Практическое задание № 1 предполагает решение задач по следующим темам: 

· свойства растворов электролитов; 

· окислительно-восстановительные процессы.
Свойства растворов электролитов 

Теоретическая часть

Электролиты - вещества, проводящие электрический ток в расплавленном и растворенном состоянии. В среде высокой диэлектрической проницаемости (спирты, вода и др.) они распадаются на ионы. Процесс распада молекул на ионы называется электролитической диссоциацией. 
Диссоциация электролитов на ионы сопровождается сольватацией, т.е. взаимодействием ионов с полярными молекулами растворителя. Если растворителем является вода, то термин сольватация заменяется термином гидратация.

Электролитическая диссоциация – процесс обратимый, и в растворах электролитов существует равновесие между ионами и молекулами.

Степень диссоциации (() показывает отношение числа молекул, распавшихся на ионы, к общему числу растворенных молекул.

Степень диссоциации зависит от природы электролита, его концентрации, природы растворителя, присутствия в растворе одноименных ионов, температуры. Для одного и того же электролита при данной температуре ( увеличивается с разбавлением раствора; при больших разбавлениях электролит полностью диссоциирует (((1). С увеличением температуры ( также увеличивается.

По степени диссоциации электролиты делятся на сильные, средние и слабые. К сильным электролитам относятся такие, которые в 0,1 М растворе имеют (>30%. Сильными электролитами являются: 1) почти все соли (кроме HgCl2, СdCl2, Fe(SCN)3, Pb(CH3COO)2 и некоторые другие); 2) многие минеральные кислоты, например HNO3, HCl, H2SO4, HI, HBr, HСlO4 и др.; 

3) основания щелочных и щелочно-земельных металлов, например KOH, NaOH, Ba(OH)2 и др.

У средних электролитов ( = 3 - 30 % в 0,1 М растворах; к ним относятся, например, H3PO4, H2SO3, HF, Mg(OH)2 .

Для слабых электролитов в 0,1 М растворах ( < 3 %; слабыми электролитами являются H2S, H2CO3, HNO2, HCN, H2SiO3, H3BO3, HClO и др., а также большинство оснований многовалентных металлов, NH4OH и вода.

Об относительной силе электролитов можно судить по электрической проводимости  их растворов. 

Диссоциация оснований. Согласно теории электролитической диссоциации, основания – это электролиты, которые при диссоциации образуют только один вид анионов – гидроксид-ионы  OH(:

    NaOH ( Na+ + OH( ;

    Ca(OH)2 ( CaOH+ + OH( ;

    CaOH+ ( Ca2+ + OH( .

Ступенчатость диссоциации обусловливает возможность образования основных и кислых (см. ниже) солей.

Диссоциация кислот. Кислоты – это электролиты, которые при диссоциации образуют только один вид катионов – катионы водорода H+.

    HCl ( H+ + Cl( ;

    HNO3 ( H+ + NO3( ;

    H2SO4 ( H+ + HSO4(- ;

    HSO4( ( H+ + SO42( ;

    H3PO4 ( H+ + H2PO4( ;

    H2PO4( ( H+  + HPO42( ;

    HPO42( ( H+ + PO43(.

Диссоциация амфотерных гидроксидов. Амфотерные гидроксиды дис-социируют в водном растворе как по типу кислоты, так и по типу основания. При их диссоциации одновременно образуются катионы H+ и гидроксид-анионы OH(:

    H+ + MeO( ⇄ MeOH ⇄ Me+ + OH(.

К ним относятся гидроксиды цинка Zn(OH)2, алюминия Al(OH)3, хрома Cr(OH)3, свинца Pb(OH)2 и др.

  Например, диссоциация Zn(OH)2:

2 H+ + ZnO22( ⇄ H2ZnO2 ⇄ Zn(OH)2 ⇄ Zn2+ + 2 OH(.

Диссоциация солей 

1. Средние соли – это электролиты, при диссоциации которых в водных растворах образуются катионы металла и анионы кислотного остатка. Напри-мер,

    Na2SO4 ( 2 Na+ + SO42( ;

    Ca3(PO)4 ( 3 Ca2+ + 2 PO43( .

1. Кислые соли при растворении в воде образуют катион металла и сложный анион из атомов водорода и кислотного остатка:

    KHSO3 ( K+ + HSO3(  (( = 1).

Сложный анион диссоциирует частично:

    HSO3( ⇄ H+ + SO32(  (( << 1).

2. Основные соли при диссоциации образуют анионы кислотного остатка и сложные катионы, состоящие из атомов металла и гидроксо-групп OH(:

    Al(OH)2Cl ( Al(OH)2+ + Cl(  (( = 1).

Сложный катион диссоциирует частично:

    Al(OH)2+ ⇄ AlOH2+ + OH(  (( << 1);

    AlOH2+ ⇄ Al3+ + OH(  (( << 1).
3. В результате диссоциации водный раствор двойной соли содержит два катиона и анион кислотного остатка:

KAl(SO4)2 ( K+ + Al3+ + 2 SO42( ;

Na2NH4PO4 ( 2 Na+ + NH4+ + PO43( .

4. Сложные соли диссоциируют на катион металла и анионы кислотных остатков. Например,

    ZnClNO3 ( Zn2+ + Cl( + NO3(;

AlSO4Cl ( Al3+ + SO42( + Cl( .

Константа диссоциации.  К равновесию, которое устанавливается в растворе слабого электролита между молекулами и ионами, можно применить законы химического равновесия и записать константу равновесия:

AmBn  ⇄  m An+ + n Bm(
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  Константа равновесия, отвечающая диссоциации слабого электролита, называется константой диссоциации.

  Равновесия в слабых электролитах подчиняются закону разведения Оствальда. Если общая концентрация электролита, например, слабой кислоты типа HA равна С моль/л, тогда концентрация ионов H+ и A- будет определяться выражением С( (моль/л), [H+] = [A-], а концентрация недиссоциированного электролита (С-С(). Тогда 
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Активность ионов. В водных растворах сильные электролиты обычно полностью диссоциированы, поэтому число ионов в них больше, чем в растворах слабых электролитов той же концентрации. 

Для оценки состояния ионов в растворе пользуются активностью – условной (эффективной) концентрацией ионов, в соответствии с которой они действуют в химических процессах.

Активность иона α (моль/л) связана с его молярной концентрацией в растворе См соотношением

а = f См,

где f - коэффициент активности иона (безразмерная величина). Коэффициенты активности ионов зависят от состава и концентрации раствора, заряда и природы иона и других условий.

В разбавленных растворах при См << 0,5 моль/л природа иона слабо влияет на значение f. Приближенно считают, что в разбавленных растворах f иона в данном растворителе зависит только от заряда иона и ионной силы раствора Ι, которая равна полусумме произведений концентрации См каждого иона на квадрат его заряда Z:


              n
    Ι = 0,5 (C1Z12 + C2Z22 + … + CnZn2) = 0,5 Σ  Ci Zi 2.

                                                                   i=1

Например, для 2 М раствора электролита CaCl2 = Ca2+ + 2Cl( ионная сила раствора равна

I = 0,5 (2 .  22 + 2 . 12 ) = 5.
Растворимость вещества показывает, какая масса его может раствориться в определённом объёме воды при данной температуре, чтобы раствор стал насыщенным (кг/м3, г/л).
По растворимости в воде вещества делят на три группы:
1) хорошо растворимые (>10г вещества в 1 л Н2О);
2) малорастворимые (от 0,01 до 10 г вещества в 1 л Н2О);
3) практически нерастворимые (<0,01 г вещества в 1 л Н2О).
Растворимость веществ зависит от природы растворителя, от природы
растворённого вещества, температуры, давления (для газов). Растворимость газов при повышении температуры уменьшается, при повышении давления — увеличивается.
Коэффициент растворимости показывает, какая максимальная масса вещества может раствориться в 100 г растворителя при данной температуре.
В насыщенном растворе электролита произведение концентраций его ионов есть величина постоянная при данной температуре. Эта величина количественно характеризует способность электролита растворяться, её называют произведением растворимости ПР.
Для вещества  АтВп ↔тАп+ + пВт-   
ПР(АтВп) = [An+]m • [Вт-]п.
Для воды и разбавленных водных растворов при неизменной температуре произведение концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов есть величина постоянная Кв = [H+] • [ОН-]. Эта постоянная величина называется ионным произведением воды.
При 25°С [H+]= [ОН-] = 10-7 моль/л; Кв = 10-7 х 10-7 = 10-14.
Водородный показатель рН = -lg [H+]; рН = 14 -рОН.
Решите задания

1. Константа   диссоциации   циановодорода   (синильной   кислоты)   равна 7,9 х 10-10. Найти степень диссоциации HCN в 0,001 М растворе.
2. Вычислите ионную силу и активность ионов в растворе, содержащем 0,01 моль/л MgSO4 и 0,01 моль/л MgCl2.
3. Вычислите рН раствора, полученного растворением 2,24 л аммиака в 1л воды. Константа диссоциации аммиака 1,77 х 10-5.
Окислительно-восстановительные процессы
Теоретическая часть
Под степенью окисления (окислительным числом) понимают условный заряд атома в соединении, вычисленный из предположения, что в молекуле все связи ионные (или это условный заряд, который приобретают атомы согласно своей электроотрицательности).

Степень окисления указывает, сколько электронов оттянуто от атома (положительная степень окисления) или притянуто к нему от другого атома (отрицательная степень окисления). Мера удаления или приближения электронов к атому в степени окисления не отражена.

Принято указывать степень окисления арабской цифрой сверху элемента со знаком ''+" или "(" перед цифрой (например, С1+7). Если элемент не пишется в формуле соединений, то степень окисления обозначают римскими цифрами в скобках после символа элемента, например, С1 (vi). Не следует путать порядок написания степени окисления элементов в соединении и зарядов ионов в растворе. Для обозначения заряда ионов знак "+" или "(" ставят после цифры (заряды 1+ и 1( обозначают просто знаками "+" или "("), например, Na+, Ba2+, Fe3+, SO42(, NO3( и т.д.
Для определения степени окисления используют следующие правила:

1) степени окисления  атомов в простых веществах равны нулю (F20, Ca0, Mg0, N20, O20, Fe0);

2) водород в соединениях имеет степень окисления +1, за исключением  гидридов ( солеподобных соединений активных металлов (NаH , CaH2 и др.), в которых степень окисления водорода равна –1;

3) степени окисления кислорода в соединениях обычно – 2 .Исключение составляют пероксиды - соединения,  содержащие группу (О(О(, где степень окисления кислорода -1, и некоторые другие вещества (надпероксиды, озониды, фториды  кислорода);

4) во всех соединениях атомы металлов имеют только положительные окислительные числа (Na2+SO4, Cr+3Cl3, Ca+2Cl2, K2+CO3 и др.). При этом металлы главных подгрупп I, II, III групп периодической таблицы Д.И. Менделеева имеют постоянные положительные значения степени окисления, равной номеру группы;
5) атомы фтора, как элемента с наибольшей электроотрицательностью, имеют в соединениях окислительное число, равное (1;

6) алгебраическая сумма окислительных чисел атомов в сложных ионах равна заряду этого иона, например, в перманганат-ионе (Mn+7O4(2)(:   

+7 – 2 ( 4 = (1; сульфат-ионе (S+6O(24)2(:   +6 –2 ( 4 = (2; дихромат-ионе (Cr2+6O7(2)2(:   +6 –2 ( 4 = (2;
7) для простых ионов величина заряда и окислительного числа совпадают по знаку и численному значению (но правила написания разные, смотри выше).

8) в молекулах алгебраическая сумма степени окисления атомов равна нулю;

9) для комплексных соединений  обычно указывают степень окисления центрального атома. Например, в K3[Fe(CN)6], [Ni(NH3)6]SO4 и K2[PtCl6] степень окисления железа равна +3, никеля +2 и платины +4;
10) химические связи в большинстве органических соединений имеют слабо выраженный полярный характер; присоединение к ним таких электроотрицательных элементов, как F, O, Cl, N, приводит к изменению электронной плотности между атомами углерода и указанными элементами, а, следовательно, и к увеличению полярности связи между ними. Степень окисления атомов в них определяется так же, как и в ковалентных полярных соединениях.
В качестве примера определим степень окисления азота в азотной кислоте HNO3. Степень окисления водорода +1, кислорода равна -2. Обозначим искомую степень окисления азота как n, тогда для H+1NnO3(2 согласно правилу 8 (см. выше) можно написать уравнение   +1 + n –2 ( 3 = 0;   1 + n – 6 = 0;   n = +5.

Определим степень окисления хрома в дихромате калия K2Cr2O7. Составим аналогичное уравнение для K2+1Cr2nO7(2:   +1 ( 2 + 2 ( n –2 ( 7 = 0;

2 + 2 ( n –14 = 0;   n = +6.

Степень окисления может быть и дробным числом: так, например; если в соединениях Н2О и Н2О2 для кислорода она равна –2 и –1 , то в КО2 и КО3  - соответственно –1/2 и –1/3. 

Не следует отождествлять окислительное число элемента с его валентностью, хотя часто она показывает число электронов, принимающих участие в образовании химической связи. Валентность атома определяется числом образуемых им (атомом) химических связей, поэтому валентность всегда положительна. В табл. 1.1 приведены значения валентностей и степеней окисления элемента азота в молекуле азота и в его различных соединениях.

В органических соединениях: метане СН4, метиловом спирте СН3ОН,  формальдегиде СН2О, муравьиной кислоте НСООН, а также в диоксиде углерода СО2  степени окисления углерода составляют соответственно - 4, - 2, 0, + 2 и + 4, тогда как валентность углерода во всех этих соединениях равна четырём.
Учитывая положение атомов в периодической системе и сопоставляя  значение их электроотрицателъности, можно количественно определить окислительное число атома в соединении. Например, в серусодержащих соединениях окислительное число серы имеет значения: Ca+2S(2,   S+2Cl2(;   S+6O3(2;   C+4S2(2;   H2+S+4O3(2;   H2+S+6O4(2.
Степени окисления закономерно изменяются при переходе от одного элемента к другому в периодической системе.
Валентность и степень окисления азота в некоторых соединениях

	Вещество
	Брутто формула
	Структурная формула
	Валентность
	Степень

окисления

	Азот
	N2
	N(N
	3
	0

	Аммиак
	NH3
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	Гидроксиламин
	NH2OH
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	Ион аммония
	NH4+
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Атом в соединениях может иметь высшую, низшую и промежуточную степени окисления. Высшая степень окисления ( это наибольшее для данного элемента значение положительного окислительного числа. Высшая степень окисления за редким исключением отвечает номеру группы, к которой относится данный элемент. Так, у элемента V группы, азота, высшая степень окисления равна пяти; у элементов vii группы хлора и марганца высшая степень окисления равна семи, а у элементов viii группы ксенона и осмия ( восьми и т.д.
Исключения составляют фтор, кислород, гелий, неон, аргон, а также железо и элементы подгрупп кобальта и никеля, высшая степень окисления которых ниже, чем номер группы, к которой они относятся. У элементов подгруппы меди, наоборот, высшая степень окисления равна трём, хотя они и относятся к I группе.
В главных подгруппах при переходе от элементов сверху вниз обычно устойчивы низкие степени окисления, в побочных подгруппах – наоборот, более высокие.
Низшая степень окисления ( это отрицательное значение окислительного числа для элемента и определяется числом электронов, которые атом элемента может присоединить на внешний энергетический уровень для его полного завершения (т.е. до восьми электронов). Для элементов главных подгрупп iv, v, vi, vii групп периодической системы окислительные числа имеют отрицательные значения соответственно ( 4, ( 3, ( 2, ( 1.

Степень (состояние) окисления элемента ( понятие условное, однако оно весьма полезно. Значения степеней окисления элементов широко используются при составлении формул соединений, написании и подборе коэффициентов в уравнениях реакций, для классификации соединений, характеристики их химической природы и свойств, предсказания направления течения и продуктов химических реакций и т.д.
Особенно широко используется понятие "степень окисления" при изучении окислителъно-восстановителъных реакций.

Понятие об окислительно-восстановительных реакциях

По признаку изменения степени окисления элементов в молекулах реагирующих веществ все химические реакции можно разбить на две группы. К первой группе относятся реакции, протекающие без изменения степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ, например:


N(3H4+Cl(  +  Na+O(2H(   =   Na+Cl(  +  N(3H4+О(2H+;


Ba+2(N+5O3(2)2  +  Na2+S+6O4(2   =   Ba+2S+6O4(2  +  2 Na+N+5O3(2.

Ко второй группе относятся реакции, которые идут с изменением степени окисления атомов реагирующих веществ, например:

2 H20  +  O20   =   2 H2+O(2;

Zn0  +  H2+S+6O4(2  =   Zn+2S+6O4(2  +  H20.

Здесь в первой реакции водород и кислород, а во второй ( цинк и водород изменяют степень окисления. 
Реакции, протекающие с изменением степени окисления  атомов, входящих в состав реагирующих веществ, называются окислительно-восстановительными (ОВР).
Увеличение степени окисления называется окислением и связано с отдачей электронов атомом или группой атомов восстановителя. Уменьшение степени окисления называется восстановлением и сопровождается присоединением электронов к атому или группе атомов окислителя.
Ниже схематически показано изменение степени окисления элементов при ОВР:

Восстановление ( присоединение электронов ( уменьшение степени окисления


-4     -3     -2     -1     0     +1     +2     +3     +4     +5     +6     +7     +8

Окисление – отдача электронов – увеличение степени окисления

Например, в реакции 


KMn+7O4 + Fe+2SO4 + H2SO4  →     Mn+2SO4 + Fe2+3(SO4)3 + K2SO4 + H2O   

изменяют степень окисления атомы марганца и железа. Окисляется атом железа с изменением окислительного числа от +2 до +3 и восстанавливается атом марганца с изменением окислительного числа от +7 до +2.


Вещество, в состав молекулы которого входит окисляющийся элемент, называется восстановителем, а вещество, содержащее восстанавливающийся элемент, окислителем. Следовательно, в данном примере KMnO4 ( окислитель, а FeSO4 ( восстановитель. Окислитель в процессе реакции всегда восстанавливается, а восстановитель окисляется. 
Процессы окисления и восстановления могут быть выражены следующими электронными уравнениями:
восстановитель Fe+2 – 1 ē  = Fe+3       – окисление;
окислитель       Mn+7 + 5 ē  = Mn+2      – восстановление.

Поскольку электроны при реакциях не остаются свободными, а лишь переходят от одних атомов к другим, то окисление одних атомов всегда сопровождается восстановлением других. Один без другого эти процессы немыслимы. При этом число электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу электронов, полученных окислителем. О числе потерянных или присоединённых электронов судят по изменению степени окисления соответствующих элементов при реакции. 

Типичные восстановители и окислители

	Восстановители
а) Металлы как простые вещества: K0, Na0 , Ca0, Al0 и др.

б) Простые анионы неметаллов: S2(, Cl(, J(, Br(, Se2( и др.

в) Сложные анионы и молекулы, содержащие электроположитель-ные элементы в промежуточной степени окисления: S+4O32(, N+3O2(, As+3O33(, Cr+3O2(, [Fe+2(CN)6]4(, C+2O, N+2O, S+4O2 и др.

г) Простые катионы в низшей степени окисления: Fe2+, Sn2+, Cr3+, Cu+, Mn2+, As3+ и др.

д) Некоторые простые вещества: 

C, H2.

е) Катод при электролизе.
	Окислители

а) Неметаллы как простые вещества с большой электроотрицательностью: F2, O2, Cl2  и др.

б) Простые катионы в высокой степени окисления: Sn4+, Fe3+, Cu2+ и др., а также H+.

в) Сложные ионы и молекулы, содержащие атомы металла в высшей степени окисления: KMn+7O4, K2Cr2+6O7, K2Cr+6O4, Pb+4(CH3COO)4, HCl+7O4 и др.

г) Сложные ионы и молекулы, содержащие атомы неметаллов в положительной степени окисления: H2S+6O4, S+6O3, HOCl+1, HCl+5O3,

H2Se+6O4, H2Te+6O4 и др.

д) Анод при электролизе.


Типичными восстановителями являются атомы в соединениях, имеющие низшую степень окисления, например: Br(, Cl(, J(, F(, S(2, O(2, N(3, P(3. Наинизшая степень окисления совпадает с числом электронов, необходимых для завершения электронной оболочки атома. У атомов с наинизшей степенью окисления внешний электронный слой завершён, поэтому они способны только «отдавать» электроны, проявляя восстановительные свойства. Восстановителями также являются простые вещества с нулевой степенью окисления, атомы которых обладают малой электроотрицательностью. К ним относятся металлы, водород.

В химических реакциях металлы отдают  электроны согласно схеме 

Me – n ē  →  Me+n.

Восстановительные свойства металлов зависят от величины радиуса атома, количества валентных электронов и среды. Наиболее сильными восстановителями являются щелочные и щелочноземельные металлы – элементы I и II групп главных подгрупп периодической таблицы Д.И. Менде-леева, а также лантаноиды и актиноиды. Так как в главных подгруппах с увеличением радиуса атома восстановительные свойства возрастают, то самым активным восстановителем является франций.

Применительно к водным растворам оценить окислительно-восстановительную способность металлов можно с помощью ряда напряжений, в котором металлы располагаются в порядке возрастания алгебраических величин их стандартных потенциалов: Li, Rb, K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pt, Au. 

Типичными окислителями являются атомы в соединениях, имеющие наивысшую степень окисления, например: N+5, P+5, Cl+7, J+7, S+6, Mn+7, Cr+6, Fe+3 и т. п.

Наивысшая степень окисления атома совпадает с числом его валентных электронов. Атомы в высшей степени окисления могут только принимать электроны, восстанавливаются, проявляя при этом окислительные свойства. Окислителями являются также простые вещества, атомы которых обладают большой электроотрицательностью (элементы vi A и vii А групп): F2, O2, Cl2, и т.п. 

В соединениях, когда атомы находятся в промежуточной степени окисления, последние могут проявлять как восстановительные, так и окислительные свойства (окислительно-восстановительная двойствен-ность):
N+2, N+4, S+4, Mn+6, Fe+2, Cr+3, Cl+5, Sn+2 и т.п.

Такие атомы способны "отдавать" некоторую часть своих валентных электронов, выполняя роль восстановителя. Но электронная оболочка атомов с промежуточными значениями окислительных чисел является незаполненной, поэтому они могут и "принимать" электроны, выполняя роль окислителя. Например:    

Mn+6   окисление     Mn+7,    Mn+6   восстановление     Mn+2  
                  4s0d1 – e            4s0d0,   4s03d1 + 4e              4s03d5.

Атомы элементарных веществ, характеризующиеся средним значением относительной электроотрицательности, также обладают окислителъно-восстановительной двойственностью:

S,  P,  N2,  Cl2,  Br2,  J2,  Se,  C  и т.п.

Поведение атомов, обладающих окислительно-восстановительной двойственностью, определяется свойствами атомов-партнеров, принимающих участие в ОВР. Если атом-партнер является явным окислителем, то атом с двойственной функцией выступает в роли восстановителя, и наоборот, если партнер является восстановителем, то атом, способный быть и окислителем и восстановителем, будет являться окислителем.

Примеры.

                        ē       
1) H2O2(1 + 2 KJ(1 + H2SO4  =  2 H2O(2 + J20 + K2SO4.

В перекиси водорода Н2О2 атомы кислорода находятся в промежуточной степени окисления, равной ((1), они могут быть и окислителями, "принимая" электроны и уменьшая свою степень окисления, и восстановителем, "отдавая" электроны и приобретая степень окисления, равную нулю. В этой реакции партнером являются атомы йода со степенью окисления ((1). Такие атомы могут только отдавать электроны, так как ((1) – это наинизшая степень окисления для атома йода. Поэтому в данной реакции H2O2 выступает в роли окислителя:

                   ē  

2) 5 H2O2(1 + 2 KMn+7O4 + 3 H2SO4  =  5 O20 + 2 Mn+2SO4 + K2SO4 + 8 H2O.

В этом примере Н2О2 является восстановителем, так как партнером в реакции является соединение KMnO4, содержащее атомы марганца в высшей степени окисления, +7, способные только принимать электроны.

Растворы кислот – более сильные окислители, чем растворы их солей, при этом окислительная активность первых тем значительнее, чем выше их концентрация. Так, KN+5O3  в водном растворе почти не проявляет окислительных свойств (необходим очень сильный восстановитель), разбавленная HN+5O3 является слабым окислителем, а концентрированная – один из наиболее энергичных окислителей.

Сопряжённые окислительно-восстановительные пары

	
	Окислитель
	Восстановитель

	Каждый окислитель имеет восстановленную форму, называемую сопряжён-ным восстановителем.
	Cl2
	Cl(

	Каждый восстановитель имеет окисленную форму, называемую сопряжён-ным окислителем.
	H2O

	H2



	
	Окислитель
	Восстановитель

	Сильным окислителям соответствуют слабые сопряжённые восстановители,
	MnO4(
	Mn2+

	
	Cr2O72(
	Cr3+

	в то время как сильным восстановителям соответствуют слабые сопряжённые окислители.
	Mg2+
	Mg

	
	CO2


	CO




Классификация окислительно-восстановительных реакций
Типы ОВР




 Реакции межатомного или межмолекулярного 
окисления-восстановления

В реакциях этого типа обмен электронами происходит между различными атомами, молекулами или ионами. 

Например:
C0 + O02  =  CO2;

H2S+4O3 + 2 H2S(2  =  3 S0+ 3 H2O;

KMn+7O2 + 5 H2S+4O3  =  2 Mn+2SO4+ 2 H2S+6O4 + K2SO4 + 3 H2O.

Такие реакции могут протекать в трёх разных условиях:

а) в нейтральной среде, то есть в левой части уравнения реакции присутствуют молекулы воды, например: 


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

б) в кислой среде, в левой части уравнения реакции присутствуют молекулы кислоты, например:

2 KJ( + KN+3O2 + H2SO4  =  J20 + N+2O + K2SO4 + H2O;

в) в щелочной среде, в присутствии молекул оснований среди исходных веществ, например: 

2 NaCr+3O2 + 3 Br02 +2 NaOH  →  2 Na2Cr+6O4 + 6 NaBr( + 4 H2O.
Реакции диспропорционирования

(самоокисления-самовосстановления)

Реакции, в которых атомы одного элемента в исходном веществе одновременно проявляют как окислительные, так и восстановительные свойства, называются реакциями диспропорционирования. Такие реакции возможны, когда атомы в соединении имеют промежуточную степень окисления, поэтому могут отдавать и принимать электроны, переходя в состояние с низшей и высшей степенью окисления. Например: 

2 H2O(2 = 2 H2O(2 + O02,

О( играет роль и окислителя, и восстановителя.


	
	2s2
	2p4

	1s2
	↑↓
	↑↓
	↑
	↑

	↑↓
	

	
	2s2
	2p5

	1s2
	↑↓
	↑↓
	↑↓
	↑

	↑↓
	


	
	2s2
	2p6

	1s2
	↑↓
	↑↓
	↑↓
	↑↓

	↑↓
	


Реакции внутримолекулярного окисления-восстановления
Если в одной и той же молекуле сложного вещества атомы одного элемента в процессе реакции проявляют свойства окислителя, а атомы другого элемента ( свойства восстановителя, то говорят о реакциях внутримолекулярного окисления-восстановления. Например, реакции термического распада сложного вещества:

(N(3H4)2Cr+62O7  =  N20  + Cr+32O3 + + 4 H2O,

Cr+6 – окислитель, N(3 – восстановитель.

2 KCl+5O(23  =  2 KCl( + 3 O02,

Cl+5 – окислитель, O(2 – восстановитель.

Составление уравнений ОВР

Для составления уравнений ОВР надо знать свойства взаимодействующих веществ и на их основе уметь предсказывать продукты реакции. Окончательно вопрос о продуктах реакции может быть решен экспериментально.

Применяют два метода составления уравнений реакций окисления-восстановления:

1) метод электронного баланса; 

2) метод ионно-электронных уравнений. 

Метод электронного баланса

Метод электронного баланса является универсальным. В этом методе подсчёт числа присоединяемых и отдаваемых электронов производится на основании значений степеней окисления элементов до и после реакции.
Подбор коэффициентов ОВР методом электронного баланса проводится в несколько этапов:
1) записать схему ОВР в молекулярной форме, например:
                                  NaCrO2 + Br2 +NaOH  →  Na2CrO4  + NaBr + H2O;    

2) определить окислительные числа элементов до и после реакции, (помним, что величины окислительных чисел записываются над символами, знак заряда указывается перед цифрой);

3)  определить и подчеркнуть, какие из элементов изменили свои окислительные числа: 

                Na+1Cr+3O(22 + Br20 +Na+1O(2H+1    →  Na+12Cr+6O(24+Na+1Br(1 + H+12O(2;    

4) определить восстановитель и окислитель;

5) записать перемещение электронов в ходе реакции в виде электронных уравнений (баланса):

восстановитель  Cr+3  –  3ē  =  Cr+6  ( окисление

окислитель         Br20  +  2ē  =  2 Br( ( восстановление;

6) подобрать множители для окислителя и восстановителя согласно правилу: количество отданных электронов восстановителем и приобретённых окислителем должно быть одинаковым; для этого определяется наименьшее общее кратное чисел 3 и 2, оно равно шести, поэтому множителями будут числа для восстановителя 2, для окислителя 3: 

	 Cr+3 – 3ē = Cr+6  
	3
	6
	2

	 Br20 + 2ē = 2 Br(  
	2
	
	3.


Эти числа проставить в качестве коэффициентов перед соответствующими элементами в уравнении реакции. Далее уравнивается количество атомов элементов, которые не меняли своё окислительное число. 

2 NaCrO2 + 3 Br2 +2 NaOH  →  2 Na2CrO4 + 6 NaBr + 4 H2O.

В некоторых ОВР изменяют свои степени окисления более двух элементов. В качестве примера рассмотрим следующую реакцию:


                  +3    -2
        +5                             +5              +4              +4
P2S3 + HNO3  →  H3PO4 + SO2 + NO2 +H2O.

Два элемента – фосфор и сера – в ходе этой реакции окисляются, один элемент – азот – восстанавливается.

	восстановитель 2 P+3 – 4 ē = 2 P+5
	4
	   22
	22
	1 окисление

	восстановитель 3 S-2 – 18 ē = 3 S+4
	18
	
	
	

	окислитель         N+5 + 1 ē  = N+4
	1
	1
	
	22 восстановление


Общее число электронов, которое участвует в процессе окисления, равно 22; в процессе восстановления участвует 1 электрон. Наименьшее общее кратное чисел 22 и 1 равно 22, поэтому общий множитель для двух уравнений процессов окисления равен 1, а множитель для уравнения процесса восстановления равен 22. Запишем эти множители в качестве коэффициентов перед формулами соответствующих веществ:


P2S3 + 22 HNO3   →  H3PO4 + SO2 + NO2 +H2O. 

В заключении уравняем числа атомов водорода и кислорода:


P2S3 + 22 HNO3   →  2 H3PO4 + 3 SO2 + 22 NO2 +8 H2O.  

Универсальность метода электронного баланса заключается в том, что он применим для любых ОВР, протекающих в растворах, расплавах, твёрдых системах гомогенного и гетерогенного характера, например, при сплавлении, обжиге, горении и т. д.. Вместе с тем, вследствие формального характера самого понятия «степень окисления», используемые при этом схемы также являются формальными и применительно к растворам не отражают реально протекающих в них процессов.

Метод ионно-электронного баланса (метод полуреакций)

Метод применяют только при составлении уравнений ОВР, протекающих в растворе. В отличии от вышеописанного метода электронного баланса он даёт более правильное представление о процессах окисления–восстановления в растворах, так как рассматривает не гипотетические степени окисления элементов, а ионы и молекулы в том виде, в котором они существуют в растворе. Слабые электролиты или малорастворимые вещества записывают в виде молекул, а сильные – в виде ионов. При этом учитывают, что в водной среде в реакции могут участвовать ионы  H+,  OH(  и  молекулы Н2О. 

Для создания в растворах кислой среды обычно пользуются серной кислотой H2SO4. Соляная HCl и азотная HNO3 применяются реже, так как первая сама способна окисляться, а вторая является сильным окислителем и поэтому может вызывать побочные процессы. Для создания щелочной среды принято добавлять растворы гидроксидов натрия и калия (NaOH, KOH).

Правила нахождения коэффициентов в уравнениях ОВР, протекающих в кислой, щелочной и нейтральной средах неодинаковы, поэтому рассмотрим три случая отдельно.

Реакция среды кислая

Правило. Каждая освобождающаяся частица кислорода связывается с двумя ионами водорода с образованием одной молекулы воды:

[O(2] + 2 H+ = H2O. Каждая недостающая частица кислорода берется из молекулы воды, при этом освобождается два иона водорода: H2O – [O(2] = 2 H+. 

Составление уравнений производится в следующей последовательности. 

1. Записать схему реакции в молекулярной формуле, например 

Zn + HNO3  →  Zn(NO3)2  + NH4NO3 + H2O.

2. Записать схему реакции в ионной форме. Подчеркиванием выделить ионы и молекулы, которые изменились по зарядности или составу: 

Zn0 + H+ + NO3(  →  Zn2+ + 2 NO3( + NH4+ +  NO3( + H2O.

3. Составить ионно-электронные уравнения с участием выделенных ионов и  молекул, учитывая вышеизложенное правило:

Zn0 – 2 ē  =  Zn2+                            (окисление)

NO3( + 10 H+ + 8 ē  =  NH4+ + 3 H2O           (восстановление).

Так как Zn+2  в растворе находится в виде иона, то можно написать Zn2+.

В процессе восстановления в левой части уравнения – три частицы кислорода. Для их связывания нужно взять 6 H+ и получить 3 H2O. Но в ионе NH+4 четыре частицы водорода, следовательно, в левой части нужно взять ещё 4 H+, то есть всего 10 H+ . В правой части – один положительный заряд, а в левой – девять положительных, то есть в левой части следует взять восемь отрицательных, производя алгебраическое сложение +9+((8)=+1.  Наименьшее кратное чисел отданных и принятых электронов равно 8, то есть коэффициент для процесса окисления будет 4, для процесса восстановления 1.

            

Zn – 2 ē = Zn2+   


   2   8   4

     NO3( + 10 H+ + 8 ē = NH4+ + 3 H2O              8       1.

4. Суммируя ионно-электронные уравнения с учетом коэффициентов, написать ионное уравнение

4 Zn0 + 10 H+ + NO3(  =  4 Zn2+ + NH4+ + 3 H2O.

В данной реакции кислота является окислителем (восстанавливается до NH+4) и средой, образуя соль Zn(NO3)2. Поэтому число молекул кислоты берётся по числу ионов водорода.

5. Молекулярное уравнение 

4 Zn + 10 HNO3   =  4 Zn(NO3)2  + NH4NO3 + 3 H2O.


Пример:

1. KMnO4 + HCl  →  MnCl2 + Cl2 + …  .

2. K+ + MnO4( + H+ + Cl(  →  Mn2+ + 2 Cl( + Cl2 + …  .

3. MnO4( + 8 H+ + 5 ē  =  Mn2+ + 4 H2O             5

2  (восстановление)

2 Cl( ( 2 ē  =  Cl2 
                            2    10  5  (окисление).

4. 2 MnO4( + 16 H+ + 10 Cl(  =  2 Mn2+ + 5 Cl2 + 8 H2O.

5. При написании молекулярного уравнения нужно катион K+ перманганата связать с анионом Cl( и в правой части записать молекулу KCl.

 
2 KMnO4 + 16 HCl  =  2 MnCl2 + 5 Cl2 + 8 H2O + 2 KCl.

Пример:
1. K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4  →  Cr2(SO4) 3 + Fe2(SO4) 3 + H2O + K2SO4.

2. 2K+ + Cr2O72( + Fe2+ + SO42( + 2H+  + SO42(  →  2Cr3+ + 3SO42( + 2Fe3+ + 3SO42(.

3. Cr2O72( + 14 H+ + 6 ē  =  2 Cr3+ + 7 H2O
          6   6   1  (восстановление)

2 Fe2+ ( 2 ē  =  2 Fe3+


2        3  (окисление).

Так как в ионе Cr2O72- два атома Cr , то и в правой части берётся 2Cr3+.

4. Cr2O72( + 14 H+ + 6 Fe2+  =  2 Cr3+ + 7 H2O + 6 Fe3+.

5. В данном примере кислота H2SO4  является средой и входит в состав восстановителя FeSO4 (образуются соли Fe2(SO4)3, Cr2(SO4)3), поэтому число молекул кислоты берётся по числу ионов Н+. Далее нужно катион K+ бихромата связать с анионом SO42( и записать в правой части уравнения:

K2Cr2O7 + 6 FeSO4 + 7 H2SO4  =   Cr2(SO4) 3 +3 Fe2(SO4) 3 + 7 H2O + K2SO4.

Реакция среды щелочная

Правило. Каждая освобождающаяся частица кислорода реагирует с одной молекулой воды, образуя два гидроксид-иона: [O(2]+ H2O = 2 OH(. Каждая недостающая частица кислорода берётся из двух гидроксид-ионов с образованием одной молекулы воды: 2 OH( -[O(2] = H2O.

Пример: 

1. K2SO3 + KMnO4 + KOH  →  K2SO4  +  K2MnO4 + …  .

2. 2 K+  + SO32( +K+  + MnO4( + K+ + OH(  →  2 K+  + SO42( + 2 K+  + MnO42( +…  .

3.  SO32( + 2 OH( ( 2 ē  = SO42( + H2O     2         1  (окисление)

MnO4( + ē  = MnO42(
       1    2  2  (восстановление).

4. SO32( + 2 OH( +2 MnO4(  =  SO42( + H2O + 2 MnO42(.

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

Пример:
1. S + KOH  →  K2S + K2SO3 + …  .

2. S + K+ + OH(  →  2 K+ + S2( + 2 K+ + SO32( +…  .

3.
       S + 2 ē  =  S2(

          2    4  2  (восстановление)

   S + 6 OH( ( 4 ē  =  SO32( + 3 H2O  4        1  (окисление).

4. 2 S + S + 6 OH(  =  2 S2( + SO32( + 3 H2O.

5. 3 S + 6 KOH  =  2 K2S + K2SO3 + 3 H2O.

Реакция среды нейтральная

Правило. Каждая освобождающаяся частица кислорода взаимодействует с одной молекулой воды, образуя два гидроксид-иона: [O(2]+ H2O  =  2 OH(.

Каждая недостающая частица кислорода берётся из молекулы воды с образованием двух ионов водорода: H2O – [O(2]  =  2 H+.
Пример:

1. KMnO4 + K2SO3 + H2O  →  K2SO4 + MnO2 +…  .

2. K+ + MnO4( + 2 K+  + SO32( + H2O  →  2 K+ + SO42( + MnO2.

3. MnO4( + 2 H2O + 3 ē  =  MnO2 + 4 OH(-   3   6    2  (восстановление)

SO32( + H2O – 2 ē  =  SO42( + 2 H+       2         3  (окисление).

4. 2 MnO4( + 4 H2O + 3 SO32( + 3 H2O  =  2 MnO2 + 8 OH( + 3 SO42( + 6 H+.

В правой части ионного уравнения  6 H+ и 8 OH( образуют 6 молекул H2O (6 H+ и 6 OH- = 6 H2O) и 2 иона OH(. Сокращая правую и левую части на 6 H2O, получим окончательное ионное уравнение:

 2 MnO4( + 3 SO32( + H2O  =  2 MnO2 + 3 SO42( + 2 OH(.

5. 2 KMnO4 + 3 K2SO3 + H2O  =  3 K2SO4 + 2 MnO2 + 2 KOH.

OBP c участием пероксида водорода H2O2
Если H2O2 является окислителем и в левой части уравнения имеется молекула основания, то H2O2 восстанавливается в OH(: H2O2 + 2 ē  = 2 OH(.


Пример:

1.CrCl3 + H2O2 + NaOH  →  Na2CrO4 + H2O + NaCl.

2. Cr3+ + 3 Cl( + H2O2  + Na+ + OH(  →  2 Na+ + CrO42( + H2O + Na+ + Cl(.
	3. восстановитель Cr+3 + 8 OH(  ( 3 ē  =  CrO42( + 4 H2O
	3
	6
	2

	    окислитель                     H2O2 + 2 ē  =  2 OH
	2
	
	3.


4. 2 Cr+3 + 16 OH(  + 3 H2O2  =  2 CrO42( + 8 H2O + 6 OH(.

5. 2 CrCl3 + 3 H2O2 + 10 NaOH  =  2 Na2CrO4 + 8 H2O + 6 NaCl.

Если  H2O2  является восстановителем и ОВР протекает в кислой среде, то H2O2  окисляется до молекулы O2: H2O2  ( 2 ē  =  O2 + 2 H+.

Пример:

1. CrO3 + H2O2 + H2SO4  →  Cr2(SO4)3 + H2O + O2.

2.CrO3 + H2O2 +2 H+  + SO42(  →  Cr+3 + SO42(  + H2O + O2.

3. окислитель  CrO3 + 6 H+ + 3 ē  =  Cr+3 + 3 H2O  3        2









       6

    восстановитель      H2O2  ( 2 ē  =  O2  + 2 H+       2        3.

4. 2 CrO3 + 3 H2O2 + 12 H+   =  2 Cr3+ + 6 H2O + 3 O2 + 6 H+.

5. 2 CrO3 + 3 H2O2 + 3 H2SO4  =  Cr2(SO4)3 + 6 H2O + 3 O2.

В кислой среде  H2O2  может быть и окислителем, восстанавливаясь в воду: H2O2  + 2 H+ + 2 ē  =  2 H2O.

Пример:

1. NaVO2 + H2O2  + H2SO4  →  HVO3  +  NaHSO4  +  H2O.

2. Na+  + VO2( + H2O2  + 2 H+ + SO42(  →  HVO3 + Na+ + H+ + SO42( + H2O.
3. восстановитель     VO2( + H2O – 2 ē  =  HVO3  + H+
2
1










     2

   окислитель            H2O2 + 2 H+ + 2 ē  =  2 H2O 

2        1.

4. VO2( + H2O  + 2 H2O2+ 2 H+  =  HVO3 +  H+ + 2 H2O.

5. NaVO2 + H2O2  + H2SO4  =  HVO3 +  NaHSO4  + H2O.

Эквиваленты окислителей и восстановителей

Окислители и восстановители реагируют друг с другом в эквивалентных количествах. Эквивалентом вещества называется такое его количество, которое взаимодействует с одним молем атома водорода. Если водород выступает в качестве восстановителя (или окислителя), то 1 моль его атомов высвобождает (или присоединяет) 1 моль электронов:

½ Н2  =  Н+ + ē, 

½ Н2 + ē  =  Н(.

Поэтому эквивалентом окислителя (восстановителя) называется такое его количество, которое, восстанавливаясь (окисляясь), присоединяет (высвобождает) 1 моль электронов.

В соответствии с этим эквивалентная масса окислителя (восстановителя) mэ равна его мольной массе М, деленной на число электронов n, которые присоединяет (высвобождает) одна молекула окислителя (восстановителя) в данной реакции






mэ = М/n [г/моль].

Поскольку одно и то же вещество в разных реакциях может отдавать или присоединять разное число электронов, то и его эквивалентная масса может иметь различные значения. Так, перманганат калия KMnO4  (М = 158,0 г/моль) в зависимости от кислотности среды восстанавливается по-разному. 

В кислой среде восстановление протекает по уравнению




MnO4(  + 8 H+ + 5 ē  =  Mn2+ + 4 H2O.

Здесь n = 5, эквивалент KMnO4  равен 1/5 моль, а его эквивалентная масса

 mэ = 158,0/5 = 31,6 г/моль.

В нейтральной и слабощелочной средах уравнение полуреакции восстановления имеет вид




 MnO4( + 2 Н2О + 3 ē  =  МnO2 + 4 OH(,

откуда следует, что n = 3, эквивалент KMnO4 равен 1/3 моль, а эквивалентная масса 

mэ = 158,0/3 = 52,7 г/моль.

Наконец, при восстановлении KMnO4 в сильнощелочной среде 

MnO4( + ē  =  MnO42(,

n = 1, эквивалент KMnO4 равен 1 моль, Э = 158,0/1 = 158,0 г/моль.

Пример 1. Вычислить эквивалент и эквивалентную массу сероводорода, если он окисляется до серной кислоты.

Решение. Уравнение процесса окисления сероводорода:




H2S + 4 H2O  =  SO42( + 10 H+  + 8 ē.

Из уравнения видно, что один моль H2S, окисляясь, отдаёт 8 электронов, то эквивалент сероводорода равен 1/8 моля и mэ = 34,08/8 = 4,26 г/моль.

Пример 2. Какую массу оксалата аммония (NH4)2C2O4 можно окислить действием 50 мл 0,2 н раствора  перманганата калия в кислой среде?

Решение. В 1 литре раствора перманганата калия содержится 0,2 эквивалента KMnO4 , а в 50 мл раствора 0,2·0,05 = 0,01 эквивалента. Согласно закону эквивалентов при восстановлении этого количества KMnO4 будет окислено такое же количество восстановителя.

Найдём эквивалентную массу (NH4)2C2O4. Из уравнения полуреакции окисления 




C2O42( = 2 CO2 + 2 ē

следует, что mэ = M/n = 124,1/2 = 62,05 г/моль. Следовательно, имеющимся количеством KMnO4 можно окислить 62,05·0,01 = 0,62 г оксалата аммония.

Определение направления протекания ОВР

Направление окислительно-восстановительной реакции таково, что из более сильных окислителя и восстановителя получаются более слабые восстановитель и окислитель. Величиной, характеризующей окислительно-восстановительную способность веществ, является окислительно-восстановительный потенциал ( (в). Значения ( для различных окислительно-восстановительных систем, измеренные в стандартных условиях, (0298, приводятся в справочных таблицах (см. приложения 2 и 3). Связь между этими величинами (( и (0298) выражается формулой Нернста: 

(Ox/Red  =  (0298 + 
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или                     (Ox/Red  =  (0298  + 
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где  Т ( абсолютная температура (273° + t0 ), 0 Кельвина;

       R = 8,3144 Дж/(моль ( К) ( газовая постоянная;

       F = 96484,6 Кл/моль ( число Фарадея; 

       n ( число электронов, отданных восстановителем или принятых окислителем;

aOx ( активность окислителя; 

aRed ( активность восстановителя;

а, b ( коэффициенты перед окислителем и восстановителем в ионно-молекулярном уравнении ОВР.

Если в формулу (1.2) подставить значения R, F, учитывая, что для разбавленных растворов активности ионов примерно равны их концентрациям, то для 25 °С получим следующее выражение:

(Ox/Red  =  (0298 + 
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Еcли в реакции принимают участие ионы водорода Н+, то их концентрация влияет на величину окислительно-восстановительного потенциала:

(Ox/Red  =  (0298 + 
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где с – коэффициент перед Н+ в ионно-молекулярном уравнении ОВР.


Например:

MnO4( + 8 H+ + 5 ē  →  Mn2+ + 4 H2O.
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Чем отрицательнее величина окислительно-восстановительного потенциала, тем более сильными восстановительными свойствами характеризуется восстановленная форма окислительно-восстановительной системы и более слабыми окислительными свойствами характеризуется окисленная форма. И наоборот, чем положительнее величина окислительно-восстановительного потенциала, тем более сильными окислительными свойствами характеризуется окисленная форма и тем более слабые восстановительные свойства проявляет восстановленная форма окислительно-восстановительной реакции. 

Например:


1. Fe2+         (   ē                    Fe3+

Восстановленная
               Окисленная

         форма                               форма

(Fe3+ ( Fe2+) ( окислительно-восстановительная система.

(0Fe3+/Fe2+  = +0.771 в.


2. Сu0      -      2 ē                  Cu2+
Восстановленная
          Окисленная

         форма                          форма

(Cu2+ (  Сu0 ) ( окислительно-восстановительная система

(0Cu2+/Cu0 = + 0.337 в.

При сопоставлении значений стандартных окислительно-восстановителъных потенциалов этих систем ((0Fe3+/Fe2+ ( (0Cu2+/Cu0) приходим к выводу, что Fe3+ являетcя более сильным окислителем, чем Cu2+, а Fe2+ ( более слабый восстановитель, чем Сu0. Ионы Fe3+ могут окислить Сu, в результате чего будут получаться ионы Fe+2 и Cu2+, т.е.


Fe3+ + Сu0   →  Fe2+  + Cu2+

(2 FeCl3 + Cu  →  2 FeCl2 + CuCl2).

Ионы Сu2+ окислить ионы Fe2+ не могут, т.е. обратное направление записанной выше реакции невозможно.
Возможность протекания любой реакции, в том числе и окислительно-восстановительной, можно установить на основании величины изобарно-изотермического потенциала ΔG.

Если ΔG < 0 , реакция возможна, если ΔG > 0 , прямое направление реакции невозможно, но возможна обратная реакция. Величина ΔG для ОВР, протекающей в водном растворе, может быть рассчитана на основании следующего уравнения:

ΔG = -n F ((1 ( (2) или для стандартных условий ΔG0 = (n F ((10 ( (20),

где  n ( число электронов ОВР;

F ( число Фарадея;

(1, (10 ( окислительно-восстановительный потенциал системы,

               проявляющей в данной реакции окислительные свойства;

(2, (20 ( окислительно-восстановительный потенциал системы,

               проявляющей в данной реакции восстановительные свойства.

Если (1>(2, то ΔG < 0 , т.е. реакция в заданном направлении возможна. Если (1 < (2, то ΔG > 0, т.е. заданное направление реакции будет невозможным.

Величина  ΔG  также дает возможность оценить направление реакции: если ΔG<<0, реакция в заданном направлении возможна, если ΔG>0, прямая реакция невозможна, но возможна обратная. В рассмотренном примере  (10 = (0Fe3+/Fe2+ существенно больше (20 = (0Cu2+/Cu0 (0.771 в ( 0.337 в), в этом случае ΔG0 < 0, т.е. реакция окисления меди ионами Fe3+

Fe3+ + Сu0   →  Cu2+  + Fe+2

возможна при любой практически осуществимой концентрации раствора соли трёхвалентного железа.

Изменение стандартных условий может привести к существенному изменению значений окислительно-восстановительных потенциалов, что может определить и иное направление ОВР.

Например, реакция 

Hg22+ + 2 Fe2+  ⇆  2 Hg + 2 Fe3+
может самопроизвольно идти как слева направо, так и справа налево. Направление её протекания определяется концентрациями ионов железа и ртути. В этой реакции участвуют две электрохимические системы: 

Hg22+ + 2 ē  ⇆  2 Hg,

Fe3+  +   ē  ⇆  Fe2+.

Этим процессам отвечают потенциалы:

(0 (Hg22+/Hg) = 0,789 + 0,030 lg [Hg22+],

(0(Fe3+/Fe2+) = 0,771 + 0,059 lg 
[image: image17.wmf]]

[

]

[

2

3

+

+

Fe

Fe

.
При значениях концентраций


[Hg22+] = [Fe2+] = 10(1 и [Fe3+] = 10(4  моль/л

((Hg22+/Hg) = 0,789 + 0,030 lg10(1 ( 0,76 в;

((Fe3+/Fe2+) = 0,771 + 0,059 lg 
[image: image18.wmf]1
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 = 0,771 – 3•0,059 (0,59 в.

В этих условиях реакция протекает слева направо.

Если же [Hg22+] = [Fe2+] = 10(4, а Fe3+ = 10(1 моль/л, то 

((Hg22+/Hg) = 0,789 + 0,030 lg10(4 =0,789(4•0,030 ( 0,67 в,

((Fe3+/Fe2+) = 0,771 + 0,059 lg 
[image: image19.wmf]4
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 = 0,771 + 3•0,059 ( 0,95 в.

Следовательно, при этих концентрациях реакция может протекать справа налево.

Если окислительно-восстановительная реакция протекает с участием воды и ионов водорода или гидроксила, то величина pH раствора также может повлиять на изменение направления протекания реакции.

Например:

K3AsO4 + 2 KJ + H2SO4  =  K3AsO3 + J2 + K2SO4 + H2O;


AsO43( + 2 H+ + 2 ē  →  AsO33( + H2O;

2 J( - 2 ē  →  J2.

Как видно из этих схем, окислительно-восстановительный потенциал первой электрохимической системы зависит от pH (от H+):

((AsO43(/AsO33()  =  (0(AsO43(/AsO33()  + 
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Чем меньше pH (чем больше [H+]), тем положительнее величина 

((AsO43(/AsO33(), тем сильнее в данных условиях проявляют ионы AsO43( окислительные свойства. Если изменить кислотность среды, увеличив pH (уменьшив [H+]), направление реакции изменится:


K3AsO3 + J2 +  2 KOH  =  K3AsO4+  2 KJ + H2O;

  AsO33( + 2 OH(  -2 ē  →  AsO43( + H2O

J2 + 2 ē  →  2 J(;

((AsO43(/AsO33() = (0(AsO43(/AsO33()  +  
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С уменьшением концентрации ионов водорода увеличивается [OH(], величина ((AsO43(/AsO33() уменьшается, то есть в щелочных растворах восстановленная форма  AsO33(  проявляет более сильные восстановительные свойства, поэтому становится возможным иное направление окислительно-восстановительной реакции.

Решите задания

Составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций методом полуреакций:
К2Сг2О7 + НСl → КСl + СгСl3 + Сl2 + Н2О;
H2O2 + K2Cr2O7 + НСl → СгСl3 + КСl + О2 + Н2О;
МnО2 + СгСl3 +NaOH → Na2CrO4 + МnСl2 + Н2О;
Р + Н2SО4(конц.) → Н3РО4 + SO2 + Н2О;
KMnO4 + HNO2 + H2SO4 → HNO3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O.

Составьте для каждой реакции выражения окислительно-восстановительных потенциалов.
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