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Глава 5 "Окислительно-восстановительные реакции"

Определение степени окисления


Окислительно-восстановительными реакции, называются взаимодействия, сопровождающиеся переходом электронов от одних атомов к другим. О переходе электронов мы судим по изменению степени окисления атома. Если степень окисления атома изменилась, то изменилось и его электронное окружение. Существуют два способа определения степени окисления атомов: 1 способ: по брутто формуле; 2 способ: по структурной формуле. 

При определении степени окисления атомов первым способом пользуемся определением: Сумма степеней окисления всех атомов, образующих частицу равна заряду частицы. Для молекулы такая сумма равна нулю. Для иона - заряду иона. В качестве иллюстрации определим степени окисления атомов в тиосульфате натрия Na2S2O3: Среди элементов, образующих частицу наиболее электроотрицательным является кислород - он и будет принимать электроны. Так как кислород находится в шестой группе главной подгруппе, то для завершения электронного слоя ему не хватает двух электронов. Значит атом кислорода примет 2 электрона и обретет степень окисления -2. Самый электроположительный атом - натрий. У атома натрия на внешнем электронном уровне всего один электрон - его натрий и отдаст. Эти рассуждения на основе формулы тиосульфата натрия позволяют составить уравнение 2((+1) + 2х + 3((-2)=0. Решение уравнения даст значение степени окисления для серы - +2. Можно определить степени окисления и для сложных ионов. В качестве такого примера определим степени окисления для Cr2O72-. Наиболее электроотрицателен атом кислорода, который примет 2  электрона и получит степень окисления (-2). Степень окисления хрома определяется из уравнения: 2х + 7((-2) = -2. Найденная из уравнения степень окисления хрома - (+6).


Второй способ определения степени окисления по структурной формуле основывается на определении степени окисления (степень окисления - условный заряд, который был бы на атоме, в случае если все его полярные ковалентные связи были ионными).  Зарисовав структурную формулу тиосульфата натрия, определим степени окисления атомов входящих в его состав. 
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Рис 5.1. Структурная формула молекулы сульфата натрия
Атомы натрия, связанные единственной связью с более электроотрицательным кислородом естественно отдадут свои электроны, обретя степень окисления +1. Атомы кислорода имеющие по две связи только с более электроположительными атомами условно примут по 2 электрона - степень окисления + 2. Из структурной формулы видно, что в соединении находятся 2 атома серы - с разным окружением. Один из атомов S связан двумя связями только с другой серой - степень окисления 0. Второй атом серы имеет четыре связи с более электроотрицательным кислородом - следовательно, его степень окисления - (+4). Суммарная степень окисления, как и при определении ее первым способом равна (+2)  = (+4+0)/2.


Кислород не всегда имеет степень окисления -2. Например, в его соединении с фтором атом кислорода обладает положительной степенью окисления (F2O+2). В пероксидах степень окисления кислорода равна -1 (Na2O2-1). В надпероксидах степень окисления кислорода составляет -1/2 (NaO2-1/2), а в озонидах даже -1/3 (NaO3-1/3). Также для серы степень окисления может быть равна -1, например, в дисульфидах (К2S2-1). В некоторых оксидах, например (Fe3O4, Pb3O4) степень окисления определяется исходя из того, что это смешанные оксиды (Fe2O3(FeO и PbO2(2PbO, соответственно).

Табл.5.1.Степени окисления элементов

	Символ
	Название
	Степени окисления
	Символ
	Название
	Степени окисления

	89Ac
	Актиний
	 0, +3
	12Mg
	Магний
	0, +2

	47Ag
	Серебро
	 0, +1
	25Mn
	Марганец
	0, +2, +4, +6, +7

	13Al
	Алюминий
	0, +3 
	42Mo
	Молибден
	0, +4, +6

	95Am
	Америций
	0, +2, +3, +4
	7N
	Азот
	-3, 0, +1, +2, +3, +4, +5

	18Ar
	Аргон
	0
	11Na
	Натрий
	0, +1

	33As
	Мышьяк
	-3, 0, +3, +5
	41Nb
	Ниобий
	0, +4. +5

	85At
	Астат
	-1, 0, +1, +5
	60Nd
	Неодим
	0, +3

	79Au
	Золото
	0, +1, +3
	10Ne
	Неон
	0

	5B
	Бор
	-3, 0, +3
	28Ni
	Никель
	0, +2, +3

	56Ba
	Барий
	0, +2
	102No
	Нобелий
	0, +2, +3

	4Be
	Бериллий
	0, +2
	93Np
	Нептуний
	0, +3, +4, +6, +7

	83Bi
	Висмут
	0, +3, +5
	8O
	Кислород
	-2, -1, 0, +2

	97Bk
	Берклий
	0, +3, +4
	76Os
	Осмий
	0, +4, +6, +8

	35Br
	Бром
	-1, 0, +1, +5, +7
	15P
	Фосфор
	-3, 0, +1, +3, +5

	6C
	Углерод
	-4, -3, -2, -1, 0, +2, +4
	91Pa
	Протактиний
	0, +4, +5

	20Ca
	Кальций
	0, +2
	82Pb
	Свинец
	0, +2, +4

	48Cd
	Кадмий
	0, +2
	46Pd
	Палладий
	0. +3

	58Ce
	Церий
	0, +2
	61Pm
	Прометий
	0, +3

	98Cf
	Калифорний
	0, +3, +4
	84Po
	Полоний
	0, +3, +4

	17Cl
	Хлор
	-1, 0, +1, +3, +4, +5, +6, +7
	59Pr
	Празеодим
	0, +3, +4

	96Cm
	Кюрий
	0, +3, +4
	78Pt
	Платина
	0, +2, +4

	27Co
	Кобальт
	0, +2, +3
	94Pu
	Плутоний
	0, +3, +4, +5, +6

	24Cr
	Хром
	0, +2, +3, +6
	88Ra
	Радий
	0, +2

	55Cs
	Цезий
	0, +1
	37Rb
	Рубидий
	0, +1

	29Cu
	Медь
	0, +1, +2
	75Re
	Рений
	0, +4, +7

	66Dy
	Диспрозий
	0, +3
	45Rh
	Родий
	0, +3, +4

	68Er
	Эрбий
	0, +3
	86Rn
	Радон
	0, +2, +4, +6, +8

	99Es
	Энштейний
	0, +2, +3
	44Ru
	Рутений
	0, +2, +4, +6, +8

	63Eu
	Европий
	0, +2, +3
	16S
	Сера
	-2, 0, +4, +6

	9F
	Фтор
	-1, 0
	51Sb
	Сурьма
	0, +3, +5

	26Fe
	Железо
	0, +2, +3, +6
	21Sc
	Скандий
	0, +3

	100Fm
	Фермий
	0, +2, +3
	34Se
	Селен
	-2, 0, +4, +6

	87Fr
	Франций
	0, +1
	14Si
	Кремний
	-4, 0, +2, +4

	31Ga
	Галлий
	0, +3
	62Sm
	Самарий
	0, +2, +3

	64Gd
	Гадолиний
	0, +3
	50Sn
	Олово
	0, +2, +4

	32Ge
	Германий
	0, +2, +4
	38Sr
	Стронций
	0, +2

	1H
	Водород
	-1, 0, +1
	73Ta
	Тантал
	0, +4, +5

	2He
	Гелий
	0
	65Tb
	Тербий
	0, +3, +4

	72Hf
	Гафний
	0, +4
	43Tc
	Технеций
	0, +4, +7

	80Hg
	Ртуть
	0, +1, +2
	52Te
	Теллур
	-2, 0, +4, +6

	67Ho
	Гольмий
	0, +3
	90Th
	Торий
	0, +4

	53I
	Йод
	-1, 0, +1, +5, +7
	22Ti
	Титан
	0, +2, +3, +4

	49I
	Индий
	0, +3
	81Tl
	Таллий
	0, +1, +3

	77Ir
	Иридий
	0, +3, +4
	69Tu
	Тулий
	0, +3

	19K
	Калий
	0, +1
	92U
	Уран
	0, +3, +4, +6

	36Kr
	Криптон
	0, +2
	23V
	Ванадий
	0, +2, +3, +4, +5,

	57La
	Лантан
	0, +3
	74W
	Вольфрам
	0, +4, +6

	3Li
	Литий
	0, +1
	54Xe
	Ксенон
	0, +2, +4, +6, +8

	103Lo
	Лоуренсий
	0, +3
	39Y
	Иттрий
	0, +3

	71Lu
	Лютеций
	0, +3
	70Yb
	Иттербий
	0, +2, +3

	101Md
	Менделевий
	0, +2, +3
	30Zn
	Цинк
	0, +2

	
	
	
	40Zr
	Цирконий
	0, +4


Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций


Подбор коэффициентов в окислительно-восстановительных уравнениях реакций осуществляют путем составления электронного баланса. Метод подбора через подсчет количества атомов в правой и левой частях не всегда дает правильно определенные коэффициенты. Так все три варианта приведенных ниже уравнений окисления триэтиламина азотной кислотой содержат равное количество атомов углерода, водорода, кислорода и азота в левой и правой частях. Верным является только один из вариантов.

4(C2H5)3N + 36HNO3 = 24CO2 + 48H2O + 6NO2 + 17N2
2(C2H5)3N + 78HNO3 = 12CO2 + 54H2O + 78NO2 + N2
(C2H5)3N + 11HNO3 = 6CO2 + 13H2O + 4NO2 + 4N2

Теория окислительно-восстановительного процесса предполагает передачу электронов от атомов восстановителя атомам окислителя. Согласно закона сохранения материи суммарное количество электронов отданных восстановителем равно суммарному количеству электронов, принятых окислителем. Эта простая идея и легла в основу уравнивания окислительно-восстановительных уравнений. Задача состоит в подборе коэффициентов пропорциональности, при которых достигается баланс. Разберем несколько примеров. 


1. Окисление молекулы этилбензола  перманганатом калия в кислой среде при нагревании.

Запишем уравнение реакции и проставим степени окисления атомов, которые  изменили ее. Степень окисления в молекулах этилбензола и бензойной кислоты определим пользуясь их структурной формулой.

             Н

         Н-С-3-Н

         Н-С-2-Н                                                        HO-C+3=O          


   5                     + 12KMn+7O4 +18H2SO4  = 5                            + 6K2SO4 + 12Mn+2SO4 + 5C+4O2 +28H2O


Атом углерода непосредственно связанный с бензойным кольцом изменит степень окисления от -2 до +3 (отдаст 5 электронов). Атом углерода метильной группы поменяет степень окисления от -3 до +4 в диоксиде углерода (отдаст 7 электронов). В сумме молекула этилбензола отдаст (5+7=12) 12 электронов. Марганец изменит степень окисления от +7 до +2 (примет 5 электронов). Получим уравнение 12(х=5(у. Минимальные положительные целые корни уравнения х=5, у=12. 


Подбор коэффициентов к реакциям диспропорционирования методом электронного баланса необходимо осуществлять по правой части уравнения реакции. В качестве примера разберем реакцию бертолетовой соли (без катализатора). 

KCl+5O3 = KCl-1 + KCl+7O4
Из изменения степеней окисления элементов в ходе реакции следует, что Cl-1 принял 6 электронов, Cl+7 отдал 2 электрона. ((KCl)=3((KClO4) Следовательно, необходимо перед перхлоратом калия (KClO3) поставить коэффициент 3 (4KClO3)=KCl + 3KClO4).

Электролиз


Слово электролиз дословно обозначает разложение электрическим током. Окислительно-восстановительные процессы, протекающие в растворах и расплавах электролитов под воздействием электрического тока и называются электролизом. Процесс электролиза в приборном оформлении выглядит следующим образом два электрода, подключенные к источнику тока опускают в сосуд с раствором или расплавом электролита:








Рис 5.2. Схема прибора для проведения электролиза

Отрицательно заряженный электрод называется катодом (к нему притягиваются катионы), положительно заряженный электрод называется анодом (он притягивает анионы). Электрическая цепь замыкается за счет окислительно-восстановительных процессов, проходящих на электродах. На катоде происходит процесс восстановления катионов, на аноде - окисления анионов. 


Начнем рассмотрение электролиза с наиболее простого случая - электролиза расплавов. При электролизе расплавов на катоде восстанавливаются ионы металлов до чистого металла. На аноде простые анионы окисляются до простого вещества, например (2Cl- +2e- = Cl2 или S2-+ 2e-=S). Если анион имеет сложное строение, то в этом случае протекает процесс, требующий наименьших затрат энергии. Если соль, устойчива к нагреванию и элемент находится в наивысшей степени окисления, то обычно окисляется кислород до простого вещества (SO42-  -2e- = SO3    +1/2O2). Если элемент находится в промежуточной степени окисления, то наиболее вероятно, что в этих условиях будет окисляться не кислород, а элемент, например (NO2- - e- = NO2). 


Электролиз, протекающий в растворах более сложен для определения продуктов. Связано это с появлением еще одного компонента - воды. Металлы со стандартным электродным потенциалом (- 1,67, Al) и ниже (стоящие левее марганца в ряду напряжений металлов) из водных растворов, как правило, не восстанавливаются. В этих случаях на катоде выделяется водород. Связано это, прежде всего, с тем, что эти металлы (магний и алюминий без защиты окисной пленкой) реагируют с водой. Это отнюдь не означает, что электродных процессов типа (Na+ + e- = Na) в водных растворах не происходит. Один из способов получения металлического натрия заключается в получении его электролизом из водного раствора NaCl (рассола). Секрет метода состоит в использовании ртутного катода. Восстановившиеся атомы натрия, поглощаются слоем ртути, предохраняющим от реакции с водой. Дальнейшее разделение образовавшейся амальгамы натрия (амальгамы - сплавы ртути) достигается ректификацией. Освободившаяся ртуть вновь возвращается в рабочий процесс. 


Доказательство невозможности получения взаимодействующих с водой металлов следует также из следующего рассуждения. Пусть при электролизе водного раствора на катоде произошло восстановление кальция (Са2+ + 2е- = Са). Металл восстановившись вступит в реакцию с водой (Са + 2Н2О = Сa(OH)2 + H2). Значит вместо металла на катоде выделится водород.


Металлы, имеющие стандартные электродные потенциалы в промежутке от -1,05 до 0 (стоящие в электрохимическом ряду между алюминием и водородом) из водных растворов восстанавливаются параллельно с водородом. Соотношение продуктов (металла и водорода) определяется концентрацией раствора, его кислотностью и некоторыми другими факторами (наличием других, особенно комплексных солей в растворе, материалом, из которого изготовлен электрод). Чем выше концентрация соли, тем больше доля выделившегося металла. Чем более кислая Среда, тем более вероятно выделение водорода. 


Металлы, имеющие стандартный электродный потенциал больше 0 (стоящие в ряду напряжений правее водорода) выделяются в результате электролиза в первую очередь (например, Ag+ + e- = Ag).


На аноде в результате электролиза водных растворов окисляются все простые анионы (за исключением фторида), например, 2I- - 2e- = I2. Фтор нельзя получить электролизом водных растворов, так как он реагирует с водой (F2 + H2O = 2HF + 1/2O2). 


Если  соль, подвергнувшаяся электролизу содержит сложный, анион, в котором гетероатом (не кислород) находится в наивысшей степени окисления, то в этом случае на аноде образуется кислород, т. е. происходит окисление воды (Н2О - 2е- = 2Н+ + 1/2O2).  Также источником кислорода может служить окисление атома кислорода, входящего в сложный анион (SO42- - 2e- = SO3 + 1/2O2). Образовавшийся ангидрид кислоты тут же прореагирует с водой (SO3 + H2O = H2SO4).


В том случае, когда гетероатом находится в промежуточной степени окисления, то он, а не атом кислорода претерпевает окисление. Примером такого процесса является окисление сульфит иона под действием электрического тока (S+4O32- - 2e- = S+6O3). Образовавшийся серный ангидрид (SO3) тут же реагирует с водой.


Анионы карбоновых кислот в результате электролиза декарбоксилируются, образуя углеводороды (2R-COO-  - 2e-= R-R + 2CO2). 

Направление окислительно-восстановительных процессов.


Мерой окислительно-восстановительной способности веществ в водных растворах служат окислительно-восстановительные или стандартные электродные потенциалы. Определим, например, может ли ион железа (Fe3+) окислить ионы галогенидов калия (KCl, KBr, KI). Зная величины стандартных электродных потенциалов можно вычислить электродвижущую силу (ЭДС, (0) процесса. Которая определяется как разность потенциалов окислителя и восстановителя. Реакция протекает при положительном значении (0. 

Табл. 5.2. Определение возможности протекания окислительно-восстановительных процессов на основе стандартных электродных потенциалов

	электронная пара
	  Сl2 + 2e- = 2 Cl-
	 Br2 + 2e- =2 Br-
	 I2 + 2e- = 2 I-

	(0окисл= Fe3+ + e- = Fe2+, В
	                0,77
	              0,77
	               0,77

	(0восстан., В
	                 1,36
	               1,07
	            0,54

	((0=(0окисл.- (0восстан., В
	              - 0,62
	              -0,30
	            +0,23


Следовательно, только один из исследуемых процессов возможен. Действительно из галогенидов калия с трихлоридом железа реагирует только KI (2FeCl3 + 2KI= 2FeCl2  +  I2 + 2KCl). 


Существует и другой простой способ определения направления процесса. Если записать одну под другой две полуреакции процесса так, чтобы потенциал верхней реакции был меньше, чем нижней, то проведенная между реакциями буква Z  укажет своими концами направление разрешенного процесса. 

                         I2  + 2e- = 2I-        Е=0,54


                         Fe3+ + e-= Fe2+   Е=0,77
Рис.5.3. Определение возможности протекания окислительно восстановительного процесса на основе правила z
Влияние кислотности среды на направление окислительно-восстановительного процесса


Из одних и тех же веществ, изменяя рН среды можно получить различные продукты. Например, перманганат-анион (MnO4-) в кислой среде восстанавливается до катиона марганца  (II) (Mn2+) (2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2MnSO4 + 5Na2SO4 + 3H2O). В нейтральной среде образуется диоксид марганца (MnO2) (2KMnO4 + 3Na2SO3 + H2O = 2KOH + 2MnO2 + 3Na2SO4). В щелочной среде перманганат-анион восстанавливается до манганат-аниона (MnO42-) (2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K2MnO4  + Na2SO4 + H2O). 

Упражнения к главе 5 "Окислительно-восстановительные реакции"


1. Определите степени окисления атомов в следующих соединениях BaO2, CsO2, RbO3, F2O2, LiH, F2, C2H5OH, толуол, бензальдегид, уксусная кислота. 


2. Подберите коэффициенты к следующим химическим реакциям:

а) KMnO4 + FeSO4 + H2SO4    (    K2SO4 + MnSO4 + Fe2(SO4)3 + H2O;

б) Br- + IO3- + H+      (      Br2 + I2 + H2O;

в) PbS + H2O2     (        PbSO4 + H2O;

г) NaOCl + KI + H2SO4     (         I2 + NaCl + K2SO4 + H2O

д) Н2S + HNO3    (      H2SO4 + NO + H2O;

е) CH2O + K2Cr2O7 + H2SO4        (    K2SO4 + Cr2(SO4)3 + CO2 + H2O;  

ж) Hg2O    (         Hg + HgO.


3. Запишите уравнение электролиза водных растворов следующих соединений: хлорида кальция, сульфита железа (III), бромида меди, ацетата натрия, гидроксида калия.


4. Закончите составление уравнений следующих окислительно-восстановительных реакций:

а) CuBr + Cl2  (         ;

б) Ca3P2 + Cl2 + H2O (  
        ;

в) P2O3 + AgNO3(тв)  (           ;

г) NaHS + NO2 + H2O   (       ;

д) толуол + KMnO4 + KOH   (      .
