
10. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ В ХИМИЧЕСКОМ АНАЛИЗЕ

Реакции, идущие с изменением степени окисления атомов или ионов, входящих в состав реагирующих веществ, называются окисли- тельно-восстановительными или редокс-реакциями.
Количественно степень окисления характеризуется числом от- данных (смещенных) от атома или присоединенных к атому электро- нов. Поэтому степень окисления бывает положительной «+», отрица- тельной «–» или нейтральной «0».
Степень окисления равна 0, если смещения электронов не про- исходит, например, в молекулах простых веществ S, P, Al, Cu, H2, Cl2, O2 и т. д.
Степень окисления «–», если атомы принимают электроны, «+», – если атомы отдают электроны.
Степень окисления в простых ионных соединениях равна заряду иона, например, Na+Cl–.
В молекулах с ковалентной связью степень окисления более электроотрицательного атома обозначается знаком «–», а менее элек-
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троотрицательного – с знаком «+». Например, S4+O
2- 
, H

+O2-.

2	2
Следует различать понятия «степень окисления» и «валент-
ность». Степень окисления определяется числом отданных, присое- диненных или смещенных электронов (условный заряд атома в со- единении). Валентность определяется числом химических связей, которые образует атом.

Основные положения теории окислительно-восстановительных реакций

Окислительно-восстановительная	реакция	(ОВР)	может	быть представлена суммой двух полуреакций:
Zn + 2HCl → ZnCl2 + H2↑

Zn0 – 2e → Zn2+
2H+ +2e → H 0.
2
1. Процесс отдачи электронов – окисление.
При окислении степень окисления повышается.
Zn0– 2ē	→ Zn2+ .
Атом, молекула или ион, отдающие электроны, являются вос- становителем (Zn0– Red).
Восстановитель в процессе реакции окисляется.
2. Процесс присоединения электронов – восстановление.
При восстановлении степень окисления понижается.
2H+ + 2ē	→ H 0.
2
Атом, молекула или ион, принимающие электроны, являются
окислителем (H+ – Ox).
Окислитель в процессе реакции восстанавливается. Атомы эле- мента, находящиеся в высшей степени окисления, не могут отдавать электроны, а только присоединяют их и проявляют окислительные свойства.
Атомы элемента в низшей степени окисления способны только отдавать электроны, проявляя восстановительные свойства.
Атомы элемента, имеющие промежуточную степень окисления, могут проявлять как окислительные, так и восстановительные свойст- ва. Например, H2SO4 (S6+) проявляет только окислительные свойства, SO2 (S4+) – окислительные и восстановительные свойства, H2S (S2–) – только восстановительные свойства.
Окислительно-восстановительные свойства элементов опреде- ляются величиной энергии ионизации и сродства к электрону.
Энергией ионизации называется количество энергии, затра- чиваемой при превращении атома в положительно заряженный ион (энергия, необходимая для отрыва одного электрона).
Величина энергии ионизации может служить мерой восста- новительных свойств элемента. Чем меньше энергия ионизации эле- мента, тем легче он отдает электроны, следовательно, тем сильнее выражены его восстановительные свойства.
Сродством к электрону называется количество энергии, выде- ляющееся при превращении атома в отрицательно заряженный ион. Величина сродства к электрону служит мерой окислительной способ- ности атома. Чем больше сродство к электрону, тем сильнее выра- жены окислительные свойства элемента.

Наиболее полную оценку окислительно-восстановительных свойств элемента дает величина, которая называется электро- отрицательностью. Чем больше величина электроотрицательности, тем сильнее у элемента выражены окислительные свойства.
Окислителями и восстановителями могут быть как нейтраль- ные атомы, так ионы и молекулы. Наиболее часто применяют окис- лители: хлорную воду (Cl2), бромную воду (Br2), NaBiO3, К2Сг2О7, (NH4)2S2O8, NaCIO, KCIO, KBrO, PbO2, MnO2, H2O2.
В качестве восстановителей обычно используют Zn, Al, Fe, Sn, H, С, ионы Fe2+ и Cr3+, CO, SO2, HSSO4, HJ, HBr, Na2S2O3.
Общий вид полуреакции восстановления:
Ox + z	↔ Red .
Схема реакции:
z2Ox1 +z1Red2 ↔ z2Red1 + z1Ox2 PbO2+2Br- + 2H+↔ Pb2+ + Br2 + 2H2O .
Принято записывать равновесие между формами редокс-пары как процесс восстановления: сначала пишут окисленную форму:
PbO2 + 4H+ + 2	→ Pb2+ + 2H2O Br2 + 2	→ 2 Br-.
ОВР может протекать в растворе при столкновении частиц Ox1 и
Red2. Полуреакции могут быть пространственно разделены, тогда пе- ренос электрона идет через границу фаз, то есть осуществляется на электроде: на катоде – восстановление, на аноде – окисление (элек- тролиз, гальванические элементы, электрохимическая коррозия).
[image: ]В    любом     случае     условие     протекания     окислительно-
восстановительной реакции, как и любой реакции,   G<0.
Мерой окислительно-восстановительной способности вещества служит окислительно-восстановительный потенциал, выражаемый в вольтах. Чем больше величина потенциала, тем большей окисли- тельной способностью обладает данный окислитель и наоборот.
Величина окислительно-восстановительного потенциала зависит от природы реагирующих веществ, количественного соотношения равновесных концентраций окислителя и восстановителя, рН среды и температуры.
Система из двух электродов с разными потенциалами, соеди- ненных электролитом, называется гальваническим элементом.
Вспомним работу гальванического элемента. Цинковые и мед- ные пластинки (рис. 4) помещают в растворы их солей, разделенные диафрагмой. Электроды соединяют металлическим проводником.

Появление в цепи электрического тока обусловливается окисли- тельно-восстановительными процессами, происходящими на элек- тродах. Цинковая пластинка окисляется и катионы Zn2+ переходят в раствор, пластинка заряжается «–» (анод). Медная пластинка заряжа- ется «+» (катод), так как находящиеся в растворе катионы Cu2+ при- нимают электроны и осаждаются на катоде.
[image: ]
Zn2+ + 2ē ↔ Zn	Сu2+ +2ē ↔ Cu
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Рис. 4. Схема гальванического элемента

Можно измерить разность потенциалов двух различных элек- тродов:
Δ E = E	2+	–E	.
Cu	/Cu	Zn2+/Zn
ΔЕ ≡ ЭДС.
Абсолютные потенциалы на электродах измерить не удается, поэтому значения электродных  потенциалов определяются относи-

тельно некоторого электрода, потенциал которого условно принят за нулевой. Таким эталонным электродом выбран газовый водородный электрод в стандартных условиях. Потенциал электрода при таких условиях называется стандартным и обозначается E°Ox/Red.
[image: ]H+ + ē	´(H2) .
Стандартный водородный потенциал условно принят равным
 (
H/H
)нулю: E0	+ = 0.
Собрав гальванический элемент, состоящий их стандартного во- дородного электрода и любого другого электрода и измерив разность потенциалов, можно вычислить стандартный потенциал любого элек- трода (рис. 5).
Например, ЭДС = 0,76 В.
Рассчитаем значение стандартного электродного потенциала для полуреакции:
Zn–2 ē =Zn2+ .
[image: ]

Рис. 5. Гальванический элемент, состоящий из стандартного водородного электрода и цинкового электрода
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В нашем примере Zn является восстановленной формой, в ре-
зультате электрохимической реакции он отдает электроны, переходит в раствор в виде иона Zn2+, а избыток электронов по проводнику пере- ходит на платиновую пластинку водородного электрода, где окислен- ная форма Н+, принимая электроны, восстанавливается до H0. Тогда
Ε0 = EH/H+ – EZn/Zn2+
0,76 = 0 – EZn/Zn2+	EZn/Zn2+ = – 0,76 В.

Металлы, расположенные в порядке возрастания их стандарт- ных электродных потенциалов, образуют ряд стандартных элек- тродных потенциалов металлов:
Li, Rb, К, Ва, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Au.
ОВР идет самопроизвольно, если у предполагаемого окислителя E0 больше, чем у предполагаемого восстановителя.
Для вычисления потенциала окислительно-восстановительной пары используют уравнение Нернста:
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)где Е – стандартный потенциал окислительно-восстановительной па- ры Оx /Red;
R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314Дж/моль.К;
T – абсолютная температура;
F – постоянная Фарадея.

Перейдя от натурального логарифма к десятичному и подставив численные значения F, RиT = 2980 K, получим удобную для расчетов форму уравнения Нернста при этой температуре:
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)[image: ]Для металлического электрода:
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)Константы равновесия редокс-реакций

Между окислителем и восстановителем врезультате реакции может установиться равновесное состояние. Константу равновесия (К) тогда можно рассчитать по формуле, зная стандартные редокс- потенциалы пар.
z2Ox1 + z1Red2 ↔ z2Red1 + z1Ox2;

[image: ].

В состоянии равновесия Е1 = Е2 .





[image: ]lgK =
где Z – общее число электронов в ОВР, равное z1z2, или наи- меньшему общему кратному.
Константа равновесия будет тем больше, чем больше разность нормальных редокс-потенциалов пар.
Состояние равновесной системы может быть смещено в том или ином направлении путем снижения или повышения этих параметров. Этого можно достигнуть повышением концентрации окислителя или понижением концентрации восстановителя.
Следовательно, чем выше числовое значение константы редокс- реакции и больше разность нормальных редокс-потенциалов обеих пар, тем полнее реакция протекает до конца.

Контрольные вопросы

1. Какие реакции называют окислительно-восстановительными?
2. Как изменяется степень окисления элементов при окислении и восстановлении?
3. Приведите примеры типичных окислителей и восстановите-
лей.
4. Какое значение имеют редокс-потенциалы для управления ре-
акциями окисления-восстановления?
5. Каков смысл величин, входящих в уравнение Нернста?
6. Какая система называется гальваническим элементом?
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