  Модуль 3. ОКИСНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ ТА ЕЛЕКТРОХІМІЧНІ ПРОЦЕСИ

Лекція 8.  Напрям перебігу окисно-відновних реакцій (2 години) 

План лекції

Вплив середовища на перебіг окисно-відновних реакцій.
Вплив середовища на перебіг окисно-відновних реакцій

На процес окиснення-відновлення значною мірою впливають концентрації окисника й відновника. Зі збільшенням концентрації окисника або зменшенням концентрації відновника окисна здатність окисника зростає.

Можливість і характер перебігу окисно-відновного процесу залежать також від реакції середовища. Наприклад, у кислому середовищі перманганат-іон MnО4( відновлюється до іона Mn2+ (малинове забарвлення розчину зникає), у нейтральному та слабколужному – до MnО2 (з’являється осад коричневого кольору), а у лужному – до MnО42( (темно-зелене забарвлення). Схематично ці зміни можна подати так:
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Для створення кислого середовища звичайно використовують розведену сульфатну кислоту. Нітратну та хлоридну кислоти використовують рідко, оскільки перша з них є окисником, а друга – відновником. Для створення сильнолужного середовища застосовують розчини калій гідроксиду й натрій гідроксиду, а для слабколужного – розчин соди.

Розглянемо конкретний приклад – реакцію окиснення сульфіт-іону SО32(  до сульфат-іону SО42( калій перманганатом у різних середовищах.

Складемо рівняння відповідних реакцій методом напівреакцій.

У кислому середовищі:

SО32(  + Н2О → SО42( + 2Н+ + 2
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          5
MnО4( + 8Н+ + 5
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  →  Mn2+ + 4H2O     2

5SО32(  +  2MnО4( + 6Н+  →  5SО42(  + 2Mn2+  +  3H2O    

або  5К2SО3  +  2КMnО4 + 3Н2SО4  →  6К2SО4  + 2MnSО4  +  3H2O.

У нейтральному або слабколужному середовищі:

SО32(  + 2ОН ( → SО42( + H2O + 2
[image: image3.wmf]е
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MnО4( + 2H2O + 3
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  →  MnО2 + ОН (        2

3SО32(  +  2MnО4(  +  H2O  →  3SО42(  +  2MnО2(  +  2ОН (    

або 3К2SО3  +  2КMnО4  +  H2O  →  3К2SО4  +  2MnО2(  +  2КОН.

У сильнолужному середовищі:

SО32(  + 2ОН ( → SО42( + H2O + 2
[image: image5.wmf]е
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MnО4( + 1
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  →  MnО42(                             2

SО32(  +  2MnО4(  +  2ОН (  →  SО42(  +  2MnО42(  +  H2O    

або К2SО3  +  2КMnО4  +  2КОН  →  К2SО4  +  2К2MnО4  +  H2O.

Якщо в результаті реакції кількість атомів Оксигену, зв’язаних з атомом елементу–відновника зростає, то процес легше відбувається в лужному середовищі, оскільки джерелом атомів Оксигену є іони ОН (. І навпаки, в кислому середовищі ліпше відбуваються реакції, характерні для атома елементу–окисника, внаслідок яких кількість атомів Оксигену зменшується. Кисле середовище сприяє процесам, в яких іонів Н+ на відновлення витрачається більше, ніж іонів ОН ( на окиснення. В протилежних випадках доцільно створювати лужне середовище. Якщо кількість іонів Н+ і ОН (, що беруть участь у реакції, однакова, то реакцію можна проводити в нейтральному середовищі.

Інколи вплив середовища є настільки значним, що зумовлює зміну напрямку процесу. Так, реакція, що описується рівнянням

3І2 + 3Н2О ⇄ НІО3 + 5НІ,

в лужному середовищі йде вправо, а в кислому – вліво.

У стехіометричних розрахунках для окисно-відновних процесів користуються мольними масами еквівалентів окисника й відновника.

Мольна маса еквівалентів речовини в реакціях окиснення-відновлення дорівнює мольній масі цієї речовини, поділеній на кількість електронів, які приєднує окисник або віддає відновник.

Наприклад, мольна маса еквівалентів калій перманганату в реакції

5Na2SО3 + 2КMnО4 + 3Н2SО4  →  5Na2SО4 + 2MnSО4 + К2SО4 + 3H2O
2    MnО4( + 8Н+ + 5
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  →  Mn2+ + 4H2O     
5    SО32(  + Н2О → SО42( + 2Н+ + 2
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дорівнює   Мекв (КMnО4) =
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а мольна маса еквівалентів натрій сульфіту

Мекв (Na2SО3) =
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Сучасне життя неможливо уявити без таких металів і сплавів, як чавун, сталь, алюміній, титан, золото, срібло та інші. Сьогодні метали – це основа основ технічного прогресу. В природі більшість металів знаходиться в окисленому стані у вигляді руд, до складу яких входить суміш різних оксидів, а також у вигляді карбонатних, сульфідних та інших сполук. Тому дуже актуальними є процеси, пов’язані з відновленням та окисненням, які використовують для здобування металів та сплавів.

Наприклад, залізо здобувають відновленням його з руди. Це головна складова в технологічному комплексі, що називається виробництвом чавуну. Сталеплавильний процес – це окисний процес. Сталь здобувають внаслідок окиснення й видалення більшої частини домішок чавуну – Карбону, Силіцію, Мангану, Фосфору.

Таким чином, металургійні процеси розподіляють на відновні (виробництво чавуну і феросплавів) і окисні (виробництво сталі).
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