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Окислительно-восстановительные реакции 
 
Основные понятия и определения.  
Окислительно- восстановительные реакции - это реакции, 

сопровождающиеся изменением степени окисления хотя бы одного 
элемента. Заметим, что изменение степени окисления этого 
элемента неизбежно сопровождается изменением степени 
окисления другого элемента.  

Повышение степени окисления элемента означает, что этот 
элемент окисляется. Процесс окисления сопровождается отдачей 
электронов. Элемент, который окисляется, называется 
восстановителем.  

Понижение степени окисления элемента означает, что этот 
элемент восстанавливается. Процесс восстановления 
сопровождается принятием электронов. Элемент, который 
восстанавливается, называется окислителем. 

Любая окислительно-восстановительная (англ. red-ox reaction) 
реакция может быть представлена совокупностью процессов 
окисления (англ. oxydation) и восстановления (англ. reducing).  

 
Полуреакция - это уравнение, отражающее взаимный переход 

двух различных форм химического элемента. Та форма 
химического элемента, в которой представлена более высокая 
степень окисления этого элемента, называется окисленной (англ. 
oxydized). Та форма, в которой находится элемент в более низком 
состоянии окисления, называется восстановленной (англ. reduced). 
Окисленная форма, принимая электроны, переходит в 
восстановленную форму.  

В общем случае полуреакция записывается в виде  
 

Ox + ze− → Red. 
 

и содержит в явном виде число z отдаваемых и принимаемых 
электронов. Это число z является также эквивалентным числом 
(множителем, фактором) как окисленной, так и восстановленной 
формы. Эквивалентное число привлекается при решении задач с 
применением закона эквивалентов.  

В левой и правой частях полуреакции должны быть равными 
суммарные числа атомов всех элементов и общий заряд всех 
частиц, включая электроны.  
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Пример 1. Полуреакция, отражающая восстановление ионов 

железа (III) в кислой среде, имеет вид: 
 

Fe3+ + e− → Fe2+. 
 

Окисленная форма представляет собой Fe3+. На это указывают 
два признака. Во-первых, химический элемент железо в этой форме 
обладает более высокой степенью окисления (+3). Во-вторых, 
именно к этой форме в уравнении полуреакции добавляются 
электроны, что соответствует уравнению полуреакции в общем 
виде.  

В преобразованном (обращенном) виде, отражающем 
противоположный процесс (окисление ионов железа Fe2+), 
полуреакция записывается в виде 

 

Fe2+ − e− → Fe3+. 
 

Теперь в левой части оказывается восстановленная форма 
(Fe2+), а в правой – окисленная (Fe3+). Заметим, что природа этих 
форм осталась той же независимо от формы записи полуреакции. В 
любом случае окисленная форма принимает электроны, а 
восстановленная – отдает их.   

 
Пример 2. Восстановление перманганат-ионов в кислой среде 

отражается полуреакцией  
 

MnO4
− + 8H+ + 5e− → Mn2+ + 4H2O. 

 

Здесь окисленной формой является совокупность частиц 
MnO4

− + 8H+, содержащая наряду с другими атомами, не 
изменяющими степень окисления, атомы марганца в состоянии 
окисления +7. Эта форма принимает электроны и превращается в 
восстановленную форму Mn2+ + 4H2O (вместе), в которой атомы 
марганца находятся в более низкой степени окисления +2. В таком 
понимании окисленная и восстановленная формы отвечают 
полуреакции в общем случае.  

При необходимости всегда можно уточнить, что совокупность 
частиц MnO4

− + 8H+ представляет собой окисленную форму 
химического элемента марганца, что восстановлению подвергаются 
не перманганат-ионы как таковые, а перманганат-ионы совместно с 
ионами водорода в этой совокупности.  
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Классификация окислительно – восстановительных 

реакций. Различают четыре класса окислительно-
восстановительных реакций.  

 
1. Межмолекулярное окисление-восстановление. Процесс, в 

котором атомы окислителя и восстановителя находятся в составе 
разных веществ.  

 

S + O2 → SO2. 
S0 – 4e− → S+4, 

O2
0 + 4e− → 2O−2. 

 

2. Внутримолекулярное окисление-восстановление. 
Окислительно-восстановительное превращение происходит между 
двумя различными атомами, находящимися в составе одной 
частицы. 

 

2KClO3 → 2KCl + 3O2. 
Cl+5 + 6e− → Cl−1, 
2O−2 − 4e− → O2

0. 
 

3. Диспропорционирование – это окислительно- 
восстановительный процесс, в котором частицы, содержащие 
некоторый химический элемент в промежуточной степени 
окисления, превращаются в частицы с более высокой и более 
низкой степенью окисления этого элемента. 

 

Cl2 + 2KOH → KCl + KClO + H2O. 
Cl0 + e− → Cl−1, 
Cl0 − e− → Cl+1. 

 

4. Конпропорционирование – это окислительно- 
восстановительный процесс, в котором из частиц, содержащих 
один и тот же элемент в различных степенях окисления, образуется 
соединение элемента с промежуточной по сравнению с исходными 
степенью окисления.  

 

SO2 + 2H2S → 3S + 2H2O.  
S+4 + 4e− → S0, 
S−2 – 2e− → S0. 
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Связь окислительных и восстановительных свойств 
веществ со степенью окисления входящих в их состав 
химических элементов.  

Если в состав соединения входит химический элемент в 
высшей степени окисления, то это соединение не может окисляться 
дальше, т.е. проявлять восстановительных свойств за счет этого 
элемента. Напротив, понижение степени окисления является 
закономерным и характерным направлением превращения этого 
элемента, а значит, он способен проявлять окислительные свойства. 
Эти свойства проявляются как в межмолекулярных процессах (в 
присутствии веществ-восстановителей), так и во 
внутримолекулярных реакциях.  

 

KNO3 + Pb → KNO2 + PbO, 
2KNO3 → 2KNO2 + O2. 

 

Заметим, что процессы диспропорционирования невозможны 
для элемента в высшей степени окисления, поскольку этот элемент 
не сможет повысить степень окисления.   

 

Если в составе соединения находится элемент в низшем 
состоянии окисления, то более глубокое его восстановление 
невозможно, и он не может быть восстановителем. Но повышение 
степени окисления элемента оказывается возможным и 
характерным направлением превращения этого элемента, а значит, 
он способен проявлять восстановительные свойства. Эти свойства 
проявляются как в межмолекулярных процессах (в присутствии 
веществ-окислителей), так и во внутримолекулярных реакциях.  

 

H2S + I2 → S + 2HI, 
H2S → H2 + S. 

 

Невозможность понижения степени окисления означает, что 
для этого элемента процессы диспропорционирования 
неосуществимы.  

 

Если в составе соединения элемент находится в 
промежуточной степени окисления, то это соединение может 
проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства в 
зависимости от природы второго участника реакции. Такое 
поведение вещества называется окислительно-восстановительной 
двойственностью.  
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2CrCl3 + Zn → 2CrCl2 + ZnCl2, 
2CrCl3 + 10NaOH + 3NaNO3 → 2Na2CrO4 + 3NaNO2 + 6NaCl + 5H2O. 

 
Окислительно-восстановительная двойственность допускает 

преобладание для данного вещества окислительных свойств над 
восстановительными или наоборот.   

Для элементов в промежуточной степени окисления 
возможны процессы диспропорционирования, поскольку 
промежуточный характер степени окисления предполагает 
возможность как ее повышения, так и ее понижения.  

 

3Cl2 + 6KOH → KClO3 + 5KCl + 3H2O, 
3K2MnO4 + 2H2O → 2KMnO4 + MnO2 + 4KOH. 

 
Если в состав соединения входит несколько химических 

элементов, то нужно рассматривать возможность окислительно-
восстановительного превращения каждого из них по отдельности и 
далее – в совокупности. Например, йодоводород HI является 
восстановителем за счет атома йода I−1 и окислителем за счет атома 
водорода H+1.  

 

4HI + O2 → I2 + 2H2O, 
2HI + Zn → ZnI2 + H2. 

 
Это – две независимые друг от друга группы окислительно-

восстановительных свойств йодоводорода.  
Рассматривая молекулу йодоводорода как совокупность 

атомов, можно отметить, что это вещество способно претерпевать 
также внутримолекулярное окислительно-восстановительное 
превращение, например, термическое разложение на простые 
вещества.  

 

2HI → H2 + I2. 
 
 
Важнейшие окислители и продукты их превращения. 

Рассмотрим свойства важнейших веществ, часто используемых в 
качестве окислителей. Превращение окислителей в ходе изложения 
будет передаваться посредством полуреакций, которые 
потребуются в дальнейшем для расстановки коэффициентов и при 
изложении вопросов электрохимии. Заметим, что все полуреакции, 
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характеризующие окислители, содержат окисленную форму 
элемента в левой части. В ту же часть полуреакции добавляются и 
электроны. 

 
1. Ионы водорода и вода. Окислительным действием обладают 

растворы всех кислот по Аррениусу за счет образования в растворе 
в результате диссоциации катионов водорода (более строго – ионов 
гидроксония). Продуктом их восстановления является простое 
вещество водород.  

 

2H+ + 2e− → H2 или 
2H3O+ + 2e− → H2 + 2H2O. 

 

Замечание. В неорганической химии встречается понятие о 
кислотах-неокислителях. К ним относят галогеноводородные 
кислоты, водные растворы сероводорода, селеноводорода, 
теллуроводорода, органические карбоновые кислоты. С точки 
зрения основного положения этого раздела все эти соединения 
следует относить к окислителям, поскольку их присутствие в 
растворе обусловливает появление в нем ионов водорода, 
обладающих окислительным действием, например, по отношению к 
активным металлам. Это рассуждение выявляет неточность 
термина «кислота-неокислитель». Строго говоря, отсутствие 
окислительных свойств проявляют не сами кислоты, а их анионы.  

Термин приобрел распространение в совокупности с его 
антиподом – «кислота-окислитель». К кислотам-окислителям 
относятся серная, азотная, хлорноватистая, хлористая, хлорноватая, 
хромовая, марганцевая кислоты. Кислоты-окислители проявляют 
окислительное действие не столько за счет диссоциации с 
отщеплением иона водорода, но главным образом благодаря 
окислительным свойствам самого аниона кислоты, которое, кстати, 
в кислой среде усиливается. Превращения кислот-окислителей 
заслуживают отдельного рассмотрения (см. далее).  

 
Вода является менее сильным окислителем, чем ионы 

водорода. Она также восстанавливается до простого вещества 
водорода. В кислой среде восстановление воды отражается 
приведенной выше полуреакцией, в нейтральной или щелочной 
среде процесс записывают в виде  

 

2H2O + 2e− → H2 + 2OH−. 
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Процесс восстановления ионов водорода или воды 
оказывается единственно возможным, если в водном растворе 
другие окислители отсутствуют. Например, при помещении 
активного металла в воду происходит выделение водорода и 
образование гидроксида этого металла.   

 
2. Простые вещества неметаллы. Они восстанавливаются до 

соединений этих неметаллов в отрицательной степени окисления. 
Например, галогены независимо от реакции среды превращаются в 
галогенид-ионы. Сера в щелочной среде образует сульфид-ион, а в 
кислой – сероводород.  

 

F2 + 2e− → 2F−, 
Cl2 + 2e− → 2Cl−, 
Br2 + 2e− → 2Br−, 

I2 + 2e− → 2I−, 
S + 2e− → S2−, 

S + 2H+ + 2e− → H2S. 
 

3. Пероксид водорода (H2O2) и анионы пероксокислот. При 
восстановлении они превращаются в воду и анионы оксокислот.  

 

H2O2 + 2H+ + 2e− → 2H2O, 
S2O8

2− + 2e- → 2SO4
2−. 

 
4. Озон O3 восстанавливается сильными восстановителями до 

воды в кислой среде. В этом процессе восстановятся все три атома 
кислорода.  

Менее сильные восстановители превращают озон в кислород 
O2 и воду H2O, причем число молекул кислорода и озона в этой 
полуреакции одинаково.  

 

O3 + 6H+ + 6e− → 3H2O, 
O3 + 2H+ + 2e− → H2O + O2. 

 
5. Оксиды и гидроксиды металлов в высокой степени 

окисления. Продуктами восстановления являются ионы этих 
элементов в меньшей положительной степени окисления, реже – 
простые вещества.  
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PbO2 + 4H+ + 2e− → Pb2+ + 2H2O, 
MnO2 + 4H+ + 2e− → Mn2+ + 2H2O, 
NiOOH + 3H+ + e− → Ni2+ + 2H2O, 
Ag2O + 2H+ + 2e− → 2Ag + H2O. 

 
6. Кислородсодержащие кислоты и их соли. Природа 

продуктов восстановления определяется силой восстановителя и 
характером среды (кислая, нейтральная, щелочная).  

 

6а. Перманганат-ион MnO4
− восстанавливается до ионов 

марганца Mn2+ в кислой среде, до гидрата диоксида марганца 
MnO(OH)2 в нейтральной или слабощелочной средах, до манганат-
иона MnO4

2− в сильнощелочной среде. Отметим, что вместо гидрата 
диоксида марганца MnO(OH)2 в уравнениях реакций для простоты 
часто приводят безводное вещество MnO2.  

 

MnO4
− + 8H+ + 5e− → Mn2+ + 4H2O, 

MnO4
− + 4H+ + 3e− → MnO(OH)2 + H2O или 

MnO4
− + 4H+ + 3e− → MnO2 + 2H2O, 
MnO4

− + e− → MnO4
2−. 

 
6б. Хромат и дихромат-ионы восстанавливаются до ионов 

хрома Cr3+ в кислой среде, до гидроксида хрома Cr(OH)3 в 
нейтральной и слабощелочной средах, до гексагидроксохромат-
ионов [Cr(OH)6]3− в щелочной среде.  

 

Cr2O7
2− + 14H+ + 6e− → 2Cr3+ + 7H2O,  

CrO4
2− + 5H+ + 3e− → Cr(OH)3 + H2O или 

CrO4
2− + 4H2O + 3e− → Cr(OH)3 + 5OH−,  

CrO4
2− + 4H2O + 3e− → [Cr(OH)6]3− + 3OH−.  

 
6в. Кислородсодержащие кислоты галогенов и их анионы 

восстанавливаются до простых веществ галогенов в кислой среде 
при избытке окислителя и до галогенид-ионов в избытке сильного 
восстановителя. В щелочной среде эти частицы восстанавливаются 
до галогенид-иона независимо от силы восстановителя. В примерах 
полуреакций приведем только реакции кислородсодержащих 
кислот хлора и их солей, процессы для аналогичных производных 
брома и йода отражаются этими же полуреакциями после замены 
символа хлора на символ брома или йода.  
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2HClO + 2H+ + 2e− → Cl2 + 2H2O, 
HClO + H+ + 2e− → Cl− + H2O, 

ClO− + H2O + 2e− → Cl− + 2OH−, 
 

2HClO2 + 6H+ + 6e− → Cl2 + 4H2O, 
HClO2 + 3H+ + 4e− → Cl− + 2H2O, 
ClO2

− + 2H2O + 4e− → Cl− + 4OH−, 
 

2HClO3 + 10H+ + 10e− → Cl2 + 6H2O, 
HClO3 + 5H+ + 6e− → Cl− + 3H2O, 
ClO3

− + 3H2O + 6e− → Cl− + 6OH−. 
 

6г. Серная кислота. Окислительным действием обладает сама 
серная кислота, но не ее анионы. Разбавленная серная кислота 
является окислителем за счет ионов H+, этот процесс был 
охарактеризован выше. Концентрированная серная кислота 
восстанавливается по крайней мере до диоксида серы.  

 

SO4
2− + 4H+ + 2e− → SO2 + 2H2O. 

 

В присутствии сильных восстановителей образуются 
сероводород.  

 

SO4
2− + 10H+ + 8e− → H2S + 4H2O. 

 

В результате вторичных процессов, а именно, окисления 
сероводорода диоксидом серы или избытком концентрированной 
серной кислоты, в реакционной смеси появляется простое вещество 
сера. Этот процесс в общем виде отражается полуреакцией 

 

SO4
2− + 8H+ + 6e− → S + 4H2O. 

 
6д. Азотная кислота. Ее окислительные свойства практически 

всегда связаны с окислительными свойствами аниона. Природа 
продуктов восстановления нитрат-иона определяется 
концентрацией кислоты и силой восстановителя.  

Слабые восстановители превращают концентрированную 
азотную кислоту в диоксид азота NO2. С сильными 
восстановителями реакция протекает весьма энергично, причем 
образуется смесь продуктов восстановления (NO2, NO, N2, N2O, 
NH4NO3). При действии активных металлов в этой смеси 
преобладает оксонитрид азота N2O.  
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NO3
− + 2H+ + e− → NO2 + H2O, 

2NO3
− + 10H+ + 8e− → N2O + 5H2O. 

 
Разбавленная азотная кислота превращается слабыми 

восстановителями в монооксид азота NO, сильными – в ион 
аммония NH4

+. 
 

NO3
− + 4H+ + 3e− → NO + 2H2O, 

NO3
− + 10H+ + 8e− → NH4

+ + 3H2O. 
 
Концентрированная азотная кислота в смеси с соляной 

(«царская водка») или плавиковой кислотами восстанавливается до 
монооксида азота NO независимо от силы восстановителя. 
Галогенид-ионы обычно образуют с продуктом окисления соль или 
галогенидный комплекс.  

 

NO3
− + 4H+ + 3e− → NO + 2H2O. 

 
6е. Азотистая кислота восстанавливается в кислой среде до 

монооксида азота NO. 
 

HNO2 + H+ + e− → NO + H2O. 
 
6ж. Висмутат-ион BiO3

− в кислых средах восстанавливается до 
солей висмута (III). 

 

BiO3
− + 6H+ + 2e− → Bi3+ + 3H2O. 

 
6з. Феррат-ион FeO4

2− восстанавливается в кислых средах до 
солей железа (III). 

 

FeO4
2− + 8H+ + 3e− → Fe3+ + 4H2O. 

 
7. Ионы металлов, стоящих в правой части ряда напряжений 

(золота, платины, ртути, серебра). Они восстанавливаются до 
простого вещества. 

 

Au+ + e− →Au0, 
Au3+ + 3e− →Au0, 
Pt2+ + 2e− →Pt0, 

Hg2+ + 2e− →Hg0, 
Ag+ + e− →Ag0. 
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8. Ионы металлов в высоких положительных степенях 

окисления. Они восстанавливаются в растворе до ионов в более 
низком положительном состоянии окисления. 

 

Fe3+ + e− → Fe2+, 
Cu2+ + e− → Cu+, 

Sn4+ + 2e− → Sn2+, 
Ce4+ + e− → Ce3+, 
Co3+ + e− → Co2+. 

 
Важнейшие восстановители и продукты их превращения. 

Рассмотрим теперь восстановители – вещества, отдающие 
электроны. Эти процессы противоположны описанным выше. В 
левой части полуреакции окисления будет находиться 
восстановленная форма элемента, и из нее будут вычитаться 
электроны.  

 

1. Простые вещества – металлы. Наиболее сильными 
восстановительными свойствами обладают те из них, которые 
находятся в левой части ряда напряжения. В кислых средах они 
окисляются до соответствующих катионов.  

 

Al − 3e− → Al3+, 
Zn − 2e− → Zn2+, 
Fe − 2e− → Fe2+. 

 

В нейтральной или щелочной средах образуются гидроксиды 
металлов. Амфотерные металлы в щелочной среде превращаются в 
растворимые в воде гидроксильные комплексы.   

 

Fe + 3OH− − 3e− → Fe(OH)3, 
Al + 4OH− + 2H2O − 3e− → [Al(OH)4(H2O)2]−. 

 
2. Простые вещества – неметаллы. Восстановительные 

свойства характерны для неметаллов, обладающих невысокой 
электроотрицательностью. С ростом электроотрицательности 
восстановительные свойства ослабевают. Продуктом окисления 
неметалла в кислой среде являются кислородсодержащие кислоты 
(если кислота слабая) или их анионы (если кислота сильная). В 
щелочной среде неметаллы превращаются в анионы 
кислородсодержащих кислот, т.е. получаются соли этих кислот.  
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P + 4H2O − 5e− → PO4

3− + 8H+ или 
P + 4H2O − 5e− → H3PO4 + 5H+, 
S + 4H2O − 6e− → SO4

2− + 8H+, 
I2 + 6H2O − 10e− → 2IO3

− + 12H+ или  
I2 + 6H2O − 10e− → 2HIO3 + 10H+,  
Si + 6OH− − 4e− → SiO3

2− + 3H2O. 
 
3. Гидрид-ион H− является очень сильным восстановителем и 

окисляется до простого вещества H2.  
 

2H− − 2e− → H2. 
 
4. Бескислородные кислоты и их анионы. Они окисляются по 

крайней мере до простых веществ.  
 

2Cl− − 2e− → Cl2, 
2Br− − 2e− → Br2, 

2I− − 2e− → I2, 
S2− − 2e− → S или 

H2S − 2e− → S + 2H+. 
 
При действии сильных окислителей образующееся простое 

вещество продолжает окисляться до анионов кислородсодержащих 
кислот или их анионов (см. выше). Более глубокому окислению 
способствует также щелочная среда.  

 
5. Катионы металлов в низшей степени окисления. В кислой 

среде они переходят в катионы или оксокатионы металлов в более 
высоком состоянии окисления. 

 
Fe2+ − e− → Fe3+, 
Cu+ − e− → Cu2+, 

Sn2+ − 2e− → Sn4+, 
Cr2+ − e− → Cr3+, 

Ti3+ + H2O − e− → TiO2+ + 2H+. 
 
В щелочной среде атомы таких металлов окисляются до 

гидроксидов элементов или до анионов кислородсодержащих 
кислот, образованных этими элементами. 



 

©  1991 – 2012    А.А.Сибиркин 

15 
 

Ti(OH)3 + OH− − e− → TiO(OH)2 + H2O, 
Cr(OH)3 + 5OH− − 3e− → CrO4

2− + 4H2O. 
 
6. Кислородсодержащие кислоты и их анионы, содержащие 

неметаллы в промежуточной степени окисления. Они окисляются в 
кислой среде до кислородсодержащих кислот (если кислота слабая) 
или их анионов (если кислота сильная), которые содержат 
рассматриваемый элемент в высшем состоянии окисления. 

Продуктом окисления неметалла в кислой среде являются 
кислородсодержащие кислоты (если кислота слабая) или их анионы 
(если кислота сильная). В щелочной среде неметаллы 
превращаются в анионы кислородсодержащих кислот независимо 
от силы кислоты, т.е. получаются соли этих кислот. 

 

SO3
2− + H2O − 2e− → SO4

2− + 2H+, 
NO2

− + H2O − 2e− → NO3
− + 2H+ или 

HNO2 + H2O − 2e− → NO3
− + 3H+, 

NO2
− + 2OH− − 2e− → NO3

− + H2O, 
H3PO3 + H2O − 2e− → PO4

3− + 5H+. 
 
7. Оксиды элементов-неметаллов в промежуточной степени 

окисления превращаются в кислородсодержащие кислоты, их 
ангидриды или их анионы, в которых этот элемент находится в 
высшей степени окисления.  

 

NO2 + H2O − e− → NO3
− + 2H+, 

CO + H2O − 2e− → CO2 + 2H+. 
 
8. Вода. Вода не обладает заметными восстановительными 

свойствами. Окисление воды протекает в присутствии сильных 
окислителей, если в системе нет других восстановителей, кроме 
воды. Вода окисляется до кислорода. В кислой среде 
восстановленная форма полуреакции представлена водой, в 
щелочной среде – гидроксид-ионами.  

 

2H2O − 4e− → O2 + 4H+, 
4OH− − 4e− → O2 + 2H2O. 
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Влияние среды на характер превращения окислителей и 
восстановителей. При характеристике свойств важнейших 
окислителей и восстановителей постоянно подчеркивалось, к какой 
среде (кислой, нейтральной или щелочной) относится 
рассматриваемое превращение. Сформулируем несколько 
замечаний по этому вопросу.  

 
1. Реакция среды определяет глубину окислительно-

восстановительного превращения. Эта глубина определяется 
числом электронов, принимаемых одной частицей окислителя и 
отдаваемых одной частицей восстановителя. Напомним, что это 
число электронов равно также эквивалентному множителю z 
окислителя и восстановителя. Значение z в большинстве случаев 
можно получить и как разность степеней окисления заданного 
элемента в исходном веществе и продукте реакции.  

Наиболее яркой иллюстрацией зависимости глубины 
окислительно-восстановительного превращения от реакции среды 
является восстановление перманганат-иона, содержащего марганец 
в состоянии окисления Mn+7. В кислой среде продуктом 
восстановления являются соли марганца Mn+2, в нейтральной – 
производное Mn+4, в щелочной – манганат-ион, содержащий Mn+6. 

 
MnO4

− + 8H+ + 5e− → Mn2+ + 4H2O, 
MnO4

− + 4H+ + 3e− → MnO(OH)2 + H2O или 
MnO4

− + 4H+ + 3e− → MnO2 + 2H2O, а также  
MnO4

− + 2H2O + 3e− → MnO2 + 4OH−, 
MnO4

− + e− → MnO4
2−. 

 
2. Реакция среды определяет химическую форму продукта 

превращения. Под химической формой элемента понимают то 
конкретное вещество (молекулу, ион, формульную единицу), 
которым представлен этот элемент. Например, хром Cr+3 в кислых 
водных растворах представлен аквакатионами [Cr(H2O)6]3+, 
которые упрощенно записывают в виде Cr3+, в нейтральной среде 
существует осадок Cr(OH)3, в щелочной среде образуется 
гидроксильный комплекс [Cr(OH)6]3−. Обратите внимание, что во 
всех этих частицах степень окисления хрома одинакова.  

Характеризуя окислительные свойства хроматов CrO4
2− 

положением о том, что эти ионы превращаются в соединения хрома 
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Cr+3 независимо от реакции среды, следует представить три 
различные полуреакции – отдельно для кислой, нейтральной и 
щелочной среды.  

 
CrO4

2− + 8H+ + 3e− → Cr3+ + 4H2O,  
CrO4

2− + 5H+ + 3e− → Cr(OH)3 + H2O или 
CrO4

2− + 4H2O + 3e− → Cr(OH)3 + 5OH−,  
CrO4

2− + 4H2O + 3e− → [Cr(OH)6]3− + 3OH−.  
 
Заметим, что глубина восстановления хромат-иона не зависит 

от реакции среды, в отличие от рассмотренного выше перманганат-
иона. Что касается природы гидратных форм продуктов 
восстановления последнего, то они также согласуются с реакцией 
среды. Так, в кислой среде продуктом восстановления 
перманганата указан именно ион Mn2+, а не гидроксид Mn(OH)2, 
также содержащий Mn+2. Гидроксид марганца (II) не совместим с 
кислотами, он реагирует с ними с образованием солей Mn2+, а 
значит, именно эти соли смогут представлять Mn+2 в качестве 
продукта восстановления перманганат-иона в кислой среде.  

Рассуждая подобным образом, приходим к заключению, что в 
щелочной среде атомы Mn+6 должны быть представлены формой 
MnO4

2−, а не H2MnO4, поскольку эта кислота в щелочной среде 
обязательно должна перейти в соль.  

 
3. Если в полуреакции представлены ионы водорода H+, то 

они всегда входят в состав окисленной формы. Это означает, что 
сила окислителей, превращающихся с участием ионов водорода, 
при прочих равных условиях повышается с увеличением 
кислотности среды.  

 
4. Если в полуреакции представлены гидроксид-ионы OH−, то 

они всегда входят в состав восстановленной формы. Это означает, 
что сила восстановителей, превращающихся с участием гидроксид-
ионов, при прочих равных условиях повышается с увеличением 
основности (щелочности) среды. 
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Взаимное преобразование уравнений полуреакций для 
кислой и щелочной среды. В тех случаях, если химическая 
(гидратная) форма элемента сохраняется при переходе из кислой 
среды в щелочную или обратно, то уравнение полуреакции, 
записанное для кислой среды, можно превратить в уравнение 
полуреакции, записанное для щелочной среды, и наоборот.  

Для этого в уравнение полуреакции, отвечающей кислой 
среде, в левую и правую часть нужно добавить гидроксид-ионы, 
число которых равно числу ионов водорода в окисленной форме. 
Это позволит связать их в молекулы воды. После приведения 
подобных членов получается уравнение полуреакции в щелочной 
среде.  

 

SO3
2− + H2O − 2e− → SO4

2− + 2H+, 
SO3

2− + H2O + 2OH− − 2e− → SO4
2− + 2H+ + 2OH−, 

SO3
2− + H2O + 2OH− − 2e− → SO4

2− + 2H2O, 
SO3

2− + 2OH− − 2e− → SO4
2− + H2O. 

 

В уравнение полуреакции, отвечающей щелочной среде, в 
левую и правую часть нужно добавить ионы водорода, число 
которых равно числу гидроксид-ионов в восстановленной форме. 
После формирования молекул воды и приведения подобных членов 
получится уравнение полуреакции для кислой среды.  

 

4OH− − 4e− → O2 + 2H2O, 
4OH− + 4H+ − 4e− → O2 + 2H2O + 4H+, 

4H2O − 4e− → O2 + 2H2O + 4H+, 
2H2O − 4e− → O2 + 4H+. 

 

Если химическая (гидратная) форма элемента изменяется, то 
это изменение нужно учесть в полученном уравнении.  

 

Fe + 3OH− − 3e− → Fe(OH)3, 
Fe + 3OH− + 3H+ − 3e− → Fe(OH)3 + 3H+, 

Fe + 3H2O − 3e− → Fe(OH)3 + 3H+, 
Fe + 3H2O − 3e− → Fe(OH)3 + 3H+, 

Fe + 3H2O − 3e− → Fe3+ + 3H2O, 
Fe − 3e− → Fe3+. 

 

Заметим, что как исходное, так и конечное уравнение 
отражает по существу один и тот же процесс, а именно окисление 
простого вещества железа до состояния окисления Fe+3.  
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Окислительно-восстановительная двойственность. Это 

явление свойственно соединениям элементов в промежуточном 
состоянии окисления. В зависимости от природы второго участника 
реакции рассматриваемое вещество выступает в роли окислителя 
или в роли восстановителя. Это обстоятельство заметно обогащает 
реакционную способность веществ, объясняет многообразие 
химических свойств и тем самым требует подробного изложения 
фактического материала, его анализа и, как показывает практика, 
выучивания. Проиллюстрируем это явление несколькими 
примерами.  

 
1. При окислении пероксида водорода H2O2 образуется 

кислород O2, при восстановлении получается вода.  
 

2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 → 5O2 + K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O, 
PbS + 4H2O2 → PbSO4 + 4H2O. 

 
2. При окислении нитрит-иона NO2

− образуется нитрат-ион 
NO3

−, при восстановлении – монооксид азота NO (в кислой среде) 
или аммиак NH3 (в щелочной среде сильными восстановителями).  

 

K2Cr2O7 + 3KNO2 + 4H2SO4 → 3KNO3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 4H2O, 
2KNO2 + 2KI + 2H2SO4 → 2NO + I2 + 2K2SO4 + 2H2O, 
KNO2 + 3Zn + 5KOH + 5H2O → NH3 + 3K2[Zn(OH)4]. 

 
3. Простое вещество йод I2 восстанавливается до иодид-

иона I− независимо от реакции среды и окисляется до йодноватой 
кислоты HIO3 (в кислой среде). 

 

I2 + H2S → 2HI + S, 
I2 + 10HNO3 → 2HIO3 + 10NO2 + 4H2O. 

 
4. Диоксид марганца MnO2 окисляется в щелочной среде до 

манганат-иона MnO4
2−, а в кислой – до перманганат-иона MnO4

−. 
Это соединение восстанавливается в кислой среде до ионов 
марганца Mn2+.  

 

MnO2 + Cl2 + 4KOH → K2MnO4 + 2KCl + 2H2O, 
2MnO2 + 3K2S2O8 + 4H2O → 2HMnO4 + 3H2SO4 + 3K2SO4, 

MnO2 + 4HCl → MnCl2 + Cl2 + 2H2O. 
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5. Ионы железа Fe3+ способны окисляться до феррат-ионов 

FeO4
2− (в щелочной среде) и восстанавливаться до ионов железа 

Fe2+ (в кислой среде).  
 

2FeCl3 + 3Cl2 + 16KOH → 2K2FeO4 + 12KCl + 8H2O, 
2FeCl3 + Zn → 2FeCl2 + ZnCl2. 

 
6. Гидразин N2H4 и гидроксиламин NH2OH окисляются до 

простого вещества азота N2 и восстанавливаются до NH3 (в 
щелочной среде) или солей аммония NH4

+ (в кислой среде).  
 

N2H4 + 2K2S2O8 + 4KOH → N2 + 4K2SO4 + 4H2O, 
2NH2OH + Cl2 → N2 + 2HCl + 2H2O,  

N2H4 + Zn + 2NaOH + 2H2O → 2NH3 + Na2[Zn(OH)4], 
NH2OH + 3HI → NH4I + I2 + H2O.  

 
7. Простые вещества неметаллы окисляются до 

кислородсодержащих кислот или их анионов и восстанавливаются 
до бескислородных кислот и их анионов. Более подробная 
характеристика окислительных и восстановительных свойств 
неметаллов приведена выше.  

 
 
Методы расстановки коэффициентов в уравнениях 

окислительно-восстановительных реакций.  Традиционная 
задача, возникающая в ходе изучения неорганической химии, 
состоит в написании химических уравнений.  

На первом этапе составления химического уравнения 
необходимо определить, какие продукты образуются. Для решения 
этого вопроса необходимо знать продукты превращения 
важнейших веществ, выступающих в роли окислителя и в роли 
восстановителя. Наиболее часто встречающиеся вещества были 
охарактеризованы выше. По мере освоения фактического 
материала неорганической химии число изученных веществ будет 
постоянно увеличиваться.   

На втором этапе составления химического уравнения 
расставляют стехиометрические коэффициенты. Применительно к 
окислительно-восстановительным реакциям в химии используют 
четыре метода. 
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Метод подбора. Этот метод не предполагает использование 

какого-либо алгоритма для расстановки коэффициентов. Расставляя 
и при необходимости изменяя прежде расставленные 
коэффициенты, добиваются равенства общего числа атомов 
каждого элемента в левой и правой частях химического уравнения.  

 
Пример. Подберите коэффициенты в химическом уравнении 
 

C + H2SO4 → CO2 + SO2 + H2O. 
 

Заметим, что атомы углерода и серы находятся в разных 
веществах в левой и правой частях этого уравнения. Это позволяет 
при произвольном выборе коэффициентов при углероде и серной 
кислоте получить коэффициенты при диоксиде углерода и 
диоксиде серы.  

С другой стороны, коэффициент при серной кислоте 
определит коэффициент при молекуле воды, так как только эти 
вещества содержат атомы водорода. Получается, что 
коэффициенты при серной кислоте, диоксиде серы и воде равны.  

Остается догадаться, что при переходе одной молекулы 
серной кислоты в одну молекулу диоксида серы и одну молекулу 
воды остается один атом кислорода. Этот атом кислорода должен 
перейти к углероду, образовав молекулу CO2. Для образования 
такой молекулы нужны два атома кислорода. Поэтому на каждый 
атом углерода в левой части равенства нужно использовать две 
молекулы серной кислоты. Таким образом, выставляет 
коэффициенты 1 перед углеродом, 2 – при серной кислоте, 1 – при 
CO2, 2 – при диоксиде серы, 2 – при молекуле воды. Уравнение 
реакции имеет вид: 

 

C + 2H2SO4 → CO2 + 2SO2 + 2H2O. 
 
Замечание 1. Обращает на себя внимание обилие разнородных 

логических посылок в рассуждениях. Постоянная необходимость 
формулировать версию, прорабатывать ее, готовность отклонить 
несостоятельное или противоречивое допущение и искать новое 
исходное положение означает, что подбор стехиометрических 
коэффициентов является творческим процессом. Это творчество 
выражается характерными словами «заметим», «предположим», 
«допустим», «догадаемся» и им подобными. Для другого уравнения 
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реакции ранее известные приемы могут оказаться неприменимыми 
или недостаточными, что заставит решающего вновь проявлять 
изобретательность. Вот почему метод подбора, отличающийся 
отсутствием алгоритма рассуждения, не гарантирует 
положительный результат. Отсутствие типовых приемов 
рассуждения при подборе означает, что такой способ расстановки 
коэффициентов с методологической точки зрения вообще нельзя 
считать методом.  

 
Замечание 2. Подбором можно находит коэффициенты не 

только в окислительно-восстановительных реакциях, но и в 
обменных процессах.  

 
 
Метод электронного баланса. Этот метод предполагает 

использование простого алгоритма, основанного на понятии 
степени окисления атома и позволяющего получить некоторые 
предварительные коэффициенты. На завершающей стадии 
расстановки коэффициентов приходится прибегать к подбору.  

 

Алгоритм метода включает следующие стадии.  
1. Определяют степени окисления всех элементов, 

представленных в уравнении. Из этих элементов выбирают те, 
степень окисления которых изменяется. 

2. Основываясь на значениях первоначальной и конечной 
степени окисления элементов, находят число отдаваемых и 
принимаемых электронов. Этот этап отражается составлением 
электронных уравнений.  

3. Исходя из числа отдаваемых или принимаемых электронов, 
находят множители для каждого электронного уравнения, которые 
позволяют при сложении этих электронных уравнений свести к 
нулю число передаваемых электронов. В результате появляются 
предварительные коэффициенты у окислителя, у восстановителя и 
у продуктов их превращения.  

4. Основываясь на найденных выше предварительных 
коэффициентах, подбирают коэффициенты при остальных 
участниках реакции. При необходимости достижения равенства 
числа всех атомов приходится изменять ранее выставленные 
коэффициенты.   
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Пример 1. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции, 
протекающей в расплаве: 

 

Cr2O3 + KNO3 + K2CO3 → K2CrO4 + KNO2 + CO2. 
 
Определив степени окисления атомов устанавливаем, что 

изменение степени окисления имеет место для хрома и азота. 
Электронные уравнения имеют вид: 

 

Cr+3 – 3e− → Cr+6, 
N+5 + 2e− → N+3. 

 

Умножив первое уравнение на 2 и второе – на 3, получаем, что 
два атома хрома Cr+3 отдадут, а три атома азота N+5 присоединят 
шесть электронов. Это положение означает достижение 
электронного баланса, давшего название рассматриваемому методу 
расстановки коэффициентов.  

 

Cr+3 – 3e− → Cr+6   │ ×2 
N+5 + 2e− → N+3     │ ×3 

 
Получается, что предварительные коэффициенты должны 

быть такими, чтобы в левой и правой частях уравнения было бы по 
два атома хрома и по три атома азота, изменяющих степень 
окисления. Выставляем коэффициент 1 при Cr2O3 (в формульной 
единице этого вещества содержится два атома Cr+3), коэффициент 3 
при KNO3, коэффициент 2 при K2CrO4 и коэффициент 3 при KNO2. 
Предварительно уравнение реакции выглядит так: 

 

Cr2O3 + 3KNO3 + K2CO3 → 2K2CrO4 + 3KNO2 + CO2. 
 

Остается подобрать коэффициенты для двух оставшихся 
участников реакции, по возможности не изменяя ранее 
выставленных. Так, для достижения равенства числа атомов калия 
выставляем коэффициент 2 при K2CO3 и для уравнивания числа 
атомов углерода – коэффициент 2 при CO2.  

Правильность расстановки всех коэффициентов проверяем 
проверкой общего числа атомов каждого элемента в левой и правой 
частях химического уравнения: 

 

Cr2O3 + 3KNO3 + 2K2CO3 → 2K2CrO4 + 3KNO2 + 2CO2. 
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Пример 2. Рассмотрим более сложный случай, когда в реакции 
одновременно окисляются или восстанавливаются несколько 
атомов, на примере превращения  

 

Cu2S + HNO3 → Cu(NO3)2 + S + NO + H2O.  
 
В этой химической реакции степени окисления изменяют 

медь, сера и азот. Электронные уравнения имеют вид: 
 

Cu+1 – e− → Cu+2, 
S−2 – 2e− → S0, 

N+5 + 3e− → N+2. 
 

При наличии двух восстановителей (меди Cu+1 и серы S−2) 
обращаем внимание на то, что их соотношение в рассматриваемой 
химической реакции не является произвольным и отвечает формуле 
Cu2S. Поэтому электронное уравнение совокупного процесса 
окисления можно записать в виде  

 

Cu2S – 4e− → 2Cu+2 + S0.  
 

Умножая это уравнение на 3 и складывая результат почленно 
с электронным уравнением процесса восстановления, получаем: 

 

Cu2S – 4e− → 2Cu+2 + S0     │ ×3 
N+5 + 3e− → N+2                   │ ×4 

 

3Cu2S + 4N+5 → 6Cu+2 + 3S0 + 4N+2.  
 

Коэффициенты при Cu2S, Cu(NO3)2, S и NO можно перенести 
в итоговое уравнение. Но коэффициент при HNO3 должен оказаться 
больше 4, поскольку часть нитрат-ионов образует соль Cu(NO3)2, не 
подвергаясь восстановлению. На образование 6 формульных 
единиц Cu(NO3)2 необходимо затратить 12 нитрат-ионов, так что 
при HNO3 должен стоять коэффициент 16 (4 + 12 = 16).  

Основываясь на числе атомов водорода, выставляем 
коэффициент 8 при молекуле воды H2O. Далее проверяем общее 
число атомов кислорода (а затем и число атомов других элементов) 
в левой и правой частях равенства и убеждаемся в правильности 
расстановки коэффициентов. 

 

3Cu2S + 16HNO3 → 6Cu(NO3)2 + 3S + 4NO + 8H2O. 
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Замечание. По сравнению с методом подбора, метод 
электронного баланса является более совершенным с 
методологической точки зрения, поскольку значительно снижает 
востребованность процедуры подбора коэффициентов.    

 
 
Метод полуреакций. Этот метод полностью 

алгоритмизирован и обеспечивает расстановку коэффициентов в 
уравнениях реакций, протекающих в водном растворе. К числу 
достоинств этого метода можно отнести отсутствие необходимости 
определять степени окисления элементов у участников реакции, 
полное исключение операций подбора и оперирование формулами 
реальных участников реакции. Для получения уравнения реакции в 
окончательном виде достаточно знать природу продуктов 
химического превращения окислителя и восстановителя и реакцию 
среды (кислая, нейтральная или щелочная), в которой протекает 
процесс.  

 
Алгоритм метода включает следующие этапы. 
1. Определяют, атомы каких элементов изменяют свою 

химическую (гидратную) форму, т.е. переходят в состав другой 
молекулы, образуют новый ион, освобождаются в виде простого 
вещества и т. д. Изменение химической формы отражают 
выражениями, из которых далее будут получены уравнения 
полуреакций. В этих выражениях в молекулярной форме или в виде 
формульной единицы записывают малорастворимые, 
малодиссоциированные и газообразные вещества. В случае 
растворимых сильных электролитов приводят формулы 
соответствующих ионов. 

 

2. Выставляя соответствующие стехиометрические 
коэффициенты, добиваются равенства числа атомов всех 
элементов, кроме водорода и кислорода.  

 

3. Уравнивают числа атомов водорода и кислорода, 
руководствуясь следующими правилами.  

В кислой среде на каждый лишний атом водорода в 
противоположную часть равенства записывают ион водорода H+.  

 

[H] → H+. 
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В кислой среде на каждый лишний атом кислорода в ту же 
часть равенства записывают два иона водорода H+, а в 
противоположную часть – молекулу воды.  

 

[O] + 2H+ → H2O. 
 

В щелочной среде на каждый лишний атом водорода в ту же 
часть равенства дописывают гидроксид-ион OH−, а в 
противоположную часть – молекулу воды.  

 

[H] + OH− → H2O. 
 

В щелочной среде на каждый лишний атом кислорода в ту же 
часть равенства дописывают молекулу воды, а в противоположную 
часть – два гидроксид-иона OH−. 

 

[O] + H2O → 2OH−. 
 

Если процесс протекает в нейтральной среде, то уравнивание 
атомов водорода проводится так же, как для кислой среды, а 
уравнивание атомов кислорода – как для щелочной среды.  

В результате выполнения этого этапа число атомов каждого из 
элементов, включая водород и кислород, в каждой из 
формирующихся полуреакций должно оказаться одинаковым.  

 

4. Основываясь на величине суммарного заряда частиц в левой 
и правой частях соответствующих выражений, определяют число 
отдаваемых или принимаемых электронов, имея в виду, что 
электрон имеет один отрицательный заряд. На этом этапе 
получаются две полуреакции, в которых достигнуто равенство не 
только числа атомов, но и суммарного заряда левой и правой 
частей выражения. При необходимости в каждой из полуреакций 
можно выполнить приведение подобных членов.  

 

5. Для каждой из полуреакций выбираем числа, после 
умножения на которые и почленного сложения двух полуреакций 
получится выражение, не содержащее в явном виде числа 
отдаваемых и принимаемых электронов. Такое выражение (в ряде 
случаев – после приведения подобных членов) представляет собой 
уравнение химической реакции в сокращенной ионной форме.  

 

6. Для получения уравнения реакции в молекулярной форме в 
левую и правую части сокращенного ионного уравнения 
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дописывают равное число недостающих ионов, формируя 
молекулы и формульные единицы.  

 
Пример 1. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции 

окисления глюкозы хлоратом калия в сернокислой среде  
 

C6H12O6 + KClO3 + H2SO4 → CO2 + Cl2 + K2SO4 + H2O. 
 
Химическую форму изменяют элементы углерод и хлор. 

Углерод находился в составе молекулы глюкозы и перешел в 
углекислый газ. Хлор вступал в реакцию в виде хлорат-иона и в 
результате превратился в простое вещество. Изменение химической 
формы отражает запись: 

 

C6H12O6 → CO2, 
ClO3

− → Cl2. 
 

Уравниваем число атомов углерода и хлора, не обращая 
внимания на атомы водорода и кислорода.  

 

C6H12O6 → 6CO2, 
2ClO3

− → Cl2. 
 

Уравниваем число атомов водорода и кислорода, принимая во 
внимание, что реакция протекает в кислой среде. В полуреакции с 
глюкозой в левой части равенства 12 лишних атомов водорода, а в 
правой – 6 лишних атомов кислорода. В полуреакции с хлорат-
ионом в левой части 6 лишних атомов кислорода. Пользуясь 
правилами для кислой среды, получаем выражения: 

 

C6H12O6 + 6H2O → 6CO2 + 12H+ + 12H+, 
2ClO3

− + 12H+ → Cl2 + 6H2O. 
 

Суммарный заряд левой части первого выражения равен 
нулю, а правой – плюс 24. Следовательно, в левую часть равенства 
нужно дописать −24е−. Во втором выражении в левой части общий 
заряд ионов составил плюс 10, тогда как в правой он равен нулю. 
Значит, в левой части должно быть дописано +10е−. Окончательный 
вид полуреакций после приведения подобных членов 

 

C6H12O6 + 6H2O − 24е− → 6CO2 + 24H+, 
2ClO3

− + 12H+ + 10е− → Cl2 + 6H2O. 
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Наименьшее общее кратное чисел 24 и 10 равно 120. Умножив 
первую полуреакцию на 5, а вторую – на 12, сложим их.  

 

C6H12O6 + 6H2O − 24е− → 6CO2 + 24H+    │ ×5 
2ClO3

− + 12H+ + 10е− → Cl2 + 6H2O            │ ×12 
 

   5C6H12O6 + 30H2O + 24ClO3
− + 144H+ →  

                                              → 30CO2 + 120H+ + 12Cl2 + 72H2O. 
 

После приведения подобных членов получаем уравнение 
реакции в сокращенной ионной форме 

 

5C6H12O6 + 24ClO3
− + 24H+ → 30CO2 + 12Cl2 + 42H2O. 

 
По условию хлорат-ион находился в составе хлората калия. 

Основываясь на заряде иона калия и хлорат-иона или на их 
соотношении в формульной единице KClO3, определяем, что для 
формирования указанной формульной единицы потребуется 
дописать в левую часть уравнения 24K+. Для сохранения равенства 
в его правую часть дописываем такое же число этих ионов.  

Аналогично сказанному выше обнаруживаем, что ионы 
водорода должны быть связаны в молекулы серной кислоты, что 
потребует дописать 12SO4

2− в обе части равенства.  
После того как в левой части уравнения будут 

укомплектованы молекулы и формульные единицы, указанные в 
условии, в правой части равенства их формирование должно 
состояться автоматически, что означает составление уравнения в 
молекулярной форме. 

 

5C6H12O6 + 24ClO3
− + 24H+ → 30CO2 + 12Cl2 + 42H2O, 

              + 24K+   + 12SO4
2−          + 24K+ + 12SO4

2−  
 

               5C6H12O6 + 24KClO3 + 12H2SO4 →          
                                       → 30CO2 + 12Cl2 + 42H2O + 12K2SO4. 

 
 
 
Пример 2. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции  
 

SnS + Cl2 + NaOH → Na2[Sn(OH)6] + Na2SO4 + NaCl + H2O. 
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Химическую форму в этом процессе изменяют олово, сера и 
хлор. Олово и сера связаны в соединение, так что изменение их 
химической формы можно будет отразить одной полуреакцией.  

 

SnS → [Sn(OH)6]2− + SO4
2−. 

 

Реакция протекает в щелочной среде, на что указывает 
присутствие NaOH среди исходных веществ. Атомы олова и серы 
уравнены, но в правой части имеется 6 лишних атомов водорода и 
10 лишних атомов кислорода. Применяя сформулированные ранее 
правила для щелочной среды, уравниваем атомы водорода и 
кислорода, приводим подобные члены и добиваемся равенства 
зарядов: 

 

SnS + 6H2O + 20OH− → [Sn(OH)6]2− + SO4
2− + 6OH− + 10H2O, 

SnS + 14OH− → [Sn(OH)6]2− + SO4
2− + 4H2O, 

SnS + 14OH− − 10e− → [Sn(OH)6]2− + SO4
2− + 4H2O. 

 

Вторая полуреакция, отражающая превращение атомов хлора, 
не содержит водорода и кислорода. Для ее составления потребуется 
лишь найти число электронов: 

 

Cl2 + 2e− → 2Cl−. 
 

Сокращенное ионное уравнение получается в результате 
умножения второй полуреакции на 5 и последующего ее сложения 
с первой: 

 

SnS + 14OH− − 10e− → [Sn(OH)6]2− + SO4
2− + 4H2O    │ ×1 

Cl2 + 2e− → 2Cl−                                                              │ ×5 
 

SnS + 14OH− + 5Cl2 → [Sn(OH)6]2− + SO4
2− + 4H2O + 10Cl−. 

 
Добавляя в обе части равенства 14Na+, формируем заданные в 

условии формульные единицы: 
 

SnS + 14NaOH + 5Cl2 → Na2[Sn(OH)6] + Na2SO4 + 10NaCl + 4H2O. 
 
 
Замечание 1. В рассмотренном примере изменение 

химической формы произошло у трех элементов. Поскольку 
соотношение олова и серы оказалось заданным формулой SnS, то 
окисление этого соединения удалось отразить одной полуреакцией.  
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В общем случае при наличии в реакционной системе 
нескольких независимых окислителей или восстановителей нужно 
будет выполнить линейные комбинации каждой из возможных 
полуреакций окисления с каждой полуреакцией восстановления. 
Это позволит получить полную совокупность линейно 
независимых уравнений окислительно-восстановительных реакций, 
которая должна быть представлена как результат расстановки 
коэффициентов. В стехиометрических расчетах каждая из 
полученных реакций характеризуется своим изменением 
химической переменной и должна обрабатываться отдельно от 
другой.   

 
Пример. Хлорид хрома (III) превращается в хлорид хрома (II) 

действием цинка в солянокислом растворе. Процесс 
сопровождается побочной реакцией выделения водорода. В этом 
случае степень окисления изменяют три химических элемента – 
цинк, хром и водород. В системе представлены один 
восстановитель (металлический цинк) два окислителя (ионы хрома 
Cr3+ и водорода H+), причем соотношение количеств вступающих в 
реакцию окислителей может быть любым.  

Метод полуреакций (как, впрочем, и метод электронного 
баланса) позволяет получить два линейно независимых химических 
уравнения: 

 

2CrCl3 + Zn → 2CrCl2 + ZnCl2,  
 

Cr3+ + e− → Cr2+   │ ×2 
Zn − 2e− → Zn2+  │ ×1 

 
2HCl + Zn → H2 + ZnCl2.  

 

2H+ + 2e− → H2   │ ×1 
Zn − 2e− → Zn2+  │ ×1 

 

При ответе на вопрос, как должна выглядеть реакция 
восстановления хлорида хрома (III) цинком в солянокислой среде, 
нужно указать только на первую реакцию. Второй процесс не имеет 
отношения к рассматриваемому окислительно-восстановительному 
переходу соединений хрома. Не следует смущаться, обнаружив, что 
в уравнении восстановления трихлорида хрома отсутствует соляная 
кислота или, тем более, водород.  
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Любая линейная комбинация этих двух уравнений является 
ошибочным ответом на вопрос, поскольку при составлении такой 
комбинации произвольный относительный вклад этих двух 
уравнений в общий процесс заменяется на фиксированный, наперед 
заданный. Это противоречит положению о независимости этих 
реакций.  

В стехиометрических расчетах количество цинка, 
необходимого для восстановления заданного количества 
трихлорида хрома, определяется химической переменной первой 
реакции. Что касается общего количества цинка, которое могло 
быть израсходовано в системе, то оно рассчитывается из изменений 
химической переменной первой и второй реакции по отдельности.   

 
 
Замечание 2. Одним из ограничений метода полуреакций 

является отсутствие гарантии получения окончательного уравнения 
в случае протекания реакции в расплаве или неводном растворе, 
поскольку правила достижения равенства числа атомов водорода и 
кислорода в полной мере применить не удается. Метод 
полуреакций может оказаться пригодным и полезным для 
неводных сред, но составляемыми полуреакциями можно 
пользоваться лишь в целях расстановки коэффициентов, поскольку 
в этих уравнениях могут встретиться частицы (молекулы воды, 
ионы H+ и OH−), которые не существуют в расплаве или неводном 
растворе.  

 
 
Алгебраический метод. Неизвестные коэффициенты 

обозначают буквами и составляют систему уравнений, 
отражающую равенство общего числа атомов каждого элемента в 
левой и правой частях уравнения. Стехиометрические 
коэффициенты находят в результате решения полученной системы 
уравнений методами линейной алгебры.  

 
Пример. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции 
 

xSO2 + yH2S → zS + tH2O. 
 
Введем неизвестные: 
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xSO2 + yH2S → zS + tH2O. 
 

Составим уравнения баланса по каждому виду атомов.  
 

Для атомов серы:                x + y = z. 
Для атомов кислорода:         2x = t. 
Для атомов водорода:          2y = 2t. 
 

Число уравнений в системе равно числу элементов, 
представленных в реакции. Число переменных равно числу 
участников реакции. В системе из трех уравнений с четырьмя 
неизвестными одна переменная может быть задана произвольно. 
Это соответствует требованию произвольного выбора одного 
стехиометрического коэффициента, которое создает возможность 
умножения химического уравнения на константу.  

Положим на этом основании, например, x = 1. Тогда из 
второго уравнения t = 2, из третьего уравнения y = 2, из первого 
равенства z = 3. Уравнение реакции 

 

SO2 + 2H2S → 3S + 2H2O. 
 
 
Замечание. Использование этого метода не требует 

химических знаний. Для реакций с участием большого числа 
веществ и присутствием большого числа химических элементов 
возрастают технические трудности при решении системы 
уравнений вручную. Метод нетрудно алгоритмизировать для 
реализации на компьютере.  
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