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ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ТЕМЫ 

 

Химические реакции могут быть разделены на две группы: 

1) реакции, в которых происходит обмен ионами или атомами 

между соединениями. Такие реакции называются обменными: 

CuSO4+2NaOH=↓Cu(OH)2 + Na2SO4 

2) реакции, протекающие с изменением степени окисления элементов: 

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ 

Реакции, протекающие с изменением степени окис-

ления одного или нескольких элементов, называются 

окислительно-восстановительными. 

 

Окислительно-восстановительные реакции многочисленны и 

многообразны. Они постоянно происходят в природе в виде процес-

сов, поддерживающих жизнедеятельность организмов, а также горе-

ния, гниения, коррозии и т.п. Получение металлов из руд, производ-

ство лекарственных препаратов, выработка энергии и многие другие 

задачи производственной деятельности человека решаются на основе 

сознательного использования реакций окисления-восстановления. 

Понятие о степени окисления 

Для характеристики состояния элементов в соединении введено 

понятие степени окисления. Это понятие для большинства соедине-

ний имеет условный характер, так как не отражает реальный эффек-

тивный заряд атома, однако весьма широко используется в химии. 

Степенью окисления называется условный заряд 

атома в молекуле, рассчитанный из предположения, что 

соединение состоит из ионов. 

Степень окисления рассчитывают, используя следующие правила: 

1) в простом веществе, например, в металле или в Н2, N2, О3 

степень окисления элемента равна нулю; 

2) степень окисления элемента в виде одноатомного иона в со-

единении, имеющем ионное строение, равна заряду данного иона, 

например 

1

4

41

3

31

2

211

,,, BrZrFAlClMgINa ; 

3) степень окисления элемента в соединениях с ковалентными 

полярными связями имеет отрицательный знак у более электроотри-
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цательного элемента. Степень окисления и электроотрицательность 

некоторых элементов приведены в табл. 1; 

Таблица 1 

Элементы Электроотрицательность Степень 

окисления 

Примечание 

Фтор 4,0 –1  

Кислород 3,5 –2  

  –1 в пероксидах 

  +2 OF2 

Водород 2,1 +1  

  –1 в гидридах 

(LiH) 

Щелочные 

металлы 

0,7–1,2 

+1  

Щелочно-

земельные 

металлы 

+2  

 

4) алгебраическая сумма степеней окисления элементов в 

нейтральной молекуле равна нулю, в сложном ионе – заряду иона. 

Степень окисления не изменяют катионы щелочных и щелоч-

но-земельных металлов, катион водорода Н
+
 (кроме реакций взаи-

модействия металлов с кислотами), кислород  со степенью окисле-

ния -2 (кроме реакций внутримолекулярного окисления-восстанов-

ления). Большинство элементов может проявлять переменную сте-

пень окисления в соединениях. В качестве примера рассчитаем сте-

пень окисления азота (х) в соединениях KNO2 и HNO3. Степень 

окисления водорода и щелочных металлов в соединениях +1, а кис-

лорода –2, соответственно степень окисления азота равна: 

KNO2   1+ х +2 · (-2) = 0, х= +3, 

HNO3   1+ х +3 · (-2) = 0, х= +5. 

Аналогичным способом можно определить степень окисления 

элементов в любых соединениях. Для примера приведем соединения 

азота с разными степенями его окисления: 

251

3

24

2

231

2

220

2

1211

2

1

4

2

23

13

,,,,,,, KNONONaNONONOHNHHNHN . 
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Понятие об окислителях и восстановителях 

Окислительно-восстановительные реакции сопровождаются пе-

редачей электронов от одних атомов или ионов к другим. Например, 

можно условно считать, что происходит отдача четырех электронов 

от атома углерода к молекуле кислорода в следующей реакции: 

С  +   О2    =   СО2
4е

0         0             +4 -2

 

Любая окислительно-восстановительная реакция состоит из 

двух противоположных процессов (полуреакций): окисления и вос-

становления. Окисление – процесс отдачи электронов. Восстановле-

ние – процесс принятия электронов. 

Атомы или ионы, отдающие электроны, называются восстано-

вителями, в процессе реакции они окисляются, при этом их степень 

окисления возрастает. 

Атомы или ионы, принимающие электроны, называются окислите-

лями. Окислители восстанавливаются, их степень окисления уменьшается. 

Для вышеприведенной реакции эти процессы выглядят так: 

восстановитель 
40

4 СеС  – процесс окисления 

окислитель 
20

2 24 ОеО  – процесс восстановления 

Окислитель, восстанавливаясь, превращается в вещество, кото-

рое может играть роль восстановителя. Например, 
36

3 CrеCr      и    
63

3 CrеCr   

Для того чтобы подчеркнуть возможную обратимость этого 

процесса, продукт восстановления окислителя называют восстанов-

ленной формой, а продукт окисления восстановителя – его окислен-

ной формой. Объясним это на примере реакции: 

OHMnSOSOKSOHKMnOSOK 2

2

4

6

42

6

42

7

4

4

32 326325  
64

2 SеS  

форма

окисленнаятельвосстанови
 

27

5 MnеMn  

форма

еннаявосстановлокислитель
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Окислитель со своей восстановленной формой составляет по-

лупару окислительно-восстановительной системы, другой полупа-

рой является восстановитель со своей окисленной формой. 

Любая окислительно-восстановительная реакция – результат одно-

временного протекания процесса окисления и процесса восстановления, 

которые в химических системах не могут существовать один без другого. 

Функции окислителей и восстановителей могут выполнять как 

простые, так и сложные вещества. Роль атомов и ионов в окисли-

тельно-восстановительных реакциях можно установить на основа-

нии электронной конфигурации внешнего слоя. В связи с этим вы-

деляют следующие группы частиц: 

• атомы металлов, которые характеризуются низкими значени-

ями энергии ионизации и электроотрицательности. Они могут легко 

отдавать электроны и, следовательно, в реакциях могут являться 

только восстановителями. Например: 

2

0,18,8,230

0

2,18,8,230 2 ZneZn  

• атомы неметаллов, которые могут как принимать, так и отдавать 

их, следовательно, могут являться как восстановителями, так и окисли-

телями: 

тельвосстанови

SeS
6

0,8,216

0

6,8,216 6
 

окислитель

SeS
2

8,8,216

0

6,8,216 2
 

• ионы элементов в высшей степени окисления, не содержащие 

электронов на внешнем энергетическом уровне, поэтому отдавать 

электроны они не могут, а могут лишь принимать их, следовательно, 

быть только окислителями: 

2

8,8,216

6

0,8,216 8 SeS  

• ионы элементов в низшей степени окисления, имеющие завершен-

ный (восьмиэлектронный) внешний уровень, поэтому они могут только 

отдавать электроны и, следовательно, быть только восстановителями: 
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6

0,8,216

2

8,8,216 8 SeS  

• ионы в промежуточной степени окисления, которые могут 

являться как окислителями, так и восстановителями: 

окислитель

SeS
2

8,8,216

4

2,8,216 6  

тельвосстанови

SeS
6

0,8,216

4

2,8,216 2  

 

КЛАССИФИКАЦИЯ 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

 

В зависимости от того, между какими атомами и каких веществ 

(одинаковых или разных) происходит переход электронов, все окис-

лительно-восстановительные процессы можно разделить на три типа: 

межмолекулярные, внутримолекулярные и диспропорционирования. 

 

МЕЖМОЛЕКУЛЯРНЫЕ РЕАКЦИИ ОКИСЛЕНИЯ-ВОССТАНОВЛЕНИЯ 

 

Межмолекулярные реакции окисления-восстановления – это 

реакции, в которых окислитель и восстановитель находятся в соста-

ве разных веществ. К данным реакциям относятся горение, действие 

растворов солей на металлы, простых веществ на оксиды метал-

лов, кислот и щелочей на металлы и другие. 

Горение – это окислительно-восстановительная реакция, со-

провождающаяся выделением тепла и света: 

окислительтельвосстанови

OHNONH 2

0

2

0

2

3

3 6234
 

окислительтельвосстанови

CMgOCOMg
024

2

0

22
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окислительтельвосстанови

FeClClFe
13

3

0

2

0

232
 

Действие растворов солей на металлы. В этих реакциях бо-

лее активные металлы переходят в раствор, превращаясь в ионы: 

окислительтельвосстанови

CuZnClCuClZn рт

02

2

4

)(2

0

)(  

Н.Н. Бекетов расположил металлы в порядке уменьшения их 

активности. В наше время такая последовательность носит название 

ряд активности металлов.  

 

Действие простых веществ на оксиды металлов. Эти реак-

ции используют для  получения особо чистых металлов: 

тельвосстановиокислитель

OHCuHCuO
1

2

00

2

2

 

тельвосстановиокислитель

OAlCrAlOCr
3

32

002

32 22
 

Действие кислот на металлы. Большинство кислот, не про-

являющих сильные окислительные свойства, действует лишь на ак-

тивные и среднеактивные металлы. Например, соляная кислота 

окисляет металлы с образованием их хлоридов и выделением сво-

бодного водорода, при этом у металлов с переменной степенью 

окисления образуются ионы не с максимальным, а с промежуточ-

ным зарядом (CrCl2, FeCl2, SnCl2): 

окислительтельвосстанови

HFeClHClFe
0

2

2

2

10

222
 

Li > K > Ba > Ca > Na > Mg > Be > Al > Zn > Cr > Fe > Sn > Pb > H > Cu > Hg > Ag > Pt > Au   

активные средней активности неактивные 
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Разбавленная (<10%) серная кислота действует на металлы анало-

гично соляной, т.е. в ней роль окислителя играют ионы Н
+
. В концен-

трированной кислоте эта роль переходит к атомам S
+6

 (точнее, к ионам 

HSO4
–
 в присутствии Н

+
), поэтому в зависимости от восстановительной 

активности металла окисление происходит по следующей схеме: 

 

окислительтельвосстанови

OHSHZnSOSOHZn 2

2

2

2

4

6

42

0

42454  

В растворе азотной кислоты любой концентрации окислителем 

всегда является N
+5

 (точнее, NO3
–
 в присутствии Н

+
). Следует иметь в 

виду, что чем разбавленнее кислота и активнее взаимодействующий с 

ней восстановитель, тем больше понижается степень окисления азота: 

   +5

HNO3

+4

NO2  

   +3

HNO2

+2

NO
-3

NH3

 0

N2

+1

N2O

 

Для иллюстрации приведем схемы реакций окисления некото-

рых металлов азотной кислотой: 

OHNONOСuHNOCu конц 2

4

2

2

23

5

.)(3

0

)(  

OHNONOFeHNOFe разб 2

23

33

5

.)(3

0

)(  

OHNONHNOZnHNOZn разбочень 2

3

34

2

23

5

.)(3

0

)(  

Даже такие неактивные металлы, как золото и платина, могут 

быть растворены смесью одного объема концентрированной азотной 

кислоты с тремя объемами концентрированной (38%) соляной кис-

     

   +6 

H2SO4 

  

+ неактивные металлы 

+ активные и средней 

   активности металлы 

+4 

SO2    

0       -2        +4 

S, H2S или SO2 
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лоты. Такая смесь называется «царской водкой». Реакция протекает 

по следующей схеме: 

OHNOAuClHHClHNOAu 243

0

2][4  

Действие щелочей на металлы. Металлы, гидроксиды которых 

амфотерны, окисляются водными растворами щелочей. При этом 

окислителем является вода, в результате восстановления которой про-

исходит выделение водорода. Образующийся катион металла коорди-

нирует гидроксид-ион ОН
–
 из щелочи в прочный гидроксокомплекс: 

окислительтельвосстанови

HOHZnKKOHOHZn
0

2

2

42

1

2

0

])([22  

окислительтельвосстанови

HOHAlNaNaOHOHAl
0

2

3

4

1

2

0

3])([2262

 

 ВНУТРИМОЛЕКУЛЯРНЫЕ РЕАКЦИИ 

ОКИСЛЕНИЯ-ВОССТАНОВЛЕНИЯ 

 

Внутримолекулярные реакции окисления-восстановления – это 

реакции, в которых окислитель и восстановитель находятся в одном 

веществе. Эту роль могут выполнять атомы как разных, так и одного 

элемента, находящегося в различных степенях окисления. Обычно 

это реакции разложения веществ, например: 

 

OHONNONH
оквосст

2

1

2

53

..
34 2  

0

2

125

..
3 322 OKClKClO

воссток
 

4

32

0

322

6

.
3

2

.
2 )( SOHSOSHSOSH

оквосст
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РЕАКЦИИ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОГО 

ДИСПРОПОРЦИОНИРОВАНИЯ 

(САМООКИСЛЕНИЕ-САМОВОССТАНОВЛЕНИЕ) 
 

Реакции окислительно-восстановительного диспропорционирова-

ния – это реакции, в которых функции окислителя и восстановителя вы-

полняют атомы или ионы одного и того же элемента в одной и той же 

промежуточной степени окисления, входящие в состав одного вещества: 

2

2

6

42

4

32 34 SNaSONaSONa

тельвосстанови
окислитель

 

 

восстановитель 
64

2 SеS  

окислитель 
24

6 SеS  

 

11

2

0

2 HClOHClOHСl

тельвосстанови
окислитель

 

 

восстановитель 
10

2 22 ClеСl  

окислитель 
10

2 22 ClеCl  

 

 

СОСТАВЛЕНИЕ И УРАВНИВАНИЕ  

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

МЕТОДОМ ЭЛЕКТРОННОГО БАЛАНСА 
 

Для записи уравнения необходимо знать, во что превращаются 

исходные вещества в результате реакции. Продукты окислительно-

восстановительных реакций могут быть определены опытным пу-

тем, причем нередки случаи, когда полуреакция окисления или вос-

становления протекает одновременно по разным схемам, что приво-
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дит к образованию продуктов, содержащих элемент – окислитель 

или восстановитель – в нескольких различных степенях окисления. 

Однако, используя наиболее общие закономерности изменения 

степени окисления, установленные экспериментально, можно теоре-

тически предсказать образование наиболее вероятных продуктов 

процессов. Для этого необходимо, учитывая роль атомов и ионов в 

окислительно-восстановительных реакциях, влияние характера сре-

ды на состав продуктов, определить, до каких значений изменяют 

степени окисления окислитель и восстановитель. 

При составлении уравнений окислительно-восстановительных 

реакций используют методы электронно-ионного баланса и элек-

тронного баланса. В данных методических указаниях рассматрива-

ется метод электронного баланса, в котором учитывается: 

а) что сумма электронов, отдаваемых всеми восстановителями, 

равна сумме электронов, принимаемых окислителями; 

б) равное число одноименных атомов в левой и правой части 

электронных уравнений. 

 

 

ПОРЯДОК СОСТАВЛЕНИЯ УРАВНЕНИЙ 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 
 

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в исходных 

веществах. 

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и восстано-

вителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые могут изме-

нить свою степень окисления, и влиянии характера среды на состав 

продуктов. 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом ко-

личества атомов, изменяющих степень окисления. 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстанови-

тельной реакции. 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 
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Выбор степени окисления элементов и влияние условий  

протекания реакций на характер продуктов 

Выбор возможной степени окисления элементов в составе про-

дуктов окислительно-восстановительных реакций определяется об-

щими закономерностями: 

а) если элемент может существовать более чем в двух степенях 

окисления, то, как правило, элемент с отрицательным зарядом окис-

ляется до простого вещества: 

0

2BrHBr           
0

2

13

3 NNH        
02

2 SSH  

б) чем активнее окислитель, тем больше электронов он спосо-

бен принять от восстановителя, т.е. сильнее (до более высокой степе-

ни окисления) может окислить восстановитель, и наоборот. Напри-

мер, азотная и концентрированная серная кислоты могут окислять 

металлы до более высоких степеней окисления, чем соляная (с. 8): 

OHSOSOFeSOHFe конц 22

3

342.)(42

0

63)(62  

в) характер продуктов окислительно-восстановительных реак-

ций зависит от температуры, концентрации реагирующих веществ, 

реакции среды.  

Влияние температуры на глубину процесса: 

OHKClOKClKOHCl
холод

2

11

.

0

2 2  

OHKClOKClKOHCl
горяч

2

5

3

1

.

0

2 356  

Влияние концентрации растворов кислот на продукты окис-

ления-восстановления было рассмотрено в разделе «Классификация 

окислительно-восстановительных реакций» на с. 8-9. 

В зависимости от характера среды продукты окислительно-

восстановительных реакций могут изменяться. Например, один из 

важнейших окислителей KMnO4 в кислой, нейтральной и щелочной 

среде может восстанавливаться с образованием различных продуктов: 
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Соединения хрома окисляются и восстанавливаются в зависимо-

сти от среды по следующей схеме: 
36

CrCr
средакислая

 
       

средащелочная
    . 

Написание реакций окисления и восстановления  

Написание полуреакций окисления и восстановления рассмот-

рим на примере реакции: 

42

1

22

7

4 SOHOHKMnO  

Необходимо выписать отдельно процесс окисления и процесс 

восстановления таким образом, чтобы число атомов каждого элемента 

в правой и левой части уравнения было одинаковым. Для уравнивания 

реакции используется метод электронного баланса, согласно которому 

нужно определить наименьшее общее кратное количества принятых и 

отданных электронов (5·2=10) и приписать каждому  из процессов та-

кой коэффициент, чтобы число отданных и принятых электронов рав-

нялось наименьшему общему кратному (в нашем примере 10): 

процесс восстановления 
27

5 MnеMn
 

10 
2 

 

процесс окисления 
0

2

1

22 OеO
 5 

 

После составления формул продуктов окислительно-восста-

новительной реакции в случае необходимости можно изменить ко-

эффициенты электронной схемы. Например, если сульфат железа 

  +7 
   Mn (MnO4) 

(фиолетовый) 

        Mn 

(бесцветный) 

       +4 

        Mn в виде MnO2 

        (коричневый) 

       +6 
        Mn в виде MnO4 

           (зеленый) 

2– 

кислая среда 

нейтральная среда 

щелочная среда 

– 

       +2 
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FeSO4 окисляется в Fe2(SO4)3, то процесс окисления нужно удвоить 

и изменить коэффициенты в электронной схеме: 

 
32

222 FeеFe  

Составление формул продуктов окислительно-

восстановительных реакций 

В случае окислительно-восстановительных реакций, выпол-

ненных экспериментально, состав продуктов определяется с учетом 

наблюдений: изменения цвета, выделения газа, наличия или отсут-

ствия запаха и т.д. 

Составление формул продуктов окислительно-восстанови-

тельных реакций удобно начинать с написания формулы соответ-

ствующего простейшего (кислородного или водородного) соедине-

ния, а затем, учитывая характер этого соединения, записать вспомо-

гательное уравнение взаимодействия его с веществом, определяю-

щим среду (кислотой, щелочью или водой). Например, если в при-

сутствии КОН происходит переход 
63

3 CreCr , то простейший 

продукт представляет собой оксид металла в высокой степени окис-

ления, а следовательно, обладает кислотным характером и способен 

взаимодействовать со щелочью: 

OHCrOKKOHCrO

CrOH

OH
2

6

42

6

3

42

2

 

Таким образом, молекулярной формой существования продук-

та окисления иона Сr
3+

 в присутствии КОН является К2СrО4. 

Тем, кто испытывает затруднения в определении характера про-

стейших соединений для составления формул продуктов реакции, 

можно использовать упрощенную методику, приведенную ниже. 

Следует обратить внимание на металлическую или неметалли-

ческую природу элемента и величину его степени окисления, исходя 

из этого выбрать один из четырех указанных вариантов. 

 



I вариант II вариант III вариант IV вариант 

Металл с невысокой 

степенью окисления 

(+1, +2, +3) соеди-

няется с ионами ве-

щества – среды. 

Например:  

образуется Cr
+3

;  

среда – H2SO4; 

продукт – Cr2(SO4)3 

Ионы неметалла с 

отрицательной сте-

пенью окисления (Cl
-
, 

Br
-
, F

-
, S

-2
) также со-

единяются с ионами 

вещества-среды. 

Например: 

образуется Cl
-
; 

среда – NaOH; 

продукт – NaCl 

Неметаллы и металлы с 

высокой степенью окисле-

ния в образующихся про-

дуктах реакции находятся 

в составе кислотного 

остатка. Для определения 

продукта реакции надо: 

а) написать формулу соот-

ветствующего оксида; 

б) получить формулу кис-

лоты, прибавив к оксиду 

воду; 

в) записать формулу соли, 

соответствующей этой 

кислоте. 

Например: 

образуется Cr
+6

; 

среда – КОН; 

а) оксид CrO3 

 +H2O 

б) кислота H2CrO4 

в) соль K2CrO4 

Продукт реакции – K2CrO4 

Элемент со степенью 

окисления, равной 0, вы-

деляется в свободном 

виде (с другими элемен-

тами не соединяется). 

Например: ,0
2O  0

2I , 0S  

1
6
 



Уравнивание окислительно-восстановительных реакций 

Коэффициенты в общем молекулярном уравнении рекоменду-

ем расставлять в определенной последовательности: 

а) расставить найденные на основании электронного баланса 

коэффициенты перед окислителем, восстановителем и продуктами 

их превращения в схеме реакции; 

б) уравнять число ионов элементов, непосредственно связан-

ных с окислителем и восстановителем, кроме водорода и кислорода; 

в) уравнять количество ионов вещества, определяющего среду, 

кроме ионов Н
+
 и ОН

–
; 

г) уравнять количество атомов водорода; 

д) проверить количество атомов кислорода в обеих частях 

уравнения. 

 

ВОЗМОЖНОСТЬ ПРОТЕКАНИЯ 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 
 

Возможность и полнота самопроизвольного протекания окис-

лительно-восстановительной реакции при заданных условиях могут 

быть оценены по изменению свободной энергии системы (энергия  

Гиббса ∆G) в ходе такого процесса. Изменение свободной энергии 

равно электрической работе, совершаемой системой, в которой 

электроны переходят от восстановителя к окислителю: 

элAG . 

Количество Аэл равно электрическому заряду q, перенесенному 

от восстановителя к окислителю, умноженному на электродвижу-

щую силу Eэ процесса: 

ээл qEА  или ээл nFEА . 

Следовательно, 

эnFEG , 

где n – число электронов, теряемых (или присоединяемых) одной 

частицей вещества; 

F – число Фарадея (F=96500 кулонов); 

Еэ – электродвижущая сила процесса (ЭДС). 

Окислительно-восстановительная реакция включает в себя два 

процесса: восстановление и окисление. ЭДС реакции зависит от окисли-

тельно-восстановительных потенциалов (Е), характеризующих энергию 

17 
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(или электрическое напряжение), с которой и окислитель, и восстанови-

тель удерживают электроны, и определяется их разностью 

восокэ ЕЕЕ . 

Протекание окислительно-восстановительной ре-

акции возможно при условии Еок > Евос. 

Чем значительнее разность между Еок и Евос, тем больше ЭДС 

реакции, тем сильнее уменьшается свободная энергия системы и тем 

полнее протекает окислительно-восстановительный процесс. 

Значения стандартных окислительно-восстановительных потен-

циалов ряда процессов представлены в табл. 2. Обратите внимание, что 

пользование таблицей не только позволяет определить возможность и 

направление протекания процесса, но и значительно облегчает задачу 

составления формул продуктов окислительно-восстановительных ре-

акций. Для грамотного использования таблицы стандартных окисли-

тельно-восстановительных потенциалов необходимо помнить, что в 

электрохимическом процессе окислитель и восстановитель существуют 

в растворе в виде реальных ионов. Например, для реакции: 

OHSOKOMnSOSOHOHKMnO 242

0

2

2

442

1

22

7

4 852352  

реально существующие в растворе частицы можно найти, записав 

ионное уравнение: 

OHSOKOSOMn

SOHOHMnOK

2
2
42

2
4

2

2
4224

82522

36522
 

или в сокращенной форме: 

OHOMnHOHMnO

телявосстанови
формаокисленная

окислителяформа
еннаявосстановл

среда
кислая

телявосстанови
форма

еннаявосстановл

окислителя
форма

окисленная
22

2
224 852652  

Кратко электрохимическую систему окислителя можно запи-

сать в таком виде: 
2

4 MnMnO , восстановителя – 222 OHO , указывая 

слева окисленную, а справа восстановленную форму вещества. Для 

нашего примера: 

ВЕЕ MnMnOокислителя 51,12
4

0
  ВЕЕ ОНOтелявосстанови 68,0

222

0 . 

Поскольку Еок > Евос, процесс может самопроизвольно осу-

ществляться в направлении прямой реакции. 

18 
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Таблица 2 

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы Е° 

Окисленная 

форма 

+ne
– 

Восстановленная 

форма 

E°,B 

1 2 3 4 

K
+
 

Na
+
 

Mg
2+

 

Zn
2+

 

1 

1 

2 

2 

К 

Na 

Mg 

Zn 

-2,92 

-2,71 

-2,34 

-0,76 

Сг
3+

 

Fe
2+

 

Fe
3+  

Fe
3+

 

3 

2 

3 

1 

Cr 

Fe 

Fe 

Fe
2+

 

-0,74 

-0,44 

-0,04 

+0,77 

Sn
2+  

Sn
4+  

Sn
4+

 

2 

4 

2 

Sn 

Sn 

Sn
2+

 

-0,14 

+0,01 

+0,15 

Cu
2+  

Ag
+ 

Au
+
 

2 

1 

1 

Cu 

Ag 

Au 

+0,34 

+0,80 

+1,68 

Mn
2+

 

MnO4
–
 + 8H

+
 

MnO4
–
 + 2H2O 

MnO4
–
 + 4H

+
 

MnO4
–
 

2 

5 

3 

3 

1 

Mn 

Mn
2+

 + 4H2O 

MnO2↓ + 4OH
–
 

MnO2↓+ 2H2O 

MnO4
2–

 

-1.19 

+1,51 

+0,60 

+1,69 

+0,54 

Cr2O7
2–

 + 14Н+ 

CrO4
2–

 + 4H2O 

6 

3 

2Cr
3+

 + 7H2O 

[Cr(OH)6]
3–

 + 2OH
–
 

+1,33 

-0,13 

I2 

Br2 

Cl2 

F2 

2 

2 

2 

2 

2I
–
 

2Br
–
 

2C1
–
 

2F
–
 

+0,54 

+1,06 

+1,34 

+2,85 

NO3
–
 + 2H

+ 

NO3
–
 + 4H

+
 

S2O8
2–

 

1 

3 

2 

NO2↑ + H2O 

NO↑ + 2H2O 

2SO4
2–

 

+0,80 

+0,96 

+2,0 

2H
+
 

2H2O 

O2↑ + 4H
+
 

2 

2 

4 

H2↑ 

H2↑+ 2OH
–
 

2H2O 

0 

-0,414 

+0,815 

О↑+ H2O 2 2OH
–
 +0,40 

O2↑ + 2H
+
 2 H2O2 +0,68 
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Изменение электродного потенциала в зависимости от харак-

тера среды может быть показано на примере перманганата калия: 

в кислой среде 

2
4 5 MneMnO                 BE 51,10

, 

в нейтральной среде 

24 3 MnOeMnO             BE 60,00
, 

в щелочной среде 

2
44 MnOeMnO                BE 56,00

. 

Прослеживая изменение Е в зависимости от характера среды 

для перманганат-иона, можно сделать вывод, что окислительные 

свойства KMnO4 выражены сильнее в кислой среде.  

 

ПРИМЕНЕНИЕ МЕТОДИКИ НАПИСАНИЯ 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

 

В текстильной промышленности в процессах беления, крашения, 

отделки часто используются различные вещества, применение кото-

рых основано на их окислительно-восстановительных свойствах, – это  

перекись водорода (Н2О2), бихроматы калия и натрия (К2Cr2O7, 

Na2Cr2O7), гипохлорит натрия (NaClO), хлорит натрия (NaClO2), хло-

раты натрия и калия (NaClO3, KClO3), хлорная известь (СаОСl2), тио-

сульфат натрия (Na2S2O3), аммиак (NH3, водный раствор аммиака 

NH4OH), сульфид натрия (Na2S), нитрит натрия (NaNO2) и ряд других. 

I. Написание и уравнивание типичной окислительно-восста-

новительной реакции: FeSO4 + KMnO4 +KOH→  

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет щелочь КОН, которая в растворе состо-

ит из ионов К
+
 и ОН

–
. 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют К
+
, О

–2
, H

+
, и, как пра-

вило, не изменяется заряд иона 
-2

4SO . 

Переменную степень окисления проявляют Fe и Mn, поэтому 

нужно рассчитать их степень окисления в данных молекулах: 
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11271

4

22

4 KOHKMnOFeSO  

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Марганец находится в высшей степени окисления, поэтому 
271

4KMnO  – окислитель, а 
2

4FeSO – восстановитель, 
2

Fe  переходит в  
3

Fe . 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
67

MnеMn .  

Напоминаем, что восстановление 
7

Mn  в щелочной среде проис-

ходит до 
6

Mn . 

Процесс окисления 
32

FeеFe  . 

Таким образом, электронная схема записывается следующим 

образом: 

67

MnеMn
 

1 

1 

 
32

FeеFe
 1 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Марганец: 
6

Mn → MnО3 (кислотный оксид) → щелочная среда (КОН) → 

→ OHMnOKKOHMnO

MnOH

OH
2

6

42

6

3

42

2

 

Продукт восстановления K2MnO4. 

Железо: 
3

Fe → щелочная среда (КОН) → продукт окисления Fe(OH)3. 
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Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион 
-2

4SO связыва-

ется с ионами среды K
+
). 

Схема реакции имеет вид: 

FeSO4 + KMnO4 + KOH →  Fe(OH)3 + K2MnO4  + K2SO4 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем, восстановителем 

и продуктами окисления-восстановления из электронной схемы: 

1FeSO4 + 1KMnO4 + KOH →  1Fe(OH)3 + 1K2MnO4  + K2SO4 

Уравнять ионы 
-2

4SO , которые входят в состав восстановителя: 

1FeSO4 + 1KMnO4 + KOH →  1Fe(OH)3 + 1K2MnO4  + 1K2SO4 

Уравнять ионы среды (К
+
). В правой части 4 иона К

+
, в левой 

проставлен коэффициент 1, поэтому перед веществом  KOH, выпол-

няющим роль среды, необходимо поставить коэффициент 3: 

1FeSO4 + 1KMnO4 + 3KOH →  1Fe(OH)3 + 1K2MnO4  + 1K2SO4 

Сосчитать количество атомов водорода в левой и правой части 

уравнения – они равны. 

Проверить равенство количества атомов кислорода в обеих ча-

стях уравнения. Записать суммарное уравнение реакции: 

FeSO4 + KMnO4 + 3KOH →  Fe(OH)3 + K2MnO4  + K2SO4 

 

II. Написание и уравнивание окислительно-восстановительной 

реакции, в которой вещество одновременно выполняет функцию 

среды и восстановителя:  К2Cr2O7 + HCl → 

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет кислота HCl, которая в растворе состоит 

из ионов H
+
 и Cl

–
. 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют К
+
, О

–2
, H

+
. 

Переменную степень окисления проявляют Cr и Cl, поэтому 

нужно рассчитать их степень окисления в данных молекулах: 
11261

722 HClOCrK  
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3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Окислитель 
261

722 OCrK , т.к. хром находится в высшей степени 

окисления. 

Восстановитель 
11

HCl , т.к. хлор находится в низшей степени 

окисления. 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
36

3 CrеСr .  

Исходное вещество К2Cr2O7 состоит из двух атомов хрома, по-

этому в электронной схеме нужно удвоить количество ионов хрома. 

Процесс окисления 
01

ClеСl  . 

Хлор – простое вещество, состоящее из двух атомов, поэтому в 

электронной схеме количество ионов Cl
–
 нужно удвоить. 

Таким образом, электронная схема записывается следующим 

образом: 

36

262 CrеСr
 

6 

1 

 
0

2

1

22 ClеCl
 3 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Хром: 
3

Cr → Cr2О3 (амфотерный оксид) → кислая среда (HСl) → Cr2О3 (ос-

новные свойства) → Cr2О3 + HСl →  CrCl3 + Н2О. 

Продукт восстановления – CrCl3. 

Хлор: 

Неметалл со степенью окисления, равной 0, следовательно, продукт 

окисления – простое вещество Cl2. 
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Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион К
+
 связывается 

с ионами среды Сl
–
, ион Н

+
 записывается в составе Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

К2Cr2O7 +HCl →CrСl3 +Сl2 + KCl + Н2О 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем, восстановителем 

и продуктами окисления-восстановления из электронной схемы: 

1К2Cr2O7 + 6HCl + HCl → 2CrСl3+ 3Сl2 + KCl + Н2О 

                                восст.    среда 

Уравнять ионы калия: 

1К2Cr2O7 + 6HCl + HCl → 2CrСl3+3Сl2 + 2KCl + Н2О 

                                восст.    среда 

Уравнять ионы среды (Cl
–
). В правой части 8 ионов Cl

–
, поэто-

му перед веществом  HCl, выполняющим роль среды, поставить ко-

эффициент 8: 

1К2Cr2O7 + 6HCl + 8HCl → 2CrСl3+3Сl2 + 2KCl + Н2О 

                               восст.     среда 

Сосчитать количество атомов водорода в левой части уравне-

ния (14) и в правой части поставить коэффициент перед  Н2О (7): 

1К2Cr2O7 + 6HCl + 8HCl → 2CrСl3+3Сl2 + 2KCl +  7Н2О 

                             восст.     среда 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения. Записать суммарное уравнение реакции: 

К2Cr2O7+ 14HCl → 2CrСl3 + 3Сl2 + 2KCl + 7Н2О 

III. Написание и уравнивание окислительно-восстановительной 

реакции, в которой после составления формул продуктов необходимо 

изменить коэффициенты в электронной схеме: 

FeSO4 + KMnO4 + Н2SO4 → 

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет кислота Н2SO4, которая в растворе со-

стоит из ионов H
+
 и 

-2
4SO . 
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2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют К
+
, О

–2
, H

+
, и, как пра-

вило, не изменяется заряд иона 
-2

4SO . 

Переменную степень окисления проявляют Fe и Mn, поэтому 

нужно рассчитать их степень окисления в данных молекулах: 

21

42

271

4

22

4 SOHKMnOFeSO  

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Марганец находится в высшей степени окисления, поэтому 
271

4KMnO  – окислитель, а 
2

4FeSO – восстановитель, 
2

Fe  переходит в  
3

Fe . 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
27

5 MnеMn .  

Напоминаем, что восстановление 
7

Mn  в кислой среде происхо-

дит до 
2

Mn . 

Процесс окисления 
32

FeеFe  . 

Таким образом, электронная схема записывается следующим образом: 

27

5 MnеMn
 

5 

1 

32

FeеFe
 5 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Марганец: 
2

Mn → MnО (основной оксид) → кислая среда (Н2SO4) →  

MnО + Н2SO4→ MnSO4 +H2O. 

Продукт восстановления – MnSO4. 
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Железо: 
3

Fe → Fe2O3 (основной оксид) → кислая среда (Н2SO4) →  

Fe2O3 + Н2SO4→ Fe2(SO4)3 + H2O. 

Продукт окисления – Fe2(SO4)3. 

Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион K
+
связывается 

с ионами среды 
-2

4SO , и ион Н
+
 записывается в составе Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

FeSO4 + KMnO4 + Н2SO4→  Fe2(SO4)3 + MnSO4  + K2SO4  + H2O 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Продуктом окисления является вещество Fe2(SO4)3, поэтому в 

электронной схеме необходимо удвоить ионы железа. Электронная 

схема будет выглядеть следующим образом: 

27

5 MnеMn
 

10 

2 

32

222 FeеFe
 5 

Поставить коэффициенты перед окислителем, восстановителем и 

продуктами окисления-восстановления из измененной электронной схемы: 

10FeSO4 + 2KMnO4 + Н2SO4 → 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4  + K2SO4 + H2O 

Уравнять ионы К
+
, которые входят в состав окислителя: 

10FeSO4 + 2KMnO4 + Н2SO4 → 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4  + 1K2SO4 + H2O 

Уравнять ионы среды (
-2

4SO ). В правой части 18 ионов 
-2

4SO , в 

левой проставлен коэффициент 10, поэтому перед веществом Н2SO4, 

выполняющим роль среды, необходимо поставить коэффициент 8:  

10FeSO4 + 2KMnO4 + 8Н2SO4 → 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4  +1K2SO4 + H2O 

Сосчитать количество атомов водорода в левой части уравне-

ния (16) и в правой части перед H2O поставить коэффициент 8: 

10FeSO4 + 2KMnO4 +8Н2SO4 →5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4+1K2SO4 + 8H2O 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения и записать окончательное уравнение реакции: 

10FeSO4 + 2KMnO4 +8Н2SO4 →5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O 
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IV. Написание и уравнивание окислительно-восстановительной 

реакции, в результате которой образуется вещество, являющееся 

одновременно продуктом окисления или восстановления и состоя-

щее из ионов среды:  K2Cr2O7 + K2SO3 + Н2SO4 →  

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет кислота Н2SO4, которая в растворе со-

стоит из ионов H
+
 и 

-2
4SO . 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют К
+
, О

–2
, H

+
, и, как пра-

вило, не изменяется заряд иона 
-2

4SO . 

Переменную степень окисления проявляют Cr и S, поэтому 

нужно рассчитать их степень окисления в данных молекулах: 
21

42

241

32

261

722 SOHSOKOCrK  

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Хром находится в высшей степени окисления, поэтому 
6

722 OCrK  – 

окислитель, а 
4

32SOK – восстановитель, 
4

S  переходит в  
6

S . 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
36

262 CrеCr .  

Процесс окисления 
64

2 SеS  . 

Таким образом, электронная схема записывается следующим 

образом: 

36

262 CrеCr
 

6 

1 

64

2 SеS
 3 
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5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Хром: 
3

Cr → Cr2О3 (амфотерный оксид) → кислая среда (Н2SO4) → Cr2О3 

(основные свойства) → Cr2О3 + Н2SO4→  Cr2(SO4)3 + Н2О. 

Продукт восстановления Cr2(SO4)3. 

Сера: 
6

S → SO3 (кислотный оксид) → SO3+ H2O → Н2SO4. 

В продукте окисления целесообразно ион водорода заменить ка-

тионом, входящим в состав восстановителя. Продукт окисления К2SO4. 

Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион K
+
связывается с 

ионами среды -2
4SO , образуя  К2SO4,  ион Н

+
 записывается в составе 

Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

K2Cr2O7 + K2SO3 + Н2SO4 →  Cr2(SO4)3 + K2SO4  + H2O 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем, восстановителем 

и продуктами окисления-восстановления из электронной схемы: 

1K2Cr2O7 + 3K2SO3 + Н2SO4 →  1Cr2(SO4)3 + 3K2SO4  + H2O 

Уравнять ионы К
+
, которые входят в состав окислителя и вос-

становителя. В левой части уравнения 8 ионов калия, в правой – 6, 

поэтому в правую часть уравнения необходимо добавить 2 иона ка-

лия и связать их с ионами среды (
-2

4SO ): 

1K2Cr2O7 + 3K2SO3 + Н2SO4 →  1Cr2(SO4)3 + 3K2SO4  + H2O + K2SO4 

Уравнять ионы среды (
-2

4SO ). В правой части 7 ионов 
-2

4SO . 

Три из них образовались в процессе окисления  (3K2SO4), четыре 

других – это ионы среды, поэтому в левой части уравнения перед 

веществом Н2SO4 необходимо поставить коэффициент 4: 

1K2Cr2O7 + 3K2SO3 + 4Н2SO4 →  1Cr2(SO4)3 + 3K2SO4  + H2O + K2SO4 

Сосчитать количество атомов водорода в левой части уравне-

ния (8) и в правой части перед H2O поставить коэффициент 4. 
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1K2Cr2O7 + 3K2SO3 + 4Н2SO4 →1Cr2(SO4)3 + 3K2SO4  + 4H2O + K2SO4 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения и записать суммарное уравнение реакции: 

K2Cr2O7 + 3K2SO3 + 4Н2SO4 → Cr2(SO4)3 + 4K2SO4  + 4H2O 

 

V. Написание и уравнивание окислительно-восстановительной 

реакции, в которой участвуют сложные по структуре вещества 

(Na2S2O3, СaOCl2).  

Пример 1. Na2S2O3 + Н2SO4 конц. →  

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет кислота Н2SO4, которая в растворе со-

стоит из ионов H
+
 и 

-2
4SO . 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют Na
+
, О

–2
, H

+
 и, как пра-

вило, не изменяется заряд иона 
-2

4SO . 

Тиосульфат натрия – это натриевая соль тиосерной кислоты. 

Эта соль  имеет следующую структурную формулу: 

+6
          -2

Na O

S

O
S

ONa
 

Переменную степень окисления проявляют S
-2

 в составе 

Na2S2O3 и S
+6 

в составе концентрированной кислоты Н2SO4. 

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Окислитель 
6

42SOH , т.к. сера находится в высшей степени 

окисления. 

Восстановитель 322 OSNa , т.к. 
2

S находится в низшей степени 

окисления. 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 
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Процесс восстановления 
06

6 SеS .  

Состав продукта определен экспериментально. В результате 

реакции выпадает осадок серы: 

Процесс окисления 
02

2 SеS . 

Напоминаем: как правило, элемент из отрицательной степени 

окисления переходит в нулевую степень. 

Таким образом, электронная схема записывается следующим 

образом: 

06

6 SеS
 

6 

1 

02

2 SеS
 3 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Продуктом окисления-восстановления является простое веще-

ство S
0
. 

Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион Na
+
связывается с 

ионами -2
4SO , и ион Н

+
 записывается в составе Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

Na2S2O3 + H2SO4 →  S + Na2SO4  + H2O 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем и восстановите-

лем из электронной схемы: 

3Na2S2O3 + 1H2SO4 →  S + Na2SO4  + H2O 

Для того чтобы поставить коэффициент перед продуктом 

окисления-восстановления S
0
, необходимо в электронной схеме 

сложить коэффициенты (3+1): 

3Na2S2O3 + 1H2SO4 →  4S + Na2SO4  + H2O 

Уравнять ионы Na
+
, которые входят в состав восстановителя. В 

левой части уравнения 6 ионов натрия, в правой – 2, поэтому в пра-

вую часть уравнения необходимо поставить коэффициент 3: 
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3Na2S2O3 + 1H2SO4 →  4S + 3Na2SO4  + H2O 

Сосчитать количество атомов водорода в левой и правой части 

уравнения (2) – они равны. 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения и записать окончательное уравнение реакции: 

3Na2S2O3 + H2SO4 →  4S + 3Na2SO4  + H2O 

 

Пример 2. CaOCl2 + KI + Н2SO4 → 

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

Роль среды выполняет кислота Н2SO4, которая в растворе со-

стоит из ионов H
+
 и 

-2
4SO . 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют Ca
+2

, K
+
, Н

+
, О

–2
, и, как 

правило, не изменяется заряд иона 
-2

4SO . 

Хлорная известь – это смешанная кальциевая соль соляной и хлор-

новатистой кислоты. Эта соль имеет следующую структурную формулу: 
             
     +1

-1Ca
O

Cl

Cl

 
Переменную степень окисления проявляют Cl

+1
 в составе 

CaOCl2 и 
1

I в составе KI. 

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Восстановитель KI, т.к. 
1

I находится в низшей степени окисления. 

Окислитель CaOCl2. 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
11

2 ClеCl .  
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Хлор, входящий в состав кислородсодержащих кислот или их 

солей, как правило, восстанавливается до низшей степени окисления 

хлора (Сl
–
). 

Процесс окисления 
0

222 IеI  . 

Напоминаем: как правило, элемент из отрицательной степени 

окисления переходит в нулевую степень. 

Таким образом, электронная схема записывается следующим 

образом: 

11

2 ClеCl
 

2 

1 

0

222 IеI
 1 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Хлор: 
1

Cl → водородное соединение HСl → CаCl2. 

Ионы водорода в HСl целесообразно заменить на те ионы, с ко-

торыми хлор был связан в исходном веществе, т.е. на ионы кальция. 

Продукт восстановления CаCl2. 

Йод: 

Неметалл со степенью окисления, равной 0, следовательно, продукт 

окисления – простое вещество I2. 

Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион -2
4SO связывается 

с ионами К
+
, и ион Н

+
 записывается в виде Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

CаОCl2+ KI + H2SO4 →  CаCl2+ I2 +  К2SO4  + H2O 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем и восстановите-

лем из электронной схемы: 

1CаОCl2+ 2KI + H2SO4 →  1CаCl2+ 1I2 +  К2SO4  + H2O 

Уравнять ионы К
+
, которые входят в состав восстановителя. В 

левой части уравнения 2 иона калия, в правой – тоже 2. 
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Сосчитать количество атомов водорода в левой и правой части 

уравнения (2) – они равны. 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения и записать окончательное уравнение реакции: 

CаОCl2+ 2KI + H2SO4 →  CаCl2+ I2 +  К2SO4  + H2O 

 

VI. Написание и уравнивание окислительно-восстановительной 

реакции, в которой участвуют два вещества – окислитель и вос-

становитель, без участия среды: NH3+  H2O2 → 

1. Определить вещество, которое выполняет функцию среды. 

В данной реакции нет вещества, выполняющего роль среды. 

2. Проставить степени окисления атомов элементов в ис-

ходных веществах. 

Постоянную степень окисления имеют H
+
. 

Переменную степень окисления проявляют азот и кислород. Обра-

щаем внимание, что в пероксидах степень окисления кислорода равна -1. 

11

22

13

3 OHNH  

3. Определить вещества, являющиеся окислителем и вос-

становителем, основываясь на роли атомов и ионов, которые 

могут изменить свою степень окисления. 

Восстановитель NH3, т.к. 
3

N находится в низшей степени окисления. 

Окислитель H2O2. 

Обращаем внимание, что пероксид водорода в различных про-

цессах может выполнять роль окислителя или восстановителя, это 

зависит от второго вещества, с которым он взаимодействует. Реак-

ция  с H2O2 в роли восстановителя приведена на с. 14. 

4. Записать процессы окисления и восстановления с учетом 

количества атомов, изменяющих степень окисления. 

Процесс восстановления 
21

222 OеO .  

Процесс окисления 
0

2

3

62 NеN  . 

Напоминаем: как правило, элемент из отрицательной степени 

окисления переходит в нулевую степень. 
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Таким образом, электронная схема записывается следующим образом: 

21

222 OеO
 

6 

3 

0

2

3

62 NеN
 1 

5. Составить формулы продуктов окислительно-восстано-

вительных реакций. 

Кислород: 
2

O → водородное соединение H2О → продукт восстановления H2О. 

Азот: 

Неметалл со степенью окисления, равной 0, следовательно,  продукт 

окисления – простое вещество N2. 

Продуктами реакции также являются вещества, состоящие из 

ионов, которые не изменили степень окисления (ион Н
+
 записывает-

ся в составе Н2О). 

Схема реакции имеет вид: 

NH3 +  H2O2 → N2+  H2O 

6. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию. 

Поставить коэффициенты перед окислителем и восстановите-

лем из электронной схемы: 

2NH3 +  3H2O2 → 1N2+  3H2O 

Уравнять ионы Н
+
. В левой части уравнения 12 ионов водоро-

да, в правой – 6, поэтому в продукты необходимо добавить 6 ионов 

водорода и записать их в виде 3H2O: 

2NH3 +  3H2O2 → 1N2+  3H2O +  3H2O 

Проверить количество атомов кислорода в обеих частях урав-

нения и записать окончательное уравнение реакции: 

2NH3 +  3H2O2 → N2+  6H2O 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

Задание 1 

I. Исходные вещества КMnO4 + NH3 + KOH→ 
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II. Исходные вещества К2Cr2O7 + H2 S + H2 SO4 → 

Составить окислительно-восстановительные реакции по при-

веденной ниже схеме: 

1) определить характер среды: а) кислая, б) щелочная, в) 

нейтральная; 

2) проставить степени окисления элементов и выбрать те эле-

менты, которые играют роль окислителя и восстановителя; 

3) составить электронные схемы, учитывая реакцию среды; 

4) написать простейшие соединения, которые могут образовать-

ся в результате реакции; 

5) составить формулы продуктов с учетом характера среды; 

6) записать окончательное уравнение реакции. 

Проверить правильность выполнения задания, сравнив с ответами.  

Ответы к заданию 1 

I.  

1) щелочная; 

2) тельвосстанови ,окислитель;,,,,
3721371

NMnOHNMnK ; 

3) 

67

1 MnеMn  
6 

6 

0

2

3

62 NеN  1 

4) 
0

23, NОMn ; 

5) MnO3 + H2O → Н2MnO4 

    Н2MnO4 + KOH  → K2MnO4 + H2O 

веществопростоеN
0

2 ; 

6) 6КMnO4 + 2NH3 +6 KOH= 6K2MnO4 + N2 + 6H2O 

 

II.  

1) кислая; 

2) тельвосстанови ,окислитель;,,,,,
26162261

SCrHSSOСrK ; 

       

3) 
36

262 CrеCr  6 1 



 36 

02

2 SеS  3 

4) 
0

32 , SОCr ; 

5) Сr2O3 +3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3H2O 

веществопростое
0

S ; 

6) К2Cr2O7 + 3H2 S + 4H2 SO4= Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O 

 

Задание 2. Для приведенных ниже окислительно-восстанови-

тельных реакций: а) определить окислитель и восстановитель; б) за-

писать схемы процессов окисления и восстановления; в) уравнять 

реакцию; г) определить тип реакции. 

К2MnO4 + H2O  →  КMnO4 + MnO2 + KOH 

Cu(NO3)2  →  CuO + NO2+ O2 

PbS + H2O2  → PbSO4 +  H2O 

К2Cr2O7 + NH3 + H2SO4  →  Cr2(SO4)3 + N2 + К2SO4 +  H2O 

 


