VIII. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ


Все химические реакции можно разделить на две группы: в одних реакциях степень окисления атомов элементов остается постоянной, в других реакциях степень окисления атомов одного или нескольких элементов изменяется. К первым относятся обменные реакции, некоторые процессы синтеза и распада веществ:



HCl + NaOH = NaCl + H2O



K2O + H2O = 2KOH



CaCO3 
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 CaO + CO2

В других реакциях происходит смещение или полный переход электронов от одних атомов (ионов) к другим, сопровождающееся изменением степени окисления атомов элементов.

║
Реакции, протекающие с изменением степени окисления атомов ║элементов, входящих в состав реагирующих веществ, называются ║окислительно-восстановительными реакциями.


Можно дать и такую формулировку окислительно-восстановительным реакциям:

║
Окислительно-восстановительными реакциями называют 

║химические процессы, которые протекают с переносом электронов 

║от одних частиц (молекул или ионов) к другим частицам.


Например, при вытеснении серебра из раствора AgNO3 цинком 



Zn(т) + 2AgNO3(p) = Zn(NO3)2(p) + 2Ag(т)

электроны от атомов цинка переходят к ионам серебра:



   ┌─2е─↓


Zn(т) + 2Ag+(p) = Zn2+(p) + 2Ag(т)


При этом степень окисления цинка изменяется от 0 до +2, а серебра – от +1 до 0.


В химии окислительно-восстановительные реакции занимают значительное место среди других реакций и большинство реакций являются окислительно-восстановительными. Они чрезвычайно важны и широко встречаются в природе, лабораторной практике, химической промышленности, имеют большое значение в биологических системах. Фотосинтез, дыхание, пищеварение – всё это окислительно-восстановительные процессы. Важными процессами в животных организмах являются реакции ферментативного окисления веществ: углеводов, жиров, аминокислот. В результате этих процессов организмы получают большое количество энергии. Окислительно-восстановительными реакции лежат в основе методов количественного анализа (оксидиметрии), которые применяют в клиническом анализе для определения в крови ионов кальция, мочевой кислоты, ферментов каталазы и пероксидазы, сахара, а в санитарно-гигиеническом анализе – для определения окисляемости воды, содержания «активного» хлора в хлорной извести, остаточного хлора в хозяйственно-питьевой воде. В технике значение окислительно-восстановительных реакций тоже велико. Так, вся металлургическая промышленность основана на окислительно-восстановительных реакциях, в ходе которых металлы получают из природных соединений. Окислительно-восстановительные реакции используются при получении аммиака, серной и азотной кислот и других важнейших продуктов химической промышленности.


Окислительно-восстановительные реакции известны давно, но сущность этих процессов выяснена в начале 20 века. Раньше окисление веществ связывали с присоединением кислорода или отнятием водорода, а восстановление – с отнятием кислорода или присоединением водорода.


В начале 20 века была разработана электронная теория окислительно-восстановительных реакций, основные положения которой в 1913 г. разработал русский ученый Л.Писаржевский. Согласно этой теории окислительно-восстановительные процессы связаны с движением электронов, с переходом электроном от одних частиц к другим.


В окислительно-восстановительных реакциях протекают два взаимосвязанных процесса: процесс окисления и процесс восстановления.


Окисление – это процесс отдачи электронов частицей (молекулой, атомом, ионом). Частица, отдавая электроны, окисляется, а сама частица является восстановителем. При окислении степень окисления атома элемента повышается.



Zno – 2e = Zn2+

Атом цинка, отдавая два электрона, окисляется, являясь восстановителем. При этом цинк повышает свою степень окисления от 0 до +2.


Восстановление – это процесс присоединения электронов частицей (молекулой, атомом, ионом).


Частица, присоединяя электроны, восстанавливается, а сама частица называется окислителем. При восстановлении степень окисления атома элемента понижается.



Ag+ + e = Ago

Ион серебра, присоединяя электрон, восстанавливается, являясь окислителем. При этом серебро понижает степень окисления от +1 до 0.


Окисление и восстановление – это два неразрывно связанных процесса. Один процесс без осуществления другого процесса протекать не может, то есть в окислительно-восстановительной реакции всегда одновременно с процессом окисления происходит и процесс восстановления, а вместе они составляют единый процесс переноса электронов от восстановителя к окислителю. При этом сколько электронов отдает восстановитель при окислении, столько же электронов принимает окислитель при восстановлении и, таким образом, во всей окислительно-восстановительной реакции не может быть ни лишних, ни недостающих электронов, то есть во всей реакции выполняется электронный баланс. Так, в реакции металлического цинка с серебро-нитратом одновременно с процессом окисления цинка, отдающего два электрона, происходит процесс восстановления двух ионов Ag+, принимающих два электрона.

Типы окислительно-восстановительных реакций


Существуют четыре типа окислительно-восстановительных реакций. 


Межмолекулярные (межионные) окислительно - восстановительные реакции – это реакции, при протекании которых изменяются степени окисления атомов элементов в разных молекулах (разных ионах). Эти реакции составляют наиболее обширную группу окислительно-восстановительных реакций. Например: 
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В первой реакции пероксид водорода выступает как окислитель, а во второй реакции Н2О2 является восстановителем.


Реакции самоокисления – самовосстановления – это реакции, которые протекают с одновременным уменьшением и увеличением степени окисления атомов одного и того же элемента. 

В этих реакциях один и тот же элемент в одной и той же степени окисления, находящийся в одной молекуле (одном ионе), может и отдавать электроны (окисляться), и присоединять электроны (восстанавливаться). Поэтому также реакции принципиально осуществимы лишь для тех молекул или ионов, в которых есть атомы с промежуточной степенью окисления. В реакциях самоокисления – самовосстановления часть атомов элемента окисляется, а другая часть атомов этого же элемента восстанавливается.


К таким реакциям обычно относятся реакции термического разложения веществ, протекающих, как правило, при нагревании. Так, при термическом разложении аммоний-дихромата



  ┌─6e─↓
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азот окисляется (его степень окисления возрастает от –3 до 0), а хром восстанавливается (его степень окисления уменьшается от +6 до +3), то есть в одном и том же соединении изменяют степени окисления атомы разных элементов.


Следует отметить, что многие реакции, которые по записи их уравнений можно отнести к внутримолекулярному окислению-восстановлению, на самом деле протекают по сложному механизму, включающему промежуточные реакции межмолекулярного окисления – восстановления.


Реакции контрдиспропорционирования (или коммутации) – это внутримолекулярные реакции окисления-восстановления, в которых происходит выравнивание степеней окисления атомов одного и того же элемента, то есть обратные реакциям самоокисления – самовосстановления. Например, при разложении аммоний-нитрита



 ┌3e─↓
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ион NH4+ окисляется до N2 (степень окисления азота увеличивается от –3 до 0), а ион NO2- восстанавливается до газообразного азота (степень окисления азота понижается от +3 до 0).


В неорганической химии с процессами контрдиспропорционирования приходится встречаться реже, чем с реакциями диспропорционирования.

Окислители и восстановители.

Окислительно-восстановительная двойственность.


Для прогноза продуктов и направления окислительно-восстановительных реакций необходимо и полезно знать, какие вещества являются типичными окислителями и типичными восстановителями, а какие вещества могут проявлять окислительно-восстановительную двойственность. Об окислительно-восстановительных свойствах элементов и их соединений можно судить, руководствуясь периодической системой элементов Д.И.Менделеева.


Окислители – это частицы (молекулы, атомы, ионы), которые принимают электроны, восстанавливаясь при этом. Окислитель содержит в своем составе элемент, понижающий свою степень окисления. Поэтому окислителями могут быть прежде всего соединения, которые содержат атомы с высшей степенью окисления или высокой степенью окисления. К важнейшим окислителям относятся К2CrO4, K2Cr2O7, KMnO4, MnO2, PbO2, KBiO3, H2O2, Na2O2, NaClO, KClO3. Типичными окислителями являются вещества, содержащие простые катионы с высшей или большой степенью окисления, например, FeCl3, аммиачные растворы серебро(I)-оксида и медь(П)-сульфата, HgCl2 и др. Сильными окислителями являются простые вещества, атомы которых имеют большую относительную электроотрицательность (атомы неметаллов верхней части VIA- и VIIA групп). Сильнее всего окислительные свойства выражены у фтора, но в качестве окислителей чаще используются кислород, хлор и бром.


Растворы кислот также применяются в качестве окислителей, причем окислительная активность тем больше, чем выше концентрация кислот. Наибольшее практическое значение имеют соляная, серная и азотная кислоты. При этом элементом – окислителем в соляной и разбавленной серной кислотах является водород (Н+1), в азотной кислоте – азот (N+5) и в концентрированной серной кислоте – сера (S+6).


Восстановителями являются частицы, способные отдавать электроны, окисляясь при этом. Восстановитель содержит в своем составе элемент, степень окисления которого увеличивается в ходе окислительно-восстановительной реакции. Следовательно, к типичным восстановителям относятся простые вещества, атомы которых имеют малую относительную электроотрицательность (металлы IA и IIA групп, а также некоторые другие металлы). Восстановительная активность металлов обычно тем больше, чем меньше энергия ионизации их атомов. Все свободные металлы способны проявлять, хотя и в различной степени, восстановительные свойства. На практике в качестве восстановителей применяют алюминий, магний, кальций, калий, натрий и другие металлы. К важным восстановителям относятся вещества, содержащие элемент с низшей или низкой степенью окисления: H2S, NH3, HJ, KJ, соединения железа (П), меди (I), хрома (П), олова (П), серы (IV), азота (Ш) и др. При высоких температурах в качестве восстановителей широко применяются кроме металлов водород, углерод и углерод (П) – оксид СО.


Вещества, содержащие атомы в максимальной степени окисления, могут быть только окислителями, например, K2Cr2O7, KMnO4, PbO2, HClO4, HNO3 (степень окисления атома элемента в этом случае может только понижаться). Вещества, содержащие атомы в минимальной степени окисления (например, KJ, NH3, H2S, металлы), могут быть только восстановителями, в этом случае степень окисления атома элемента может только повышаться.


Вещества, содержащие атомы в промежуточной степени окисления, способны как повышать, так и понижать степени окисления атома, то есть могут быть как восстановителями (при действии более сильного, чем они окислителя), так и окислителями (при действии более активного, чем они восстановителя), например, KNO2, K2SO3, H2O2, NaClО и др. Такие вещества проявляют окислительно-восстановительную двойственность. Например, калий-нитрит при взаимодействии с KMnO4 в кислой среде выступает в качестве восстановителя:
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При этом атом азота повышает степень окисления от +3 до +5. То же самое химическое соединение в реакции с калий-иодидом выступает в качестве окислителя:

2KJ + 2K
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В данной окислительно-восстановительной реакции атом азота понижает степень окисления от +3 до +2.


Окислительно-восстановительные свойства атомов элементов зависят от строения атома и определяются положением элемента в периодической системе элементов Д,И.Менделеева. Чем правее элемент находится в ПСЭ, тем больше он проявляет неметаллические свойства, больше его электроотрицательность, а значит больше способность присоединять электроны, то есть восстанавливаться, проявляя при этом окислительные свойства. Поэтому сильными окислителями являются галогены (особенно фтор и хлор), кислород. И наоборот, чем левее находится элемент в ПСЭ, тем больше у него выражена способность отдавать электроны, то есть легче будет окисляться, проявляя восстановительные свойства. Таким образом, в пределах периода с увеличением положительного заряда ядра атома восстановительные свойства уменьшаются от щелочного металла к галогенам и увеличиваются окислительные свойства, что объясняется уменьшением радиусов атомов, увеличением энергии ионизации, сродства к электрону и возрастанием относительной электроотрицательности атомов.


В главных подгруппах с увеличением положительного заряда ядра радиусы атомов возрастают, а значения энергии ионизации и относительной электроотрицательности уменьшаются, поэтому возрастают восстановительные свойства атомов элементов. Поэтому самые сильные окислительные свойства проявляет фтор, который является самым электроотрицательным элементом, поэтому он легче всех элементов присоединяет электрон. И, наоборот, самым сильным восстановителем является радиоактивный франций, находящийся слева и внизу таблицы Д.И.Менделеева, он легче всех элементов окисляется.


В подгруппах d-элементов находятся атомы металлов, которые способны только отдавать электроны, проявляя только восстановительные свойства, при этом восстановительные свойства в этих подгруппах с увеличением заряда ядра атомов уменьшаются.

Составление уравнений 

окислительно-восстановительных реакций


Вначале подбирают исходные реагирующие вещества, среди которых должен быть окислитель и восстановитель и записывают их химические формулы, например, А + В. Затем записывают химические формулы продуктов реакции (Д + Е), в которые превращаются реагирующие вещества (продукты реакции обычно определяются на основании экспериментальных данных). В результате получили схему окислительно-восстановительной реакции: А + В → Д + Е.


Затем расставляют стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. Применяются два метода составления окислительно-восстановительных реакций: метод электронного баланса и ионно-электронный метод (метод полуреакций). Оба метода основываются на следующем положении: в окислительно-восстановительных реакциях число электронов, отданных восстановителем, должно быть равно числу электронов, полученных окислителем. Таким образом, во всей окислительно-восстановительной реакции должен соблюдаться электронный баланс и не должно быть в системе ни лишних, ни недостающих электронов.


Метод электронного баланса можно разобрать на примере взаимодействия марганца и нитрата серебра. Эта реакция в водном растворе протекает согласно схеме:

Mn + AgNO3 → Mn(NO3)2 + Ag

Если подсчитать степень окисления каждого элемента в исходных веществах и продуктах реакции, то окажется, что она изменяется у марганца и у серебра. При этом степень окисления марганца повышается от 0 до +2, а степень окисления серебра уменьшается от +1 до 0. Следовательно, марганец окисляется и является восстановителем, а серебро восстанавливается, являясь окислителем.


При составлении окислительно-восстановительных реакций обычно показывают, сколько электронов отдано восстановителем при окислении и сколько приобретено окислителем при восстановлении, при этом не принимается во внимание строение частиц, природа химической связи в них и механизм протекающего процесса. Ради упрощения обычно указывают степени окисления лишь тех атомов, у которых она меняется, то есть в приведенном примере марганца и серебра:
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Степень окисления атома элемента указывают вверху над символом элемента со знаком «+» или « - » перед цифрой, например, N+5. Степень окисления ионов, реально существующих в растворе или кристаллах, совпадает с величиной их заряда и обозначается аналогично со знаком «+» или « - » после цифры, например, Mn2+.


Схема перемещения электронов от восстановителя к окислителю в реакции марганца с серебро-нитратом имеет простой вид:


Mno – 2e → Mn2+

│ окисление


Ag+ + e →
Ago

│ восстановление

Отношение числа электронов, отданных при окислении, к числу электронов, принимаемых при восстановлении, равно 2:1. Так как число электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу электронов, принятых окислителем, то на один атом марганца Mno требуется взять два иона серебра Ag+, то есть уравнение процесса восстановления необходимо умножить на 2. При этом в записи справа от вертикальной черты проставляются необходимые множители:

Mno – 2e → Mn2+
2
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2



Ag+ + e →
Ago
1



2

С помощью найденных множителей можно уравнять числа электронов, отданных восстановителем и приобретенных окислителем (наименьшее общее кратное этих множителей, равное 2, как раз и показывает число передаваемых электронов от восстановителя к окислителю), и найти основные коэффициенты в уравнении окислительно-восстановительной реакции (коэффициенты для восстановителя, окислителя и продуктов их превращения):


Mno + 2Ag+ - 2e + 2e → Mn2+ + 2Ago
Один атом марганца отдает два электрона, а два иона Ag+ принимают эти два электрона, то есть будет электронный баланс во всей окислительно-восстановительной реакции.


Полученное уравнение окислительно-восстановительной реакции имеет вид:


  ┌─ 2e ─↓

Mn + 2AgNO3 = Mn(NO3)2 + 2Ag


Метод электронного баланса, используемый при составлении окислительно-восстановительных реакций, реально отражает лишь процессы, протекающие в газовой и твердой фазах, например, Fe + S 
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[image: image23.wmf]t

®

 2SO2(г) + 2Н2О(г). Однако большинство окислительно-восстановительных реакций протекают в растворах, то есть в какой-то среде: кислой, щелочной, нейтральной. И среда влияет на скорость процесса, глубину превращения веществ и на характер образующихся продуктов, то есть среда тоже принимает участие в окислительно-восстановительной реакции. А метод электронного баланса не учитывает влияние среды.


Более правильное представление об окислительно-восстановительных процессах в растворах дает ионно-электронный метод или метод полуреакций. С помощью этого метода рассматривают изменения, которые претерпевают реально существующие в растворе ионы и молекулы, участвующие в окислительно-восстановительной реакции. Этот метод отражает роль среды как участника реакции. При использовании метода полуреакций не обязательно заранее знать все образующиеся вещества, так как многие из них получаются при составлении уравнения окислительно-восстановительной реакции.


Метод полуреакций основывается на том же положении, что и метод электронного баланса: число электронов, отданных восстановителем при окислении, должно равняться числу электронов, принятых окислителем при восстановлении, то есть между окислителем и восстановителем должен соблюдаться электронный баланс. Но метод электронного баланса рассматривает отдельные атомы элементов, изменяющие свои степени окисления, а метод полуреакций рассматривает ионы и молекулы, реально находящиеся в растворе.


Ради удобства и единообразия для записи уравнений окислительно-восстановительных реакций целесообразно применять определенный порядок: для исходных веществ сначала принято записывать восстановитель (окисляющееся вещество), затем окислитель (восстанавливающееся вещество) и далее, если необходимо, среду (кислота, щелочь, вода); для продуктов реакции сначала указывают продукт окисления восстановителя, затем продут восстановления окислителя и далее другие вещества.


При составлении уравнения выясняют, участвует ли в реакции вода или она получается в результате реакции; воду записывают в начале или в конце уравнения. Вода часто расходуется на связывание О-2, что можно вы-

разить условной записью



О-2 + Н2О → 2ОН−
или вода получается в результате реакции



О-2 + 2Н+ → Н2О


Составление уравнения окислительно-восстановительной реакции методом полуреакции можно рассмотреть на примере окисления сероводорода калий-перманганатом в кислой среде. Для создания кислой среды обычно пользуются разбавленной серной кислотой, так как азотная кислота проявляет окислительные, а соляная кислота – восстановительные свойства.


В результате проведения реакции окисления сероводорода калий-перманганатом малиновый раствор обесцвечивается (вследствие перехода марганца из состояния со степенью окисления +7 в состояние со степенью окисления +2) и появляется муть (выпадение серы). Следовательно, данная реакция протекает по следующей схеме:
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Остальные образующиеся вещества получаются при составлении уравнения окислительно-восстановительной реакции методом полуреакций.


Из схемы следует, что сера повышает степень окисления на 2 единицы, а степень окисления марганца уменьшается на 5 единиц. Следовательно, KMnO4 является окислителем, а H2S – восстановителем.


Далее целесообразно составить ионную схему данной реакции, руководствуясь общими правилами составления ионных уравнений реакций, то есть сильные и хорошо растворимые электролиты записывают в виде ионов (например, H2SO4, KMnO4), а неэлектролиты, слабые электролиты, газы и осадки записываются в виде молекул или формульных единиц (например, H2S, H2O и др.) В ионную схему реакции можно включать только те частицы, с которыми происходят изменения в реакции. Не изменяющиеся в результате реакции ионы в ионную схему можно не включать.


Ионная схема рассматриваемой реакции имеет вид:


H2S + MnO4- + H+ → S + Mn2+ + …


Из ионной схемы следует, что в кислой среде ион MnO4- восстанавливается до иона Mn2+, а молекула H2S окисляется до свободной серы So.


При составлении уравнения полуреакции восстановления марганца исходят из того, что реакция протекает в кислой среде, а ион MnO4- превращается в ион Mn2+:


MnO4- → Mn2+

Четыре атома кислорода, высвобождающиеся при восстановлении иона MnO4-, должны связаться в четыре молекулы воды, для этого понадобятся восемь ионов Н+:


MnO4- + 8Н+ → Mn2+ + 4H2O


После составления материального баланса по каждому элементу в полуреакции восстановления необходимо осуществить баланс по суммарному заряду всех частиц, который является постоянной величиной. Суммарный заряд ионов, находящихся в левой части уравнения восстановления, равен семи положительным зарядам, а в правой части суммарный заряд иона Mn2+ и молекул воды равен двум положительным зарядам. Поскольку суммарный заряд в ходе процесса восстановления не изменяется, то, следовательно, в процессе восстановления принимают участие также пять отрицательно заряженных электронов:


MnO4- + 8H+ + 5e → Mn2+ + 4H2O (полуреакция восстановления).


Аналогично составляется уравнение полуреакции окисления серы, входящей в молекулу сероводорода:


H2S – 2e → Sо + 2H+ (полуреакция окисления).


Освобождающиеся при окислении сероводорода два иона Н+ записываем в правой части уравнения полуреакции окисления.


Для получения суммарного уравнения окислительно-восстановительной реакции необходимо сложить уравнения полуреакций восстановления и окисления с учетом необходимых множителей, умножив первое из них на 2, а второе на 5:

MnO4- + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O
5


2
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H2S – 2e = So + 2H+
2


5


5H2S + 2MnO4- + 16H+ = 5S + 2Mn2+ + 10H+ + 8H2O.


Ионы водорода есть и слева, и справа в уравнении реакции. После сокращения ионов Н+:

5H2S + 2MnO4- + 6H+ = 5S + 2Mn2+ + 8H2O

или 5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + 8H2O


В этом уравнении включены только те частицы (ионы и молекулы), которые непосредственно принимают участие в процессах окисления и восстановления. Видно, что среда (то есть ионы Н+) тоже принимают участие в окислительно-восстановительной реакции.


Ионы К+ и SO42- не участвуют в реакции, поэтому их число сохраняется постоянным. Дописывают уравнение реакции, добавив калий-сульфат в правую часть уравнения и уравнивая число атомов каждого элемента в обеих частях уравнения

5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O

В заключение проверяют правильность записи уравнения реакции по кислороду (слева и справа по 20 атомов кислорода).


Конечно, рассмотренные операции составления уравнения реакции целесообразно осуществлять без многократного переписывания уравнения реакции.


Рассмотренная выше реакция окисления сероводорода калий-перманганатом проводилась в кислой среде. Составление уравнения окислительно-восстановительной реакции, осуществляемой в щелочной среде, можно рассмотреть на примере окисления калий-нитрита калий-перманганатом. Для создания щелочной среды прибавляют раствор КОН или NaOH.


Схема данной реакции:


K
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или
NO2- + MnO4- + OH- → NO3- + MnO42- + H2O


Азот повышает степень окисления от +3 до +5, поэтому KNO2 является восстановителем и будет окисляться. Марганец понижает степень окисления от +7 до +2, поэтому KMnO4 будет окислителем.


Из ионной схемы следует, что нитрит-ион NO2- превращается в ион NO3-, поэтому для составления полуреакции окисления азота исходят из схемы:

NO2- → NO3-

В щелочной среде источником кислорода, необходимого для протекания данного процесса окисления, служат ионы ОН−. Для превращения иона NO2- в ион NO3- необходимо добавить два гидроксид-иона, которые добавляются в левую часть схемы полуреакции окисления, а в правую часть добавляется одна молекула воды:

NO2- + 2OH− → NO3- + H2O.


В левой части схемы имеют три отрицательных заряда, а в правой – один отрицательный заряд. Следовательно, в ходе процесса окисления отдаются два электрона:


NO2- + 2OH− - 2е → NO3- + H2O (полуреакция окисления).


Уравнение полуреакции восстановления марганца будет иметь следующий вид:

MnO4- + 1e → MnO42-

Отношение числа электронов, высвобождающихся в процессе окисления, к числу электронов, принимаемых при восстановлении, равно 2:1. Следовательно, для получения суммарного уравнения окислительно-восстановительной реакции необходимо сложить уравнения полуреакций окисления и восстановления, умножив первое из них на 1, а второе – на 2.

NO2- + 2OH− - 2e = NO3- + H2O
2
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MnO4- + 1e = MnO42-
1



2


NO2- + 2MnO4- + 2OH− = NO3- + 2MnO42- + H2O

или
KNO2 + 2KMnO4 + 2KOH = KNO3 + 2K2MnO4 + H2O


В заключение проверяют правильность записи уравнения реакции по кислороду и другим элементам.


Таким образом, при составлении уравнений окислительно-восстановительных реакций, используя метод полуреакций, следует придерживаться такой последовательности действий:

1. Записать схему реакции с указанием исходных и образующихся веществ.

2. Определить степень окисления атомов всех элементов и отметить те элементы, степень окисления которых изменяется. Определить окислитель и восстановитель.

3. Записать ионную схему реакции.

4. Составить уравнения процессов (полуреакций) окисления и восстановления, найти отношение числа электронов, принимаемых при восстановлении и отдаваемых при окислении.

5. Сложить уравнения полуреакций окисления и восстановления с учетом необходимых множителей.

6. Проверить правильность записи уравнения окислительно-восстановительной реакции по всем элементам.

Ионно-электронный метод составления уравнений окислительно-восстановительных реакций называется также методом полуреакций. Любая окислительно-восстановительная реакция состоит из двух полуреакций: полуреакци и окисления (например, NO2- + 2OH− - 2e = NO3- + H2O) и полуреакции восстановления (например, MnO4- + 1e = MnO42-), при сложении этих двух полуреакций получается полная окислительно-восстановительная реакция.

Часто бывает так, что при составлении уравнений полуреакций окисления или восстановления в левой (SO32- → SO42-) или правой (MnO4- → Mn2+) части уравнения полуреакции меньше атомов кислорода. Можно руководствоваться в этом случае таким правилом:

1. В кислой среде в ту часть полуреакции, в которой меньше атомов кислорода, добавляют столько молекул Н2О, сколько не хватает атомов кислорода. Тогда в другую часть полуреакции добавляют удвоенное число ионов Н+.

SO32- + H2O – 2e = SO42- + 2H+
MnO4- + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O

2. В щелочной среде в ту часть полуреакции, в которой меньше атомов кислорода, добавляют удвоенное число ионов ОН−. Тогда в другую часть полуреакции добавляют столько молекул Н2О, сколько не хватает атомов кислорода.

При составлении уравнений окислительно-восстановительных реакций получающиеся продукты реакции должны быть устойчивыми в данной среде, в которой осуществляется реакция. Например, если окислительно-восстановительную реакцию проводить в кислой среде, то продуктами реакции не могут быть щелочи и амфотерные гидроксиды, основные оксиды и соли слабых кислот, которые будут взаимодействовать со средой (кислотой). Если окислительно-восстановительная реакция проводится в щелочной среде, то продуктами реакции не могут быть кислоты и кислотные оксиды, некоторые амфотерные гидроксиды и соли слабых оснований.

Если средой, в которой протекает окислительно-восстановительная реакция, является окислитель или восстановитель, то ради наглядности суммарное количество этого вещества целесообразно разбить на две части: одна часть идет на окисление или восстановление, другая часть является средой. Например:



  ┌─ 2е─↓
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     ┌2е─↓
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Этот приём записи целесообразно распространить и на окислительно-восстановительные реакции, в которых происходит изменение степени окисления атомов разных элементов в водной и той же молекуле, например:



   ┌─ 4е ─↓
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       └─ 4 ое────↑
В стехиометрических расчетах для окислительно-восстановительных реакций используют количество вещества эквивалента окислителя и восстановителя, для определения которого необходимо рассчитать молярную массу эквивалента окислителя и восстановителя. Молярная масса эквивалента окислителя (восстановителя) равна частному от деления молярной массы окислителя (восстановителя) на число принятых (отданных) электронов одной молекулой (одним ионом) окислителя (восстановителя). Например, полуреакции восстановления KMnO4 и окисления Na2SO3 в кислой среде имеют вид:



MnO4- + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O



SO32- + H2O – 2e = SO42- + 2H+.

Тогда молярные массы эквивалента этих веществ будут равны:
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Окислительно-восстановительные (электродные) потенциалы


Окислительно-восстановительный (электродный) потенциал является количественной мерой окислительно-восстановительной активности веществ. Его величина количественно характеризует способность вещества отдавать и присоединять электроны (то есть способность окисляться и восстанавливаться) и измеряется в вольтах.


Сущность возникновения электродного потенциала заключается в следующем. Если пластинку металла погрузить в раствор, содержащий ионы этого металла, например, пластинку цинка в раствор ZnSO4, то на границе металл-раствор возникает разность потенциалов, называемая окислительно-восстановительным или электродным потенциалом φ(Zn2+/Zno). При этом на границе металл-раствор установится равновесие:



Zn2+ + 2e ↔ Zno.


Каждая окислительно-восстановительная реакция разделяется на две полуреакции (окисления и восстановления), каждая из которых характеризуется определенным значением электродного потенциала. Каждая полуреакция называется также электродным процессом и она состоит из восстановленной формы и окисленной формы веществ, участвующих в электродном процессе. Обычно, говоря об электродных процессах, записывают их уравнения в сторону восстановления (то есть окисленная форма, присоединяя электроны, превращается в восстановленную форму), например:



Zn2+ + 2e ↔ Zno.


В этом случае окисленной формой будут ионы Zn2+, а восстановленной формой - металлический цинк Zno.


Для полуреакции
MnO4- + 8H+ + 5e ↔ Mn2+ + 4H2O окисленной формой являются ионы MnO4- и 8 ионов Н+, при восстановлении которых получается восстановительная форма, состоящая из иона Mn2+ и четырех молекул воды.


Величина электродного потенциала электродного процесса зависит от следующих факторов: 

· природы веществ, участвующих в данном электродном процессе; 

· от температуры системы; 

· от концентраций окисленной и восстановленной форм.

Электродный потенциал электродного процесса рассчитывается по уравнению Нернста (1890 г.):
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(8.1)

где
φ – электродный потенциал электронного процесса при данных условиях;


R – универсальная газовая постоянная, равная 8,31
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;


Т – абсолютная температура, К;


Z – число электронов, принимающих участие в электродном процессе;


F – постоянная Фарадея, равная 96500 Кл/моль;


[Ox] и [Red] – произведения концентраций веществ, участвующих в электродном процессе в окисленной (Ох) и в восстановленной (Red) формах (при этом концентрации веществ берутся в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам в уравнении электродного процесса);


φо – стандартный электродный потенциал – это потенциал данного электродного процесса, когда концентрации всех веществ, участвующих в этом процессе, равны единице (например, для электродного процесса 

Zn2+ + 2e ↔ Zno, когда [Zn2+] = 1 моль/л). 


Таким образом, в уравнении (8.1.) первое слагаемое (φо) учитывает влияние природы веществ на величину электродного потенциала φ, а второе слагаемое учитывает влияние концентраций веществ на величину электродного потенциала. Кроме того, оба слагаемых изменяются при изменении температуры.


Чтобы сравнивать электродные потенциалы различных электродных процессов, их определяют в стандартных условиях: Т = 298К, концентрации веществ равны 1 моль/л. Полученные при этом стандартные окислительно-восстановительные (электродные) потенциалы (φо) различных электродных процессов приводятся в справочных таблицах при 298 К.


При подстановке значений постоянных величин R и F, а также 298 К уравнение (8.1.) принимает вид:
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(8.2).


В этом уравнении значение электродного потенциала данного электродного процесса будет зависеть только от концентраций окисленной и восстановительной форм.


Для электродного процесса
Zn2+ + 2e ↔ Zno 
окисленной формой цинкового электрода являются ионы Zn2+ в растворе, а восстановленной формой – атомы цинка в цинковой пластинке. Следовательно, [Ox] = [Zn2+], а [Red] = Const, так как концентрация атомов в металле при постоянной температуре – величина постоянная. Включая значение этой постоянной в величину φо, получают уравнение электродного потенциала:
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В электродном процессе
MnO4- + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O концентрации всех веществ, кроме воды, - величины переменные. Для этой полуреакции φо = 1,507 В (при 298 К). Уравнение электродного потенциала имеет вид:
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Электродный потенциал данной полуреакции зависит от рН раствора и чем кислее раствор, тем больше электродный потенциал.

В общем случае стандартный окислительно-восстановительный потенциал является количественной характеристикой окислительно-восстановительной активности веществ. Чем больше 
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 системы Ox/Red, тем более сильными окислительными свойствами обладает окислитель Ох (окисленная форма), а восстановительная форма будет более слабый восстановитель. Например, φоAg+/Ago = +0,80 В, а φоCu2+/Cuo = +0,34 В. Это означает, что ион Ag+ более сильный окислитель, чем ион Cu2+, а Ago более слабый восстановитель, чем Cuo.

И наоборот, чем отрицательнее (то есть меньше) стандартный электродный потенциал 
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, тем более сильными восстановительными свойствами обладает восстановитель Red (восстановленная форма). Например, φоZn2+/Zno = -0,76 В, а φоNi2+/Nio = -0,23 В, то есть Zno – более сильный восстановитель, чем Nio (а Ni2+ является более сильным окислителем, чем Zn2+). Таким образом, Zno будет легче окисляется до Zn2+ по сравнению с Nio, зато ион Ni2+ легче восстанавливается до Nio по сравнению с Zn2+.

Направление окислительно-восстановительных реакций

Направление окислительно-восстановительной реакции, как и любой химической реакции, можно определить по изменению энергии Гиббса реакции. Изменение энергии Гиббса реакции можно определить, используя значения энергий Гиббса образования продуктов реакции и исходных веществ, которые приводятся в справочных таблицах. Можно также ∆G реакции определить, используя изменение энтальпии (∆Н) и изменение энтропии (∆S) реакции. Однако для окислительно-восстановительных реакций ∆G определяют по уравнению Нернста, используя значения стандартных окислительно-восстановительных потенциалов:

∆Gор-я = -Z•F•Eoр-я = -Z•F•(φoокисл – φовосст),

(8.3.)

где
∆Gор-я – стандартная энергия Гиббса реакции,


Z – число электронов, передаваемых восстановителем окислителю в ходе окислительно-восстановительной реакции в расчете на 1 моль вещества,


F – постоянная Фарадея, равная 96,5 кДж/В или 96500 Кл/моль,


Eoр-я – стандартная электродвижущая сила реакции, которая равна разности φoокисл – φовосст,


φoокисл – стандартный электродный потенциал окислителя,


φовосст – стандартный электродный потенциал восстановителя.


Из уравнения (8.3.) следует, что ∆Gор-я < 0, если Eoр-я > 0, то есть 

φoокисл > φовосст. Таким образом, возможность самопроизвольного протекания окислительно-восстановительной реакции в прямом направлении определяется положительным значением стандартной электродвижущей силы Eoр-я, когда в качестве окислителя выступает окислительно-восстановительная пара с большим значением 
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, а в качестве восстановителя выступает окислительно-восстановительная пара с меньшим значением 
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Например, в окислительно-восстановительной реакции 



  ┌2e─↓


Zno + Cu2+ = Zn2+ + Cuo
окислителем является ион Cu2+, а восстановителем – металлический цинк Zno. Таким образом, в качестве окислителя выступает окислительно-восстановительная пара Cu2+/Cuo, для которой φо = +0,34 В, а в качестве восстановителя выступает окислительно-восстановительная пара Zn2+/Zno, для которой φо = -0,76 В. Поэтому можно предсказать, что самопроизвольно будет протекать полуреакция восстановления более сильного окислителя Cu2+ до слабого восстановителя Cuo (Cu2+ + 2e = Cuo) и полуреакция окисления более сильного восстановителя Zno до слабого окислителя Zn2+ (Zn0 – 2e = Zn2+), то есть будет протекать реакция Zno + Cu2+ = Zn2+ + Cuo.


Об этом же свидетельствует положительное значение Eoр-я и отрицательное значение ∆Gор-я:

∆Gор-я = -Z•F(φоCu2+/Сuo - φоZn2+/Zno) =

-2•96,5 кДж/В•[+0,34 B – (-0,76B)] = -212,3 кДж < 0.


Таким образом, данная окислительно-восстановительная реакция будет протекать самопроизвольно в прямом направлении.


Если в окислительно-восстановительной реакции взаимодействуют сильный окислитель с сильным восстановителем, то данная окислительно-восстановительная реакция является практически необратимой и протекает до конца (до полного израсходования одного из исходных веществ) и продуктами этой реакции являются вещества со слабо выраженными окислительно-восстановительными свойствами. Например, приведенная выше реакция Zno + Cu2+ = Zn2+ + Cuo будет протекать до полного израсходования металлического цинка или ионов Cu2+ в растворе, так как φоCu2+/Сuo >> φоZn2+/Zno и Еор-я имеет большое положительное значение, то есть данная окислительно-восстановительная реакция будет практически необратимой.


Если же окислительно-восстановительная активность исходных веществ и продуктов реакции мало отличаются, то окислительно-восстановительная реакция будет обратимой. При протекании окислительно-восстановительной реакции концентрации исходных веществ уменьшаются, а продуктов реакции – возрастают. Это приводит к изменению величин электродных потенциалов обеих полуреакций: электродный потенциал окислителя уменьшается, а электродный потенциал восстановителя возрастает. Когда электродные потенциалы обеих электродных процессов (полуреакций окисления и восстановления) становятся равными друг другу, окислительно-восстановительная реакция заканчивается и наступает состояние химического равновесия, при котором Еор-я становится равной нулю.

Влияние среды на направление окислительно-восстановительных 

реакций и характер образующихся продуктов


Среда, в которой протекает окислительно-восстановительная реакция, принимает участие в окислительно-восстановительным процессе и поэтому оказывает влияние на характер реакции. От рН среды (кислая, щелочная, нейтральная) зависят скорость и глубина протекания окислительно-восстановительной реакции, состояние химического равновесия, характер образующихся продуктов, направление и даже возможность протекания окислительно-восстановительной реакции. Так, K2MnO4 в кислой среде является сильным окислителем и может легко окислить многие вещества, а в сильнощелочной среде калий-манганат окислительные свойства практически не проявляет, так как в этих условиях он будет очень устойчив.


В зависимости от среды одно и то же соединение может являться окислителем и восстановителем. Например, водород-пероксид Н2О2 при смешивании с J2 и HJO3 в сильнокислой среде окисляет йод до йодноватой кислоты по уравнению:
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а в менее кислой среде водород-пероксид восстанавливает иодноватую кислоту до йода по уравнению:
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В первой реакции Н2О2 выступает как окислитель, а во второй реакции Н2О2 является восстановителем.


В ряде случаев, изменяя среду, можно даже изменить направление окислительно-восстановительной реакции. Так, реакция
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в щелочной среде протекает слева направо, а в кислой среде – справа налево.


В зависимости от среды может меняться и характер протекания окислительно-восстановительной реакции между одними и теми же реагентами, что приводит к образованию различных продуктов реакции. Так, перманганат калия является сильным окислителем, причем наибольшую окислительную активность ионы MnO4- проявляют в сильнокислой среде, восстанавливаясь до ионов Mn2+ (φo = 1,51 В), значительно меньшую окислительную активность MnO4- проявляет в нейтральной среде, восстанавливаясь до MnO2 (φo = 0,60 В), и наименьшую окислительную активность MnO4- проявляет в сильнощелочной среде, восстанавливаясь в ней до иона MnO42- (φo = 0,56 В).


5Na2SO3 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O


3Na2SO3 + 2KMnO4 + H2O = 3Na2SO4 + 2MnO2 + 2KOH


Na2SO3 + 2KMnO4 + 2KOH = Na2SO4 + 2K2MnO4 + H2O

Это объясняется тем, что в кислой среде ионы Н+ внедряются в анионы MnO4-, вызывая ослабление связи между марганцем и кислородом, и тем самым облегчают действие восстановителя. В нейтральной среде деформация анионов MnO4- значительно меньше, так как поляризующее действие молекул воды гораздо слабее влияния ионов Н+. Гидроксид-ионы ОН− щелочной среды, наоборот, даже несколько упрочняют связь Mn – O, поэтому окислительная активность иона MnO4- снижается.


В сильнокислой среде, где концентрация ионов Н+ велика, связываются в воду все атомы кислорода иона MnO4- и поэтому получаются ионы Mn2+ и молекулы Н2О; в нейтральной среде, где концентрация ионов Н+ незначительна, связывается лишь половина атомов кислорода иона MnO4- и поэтому получается MnO2, в сильнощелочной среде; в которой концентрация ионов Н+ ничтожно мала, эти ионы водорода не могут связывать ни одного атома кислорода и поэтому получаются ионы MnO42-.


Поэтому для окисления в нейтральной среде необходимо использовать активные окислители, а реакции в щелочной среде следует проводить при нагревании с сильными восстановителями.


Влияние среды на характер окислительно-восстановительной реакции проявляется и в том, что для некоторых элементов, которым соответствуют амфотерные гидроксиды, в одной и той же степени окисления в кислой и щелочной средах характерны разные формы соединений, например:



Cr2O72- + 14H+ + 6e = 2Cr3+ + 7H2O

(pH < 7)



CrO42- + 4H2O + 3e = [Cr(OH)6]3- + 2OH−
(pH > 7).


Первая полуреакция восстановления протекает в кислой среде, вторая полуреакция - в щелочной среде. Между дихромат- и хромат-ионами существует равновесие



Cr2O72- + H2O ↔ 2CrO42- + 2H+,

которое в кислой среде смещается влево, а в щелочной среде – вправо; в кислой среде Cr3+ существует в виде гидратированного катиона, в щелочной среде – в виде аниона [Cr(OH)6]3-.


На течение окислительно-восстановительных реакций может оказать влияние не только природа среды, но и концентрация растворенных веществ. Иногда это влияние усложняется действием температуры. Так, реакция диспропорционирования хлора в щелочном растворе в зависимости от условий протекает по-разному: при нагревании в концентрированном растворе щелочи



3Cl2 + 6NaOH = NaClO3 + 5NaCl + 3H2O

и в холодном разбавленном растворе щелочи



Сl2 + 2NaOH = NaClO + NaCl + H2O.


Очень сложно происходит восстановление окислителя HNO3. Состав образующейся смеси продуктов восстановления азотной кислоты зависит от природы восстановителя, температуры и концентрации азотной кислоты.
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