowca na grupę –OH.          Na przykład reakcja chlorometanu z wodnym roztworem NaOH  prowadzi do powstania metanolu: 
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                                                    Czynnikiem atakującym cząsteczkę CH3Cl są jony OH- pochodzące z dysocjacji NaOH. Jest to czynnik nukleofilowy, czyli reakcja przebiega według mechanizmu substytucji elektrofilowej (SN).                                                                                                             Nukleofil atakuje swoją wolną parą elektronową atom węgla od strony przeciwnej niż znajdujący się atom halogenu. Prowadzi to do stanu przejściowego, w którym wiązanie C-OH jest częściowo utworzone, a wiązanie C-Cl częściowo rozerwane. Po całkowitym utworzeniu wiązania C-OH i odejściu anionu Cl- z parą elektronową, która tworzyła wiązanie C-Cl, ostatecznie powstaje CH3OH.                                                                                               Reakcjom substytucji elektrofilowej  ulegają również fenole. Fenol reaguje już                               z rozcieńczonym kwasem azotowym (V), tworząc mieszaninę o- i p-nitrofenolu:
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Reakcja ta nie wymaga użycia jako katalizatora kwasu siarkowego (VI), jak w przypadku benzenu. Podobnie reakcja fenolu z bromem nie wymaga zastosowania katalizatorów. Przebiega ona bardzo szybko, prowadząc do otrzymania 2,4,6-tribromofenolu:
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                                               Grupa hydroksylowa kieruje cząsteczkę reagującą z pierścieniem aromatycznym na pozycje orto- i para-.                                                                                                                       Intensywne nitrowanie fenolu prowadzi do powstania 2,4,6-trinitrofenolu, czyli kwasu pikrynowego:
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                                                             Do reakcji substytucji należy również nitrowanie alkoholu benzylowego:
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7.2.) Reakcje addycji (przyłączania) to typ reakcji charakterystyczny dla związków nienasyconych. Polegają one na takim przyłączeniu substratu nieorganicznego do atomów węgla, że powstaje cząsteczka z wiązaniem podwójnym między atomami węgla, bez produktów ubocznych.

Przykłady reakcji addycji:                                                                                                             1) addycja wodoru do:                                                                                                                  a) alkenów: 
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Reakcja ta prowadzi do przekształcenia alkenu w alkan. Addycja wodoru wymaga zastosowania katalizatora z powodu wysokiej energii aktywacji. Najczęściej jako katalizatora używa się platyny, palladu lub niklu. Proces addycji wodoru nazywany uwodornieniem.
b)alkinów                                                                                                                                              Addycja wodoru do alkinu –przyłączenie cząsteczek wodoru do cząsteczki alkinu, wymaga zastosowania katalizatora- platyny, palladu lub niklu. Ostatecznym produktem reakcji jest alkan: 
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2) addycja wody do:                                                                                                                       a) alkenów :

W obecności kwasu jako katalizatora następuje addycja wody do wiązania podwójnego,                 a produktem reakcji jest alkohol.
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b) alkinów: 
Addycja wody do alkinów wymaga nie tylko obecności jonów wodorowych, ale także jonów rtęci (II), które ułatwiają rozerwanie wiązań (. 
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3) addycja halogenowodorów do:                                                                                                             a) alkenów             
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                              Najczęściej przeprowadza się addycję takich halogenowodorów jak: HCl, HBr, HI czy HF.

b) alkinów:                                                                                                                                                  W wyniku tej reakcji powstaje chlorowcoochodna, zawierająca dwa atomy chlorowca              w cząsteczce: 
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                                Obydwa atomy chlorowca w otrzymanej cząsteczce znajdują się przy tym samym atomie węgla. Powstanie takiego izomeru można wytłumaczyć za pomocą reguły Markownikowa.                           Reakcja addycji przebiega tu stopniowo- najpierw pęka jedno z wiązań ( i tworzy się pochodna alkenu, a dopiero potem pęka drugie wiązanie (, w efekcie czego otrzymuje się pochodną alkanu: 
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                                           W pierwszym etapie powyższej reakcji tworzy się zawsze taki sam produkt, niezależnie od tego do którego atomu węgla etynu przyłączy się atom wodoru , a do którego atom chloru. Ponieważ jednak powstała w pierwszym etapie reakcji cząsteczka jest niesymetryczną pochodna etenu, sposób  zaatakowania jej przez kolejną cząsteczkę chlorowodoru decyduje   o strukturze powstałego produktu. 
4) addycja w cykloalkenach i cykloalkinach:
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5) addycja w węglowodorach aromatycznych: 
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                                      6) addycja w alkadienach                                                                                                      Reakcja addycji cząsteczki, na przykład, bromowodoru do alkadienów prowadzi do powstania dwóch produktów:
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Addycja 1,4 jest powszechna wśród dienów sprzężonych, a łatwość pojawiania się wiązania podwójnego między drugim a trzecim atomem węgla tłumaczy się                                       wzajemną bliskością niezhybrydyzowanych orbitali p.                                                                                                W szczególny sposób przebiega addycja halogenowodorów  lub wody do niesymetrycznych cząsteczek węglowodorów nienasyconych. Przebiegają one zgodnie  z regułą Markownikowa, która mówi, że atom wodoru przyłącza się do atomu węgla bogatszego w wodór, a pozostałe atomy do atomu węgla uboższego w wodór. Na przykład   w reakcji addycji bromowodoru do propenu można by oczekiwać dwóch produktów: 1-bromopropanu i 2-bromopropanu.              W rzeczywistości powstaje jedynie 2-bromopropan:
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Innym przykładem jest reakcja propenu z chlorowodorem:
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7.3.) Reakcje eliminacji to reakcje w których usuwa się dwa atomy lub grupy atomów z dwu sąsiadujących  atomów węgla w cząsteczce. W wyniku powstaje między tymi atomami wiązanie podwójne. Jest odwrotnością reakcji addycji.                                                                   W  reakcjach eliminacji prowadzących do otrzymania alkenów, jako substratów używa się alkoholi lub chlorowcopochodnych. 
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Taką reakcję przeprowadza się najczęściej przepuszczając pary alkoholu                                     nad rozgrzanym tlenkiem glinu.                                                                                                                        Alkohole można odwadniać w niższych temperaturach, stosując w tym celu np. stężony wodny roztwór kwasu siarkowego (VI). W procesie tym, szczególnie jeżeli przeprowadza się go w niskich temperaturach, powstaje produkt uboczny o strukturze R-O-R nazywany eterem:
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Alkohole różnią się łatwością odwadniania. Najłatwiej odwadnia się alkohole rozgałęzione. 
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Przykładem eliminacji może być również następująca reakcja:
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Mocna zasada, najczęściej KOH, używana do tego typu procesów jest rozpuszczona                     w alkoholu etylowym. Następuje tutaj oderwanie cząsteczki HCl od cząsteczki chloropochodnej. Łatwość oderwania chlorowca jest ściśle związana z jego rzędowością; najtrudniej jest oderwać chlorowce położone przy I-rzędowych atomach węgla, najłatwiej zaś te, które znajdują się przy III-rzędowych atomach węgla.                                                                Jednym z istotnych problemów w reakcjach eliminacji jest ustalenie kierunku wytworzenia się wiązania podwójnego. Jedną z podstawowych reguł wyznaczania kierunku zachodzenia reakcji eliminacji jest reguła Aleksandra Zajcewa, według której głównym produktem powstającym podczas eliminacji chlorowcowodoru z chlorowcopochodnych alkilowych jest węglowodór bardziej rozgałęziony. Na przykład eliminacja bromowodoru z cząsteczki                 2-bromobutanu prowadzi do powstania dwóch izomerów zgodnie z równaniem:
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Produktem głównym tej reakcji jest but-2-en, mający cząsteczkę bardziej rozgałęzioną niż cząsteczka but-1-enu Oznacza to, że w but-2-enie przy wiązaniu podwójnym występują dwa podstawniki metylowe, zaś w but-1-enie –tylko jeden podstawnik etylowy.                                 W wyniku reakcji eliminacji chlorowcowodoru z cząsteczki chlorowcopochodnej można otrzymać alkiny:
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    Alkiny można również otrzymać w reakcji eliminacji chlorowca z cząsteczki chlorowcopochodnej. Proces ten przeprowadza się działając na chlorowcopochodną metalicznym cynkiem.
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7.4.) Reakcje kondensacji - tak określamy reakcje organiczne, w których dwie cząsteczki łączą się tworząc trzecią i jednocześnie powstaje cząsteczka prostego związku (często woda, amoniak, tlenek węgla(IV)...) Kondensacja to reakcja łączenia się pojedynczych cząsteczek  w większe cząsteczki z jednoczesnym wydzieleniem małocząsteczkowego produktu ubocznego- najczęściej wody. Dwie cząsteczki reagentów „kondensują” w jedną większą cząsteczkę. Typowym przykładem może być reakcja estryfikacji, gdzie po połączeniu cząsteczki kwasu i alkoholu w ester wydziela się cząsteczka wody.    

 * reakcja estryfikacji: 
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W reakcji tej kwas karboksylowy reaguje z alkoholem tworząc ester, a produktem ubocznym jest woda.                                                                                                                                          Podczas reakcji estryfikacji w cząsteczce kwasu pęka wiązanie węgiel-tlen:
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                                                                      Cząsteczkę wody tworzy grupa –OH pochodząca z kwasu i atom wodoru pochodzący                   w cząsteczki alkoholu: 
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Reakcją estryfikacji jest również reakcja hydroksykwasów z kwasami karboksylowymi.          W czasie takiej reakcji po odpowiednim dobraniu warunków można zestryfikować grupy hydroksylowe hydroksykwasów. 
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W tym wypadku zareagowała grupa –OH kwasu salicylowego. Produktem tej reakcji jest ester.                                                                                                                                                Innym przykładem reakcji kondensacji może być reakcja amin z kwasami karboksylowymi      w wyniku której tworzą się amidy, np. :
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 Kondensacja jest zwykle reakcją złożoną, w której przynajmniej jeden z etapów musi być aktem substytucji.                                                                                                                   Reakcji kondensacji ulega również mocznik, tworząc dwumocznik, czyli biuret: 
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Reakcją charakterystyczną dla aldehydów jest reakcja kondensacji aldolowej. Reakcji tej ulegają te aldehydy, które przy atomie węgla sąsiadującym z grupą funkcyjną posiadają atom wodoru.
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Produktami tych reakcji są związki, które formalnie są aldehydami oraz alkoholami-aldehydoalkohole (aldole).                                               
7.5.) Reakcje zmydlania - ogólna nazwa grupy reakcji hydrolizy tłuszczów, w wyniku której powstają kwasy tłuszczowe, a dokładniej ich sole, bowiem reakcję prowadzi się                           w środowisku zasadowym.  
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  Dzięki reakcji zmydlania gorsze gatunki tłuszczów, które nie nadają się do celów spożywczych, zużywa się do produkcji mydeł.

7.6.) Reakcje polimeryzacji (polikondensacji, kopolimeryzacji) - reakcje, w których następuje łączenie się monomerów, czyli cząsteczek mających wiązania podwójne, w długie łańcuchy nazywane polimerami. Proces ten zachodzi dzięki pękaniu wiązań (.                                   Polimer osiągamy łącząc cząsteczki tego samego związku zawierające centra nienasycenia (np. etylen - eten w polietylen) lub wydzielające w czasie reakcji proste związki (polikondensacja, np. tworzenie poliestrów), lub w reakcji kopolimeryzacji, łącząc cząsteczki najczęściej dwóch różnych związków.                                                                 
Przykłady reakcji polimeryzacji:                                                                                                        * polimeryzacja alkenów i ich pochodnych:                                                                           Ogrzewanie etenu  pod wysokim ciśnieniem i w obecności katalizatora powoduje polimeryzację etenu: 
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           n- liczba łączących się monomerów                                                                                            Produktem polimeryzacji etenu jest polietylen. Liczba łączących się cząsteczek etenu sięga kilkunastu tysięcy. Polietylen stosuje się do produkcji opakowań,                                                 np. torebek śniadaniowych czy plastikowych butelek.                                                                                                                     W powstających łańcuchach węglowych tworzą się od czasu do czasu boczne odgałęzienia różnej długości. Rozmiary odgałęzień oraz częstotliwość ich pojawiania się można kontrolować przez dobór katalizatora i warunków reakcji.                                                                                               Do najczęściej spotykanych tworzyw polimeryzacyjnych należą oprócz polietylenu również polipropylen, pcv i polistyren. 


[image: image59.wmf]C

H

2

C

H

2

C

H

C

H

n

katalizator

temperatura cisnienie

( 

)n

styren

polistyren stosowany do wyrobu

opakowań i izolacji



[image: image60.wmf]C

H

2

C

H

2

C

H

C

H

Cl

Cl

n

katalizator

temperatura cisnienie

( 

)n

chloroeten

polichlorek winylu (pcv) stosowany 

do wyrobu plastikowych rur, 
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Naturalnym polimerem występującym w przyrodzie jest kauczuk. Jest on polimerem nienasyconego węglowodoru, z którego udało się wydzielić monomer o nazwie                            2-metylobuta-1,3-dien. Polimeryzacja cząsteczek 2-metylobuta-1,3-dienuprowadzi do powstania długich łańcuchów z regularnie rozmieszczonymi wiązaniami podwójnymi, gdyż podczas addycji kolejnych cząsteczek dienu następuje charakterystyczne dla tej grupy związków przemieszczanie wiązania podwójnego w cząsteczce:
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* polimeryzacja alkinów:
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Procesem odwrotnym do polimeryzacji jest depolimeryzacja polegająca na rozpadzie wielkocząsteczkowych polimerów na pojedyncze monomery.

Reakcji polimeryzacji ulegają również aldehydy. W zależności od rodzaju aldehydu oraz warunków procesu można otrzymać różne polimery, np. aldehyd octowy w obecności HCl             i temperaturze poniżej 273K ulega polimeryzacji tworząc cykliczny tetramer, tzw. metaldehyd, który jest wykorzystywany jako tzw. suche paliwo turystyczne.
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8. Typy reakcji z punktu widzenia ich przebiegu kinetycznego           [2, 13]
8.1.) Reakcje proste to inaczej mówiąc prosty akt zerwania lub powstania jednego wiązania chemicznego. Są to takie reakcje, których mechanizm jest jednoetapowy; podczas przebiegu tych reakcji nie pojawiają się żadne produkty pośrednie- cząsteczki produktu powstają bezpośrednio z cząsteczek substratów.  W przyrodzie bardzo rzadko obserwuje się jednak reakcje proste. Można do nich zaliczyć np.: rozpad cząsteczek chloru (Cl-Cl) pod wpływem światła UV.
8.2.) Reakcje złożone to reakcje  w których dochodzi jednocześnie do rozpadu jednych wiązań i powstania drugich. Każdą reakcje złożoną można jednak zapisać jako ciąg reakcji prostych, które w tym przypadku nazywają się reakcjami elementarnymi. Np: reakcja między bromowodorem i etylenem CH2=CH2 prowadząca do powstania bromoetanu (BrCH2-CH3) wiąże się z rozerwaniem wiązania H-Br, zamianą wiązania podwójnego C=C na wiązanie pojedyncze i powstanie wiązań C-Br i jednego nowego wiązania C-H. Kompletny zbiór reakcji elementarnych zachodzących podczas reakcji złożonej jest często nazywany jej mechanizmem.
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8.3. Reakcje równoległe(reakcje współbieżne, reakcje jednoczesne), reakcje tych samych substratów zachodzące jednocześnie w różnych kierunkach z utworzeniem różnych produktów. Reakcja przeważająca (o ile występuje) nosi nazwę reakcji głównej, pozostałe reakcje są nazwane ubocznymi. Schematycznie może ona być napisana następująco:                 

                                                     P1

                           A                       P2 

                                                     P3            gdzie A jest substratem, natomiast P1, P2, P3 są produktami. Przykładem tego typu reakcji jest nitrowanie toluenu:  
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Grupa metylowa jako podstawnik I-rzędu kieruje nowy podstawnik w pozycję orto lub para, a więc głównymi produktami tej reakcji są 2-nitrotoluen  i 4-nitrotoluen.Tworzenie                     2-nitrotoluenu (o-nitrotoluen) i 4-nitrotoluenu (p-nitrotoluen) jest uprzywilejowane, ponieważ  w cząsteczce toluenu znajduje się podstawnik metylowy, który deformując chmurę elektronów (, pozwala na wymianę głównie atomów wodoru położonych w stosunku do niego w pozycjach orto- i para-. Mówimy tutaj o kierującej roli podstawnika. 

8.4.) Reakcje łańcuchowe szczególny rodzaj reakcji chemicznych lub jądrowych.           Reakcja,      w której powstaje bardzo reaktywny produkt pośredni, który reaguje dalej, powodując powstanie innego bardzo reaktywnego produktu pośredniego itd. , np. synteza HBr z pierwiastków. 

        Pierwszym etapem reakcji łańcuchowej jest inicjacja, czyli tworzenie nośnika łańcucha  z substratu:              Br2    (     Br + Br                                                                                        Gdy zostały utworzone nośniki łańcucha, łańcuch może się rozwijać w serii reakcji, w których nośnik reaguje z cząsteczkami substratu i powstaje nowy nośnik.                                         Etap propagacji łańcucha:                                                                                                             Br + H2    (    HBr + H                                                                                                                 H + Br2  (      HBr + Br                                                                                                  Elementarne reakcje, które powodują terminację łańcucha, polegają na łączeniu się nośników łańcucha na produkt, który nie jest już nośnikiem: Br + Br   (  Br2                                Mieszanina wodoru i tlenu wybucha przy zapaleniu. Ogólna reakcja H2 + Cl2 ( 2HCl która zachodzi według mechanizmu łańcuchowego wyzwala tak dużo ciepła, że może nastąpić wzrost temperatury mieszaniny reakcyjnej zamiast rozproszenia ciepła do otoczenia. Reakcja przebiega wtedy szybciej, temperatura gwałtownie rośnie i następuje bardzo szybka reakcja, nosząca nazwę eksplozji termicznej. Eksplozja mieszaniny wodoru i tlenu jest innego rodzaju; nosi nazwę rozgałęzionej reakcji łańcuchowej. Po początkowej reakcji z udziałem jednego atomu tlenu następują dwie reakcje, po niej trzy, następnie  pięć, itd.

                                                       O + H2 ( OH + H                                                                                       OH + H2 ( H2O + O                                                                   H + O2 ( OH + O                                           O + H2 ( O + H                    OH + H2 ( H2O + O                   O + H2 ( OH + H

Przykładami reakcji łańcuchowych są: wybuch jądrowy,  detonacja ,spalanie.              Przykładem są naturalne szeregi promieniotwórcze. Stojący na początku takiego szeregu pierwiastek nietrwały rozpada się  z utworzeniem innego nuklidu, który będąc również nietrwały, znow ulega rozpadowi itd. Na końcu szeregu promieniotwórczego stoi zawsze pierwiastek, którego jądro jest trwałe i nie podlega dalszemu rozpadowi. Reakcja łańcuchowa może przebiegać spokojnie, w sposób kontrolowany (tak jak w reaktorach jądrowych) lub         w sposób spontaniczny, niekontrolowany (jak w bombach atomowych). W obu przypadkach jest ona źródłem energii. Głównymi materiałami rozszczepialnymi są dwa izotopy promieniotwórcze uranu: uran-235 i uran-233 oraz pluton-239. Reakcja łańcuchowa- prowadzona w sposób kontrolowany w reaktorach jądrowych- służy człowiekowi do celów badawczych i przemysłowych. Reaktor jądrowy jest urządzeniem do przeprowadzania kontrolowanej reakcji łańcuchowej. Reakcja łańcuchowa może również przebiegać gwałtownie w sposób niekontrolowany z jednorazowym wydzieleniem olbrzymiej ilości energii i rozszczepieniem całkowitej ilości materiału rozszczepialnego. Taka reakcja ma miejsce w bombie atomowej. 

9. Podział reakcji chemicznych ze względu na szybkość ich przebiegu: [13, 14, 17]

9.1.) Reakcje szybkie- np. spalanie gazu w palniku gazowym jest procesem bardzo szybkim, zachodzącym w ułamku sekundy. Przykładem reakcji przebiegającej bardzo szybko mogą być reakcje prowadzące do wytrącania trudno rozpuszczalnych związków- osad pojawia się natychmiast po zmieszaniu roztworów substratów. Do najszybszych reakcji zachodzących         w roztworach wodnych należy neutralizacja przebiegająca między kwasami       i zasadami. 
Reakcja jodku potasu i azotanu(V) ołowiu (II) prowadzi do wytrącenia jodku ołowiu (II), zgodnie z  równaniem: Pb(NO3)2 +  2KI = 2KNO3 + PbI2(
Jest to reakcja bardzo szybka, osad wytrąca się w momencie zmieszania ze sobą odpowiednich roztworów.  Reakcja pomiędzy roztworami Pb(NO3)2 i KI przebiega bardzo szybko, ponieważ polega na łączeniu się różnoimiennych jonów. W roztworach Pb(NO3)2           i KI obecne są między innymi jony Pb2+ i I-, które po zmieszaniu substratów przyciągają się do siebie  natychmiast tworzą trudno rozpuszczalną w wodzie sól, wytrącającą się w formie osadu. 

9.2.) Reakcje wolne- np. proces wietrzenia skał. Do bardzo wolnych reakcji należą między innymi takie procesy utleniania, jak rdzewienie wyrobów żelaznych lub tworzenie patyny na miedzi, które w warunkach normalnych trwają kilka, kilkanaście lub nawet kilkadziesiąt lat.

Przykładem reakcji przebiegającej wolno jest reakcja tiosiarczanu sodu z kwasem solnym.   W reakcji tej powstaje osad, ale proces ten zachodzi powoli; początkowo obserwujemy tylko zmętnienie, które stopniowo narasta, przybierając ostatecznie postać żółtego osadu . Reakcja przebiega zgodnie z równaniem: Na2S2O3 + 2HCl ( 2NaCl + S( + SO2( + H2O
Wytrąconym osadem jest siarka powstała w wyniku rozkładu tiosiarczanu sodu pod wpływem kwasu solnego. W reakcji tej najpierw tworzą się cząsteczki Na2S2O3 , później następuje przebudowa ich struktury, co ostatecznie prowadzi do rozpadu na siarkę, wodę i SO2: 

                                    Na2S2O3( H2O + S( + SO2( 

Takie przegrupowanie atomów w cząsteczkach  reagentów wymaga więcej czasu i tym samym spowalnia reakcję chemiczną. 

        Przykładem reakcji zachodzącej niezwykle powoli jest reakcja między wodorem i tlenem w temperaturze pokojowej: 2H2 + O2( 2H2O. Mieszanina wodoru i tlenu może być przechowywana latami i nie będzie w niej zachodzić wyraźna reakcja. Kiedy jednak gaz zapali się, nastąpi bardzo szybka reakcja- eksplozja spowodowana gwałtownym wydzieleniem energii. 

                Szybkość reakcji chemicznej zależy nie tylko od rodzaju i stężenia reagujących substratów, ale także od warunków jej przebiegu. Pierwszym i oczywistym warunkiem przebiegu reakcji jest umożliwienie substratom kontaktu ze sobą. Po zmieszaniu reagenty mogą znajdować się:

· w tej samej fazie, na przykład w ciekłej lub gazowej. Drobin substratów zderzają się ze sobą dzięki ruchom cieplnym, a reakcja może zachodzić w całej objętości mieszaniny reakcyjnej. Jest to reakcja homofazowa.

· w różnych fazach. Jako przykłady można podać reakcję tlenku miedzi z kwasem solnym (układ ciecz-ciało stałe) i reakcję spalania węgla w tlenie (układ gaz- ciało stałe).

W tym przypadku reakcja może zachodzić tylko na powierzchni kontaktu obu faz. Reakcje przebiegające w takich warunkach noszą nazwę heterofazowych.

Samo zetknięcie substratów nie wystarcza jednak, by mogła zajść między nimi reakcja. Mieszaninę tlenu z wodorem można w temperaturze pokojowej przechowywać latami bez jakichkolwiek objawów reakcji, ale po ogrzaniu do odpowiednio wysokie temperatury reakcja przebiega wybuchowo. Cząsteczki muszą się zderzyć aby mogły ze sobą przereagować. Sam fakt zderzenia to jednak za mało. Aby zaszła reakcja, zderzające się cząsteczki muszą mieć odpowiednio wysoką energię. Energia ta nosi nazwę energii aktywacji. Wartość tej energii jest związana  z konkretną reakcją i  może zmieniać się w bardzo szerokich granicach. Reakcja tlenu z wodorem charakteryzuje się bardzo wysoką energią aktywacji, natomiast przebiegająca również w fazie gazowej reakcja tlenku azotu (II) z tlenem: 2NO + O2 = 2NO2 ma tak niską energię aktywacji, że nawet w temperaturze pokojowej zachodzi bardzo szybko.

         Ważnym czynnikiem wpływającym na szybkość reakcji jest stężenie substratów. Wzrost stężenia jednego z substratów powoduje wzrost szybkości reakcji. Na przykład reakcja jodu   z wodorem, przebiegająca w fazie gazowej: H2 + J2 = 2HI Przy określonych stężeniach jodu   i wodoru ich cząsteczki zderzają się pewną ilość razy w jednostce czasu. Liczba tych zderzeń jest bardzo wielka- w  temperaturze pokojowej i pod normalnym ciśnieniem każda cząsteczka zderza się z innymi 10 10razy na sekundę., a tylko część z tych zderzeń to zderzenia aktywne. Zwiększenie stężenia cząsteczek H2 lub J2 spowoduje, że średnia odległość między cząsteczkami zmaleje, a zatem częstość ich zderzeń wzrośnie. Wzrośnie więc także proporcjonalnie liczba zderzeń aktywnych, czyli  w konsekwencji szybkość reakcji. 

         Drugim ważnym czynnikiem wpływającym na szybkość reakcji jest temperatura. Wzrost  temperatury powoduje zwiększenie szybkości reakcji. Zależność ta ma charakter ogólny- szybkość reakcji rośnie ze wzrostem temperatury. Szczególnie duże znaczenie ma to w przypadku organizmów żywych. Organizm człowieka, a także innych ssaków, utrzymuje stałą  temperaturę ciała. Podwyższenie lub obniżenie   temperatury nawet o kilka stopni może spowodować nawet śmierć organizmu, ponieważ jego procesy    życiowe zaczynają przebiegać zbyt szybko lub zbyt wolno i zostają naruszone właściwe proporcje ich szybkości. 

     Istnieje liczna grupa reakcji, które dzięki temu, że są procesami silnie egzotermicznymi, ulegają „samoprzyśpieszeniu”. Należy do nich na przykład reakcja spalania wodoru w tlenie. Mieszanina tych gazów w temperaturze pokojowej jest trwała, ale zainicjowanie reakcji, np. iskrą elektryczną powoduje wybuch. Dzieje się tak dlatego, że przereagowanie nawet niewielkiej ilości substratów ogrzewa znacznie mieszaninę reakcyjną w bezpośrednim otoczeniu miejsca zainicjowania reakcji, powodując jej przyśpieszenie. Strefa ta rozszerza się bardzo szybko, aż obejmuje całą objętość reagującej mieszaniny.

        W przypadku reakcji heterofazowej, ważną rolę odgrywa powierzchnia styku substratów. Im powierzchnia ta jest większa, tym większa szybkość reakcji.  

    Istotny wpływ na szybkość niektórych reakcji mają także następujące czynniki:

· światło- dotyczy to tzw. reakcji fotochemicznych, czyli zainicjowanych promieniowaniem świetlnym np. reakcja chloru z wodorem

· rozpuszczalnik: szybkość niektórych reakcji, zwłaszcza z udziałem związków organicznych, może wzrosnąć po odpowiednim dobraniu rozpuszczalnika w którym proces zachodzi; rozpuszczalniki polarne ułatwiają reakcje pomiędzy związkami polarnymi, natomiast rozpuszczalniki niepolarne należy stosować do zwiększania szybkości reakcji związków niepolarnych. Odpowiednio dobrany rozpuszczalnik pozwala na dokładne wymieszanie się substratów, ułatwiając kontakt między nimi. 

· katalizatory 

10. Reakcje przebiegające z udziałem katalizatora i bez udziału katalizatora.[1,5, 6,7]
               Katalizator jest to substancja, która dodana do mieszaniny substratów powoduje zwiększenie szybkości reakcji nie zużywając się przy tym ,czyli dając się odzyskać w nie zmienionej postaci po zakończeniu reakcji. Zjawisko zmiany szybkości reakcji w wyniku działania katalizatorów nosi nazwę katalizy. Oprócz substancji przyśpieszających reakcje istnieją także substancje, których dodatek reakcję spowalnia. Noszą one nazwę inhibitorów. 

   Wyróżnia się dwa podstawowe typy katalizatorów:

· homogeniczne- występujące w tej samej fazie co substraty, np. kwas siarkowy (VI) używany w reakcji estryfikacji kwasu octowego etanolem, ponieważ stanowi on składnik tego samego roztworu, co kwas i alkohol.

· heterogeniczne- stanowiące odrębną fazę np. platyna, ciało stałe, wykorzystywane     w reakcji uwodornienia etenu. 

            Większość katalizatorów heterogenicznych to ciała stałe; działają one poprzez adsorpcję gazowych lub ciekłych substratów na swojej powierzchni. 

Katalizatory homogeniczne to specyficzne cząstki, które można zaprojektować tak, aby nadać im wyższą specyficzność niż jest to możliwe w przypadku katalizatorów heterogenicznych.        Z drugiej jednak strony, trudniej jest zazwyczaj oddzielić produkt od katalizatora homogenicznego niż heterogenicznego. Jeszcze jedna różnica polega na tym, że katalizator heterogeniczny działa zazwyczaj w wyższej temperaturze niż homogeniczny. 

Stałe katalizatory używane do katalizowania reakcji w fazie gazowej noszą nazwę katalizatorów kontaktowych. Typowymi reakcjami przebiegającymi w obecności katalizatorów kontaktowych są: synteza trójtlenku siarki w reakcji tlenku siarki (IV)  z tlenem oraz synteza amoniaku z wodoru i azotu:

 SO2+ O2= 2SO3
N2 + 3H2 =  2NH3
Synteza SO3 ma wielkie znaczenie przemysłowe, ponieważ jest etapem produkcji kwasu siarkowego. Jej katalizatorem jest platyna lub pięciotlenek wanadu (V2O5), natomiast syntezę amoniaku katalizuje żelazo. W nieobecności katalizatora przeprowadzenie tych reakcji          w sposób opłacalny w skali przemysłowej jest niemożliwe.

           Tlenek manganu (IV) katalizuje rozkład nadtlenku wodoru. Po dodaniu odczynnika do roztworu H2O2 następuje intensywne wydzielanie się pęcherzyków tlenu, zgodnie z                
równaniem:  2H2O2    MnO2              2H2O + O2(
Woda spełnia rolę katalizatora w reakcji magnezu z jodem w wyniku której powstaje jodek magnezu: Mg + I2     H2O                 MgI2
W obydwu przytoczonych wyżej przykładach katalizator jest w innym stanie skupienia niż reagenty. A więc mamy do czynienia z katalizą heterogeniczną.

      Istnieją reakcje, które mogą być katalizowane obydwoma typami katalizatorów, np. rozkład nadtlenu wodoru: 2H2O2 = 2H2O + O2 może być katalizowany różnymi substancjami, zarówno rozpuszczonymi w środowisku reakcji, jak i substancjami stałymi rozpuszczalnymi w wodzie. Rozkład H2O2 może również nastąpić w obecności roztworu FeCl2 i wówczas katalizator jest w tej samej fazie co substancja reagująca. A więc mamy do czynienia                     z katalizą homogeniczną.

                            W czasie trwania reakcji katalizator reaguje z substratami, tworząc nietrwały kompleks, który ulega rozpadowi a katalizator wydziela się w postaci pierwotnej. 

                             A + B = AB   (reakcja zachodzi bez katalizatora)

A,B- substraty

AB- produkt

K- katalizator

    A + B +K ------ABK --------AB + K (reakcja zachodzi w obecności  katalizatora)


                             kompleks przejściowy

W wypadku katalizatorów w stałym stanie skupienia działanie katalizatora tłumaczy się adsorpcją substancji reagujących na jego powierzchni, czyli wzrostem stężenia reagentów. Przykładem katalizatorów , których mechanizm działania opiera się na adsorpcji reagentów, są np. V2O5, Pb, Ni czy Pd w reakcji uwodornienia związków organicznych. 

Katalizator powoduje obniżenie energii aktywacji. 

    Aby zaszła kataliza muszą być spełnione następujące warunki:

· skład chemiczny katalizatora nie zmienia się podczas reakcji,

· mała ilość katalizatora umożliwia przereagowanie dużej ilości materii,

· gdy osiągnie się stan równowagi  katalizator nie zmienia tego stanu.

Katalizatory nie mają wpływu na termodynamikę reakcji ani na położenie stanu równowagi; ich działanie polega na umożliwieniu biegu reakcji alternatywną drogą, charakteryzującą się niższą energią aktywacji. 

          Katalizatory stosuje się w znacznej części procesów przemysłowych. Dzięki nim można obniżyć temperaturę, w której procesy te zachodzą. Katalizatory są też źródłem selektywności: pozwalają otrzymać konkretny produkt w procesach, w których                              z termodynamicznego punktu widzenia- można otrzymać kilka produktów. 

               Katalizatory mają także podstawowe znaczenie dla procesów przebiegających               w organizmach żywych. Praktycznie wszystkie reakcje składające się na procesy życiowe to procesy katalityczne. Wysoce wyspecjalizowane katalizatory noszą nazwę enzymów. Dzięki enzymom reakcje zachodzące w komórkach przebiegają szybko i specyficznie, czyli powstają z nich tylko pożądane produkty. Istota działania enzymów jest podobna do katalizatorów nieorganicznych, to znaczy ich funkcja polega na obniżeniu energii aktywacji , co prowadzi do zwiększenia szybkości reakcji. Podobny jest również mechanizm działania. Enzymy łączą się z substratem, tworząc kompleks pośredni, który następnie ulega rozpadowi na produkt,            a enzym uwalnia się w niezmienionej postaci i ponownie może uczestniczyć w kolejnej reakcji. 

                      S + E ( SE( P + E

 Enzymy, w odróżnieniu od katalizatorów nieorganicznych wykazują dużą specyfikę działania – jeden enzym może katalizować tylko jedną, ściśle określoną reakcję. Wynika to z ich natury białkowej. Cząsteczki białek mają ściśle określoną  konformację przestrzenną, a pewien fragment tej cząsteczki zwany jest centrum aktywnym enzymu, jest tak ukształtowany, że umożliwia dokładne dopasowanie się substratu do tego fragmentu. 

                Obecnie enzymy dzieli się na sześć klas, które wyróżniono ze względu na typ katalizowanej reakcji:

· oksydoreduktazy- enzymy katalizujące reakcje związane z przeniesieniem protonów        i elektronów

· transferazy- enzymy katalizujące przeniesienie grup funkcyjnych z donora  na akceptor

· hydrolazy-enzymy katalizujące reakcje hydrolizy, a więc rozpadu wiązań z jednoczesnym przyłączeniem się jednej cząsteczki wody na każde wiązanie ulegające rozpadowi

· liazy- enzymy katalizujące niehydrolityczny rozpad wiązań

· izomerazy-  enzymy katalizujące reakcje wewnątrzcząsteczkowego przegrupowania, prowadzące do przekształcenia substratu w związek izomeryczny

· ligazy- enzymy katalizujace syntezę trwałych wiązań kowalencyjnych np. C-C, C-N, C-S.

W zależności od użytego katalizatora możemy otrzymać zupełnie inne produkty z tych samych substratów. Jako przykład może posłużyć reakcja odwodnienia alkoholu:

                                C2H5OH     573-673K / Al2O3           C2H4 + H2O

Jeżeli pary alkoholu przepuszcza się w temperaturze 673-673K nad Al2O3, to otrzymujemy eten, natomiast jeżeli w obecności niklu lub miedzi, to otrzymujemy inne produkty.

                                C2H5OH     573K / Ni                     CH3CHO + H2
Wiele enzymów wykorzystuje się do celów gospodarczych. Na przykład enzymy wytwarzane przez  drożdże nie tylko mogą katalizować rozkład wody utlenionej, ale i proces fermentacji alkoholowej, w wyniku którego z glukozy powstaje alkohol etylowy i dwutlenek węgla. Są one obecnie coraz szerzej wykorzystywane do przeprowadzania bardziej złożonych i wysoce selektywnych reakcji, m.in. w syntezie leków. Enzymy katalizujące hydrolizę tłuszczów               i białek są coraz częściej składnikami proszków do prania. Dzięki nim proszki takie działają skuteczniej niż nie zawierające enzymów, ponieważ brud, który osadza się na naszej odzieży, to przede wszystkim cząstki pyłków nieorganicznych zlepione tłuszczem. 

Równocześnie katalizatory pomagają w ograniczeniu szkód w środowisku naturalnym np. katalityczne dopalanie spalin samochodowych jest możliwe dzięki katalizatorom zawierającym Pt, Pd, Rh, Ag osadzone na siatce lub materiale ceramicznym.

11. Reakcje odwracalne i nieodwracalne [2, 17].

        Wiele reakcji chemicznych nie zachodzi do końca, to znaczy, że w mieszaninie reakcyjnej znajdują się zarówno substraty, jak i produkty. Jedną z przyczyn takiego stanu może być odwracalność reakcji. Reakcje odwracalne to takie, które mogą zachodzić w obu kierunkach. Jeżeli np. parę wodną będziemy przepuszczać przez rozdrobnione żelazo ogrzane do około 920K zajdzie następująca reakcja: 3Fe + 4H2O= Fe3O4 + 4H2 (1)

Powstający w tej reakcji tlenek żelaza (II) tlenek żelaza (III) ponownie reaguje z wodą: 

Fe3O4 + H2O ( 3Fe + 4 H2O (2)

Jeżeli nie będą usunięte produkty reakcji (1) to w układzie będą zachodzić obie reakcje równocześnie: 3Fe + 4H2O( Fe3O4 + 4H2
Do reakcji odwracalnych zaliczamy również reakcje hydrolizy soli czy reakcje estryfikacji. Jeżeli reakcje odwracalne będzie się przeprowadzać dostatecznie długo to w układach tych zostanie osiągnięty stan równowagi dynamicznej, charakteryzujący się tym ,że stężenia wszystkich reagentów w stanie równowagi są stałe. Stan taki może trwać nieskończenie długo, chyba że zostanie zakłócony przez czynniki zewnętrzne takie jak np. zmiana stężenia jednego z reagentów, zmiana temperatury, zmiana ciśnienia gdy reakcje przebiegają                     z udziałem gazów. 

Większość reakcji to reakcje odwracalne, jeżeli zachodzą w odpowiednich warunkach. Jeżeli reakcje prowadzone są w układzie otwartym, a jeden z produktów opuszcza środowisko reakcji, np. w formie gazu, to tego typu reakcje są praktycznie nieodwracalne np. 

                                          Na2CO3 +  2HCl = 2NaCl + CO2 ( + H2O

                                          Na2CO3 + BaCl2 = BaCO3( + 2NaCl

12. Zakończenie

       Reakcje chemiczne przebiegające z udziałem związków nieorganicznych można, najogólniej, podzielić na następujące grupy:

· reakcje syntezy,

· reakcje analizy,

· reakcje wymiany, wśród których wyróżniamy reakcje wymiany pojedynczej i reakcje wymiany podwójnej. 

      Reakcje te mogą być egzoenergetyczne lub endoenergetyczne, czyli mogą przebiegać            z wydzieleniem lub pochłonięciem energii . 

      Reakcje chemiczne mogą  przebiegać bez zmiany stopnia utleniania pierwiastka lub ze zmianą stopnia utleniania. Reakcje, w których wzrasta stopień utleniania jednych atomów kosztem spadku stopnia utleniania innych atomów występujących w reakcji noszą nazwę reakcji utleniania i redukcji. Proces utlenienia polega na oddawaniu elektronów, co zawsze prowadzi  do podwyższenia stopnia utleniania pierwiastka Proces redukcji polega na pobieraniu elektronów, co zawsze powoduje obniżenie stopnia utleniania. Procesowi utleniania towarzyszy proces redukcji.

W reakcjach utleniania-redukcji utlenieniu i redukcji mogą ulegać jednocześnie atomy tego samego pierwiastka; ten sam związek pełni rolę i utleniacza i reduktora. Taki typ reakcji nazywamy reakcją dysproporcjonowania. Może również się tak zdarzyć, że ten sam pierwiastek występuje na dwóch stopniach utlenienia, a w wyniku reakcji powstaje związek, w których ten pierwiastek występuje na tym samym stopniu utlenienia. Mówimy wówczas        o reakcji synproporcjonowania. 
         Niektóre reakcje wymiany są bardzo rozpowszechnione w przyrodzie i często określa się je mianem odrębnych typów reakcji, np.: 

· reakcje zobojętniania,

· reakcje hydrolizy soli,

· reakcje strącania osadów.

 Reakcje zachodzące pomiędzy kwasami i zasadami noszą nazwę reakcji zobojętniania. Cechą charakterystyczną reakcji zobojętniania, niezależnie od tego jaki kwas lub zasada biorą w niej udział, jest to że jony wodorowe łączą się z jonami wodorotlenkowymi, tworząc niezdysocjowane cząsteczki wody.

Reakcje hydrolizy soli to reakcje jonów niektórych soli z wodą z utworzeniem odpowiedniej zasady i odpowiedniego kwasu. Hydrolizie ulegają z reguły sole słabych kwasów i mocnych zasad, sole mocnych kwasów i słabych zasad oraz sole słabych kwasów i słabych zasad; sole mocnych kwasów i mocnych zasad nie hydrolizują. Jeżeli zaś w wyniku zmieszania dwóch roztworów elektrolitów powstaje nierozpuszczalny produkt stały to mówimy, że zaszła reakcja strącania osadów. 

      Reakcja chemiczna może być wynikiem prostego aktu zerwania lub powstania jednego wiązania chemicznego, wówczas mówimy, że zaszła reakcja prosta. Reakcja może również polegać na jednoczesnym rozpadzie jednych wiązań i powstawaniu drugich, wówczas mówimy o reakcji złożonej. W przyrodzie znacznie częściej zachodzą reakcje złożone.

    Poszczególne reakcje chemiczne, przeprowadzane w określonych warunkach, cechują się różną szybkością. Reakcje chemiczne mogą zachodzić szybko, jak na przykład reakcje prowadzące do wytrącania trudno rozpuszczalnych związków, lub wolno, jak na przykład proces rdzewienia wyrobów żelaznych lub tworzenie patyny na miedzi.

     Szybkością niektórych reakcji można sterować, dodając do mieszaniny reakcyjnej katalizator lub inhibitor, a więc reakcje chemiczne można również klasyfikować biorąc pod uwagę obecność katalizatora lub jego brak w reakcji. 

       Większość reakcji chemicznych to reakcje mogące zachodzić w obu kierunkach, a więc reakcje odwracalne. Jeżeli jeden z produktów opuszcza środowisko reakcji to taka reakcja jest praktycznie nieodwracalna. 

            Reakcje przebiegające z udziałem związków organicznych mogą polegać na:

· zastępowaniu atomów w cząsteczce związku organicznego atomami innych pierwiastków- mówimy wówczas o reakcji substytucji, czyli podstawiania

· przyłączaniu substratu nieorganicznego do atomów węgla, w taki sposób, że powstaje cząsteczka z wiązaniem podwójnym między atomami węgla- mówimy wówczas              o reakcji addycji, czyli przyłączania

· usuwaniu dwóch atomów lub grupy atomów z dwu sąsiadujących atomów węgla             w cząsteczce- jest to reakcja eliminacji

· łączeniu się pojedynczych cząsteczek w większe cząsteczki z jednoczesnym wydzieleniem małocząsteczkowego produktu ubocznego- mówimy wówczas o reakcji kondensacji

· łączeniu się monomerów w długie łańcuchy, zwane polimerami- reakcja polimeryzacji
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� Entalpia reakcji – ciepło pochłaniane lub wydzielane przez reagujące substancje, zmierzone pod stałym ciśnieniem.


� H0- entalpia standardowa ( (H dla temperatury 298K i dla ciśnienia 1013,25 hPa, czyli dla tzw. warunków standardowych)


3 (G entalpia swobodna –wielkość zawierająca w sobie zarówno zmianę entalpii, jak i  entropii, pozwalająca określić możliwość zachodzenia danego procesu. Entalpia swobodna danego procesu wyraża się wzorem: (G=(H-T((S, gdzie (H jest entapią tego procesu, (S entropią procesu, zaś T- temperaturą, w której zachodzi proces, wyrażoną w kelwinach [K]


4 Rodniki to atomy lub grupy atomów posiadające niesparowany elektron, który przedstawia się jako kropkę umieszczoną obok odpowiedniego symbolu.
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