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Окислительно – восстановительные реакции
Благодаря ОВР на начальной стадии жизни нашей планеты были образованы горные породы и минералы. Процессы, происходящие в недрах земли, и ,в первую очередь, извержение вулканов, а также сгорание метеоритов и грозовые разряды в атмосфере всегда сопровождаются целой сетью окислительно – восстановительных превращений. Особенно большую роль в этом играет кислород в земной атмосфере. В земной коре большая часть минералов состоит из железа(III), тогда как в грунте и породах других планет присутствуют соединения с железом(II). В живой природе ОВР лежат в основе всех обменных процессов. Являются источником энергии. Один из важнейших процессов – фотосинтез. Зеленое растение – живая химическая лаборатория, в которой неорганические вещества являются сырьем для получения веществ жизненно важных для людей и животных. 
Интересна жизнедеятельность железобактерий. Для своего существования они используют энергию, которая выделяется в их клетках при окислении соединений железа(II), находящихся в воде. Благодаря этому появляется Крещенское месторождение железных руд. Своеобразен процесс фотосинтеза в серобактериях. Эти бактерии способствуют образованию сероводорода, их особенно много в Черном и Каспийских морях. Большое значение для земледелия имеет жизнедеятельность азотобактерий, которые живут на корнях бобовых растений. Эти бактерии усваивают молекулярный азот атмосферы и переводят его в азотные соединения, необходимые растениям для усваивания белков.

ОВР – источник тепловой энергии, которая выделяется в результате сжигания различных видов топлива. Широко используется  ОВР в металлургической и химической индустрии: получение грунта, стали, цветных металлов. ОВР широко используется в процессах электролиза, а также в аналитической химии для качественного и количественного определения различных элементов в минералах, сплавах, неорганических веществах.

Горение и, тем более, взрыв являются реакциями быстрого (иногда практически мгновенного) окисления. А ржавление железа – это медленное окисление: другие процессы медленного окисления: тление, гниение, дыхание.
Образующаяся на железных изделиях ржавчина проникает все глубже, делая их более слабыми. Ржавчина отделяется от поверхности в виде крошек и оголяет глубинные слои металл, которые, в свою очередь, окисляются, то есть образуют новую ржавчину.

Другой пример реакции окисления можно проследить на ломтиках яблока. Их поверхность темнеет, так как содержащиеся в яблоке вещества соединяются с кислородом воздуха.

Потемнение серебряных предметов также объясняется химической реакцией.

Марс отличается от других небесных тел своим красноватым цветом. Который вызван окисью железа, преобладающей на его поверхности.
В реакциях окисления кислорода соединяется с железом, образуя новое вещество – окись железа, или ржавчину.

Степень окисления

Степень окисления атома (элемента) относится к числу основных понятий в химии. Оно введено для характеристики состояния атома в соединении. При определении этого понятия предполагают, что в соединении связующее (валентные) электроны перешли к более электроотрицательным атомам, а потому соединения состоят только из положительно и отрицательно заряженных ионов. В действительности же в большинстве случаев происходит не отдача и присоединение электронов, а только смещение электронных пар, или, точнее, связующего электронного блока от одного к другому.
Степень окисления – это условный заряд атома в соединении, вычисленный исходя из предложения, что состоит только из ионов.
Степень окисления может, имеет нулевое, отрицательное или положительное значение, которое обычно ставиться над символом элемента сверху, например: Fe0, Na+1 O-2.

Нулевое значение степени окисления имеют атомы в молекулах простых веществ, например, водорода, хлора, азота, так как в этом случае связующее электронное облако в равной мере принадлежит обоим атомам. Если вещество находится в атомном состоянии, то степень окисления атома также равна нулю.

Отрицательное значение степени окисления имеют те атомы, которые приняли электроны от других атомов, т.е. в их сторону смещено связующее электронное облако. Отрицательную степень окисления (-1) имеет фтор во всех соединениях.
Положительное значение степени окисления  имеют атомы, отдающие валентные электроны другим атомам, т.е. связующие электронное облако оттянуто вдаль от них. Например, в соединениях щелочных и щелочноземельных металлов она соответственно равна +1 и +2. У одноатомных ионов степень окисления равна заряду иона. Например, у калий-иона K+ +1, барий-иона +2, железо (III)-иона +3, сульфид–иона -2 и т.д.
В большинстве соединений атомы водорода имеют степень окисления +1, но в гидридах металлов (NaH, CaH2, и др.) она равна -1. Для кислорода характерна степень окисления -2,но,к примеру, в соединении со фтором OF2 она равна +2, а в пероксидах H2O2, BaO2 и других -1. В некоторых случаях эта величина может быть выражена и дробным числом; например, степень окисления железа в оксиде железа (II,III) Fe3O4 равна +8/3,а кислорода KO2 -1/2

Алгебраическая сумма степеней окисления атомов в соединении равна нулю, а в сложном ионе – заряду иона.

Руководствуясь этим правилам, вычислим, например, степень окисления фосфора в ортофосфорной кислоте H3PO4. Сумма всех степеней окисления в соединении должна быть равна нулю, поэтому, обозначив степень окисления фосфора через x, и умножив степень окисления водорода (+1)  и кислорода (-2) на число их атомов в соединении, составим уравнение: (+) *3 +x + (-2) * 4 = 0, откуда x = +5
Аналогично вычисляем степень окисления x в ионе Cr2O72-: 2x + (-2) * 7 = -2,откуда x= +6.
В соединениях MnO, Mn2O3, MnO2, Mn3O4, K2MnO4, KMnO4 степень окисления марганца соответственно равна +2, +3, +8/3, +6 и +7.

Положительная высшая степень окисления атома (элемента) проявляется, если в образовании связи принимают участие все валентные электроны атома. Численно она равна номеру группы в периодической системе Д.И.Менделеева и является важно количественной характеристикой элемента в его соединениях. Наименьшее значение степени окисления элемента, которое встречается в его соединениях, принято называть низшей степенью окисления, все остальные – промежуточными. Так, для серы высшая степень окисления равна +6, низшая -2, промежуточная +4.

Изменение степени окисления элементов (атомов) по группам периодической системы отражает периодичность свойств химических элементов с ростом порядкового номера.

Во многих случаях степень атома не совпадает с числом образуемых им связей, т.е. не равна валентности. Например, в органических соединениях валентность углерода равна 4 (четыре связи), однако степень окисления углерода в метане равна -4, в эталоне C2P5OH равна -2, в формальдегиде CH2O равна 0, в муравьиной кислоте HCOOH она равна +2.
Следует подчеркнуть, что степень окисления – формальное понятие и не характеризует реальное состояние атома в соединении, так как ковалентные соединения рассматриваются как состоящие из ионов, хотя в них нет ионов. И тем не менее это понятие весьма удобно для классификации веществ, описания их свойств и при рассмотрении окислительно – восстановительных реакций. Покажем это на нескольких примерах.

Определив степень окисления фосфора в кислотах HPO3 (+5), H4P2O7 (+5), H3PO4 (+5) и H3PO3 (+3), можно сделать вывод, что первые три сходны между собой, так как имеют одинаковую степень окисления фосфора (+5), и их свойства будут отличаться от свойств фосфористой кислоты H3PO3, в которой степень окисления фосфора равна +3.
При окислении SO2 в SO3 и H2SO3 в H2SO4 ,точнее HSO3 в HSO4 в обоих случаях изменяется степень окисления серы от +4 до +6, т.е. происходит один и тот же процесс окисления 5+4 в 5+6.
Зная степень окисления элемента в различных соединениях, можно предсказать химические свойства вещества. Обратимся к соединениям кислорода с различными его степенями окисления:

                      H2O-2        H2O-1      O20   O2+1F2     O2F2
Известно, что в природе наиболее устойчивы те формы соединений кислорода, в которых степень окисления равна -2 или 0 (например, H2O и O2). Очевидно, что соединения O2F2 и OF2 будут сильными окислителями из – за тенденции кислорода перейти в наиболее устойчивые для него состояния. В свою очередь, кислород в пероксиде водорода (степень окисления -1) может или повышаться степень окисления (до 0), или понижать ее (до – 2). В первом случае H2O2 будет восстановителем, во втором – окислителем.
Но особенно широко применяется понятие о степени окисления при изучении окислительно – восстановительных реакций.

Окислительно – восстановительные реакции
Окислительно – восстановительные реакции, протекающие с изменением степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ. Так, например, реакции
2Hg+2O-2 => 2Hg0 +O20

2K+1I-1 + Cl20 => 2K+1Cl-1 +I02

Sn+2Cl2-1 +2Fe+3Cl-13 => Sn+4Cl4-1 + 2Fe+2Cl2-1
Является окислительно – восстановительными. Как обозначено в уравнениях, в впервой реакции у ртути и кислорода, во второй у йода и хлора, а в третьей у олова и железа изменяются степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ.

Изменение степени окисления связано с переходом (включая и оттягивания) электронов. Поэтому наряду с приведенным можно дать и такое определение окислительно – восстановительным реакциям: это такие реакции, при которых происходит переход электронов от одних атомов, молекул или ионов к другим.
Имеется и другой тип реакции, которые протекают без изменения степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ, например:

Ag+1N+5O3-2 + Na+1Cl-1 => Ag+1Cl-1    + Na+1N+5O3-2
H+1Cl-1 + K+1O-2H+1 => K+1Cl-1 + H2+1O-2
Ca+2C+4O3-2 => Ca+2O-2 + C+4O2-2
Нетрудно заметить, что степень окисления каждого атома (элемента) до и после реакции осталась без изменения. Такие реакции не являются окислительно-восстановительными.
Теперь рассмотрим основные положения, относящиеся к теории окислительно – восстановительных реакций.

1. Окислением называется процесс отдачи атомом, молекулой или ионом электронов, например:

Al-3e = Al3+;  H2 – 2e = 2H+;  2Cl- -2e = Cl2
2. Восстановлением называется процесс присоединения электронов атомом, молекулой или ионом. Например:
S + 2e = S2-

Cl2 + 2e = 2Cl-
3. Атомы , молекулы или ионы, отдающие электроны, называются восстановителями. В ходе реакции они окисляются. Атомы, молекулы или ионы, присоединяющие электроны, называются окислителями. В ходе реакции они восстанавливаются. Так как атомы, молекулы и ионы представляют определенные вещества, то и эти вещества соответственно называют окислителями или восстановителями.
4. Окисление всегда сопровождается восстановлением, и, наоборот, восстановление всегда связано с окислением, что можно выразить уравнениями:

Восстановитель – е ( окислитель
Окислитель + е (восстановитель

Как видим, окислительно – восстановительные реакции представляют собой единство двух противоположных процессов – окисления и восстановления. В этих реакциях число электронов, отдаваемых восстановителем, равно числу электронов, присоединяемых окислителем. При этом независимо от того, переходят ли электроны от одного атома к другому полностью или же лишь частично оттягиваются к одному из атомов, условно говорят только об отдаче или присоединении электронов.
Приведенные положения можно проиллюстрировать на опыте.

В стакан налит раствор йодида калия KI, а в другой – раствор хлорида железа (III) – FeCl3. Растворы соединены между собой, так называемым «электролитическим ключом» - U-образной трубкой, заполненной раствором хлорида калия KCl, обеспечивающим ионную проводимость. В растворы опущены платиновые электроды. Если теперь замкнуть цепь, включив в нее чувствительный вольтметр, то по отклонению стрелки можно установить не только происхождение электрического тока, но и его направление. Электроны перемещаются от восстановителя (ионов I-) к окислителю (ионы Fe3+), или, иными словами, из сосуда с раствором иодида калия в сосуд с раствором хлорида железа (III). При этом ионы  I- окисляются до молекул йода  I2, а ионы Fe3+ восстанавливаются до ионов Fe+2 – раствором гексациано – (III) – феррата калия (красной кровяной соли) K3[Fe(CN)6]. Как видно, приведенная на рисунке схема представляет собой гальванический элемент, который состоит из двух полуэлементов: в первом протекает процесс окисления восстановителя:
2I- - 2e = I2
во втором – процесс восстановления окислителя:

Fe3+ + e = Fe+2
Поскольку эти процессы протекают одновременно, то предварительно умножив последнее уравнение на коэффициент 2 (для уравнения числа отданных и присоединенных электронов) и, суммируя почленно приведенные уравнения, получим уравнение реакции в ионной форме:

2KI + 2FeCl3 => I2 + 2FeCl2 + 2KCl
Кстати сказать, каждая окислительно- восстановительная реакция может быть использована для получения электрического тока, если она будет протекать в гальваническом элементе.

Большую роль в развитии электронных представлений об окислительно- восстановительных реакциях сыграли работы советских ученых-химиков Л.А.Писаржевского и Я.И.Михайленко.

Важнейшие восстановители и окислители
В соответствии с занимаемым местом в периодической системе атомы большинства металлов содержат на внешнем энергетическом уровне 1-2 электрона. Поэтому в химических реакциях они будут отдавать валентные электроны, т.е. окисляться. Металлы обладают только восстановительными свойствами (атомы металлов электроны не присоединяют).
В периодах с повышением порядкового номера элемента восстановительные свойства атомов понижаются, а окислительные возрастают и становятся максимальными у галогенов. Так, например, в III периоде Na – самый активный восстановитель, а хлор – самый активный окислитель.

У элементов главных подгрупп с повышением порядкового номера усиливаются восстановительные свойства и ослабевают окислительные. Активные восстановители – щелочные металлы, и наиболее активные из них франций Fr и цезий Cs. Активные окислители – галогены. Элементы главных подгрупп IV – VII групп (неметаллы) могут, как отдавать, так и принимать электроны и проявлять восстановительные и окислительные свойства. Исключение – фтор. Он проявляет только окислительные свойства и является самым сильным окислителем. 

Окислительные и восстановительные свойства сложных веществ зависят от степени окисления атома данного элемента, например в соединениях KMn+7O4, Mn+4O2, Mn+2SO4. В первом соединении марганец имеет максимальную степень окисления. Он может только принимать электроны, а значит, перманганат калия KMnO4 может быть только окислителем. Это зависит от условий протекания реакций и веществ, с которыми будет взаимодействовать оксид марганца (IV) MnO2.
Сложные ионы, содержащие атомы высокой степени окисления, также являются окислителями, например: N+5O3-, Mn+7O4-, Cr2+6O72-, Cl+5O3-, Cl+7O4- и др. Только в них окислительные свойства обусловливает не атом высокой степени окисления, а весь анион (например:, не Mn+7, а весь анион MnO4- (именно он существует в растворе и имеет малиновую окраску)). Элементарные анионы проявляют только восстановительные свойства, например: F-, Cl-, Br-, I-, S2-.
К важнейшим восстановителям относятся: металлы H2, C, CO, H2S, SO2, H2SO3, HI, HBr, HCl, SnCL2, FeSO4, MnSO4, CrCl3, HNO2, H3PO3,альдегиды, спирты, муравьиная и щелевая кислоты, глюкоза, катод при электролизе.
Важнейшими окислителями являются: галогены, KMnO4, K2MnO4, K2Cr2O7, O2, O3, H2O2, HNO3, H2SO4(конц.), (NH4)2S2O8, Ag2O, PbO2, ионы Ag+, Au3+, гипохлориты, хлораты, перхлораты, царская водка, анод при электролизе.
Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций
Применяю два метода составления уравнений окислительно-восстановительных реакций – метод электронного баланса и метод полуреакций.
Метод электронного баланса основан на сравнении степеней окисления атомов в и исходных и конечных веществах. Основное требование состоит в том, что число электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу электронов, но присоединенных окислителем. Сущность этого метода можно проследить на примере составления уравнения реакции сероводорода с подкисленным раствором перманганата калия.

Сначала пишем схему реакции – формулы исходных и полученных веществ:

H2S + KMnO4 + H2SO4 => S + MnSO4 + K2SO4 + H2O
Затем определяем изменение степени окисления атомов до и после реакции
H2S-2 + KMn+7O4 + H2SO4 => S0 + Mn+2SO4 + K2SO4 + H2O
Отсюда видно, что изменяются степени окисления у серы и марганца, причем у серы повышается, у марганца понижается (H2S - восстановитель, KMnO4 - окислитель). Далее составляем электронные уравнения, т.е. записываем процессы отдачи и присоединения электронов:
S-2 – 2e => S
Mn+7 +5e => Mn+2

Находим коэффициенты перед формулами восстановителя и окислителя. Из электронных уравнений видно, что в этой реакции надо взять 5 моль H2S и 2 моль KMnO4 и 8 моль воды. Тогда к исходным веществам надо  добавить 3 моль H2SO4.
Уравнение реакции будет иметь вид:

5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 => 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O
Правильность написания уравнения подтверждается подсчетом атомов кислорода; в левой части их 2*4+4+8 =20

Переписываем уравнение в ионной форме:

5H2S + 2MnO4- + 6H+ => 5S + 2Mn2+ + 8H2O
Известно, что правильно написанное уравнение реакции является выражением закона сохранения массы веществ. Поэтому количество одних и тех же атомов в исходных веществах и продуктах реакции должно быть одинаковым. Должны сохраняться и заряды. Сумма зарядов исходных веществ всегда равна сумме зарядов продуктов реакции.

Метод полуреакций, или ионно-электронный, метод, как показывает само название, основан на составлении ионных уравнений для процесса окисления и процесса восстановления с последующим суммированием их в общее уравнение. В  качестве примера составим уравнение той же реакции, которую применяли при объяснении метода электронного баланса. При пропускании сероводорода H2S через подкисленный раствор перманганата калия KMnO4 малиновая окраска исчезает и раствор мутнеет. Опыт показывает, что помутнение раствора происходит в результате образования элементарной серы, т.е. в результате протекания процесса:
H2S => S + 2H-
В схеме этого процесса число атомов серы и водорода уравнено. Для уравнения зарядов надо от левой части отнять два электрона, после чего можно стрелку заменить знаком равенства:

H2S -2e => S + 2H+
Эта первая полуреакция – процесс окисления восстановления H2S
Обесцвечивание раствора связано с переходом иона MnO4- в ион Mn2+, что можно выразить схемой:
MnO4- -> Mn2+

Опыт показывает, что в кислом растворе кислород, входящий в состав ионов MnO4-, вместе с ионами водорода образует воду. Поэтому процесс перехода иона MnO4- в Mn2+ записываем так:

MnO4- + 8H+ => Mn2+ + 4H2O
Чтобы  стрелку заменить на знак равенства, надо уравнять и заряды. Поскольку исходные вещества имеют семь положительных (1-(+8) =7)), а конечные – два положительных (2+), то для выполнения условия сохранения зарядов надо к левой части схемы прибавить пять электронов:
MnO4- + 8H+ + 5e => Mn2+ + 4H2O
Это вторая полуреакция – процесс восстановления окислителя.

Для составления общего (суммарного) уравнения реакции надо обе полуреакции уравнять так, чтобы количество отданных и полученных электронов было одинаковым, а затем почленно сложить:

H2S -2e => S + 2H+
MnO4- + 8H+ + 5e => Mn2+ + 4H2O
5H2S + 2MnO4- + 16H+ => 5S + 10 H+ + 2Mn2+ + 8H2O +10 H+
Правильность составления уравнения проверяется по равенству количества атомов (можно одного элемента, а не каждого) и количества зарядов в левой и правой частях уравнения. Число атомов кислорода в левой части 8, в правой части 8, число зарядов в левой части +4, в правой части +4. Уравнение составлено правильно.

Методом полуреакций составляется уравнение реакции в ионной форме. К уравнению в молекулярной форме переходят следующим образом: в левой части уравнения в ионной форме каждому аниону приписывают соответствующий катион, а каждому катиону – ион. Затем такие же ионы и в таком же количестве записывают и в правой части уравнения, после чего ионы объединяют в молекулы:
5H2S + 2MnO4- + 6H+ => 5S + 2Mn2+ + 8H2O
2K+ + 3SO42- => 2K+ + 3SO42-
5H2S + 2KMnO4 + 3H2 SO4 => 5S +2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O
Таким образом, составление уравнений окислительно-восстановительных реакций методом полуреакций приводит к такому же результату, что и методом электронного баланса.

В заключение сопоставим оба метода. Достоинство метода полуреакций по сравнению с методом электронного баланса в том, что в нем применяются ионы, реально существующие. В самом деле, в растворе нет ионов S+4, S+6, Mn+7, Cr+6, а есть ионы SO32-, SO42-, MnO4-, Cr2O72-. Написание отдельных ионных уравнений полуреакций необходимо для понимания химических процессов в гальваническом элементе и при электролизе. При этом методе видна роль среды как активного участника всего процесса. Наконец, при использовании метода полуреакций не нужно  знать все получающиеся вещества, они появляются в уравнении реакции при его составлении. Вот почему предпочтение надо отдать методу полуреакции и применять его при составлении уравнений всех окислительно-восстановительных реакций, которые протекают в водных растворах.
Уравнения химической реакции представляет собой отражение реально протекающего процесса. Форма его может быть различной. Так, мы пользуемся молекулярной и ионной формой записи уравнений. Ионные уравнения, описывающие взаимодействие электролитов в растворах, глубже отражают происходящие процессы, чем уравнения в молекулярной форме. В принципе возможны и какие-то другие, пока неизвестные нам формы записи уравнений, в которых будут более отражаться взаимодействия частиц.
Для составления уравнений реакций нужно, прежде всего, знать, какую информацию мы можем из него почерпнуть. Обычные уравнения реакции показывают, какие вещества и в каких количествах реагируют между собой, какие вещества и в каких количественных соотношениях получаются в результате реакции. В обычных уравнения не выражается механизм реакции (если механизм реакции изучен, это особо оговаривается), т.е. из уравнения реакции не следует, как именно реагируют между собой вещества, дан только конечный результат их взаимодействия. Например, в уравнении реакции:

2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 => K2SO4 + 2MnSO4 + 3H2O
Фигурирует коэффициенты 2,3,5.Это значит, что порядок реакции равен 10. В действительности реакция протекает ступенчато. В зависимости уравнения отражается суммарный результат реакции.

Для составления реакции нужно решить три вопроса:

1. написать формулы реагирующих и образующихся в результате реакций вещества;
2. найти их количественные соотношения, т.е. проставить коэффициенты;

3. выяснить направления обратимой реакции в зависимости от условий.

Наиболее важным является правильное написание формул реагирующих веществ и продуктов реакции. Записать формы реагирующих веществ не вызывает затруднений. Так как эти вещества заранее заданы. Для того чтобы выяснить, что  образуется в результате реакции, нужно экспериментально исследовать продукты реакции, но здесь мы свой личный опыт заменяем предшествовавшим нам опытом, который выражен в известных закономерностях, отражен в различных родом книгах, учебниках, описаниях свойств веществ. Например. Сильные окислители (HNO3) окисляют неметаллы до соответствующих кислот (фосфор - до фосфорной кислоты, серу – до серной кислоты, бор – до борной кислоты и т.д.). При окислении металлов получаются соответствующие соли.
В некоторых случаях можно решить, какое вещество образуется, если один из продуктов реакции известен. В качестве примера рассмотрим реакцию между гидроксидом никеля (III)и серной кислотой. Известно, что никель в простых солях всегда имеет степень окисления +2. Этой информации достаточно для написания реакции:

Ni (OH)3 + H2SO4 => NiSO4 + ……

Никель в этой реакции восстанавливается, то есть принимает электрон. Атомы, какого элемента могут отдавать электроны? В участвующие  реакции вещества входят атомы водорода, серы и кислота. Атомы водорода +1 и серы +6 не могут отдать электроны, так как они имеют максимальную степень окисления; кислород, имеющий степень окисления -2 может отдать лишние электроны, окисляясь до свободного состояния; поскольку в левой части уравнения есть водород, то в правую часть добавляем воду:
Ni (OH)3 + H2SO4 => NiSO4 + O2 + H2O

Эквивалентные массы окислителей и восстановителей
Окислитель и восстановитель реагируют между собой в отношениях их эквивалентных масс.

Эквивалентной массой окислителя называется частное деление молярной массы на число присоединенных электронов в данной окислительно-восстановительной реакции.

Эквивалентной массой восстановителя называется частное от деления молярной массы восстановителя на число отданных электронов в данной окислительно-восстановительной реакции.
В уравнении реакции:

Cr2O72- + 14H+ 6e => 2Cr3 + 7H2O
Fe2+ - e = Fe3+
Cr2O72- +14H+ + Fe2+ => 2Cr3 + 6Fe3+ + 7H2O

Или
K2Cr2O7 + 6FeSO4 + 7H2SO4 => Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O
Эквивалентная масса окислителя ЭK2Cr2O7 = М/6 =294,2/ 6 г/моль = 4903 г/моль и эквивалентная масса восстановителя ЭFeSO4 = М/1 = 151,9/1 г/моль = 151,9 г/моль. В общем, виде:
Э = М/n
Где Э – эквивалентные массы окислителя или восстановителя; М –молярная масса окислителя или восстановителя; n – число электронов, полученных или отданных атомами или ионами каждой молекулы окислителя или восстановителя.
Классификация окислительно-восстановительных реакций

 Обычно различают три типа окислительно-восстановительных реакций: 1)межмолекулярные, 2)диспропорционирования и 3) внутримолекулярные.
При межмолекулярных окислительно-восстановительных реакциях окислитель и восстановитель находятся в разных веществах. К этому типу относится наиболее обширная группа окислительно-восстановительных реакций.

В реакции хлора с водой изменяется степень окисления только хлора:

Cl20 + H2O => HCl-1 + HCl+1O
При этом один из атомов хлора отдает электрон – окисляется, а другой присоединяет его – восстанавливается:

Cl0 – e = Cl+1

Cl0 – e = Cl-1

Очевидно, что в реакции участвуют два атома хлора, из которых один – восстановитель, а другой окислитель. Здесь одновременно происходит повышение и понижение степени окисления одного и того же элемента. Данная реакция относится к реакциям самоокисления-самовосстановления, или диспропорционирования. В таких реакциях окислитель и восстановитель – атомы одного элемента, имеют одинаковую степень окисления, и содержаться в одном веществе. А вот еще пример – термическое разложение хлората калия:

4KCl+5O3 => KCl- + 3KCl+7O4
Cl+5 – 2e = Cl+7

Cl+5 +6e = Cl-
Известны и такие окислительно-восстановительные реакции, в которых окислитель и восстановитель также содержат в одном веществе, но это атомы различных элементов с разной степенью окисления. Такие реакции называются реакциями внутримолекулярного окисления-восстановления. Пример – хорошо известная реакция разложения бертолетовой соли:

2KCl+5O3-2 = KCl-1 + 3O20

Cl+5 +6e = Cl-1

3O-2- 6e = 3O2
Сюда же можно отнести и разложение веществ, в которых атомы одного и того же элемента в разных степенях окисления:

NH4-3NO2+3 => N20 + 2H2O
NH4-3NO3+5 => N2O + 2H2O

Окислительно-восстановительные реакции являются самыми распространенными и играют большую роль в природе и технике. С ними связаны дыхание и обмен веществ в живых организмах, гниение и брожение, фотосинтез в  зеленых частях растений деятельность  человека и животных. Ими обусловлены процессы горения топлива, коррозии металлов и многие другие. Они лежат в основе металлургических процессов и круговорота элементов в природе. С их помощью получают аммиак, щелочи, соляную, азотную и серную кислоты, а также происходит превращение химической энергии в электрическую, например, в гальванических и топливных элементах и аккумуляторах.
Практическая часть
	Что делаю
	Что наблюдаю

	Опыт № 1

	В пробирку помещаю CrCl3, к нему добавляю NaOH, затем приливаю H2O2
	Выпадает осадок, образуется вода. Раствор из темно – зеленого переходит в светло – желтый.

	Опыт №2 (лисий хвост)

	В пробирку помещаю медную стружку, добавляю HNO3(конц.)
	Выделяется оранжевый газ, образуется вода.

	Опыт №3 (извержение вулкана)

	На поднос помещаю (NH4)2Cr2O7, поджигаю.
	Выделяется газ, образуется вещество, по объему, примерно, в три раза больше исходного

	Опыт №4
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