Урок №6                 Тема: Окислительно-восстановительные реакции
Задачи: 

· обучающие: повторить классификацию химических реакций по признаку изменения степени окисления элементов, образующих реагирующие вещества и продукты реакции – окислительно-восстановительные реакции (ОВР); вспомнить с учащимися как уравнивать ОВР методом электронного баланса; отработать метод электронного баланса до оптимального уровня усвоения.
· развивающие: развивать логическое мышление; умение анализировать, делать выводы при выполнении задания; развить умение учащихся осуществлять самостоятельную деятельность на уроке
· воспитывающие: воспитывать культуру умственного труда; культуру общения с одноклассниками.
Тип урока: объяснительно-иллюстративный с элементами игровых ассоциаций.
Оборудование: спиртовка, спички, ложка для сжигания веществ, сера, колба, щипцы, магниевая стружка, растворы HCl, CuSO4, NaOH; Fe, Zn, Cu – гранулы.

Ход урока:

1. Организационный этап.

2.  Постановка цели и задач урока. Мотивация учебной деятельности учащихся.

3.  Актуализация знаний.

4. Введение новых знаний.  

5. Закрепление знаний, умений, навыков. 
6. Рефлексия.

7. Домашнее задание.

1. Организационный этап.
Задача: подготовить учащихся к работе на уроке

Критерий выполнения: полная готовность класса к работе; быстрое включение учащихся в деловой ритм; организация внимания всех учащихся.

Приветствие учащихся, фиксация отсутствующих, проверка внешнего состояния помещения, проверка подготовленности учащихся к уроку; организация внимания; внутренняя готовность; психологическая организация внимания.

2.  Постановка цели и задач урока. Мотивация учебной деятельности учащихся.
1. Какой самый главный отличительный признак определяет химическое явление или химическую реакцию? 

Ответ: Образование новых веществ, отличающихся от старых свойств, строением и составом.

2. Как называются реакции, при которых качественный состав веществ не меняется? Приведите примеры.

Ответ: Реакции аллотропных превращений. Например, Ркрасный ( Рбелый; Сграфит ( Салмаз
3. Вспомните разные признаки, а потому и разные классификации химических реакций, которые мы уже изучили.
Ответ:

1. По типу и составу реагирующих и образующихся веществ реакции бывают:

· соединения

· разложения

· замещения

· обмена

2. По агрегатному состоянию веществ различают реакции:

· гомогенные

· гетерогенные

3. По типовому эффекту реакции делятся на:

· экзотермические

· эндотермические

4. По использованию катализатора выделяют реакции:

· каталитические

· некаталитические

5. По направлению различают реакции:

· обратимые

· необратимые

4.  Дайте полную характеристику химической реакции (на выбор учащегося).
3.  Актуализация знаний.

 
Проделаем 2 опыта: взаимодействие сульфата меди ((() со щелочью и взаимодействие этой же соли с железом и запишем их молекулярные уравнения:

CuSO4 +2 NaOH = Cu(OH)2( + Na2SO4
CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu
Теперь расставим степени окисления элементов для каждой формулы исходных веществ и продуктов реакции:

Cu+2S+6 O4-2 +2Na+1O-2H+1 = Cu+2 (O-2H+1)2( + Na2+1S+6O4-2
Cu+2S+6O4-2 + Fe0 = Fe+2S+6O4-2 + Cu0
          Сравните обе реакции и найдите отличие по степени окисления элементов. 

Ответ: в первом случае степень окисления элементов не изменилась, а во второй изменились у меди и железа.
Такие реакции, в результате которых происходит изменение степеней окисления атомов химических элементов или ионов, образующих реагирующие вещества, называют окислительно-восстановительными реакциями.
Что же произошло с элементами, изменившими свои степени окисления?

Атом меди получает 2 электрона:

Cu+2 + 2e- ( Cu0
а атом железа отдает 2 электрона:

Fe+2 - 2e- ( Fe0
Под восстановлением понимают процесс присоединения электронов атомами, ионами или молекулами. Степень окисления при этом понижается.

Например, атомы неметаллов могут присоединять электроны, превращаясь при этом в отрицательные ионы, т.е. восстанавливаясь:

Cl0 + 1ē → Cl-1
Атом хлора
     хлорид-ион

S0 + 2ē → S-2
Атом серы
 сульфид-ион
Электроны могут присоединяться и к положительным ионам, которые при этом превращаются в атомы:

Cu+2 + 2ē → Cu0
Ион меди (II)         атом меди

Fe+3 + 3ē → Fe0
Ион железа (III)     атом железа

Принимать электроны могут и положительные ионы, у которых при этом степень окисления понижается:

Fe+3 + 1ē → Fe+2
Ион железа (III)     Ион железа (II)
Sn+4 + 2ē → Sn+2
Ион олова (IV)       ион олова (II)
 
Атомы, ионы или молекулы, принимающие электроны, называют окислителями.

Под окислением понимают процесс отдачи электронов атомами, ионами или молекулами. Например, атомы металлов, теряя электроны, превращаются в положительные ионы, т.е. окисляются:

Na0 - 1ē → Na+1
Атом натрия         ион натрия

Al0 - 3ē → Al+3
Атом алюминия   ион алюминия

Отдавать электроны могут отрицательные ионы:

Cl-1 - 1ē → Cl0
Хлорид-ион          атом хлора

S-2 - 2ē → S0
Сульфид-ион     атом серы

Терять электроны могут и некоторые положительные ионы с низшими степенями окисления:

Cu+1 - 1ē → Cu+2
Ион меди (I)           ион меди (II)
Fe+2- 1ē → Fe+3
 Ион железа (II)  ион железа (III)
Можно отметить, что при этом степень окисления повышается.
Атомы, ионы или молекулы, отдающие электроны, называют восстановителями.

Окисление всегда сопровождается восстановлением и наоборот, т.е. окислительно-восстановительные реакции представляют собой единство двух противоположных процессов – окисления и восстановления.

Зачем нужно знать ОВР?

В ОВР число электронов, отдаваемых восстановителем, равно числу электронов, принимаемых окислителем, т.е. соблюдается электронный баланс. Метод электронного баланса применяют для записей электронных уравнений процессов окисления-восстановления.
Рассмотрим, как с помощью метода электронного баланса можно расставить коэффициенты в уравнении сложной реакции. Как вы помните, в реакциях с металлами две кислоты – HNO3 любой концентрации и H2SO4(конц.), - ведут себя не так, как другие кислоты: они взаимодействуют с металлами, невзирая на их положение в ряду напряжений, при этом никогда не образуют привычного H2, а дают другие продукты. 
Сравним взаимодействие HCl с Zn и HNO3 с Cu:

1) HCl + Zn = ZnCl2 + H2
2H+1Cl-1 + Zn0 = Zn+2Cl2-1+ H20 (уравнение записывают и разбирают сами ученики)

2H+1 + 2ē → H20   окислитель           восстановление
Zn0 - 2ē → Zn+2   восстановитель   окисление
2) HNO3 + Cu → Cu(NO3)2 + NO + H2O
H+1N+5O-2 + Cu0 → Cu+2(N+5O3-2)2 + NO + H2+1O-2


N+5 + 3ē → N+2      2

Cu0 - 2ē → Cu+2    3
Запишем коэффициент 3 перед Cu и перед формулой нитрата меди (II), в котором Cu+2, так как с такими значениями степеней окисления медь встречается по одному разу. Коэффициент 2 запишем только перед формулой вещества с N+2, так как это значение степени окисления для азота в схеме реакции встречается только один раз, а вот перед HNO3 коэффициент 2 не запишем, ибо N+5 встречается еще раз в формуле Cu(NO3)2. 
Наша запись примет вид:
HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + H2O
Уравниваем число атомов азота, перед HNO3 запишем коэффициент 8:

8HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + H2O

И уравняем число атомов водорода:

8HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
Проверяем правильность расстановки коэффициентов, подсчитав число атомов кислорода, после чего можно заменить в уравнении стрелку на знак равенства:

8HNO3 + 3Cu = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O

Зная формулу вещества и определив степени окисления атомов химических элементов в нем, нетрудно предсказать, какие свойства будут проявлять каждый элемент и вещество в целом: окислительные или восстановительные.

Приведем примеры важнейших восстановителей и окислителей.

Восстановители: активные металлы, водород, уголь, оксид углерода (II) CO, сероводород H2S, аммиак NH3 и.т.д.

Окислители: кислород, галогены; азотная и серная кислоты, перманганат калия KMnO4 и др.

Домашнее задание: записи в тетради.
План урока: (2-ой урок)
I. Письменный опрос на 5-10 минут: вопросы задаются таким образом, чтобы можно было ответить на вопрос одним словом.

II. Выборочная проверка тетрадей с домашним упражнением 2-3-х учеников.

III. Решение упражнений на расстановку коэффициентов методом электронного баланса: в игровой форме.
Ход урока:

I.  Опрос

Пятиминутка состоит из 5 небольших вопросов, ответить на вопросы нужно одним или двумя словами:

1) Элемент, отдающий электроны, называется… (восстановитель)

2) Процесс принятия электронов называется… (восстановление)

3) Как называется элемент, принимающий электроны? (окислитель)

4) Что происходит со степенью окисления элемента в процессе окисления? (повышается)
5) Как называется метод, с помощью которого можно легко уравнять ОВР? (метод «электронного баланса»)

II. Даны химические реакции: на одной половине исходные вещества, а на другой продукты реакции. Необходимо найти правильную половинку для каждой из предложенных реакций, затем определить к какому типу эта реакция относится. Если ОВР, то необходимо расставить коэффициенты в реакциях методом электронного баланса (работа в группах).
	KOH + HCl →
	KCl + H2O

	NH3 + O2 →
	NO + H2O

	Ag + HNO3 → 
	AgNO3 + H2O + NO

	CaCO3 →
	CaO + CO2

	KMnO4 + HCl →
	KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O

	P + O2 →
	P2O5

	CS2 + O2 →
	CO2 + SO2

	Mg + O2 →
	MgO

	CH4 + O2 →
	CO2 + H2O

	Na + H2O →
	NaOH + H2


Домашнее задание: записи в тетради
