Окислительно-восстановительные реакции
1. Основные понятия темы
Реакции, в результате которых происходит изменение степени окисления элементов за счет перехода электронов от одних атомов к другим, называются окислительно-восстановительными.

Степень окисления – это условный заряд атома, вычисленный из предположения, что молекула состоит из ионов.

Окисление  - это процесс отдачи электронов атомом, молекулой, ионом. Степень окисления при этом повышается.

Восстановление – это процесс присоединения электронов атомом, молекулой, ионом. Степень окисления при этом понижается.

Окислитель – это частица (атом, молекула, ион), присоединяющая электроны в ходе химической реакции.

Восстановитель – это частица (атом, молекула, ион), отдающая электроны в ходе химической реакции.

Определение степени окисления элементов в соединениях

1. Степень окисления элемента в атомарном состоянии равна нулю (Feo, So, Nao).

2. Степень окисления  элемента в молекуле простого вещества равна нулю (Cl2o, H2o, O3o).
3. Степень окисления водорода в сложных веществах равна +1 (исключения: гидриды металлов NaH-, CaH2-).

4. Степень окисления кислорода сложных веществах равна -2 (исключения: перoксиды – H2O2-,Na2O2-; фторид кислорода – O+2 F2).

5.  Степень окисления металлов всегда положительна и для металлов главных подгрупп I, I и III численно равна номеру группы (Na+, Ca+2, Al+3).

       Степень окисления кислотных остатков всегда отрицательна и численно равна количеству атомов водорода в молекуле кислоты (HCl→Cl-; H2SO4→SO42-; H3PO4→PO43-). При чем степень окисления кислотообразующего элемента в кислоте и кислотном остатке всегда одинакова:

        H2S+6O4 → (S+6O4(-2        HN+5O3→ (N+5O3(-        
6. В сложных веществах, образованных атомами неметаллов, степень окисления атома с большей электротрицательностью отрицательна, а степень окисления атома с меньшей электроотрицательностью – положительна (P+5Cl5 -, Cl2+O-2).

7. Алгебраическая  сумма степеней окисления всех элементов в молекуле равна нуля, а в ионе – заряду иона.

2. Важнейшие окислители и восстановители. Зависимость окислительно-восстановительных свойств веществ от степени окисления элемента

К важнейшим окислителям относятся: кислород О2, озон О3, галогены F2, Cl2, а также сложные вещества, в состав которых входят элементы с высшей степенью окисления – HN+5O3, H2S+6O4 (конц.), KMn+7O4, K2Cr2+6O7).

К важнейшим восстановителям относятся: металлы, водород Н2, углерод С, оксид углерода (II) СО, а также сложные вещества, в состав которых входят элементы в низшей степени окисления – N-3H3, H2S-2, HCl-, HBr-. 

Соединения, содержащие элементы в промежуточной степени окисления, проявляют двойственные свойства – и окислительные и восстановительные. Например, КN+3O2, S+4O2, H2O2-.

3. Типы ОВР

Различают следующие типы окислительно-восстановительных реакций:

1) внутримолекулярные                                                                                       2) межмолекулярные
3) диспропорционирования (самоокисления-самовосстановления)               4) компропорционирования.
Внутримолекулярные окислительно-восстановительные реакции – это реакции, в которых окислитель и восстановитель находятся в составе одной молекулы. Например,     2KClO3 
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 2KCl + 3O2 :       Cl+5 – окислитель,  О-2 – восстановитель.

Межмолекулярные окислительно-восстановительные реакции – это реакции, в которых окислитель и восстановитель находятся в составе разных молекул. Например,             Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu :   Cu+2 – окислитель, Feo – восстановитель.

Реакции диспропорционирования – это реакции, в которых атомы одного элемента окисляются и восстанавливаются одновременно. Например, Сl2 + H2O = HClO + HCl:  Clo – окислитель, Clo – восстановитель
 Реакции компропорционирования – это реакции, в  которых атомы одного элемента с разной степенью окисления превращаются в атомы с одинаковой степенью окисления. Например,

                                     SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O:      S+4 – окислитель, S-2 – восстановитель.

4. Уравнивание ОВР методом электронного баланса

В основе метода электронного баланса лежат следующее правило: общее число электронов отданных  восстановителем должно быть равно общему числу электронов принятых окислителем. 

Для уравнивания окислительно-восстановительных реакций методом электронного баланса следует выполнить определенную последовательность действий:

1) Записать формулы реагентов и продуктов реакции.

2) Определить степень окисления каждого элемента до и после реакции, выделить элементы, изменившие свою степень окисления.

3) Составить соответствующие электронные уравнения.

4) Найти коэффициенты для окислителя и восстановителя, основываясь на правиле электронного баланса, и расставить найденные коэффициенты в схему реакции.

5) Уравнять число атомов металла, не изменившего степень окисления.

6) Уравнять число атомов неметалла, не изменившего степень окисления.

7) Уравнять число атомов водорода.

8) Проверить правильность расставленных коэффициентов по числу атомов кислорода в левой  и правой части уравнения.

ЭЛЕКТРОЛИЗ

Это совокупность окислительно-восстановительных процессов, протекающих на электродах при прохождении электрического тока через раствор или расплав электролита.

Сущность электролиза состоит в осуществлении за счет электрической энергии химических реакций – восстановления на катоде (К) и окисления на аноде (А).

Ряд напряжений металлов
Li K Rb Ba Ca Na Mg Al| Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb H| Cu Hg Ag Pt Au
При электролизе растворов солей следует учитывать положение металла в ряду напряжений и состав кислотного остатка:

	Катодные процессы
	Анодные процессы

	1) Если металл расположен от Li до Al – металлы не восстанавливаются, происходит восстановление воды:
2H2O + 2e ( H2 + 2OH-

	1) Анионы бескислородных кислот – окисляются без окисления воды

	2) Если металл расположен от Mn до H – металлы восстанавливаются одновременно с молекулами воды

	2) Анионы кислородсодержащих кислот (а также F- и OH-) – не окисляются, а окисляются молекулы воды:
2H2O – 4 e ( O2 + 4H+


	3) Если металл расположен oт Cu до Au – металлы восстанавливаются без восстановления воды

	


Пример 1. Электролиз раствора NaCl.           Пример 2. Электролиз раствора CuCl2.

Катод: 2H2O + 2e ( H2 + 2OH-                             Катод: Cu2+ + 2e ( Cu
Анод:  2Cl- - 2e ( Cl2                                            Анод:   2Сl- - 2e ( Cl2
Итог: NaCl +H2O( Cl2 + H2 + NaOH                   Итог: CuCl2( Cu + Cl2
Пример 3. Электролиз раствора ZnSO4.        Пример 4. Электролиз раствора Na2SO4
Катод: Zn2+ + 2e ( Zn                                           Катод:  2H2O + 2e( H2 + 2OH-
2H2O +2e(H2 + 2OH-                                 Анод:   2H2O – 4e ( O2 + 4H+
Анод:  2H2O – 4e ( O2 + 4H+                                 Итог:   2H2O ( 2H2 + O2
Итог: ZnSO4 + H2O ( Zn + H2 + O2 + H2SO4
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