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ПРОГРАММА ПО ФИЗИЧЕСКОЙ И КОЛЛОИДНОЙ ХИМИИ
для  высших сельскохозяйственных учебных заведений по направлениям
                                           110101 Агрохимия и почвоведение; 
                                           110201 Агрономия;
                                           110202 Плодоовощеводство и виногрдарство; 
                                           110203 Защита растений;
  110102 Агроэкология
ВВЕДЕНИЕ
Предмет физической и коллоидной химии. Значение физической и коллоидной химии в биологической и сельскохозяйственной науках. Роль физической и коллоидной химии в выполнении работ по химизации сельского хозяйства и защиты окружающей среды.
1.  АГРЕГАТНЫЕ СОСТОЯНИЯ ВЕЩЕСТВА
Состояния вещества: газообразное, жидкое, твердое. Законы идеальных газов. Уравнение состояния идеального газа. Кинетическая теория газов. Скорость молекул и закон распределения скоростей. Реальные газы. Уравнение Ван-дер-Ваальса. Твердое состояние. Кристаллические системы. Различные типы решеток. Аморфное состояние. Жидкое состояние.
2.ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА И ТЕРМОХИМИЯ
Система и внешняя среда. Изолированная, закрытая и открытая системы. Обмен энергией и веществом между системой и внешней средой. Различные формы энергии. Параметры состояния. Обратимые и необратимые превращения. Функции состояния.
Первый закон термодинамики. Закон сохранения энергии. Внутренняя энергия. Процессы при постоянном объеме. Процессы при постоянном давлении. Энтальпия. Приложение первого закона термодинамики к хими-ческим процессам. Тепловой эффект реакции. Стандартное состояние. Термохимия. Закон Г. И. Гесса. Реакции образования. Энтальпия образования. Определение теплот реакций из энтальпий образования.
Второй закон термодинамики. Энтропия, ее изменение в обратимых и необратимых процессах. Энтропия изолированной, закрытой и открытой системы. Энтропия Вселенной. Энтропия в биологических системах. Изменение энтропии при синтезе органического вещества зеленым листом растений. Статистическая интерпретация энтропии. Формула Больцмана.
Третий закон термодинамики. Абсолютная энтропия Расчет абсолютной энтропии чистых веществ. Энтропия и структура вещества.
Свободная энергия при постоянном давлении (энергия Гиббса). Полезная работа (энергия Гельмгольца). Свободная энергия и направление химических реакций. Стандартная свободная энергия образования соединений.
3. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И КАТАЛИЗ
Скорость химических реакций в газах и растворах: Средняя и мгновенная скорость химических реакций, Влияние концентрации на скорость реакций. Порядок и молекулярность реакций. Элементарные моно-, би- и тримолекулярные реакции. Определение порядка реакции. Количественные соотношения между скоростью реакции и концентрацией реагентов. Константа скорости химической реакции.
Влияние температуры на скорость реакции. Правило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса. Теория Аррениуса. Активированный комплекс. Энергия активации. Определение энергии активации.
    Катализ и его значение в современной химической технологии. Основные принципы катализа (неизменность положения равновесия, участие катализатора в химической реакции, снижение энергии активации и избирательность действия). Классификация каталитических процессов. Гомогенный катализ.
Гетерогенный катализ. Роль неоднородности поверхности в катализе. Роль адсорбции в гетерогенно-каталитических реакциях. Теории каталитических процессов.
Ферментативный катализ, его особенности и значение в биологических процессах.
4. ФОТОХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ
Фотохимические, темновые и радиационно-химические реакции. Законы Гротгуса-Дрепера и Ламберта-Бера. Возбуждение, ионизация и диссоциация молекул при взаимодействии света с веществом. Энергия поглощенных квантов. Закон фотохимической экви​валентности Эйнштейна. Понятие о квантовом выходе. Сенсибилизированные реакции.
Синтез органического вещества растениями под воздействием хлорофилла как сенсибилизатора. Работы К. А. Тимирязева. Значение фотосинтеза.
5.ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Равновесное состояние. Истинное устойчивое химическое равновесие и изменение термодинамических функций. Динамический характер равновесия. Влияние внешних условий на равновесие, принцип Ле-Шателье. Изменение свободной энергии химической реакции между идеальными газами в зависимости от парциальных давлений этих газов. Константа химического равновесия и связь ее с изменением свободной энергии.
6. РАСТВОРЫ НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ
Определение понятия «раствор». Способы выражения состава растворов.
Разбавленные растворы. Понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором. Температура замерзания разбавленных растворов. Криоскопия. Законы Рауля. Применение криоскопического метода для определения концентрации раствора и молекулярной массы растворенного вещества. Температура кипения разбавленных растворов. Эбулиоскопия. Осмос. Осмотическое давление разбавленных растворов. Закон Вант-Гоффа. Биологические процессы и осмос. Определение осмотического давления растворов с помощью криоскопии.
7. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ
Возникновение ионов в растворах. Процессы сольватации (гидратации). Слабые и сильные электролиты. Теория Аррениуса. Развитие теории сильных электролитов в работа Дебая и Хюккеля. Активность, коэффициент активности, ионная сила раствора. Развитие понятия кислоты и основания. Сила кислот и оснований. Количественное определение кислотности водных растворов. Понятие рН , рОН и рК растворов. Расчет рН кислых и щелочных растворов. Буферные системы, их состав и механизм буферного действия. Расчет рН буферных систем. Буферная емкость, влияние на нее различных факторов. Природные буферные системы.
Проводники первого и второго рода. Удельная электропроводность, зависимость от разбавления. Эквивалентная электропроводность, Эквивалентная электропроводность при бесконечном разбавлении. Применение закона действующих масс к слабым электролитам. Закон разбавления Оствальда. Скорости движения ионов. Закон независимости движения ионов (закон Кольрауша). Подвижность ионов.
Практическое применение электропроводности. Определение степени и константы диссоциации слабых электролитов, определение коэффициента электропроводности сильных электролитов. Определение растворимости труднорастворимых солей, кондуктометрическое титрование. Применение электропроводности для определения влажности сельскохозяйственных продуктов и почв, а также динамики солевого режима почв.
 
8. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ
Возникновение потенциала на границе раздела фаз. Двойной электрический слой и его строение; влияние концентрации, заряда металла и температуры. Уравнение Нернста. Электродные потенциалы и ЭДС гальванических элементов. Нормальный (стандартный) потенциал. Водородный электрод. Ряд напряжений. Хлорсеребряный, каломельный электроды. Электроды индикаторные (измерительные) и вспомогательные (сравнения). Окислительно-восстановительные электроды и цепи. Окислительно-восстановительный потенциал почв, его измерение. Измерение электродвижущих сил. Диффузионный потенциал.

 Потенциометрический метод измерений рН. Стеклянный электрод с водородной функцией. Потенциометрическое титрование. Стеклянные электроды с другими функциями.

 Мембранные электроды с различными функциями. Биологические мембраны, их роль в жизни растений и животных.

 

9.  ПОВЕРХНОСТНЫЕ ЯВЛЕНИЯ
 Свободная энергия системы и величина поверхности. Поверхностное натяжение жидкостей и твердых тел. Способы уменьшения  свободной энергии системы. Физическая и химическая адсорбции.

 Адсорбция на поверхности раздела твердое тело-газ и твердое  тело-раствор. Изотерма адсорбции, уравнение Фрейндлиха, Ленгмюра, БЭТ-изотерма. Адсорбция на границе раздела жидкость-газ,  раствор-газ. Уравнение Гиббса. Поверхностно- активные и поверхностно- неактивные вещества. Ориентация молекул в поверхностном слое. Гидрофильные и гидрофобные поверхности. Смачивание.  Краевой угол смачивания. Уравнение Лапласа. Поверхностное натяжение на границе раздела трех фаз. Коэффициенты растекания. Адсорбция электролитов. Правило Фаянса-Пескова. Обменная адсорбция. Уравнение Никольского.

Адсорбционные процессы в почвах, растениях.

 

10. КОЛЛОИДНЫЕ СИСТЕМЫ И ИХ СВОЙСТВА
 Возникновение, предмет и значение коллоидной химии. Коллоидные системы и их получение

Дисперсная фаза и дисперсная среда. Природа коллоидных систем. Гетерогенные высокодисперсные системы и высокомолеку​лярные соединения.

Вязкость растворов ВМС; зависимость от рН среды. Изоэлектрическое состояние. Нарушение устойчивости растворов. Расслоение, высаливание, коацервация. Лиотропные ряды. Растворы полиэлектролитов. Коллоидные электролиты.
             Гели. Студни. Полуколлоиды
Процессы структурообразования в растворах ВМС. Получение студней и гелей. Застудневание. Свойства студней. Синерезис. Полуколлоиды. Коллоидные поверхностно-активные системы. Белковые, белково-коллоидные и другие мембраны и их роль в живом организме. Тиксотропия.
 

МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ ПО ИЗУЧЕНИЮ ДИСЦИПЛИНЫ
Методические указания, примеры решения задач и задание для контрольной работы даны по отдельным разделам программы.

К выполнению контрольного задания приступайте только после проработки данной темы или раздела по учебнику, согласно вопросов программы, а также, рассмотрев решения типовых задач, приведенных в методических указаниях.

Каждый студент выполняет задание согласно своему варианту, определяемому по двум последним цифрам шифра своей зачетной книжки.
Обратите внимание на то, что данные некоторых задач представлены в обобщенных таблицах и имеют общее условие ( например, задачи N 1-15, 21-25, 21-31 и другие). Для каждой из этих задач числа для расчета нужно брать в таблице против номера задачи, соответствующей вашему варианту.
Если в задачах не приводятся соответствующие табличные данные, их следует искать в приложении в необходимых таблицах.

При выполнении контрольной работы обязательно необходимо: 
        - указывать свой вариант, 
        - записать номер соответствующей ему задачи и условия задачи и вопроса, 
       - письменно дать подробный ответ на вопрос и решение задачи. При решении задачи необходимо указывать единицы измерений взятых для расчета величин.
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	35
	46
	70
	123
	136
	203
	215
	222
	252

	41
	12
	36
	47
	71
	124
	137
	204
	216
	224
	253

	42
	13
	16
	48
	72
	125
	138
	205
	217
	225
	254

	43
	14
	17
	49
	73
	126
	139
	156
	218
	226
	255

	44
	15
	18
	50
	74
	127
	140
	157
	219
	227
	256

	45
	1
	19
	51
	75
	128
	141
	158
	220
	228
	242

	46
	2
	20
	52
	76
	129
	142
	159
	221
	229
	243

	47
	3
	21'
	53
	77
	130
	143
	160
	206
	230
	244

	48
	4
	22
	54
	78
	131
	144
	161
	207
	231
	245

	49
	5
	23 *
	55
	79
	132
	145
	162
	208
	232
	246

	50
	6
	24
	56
	80
	133
	146
	163
	209
	233
	247

	51
	7
	25
	57
	81
	134
	147
	164
	210
	234
	248

	52
	8
	26
	58
	82
	135
	148
	165
	211
	235
	249

	53
	9
	27
	59
	83
	134
	149
	166
	212
	236
	250

	54
	10
	28
	60
	84
	133
	150
	167
	213
	237
	251

	55
	11
	29
	61
	85
	132
	151
	168
	214
	238
	252

	56
	12
	30
	62
	86
	131
	152
	169
	215
	239
	253

	57
	13
	31
	63
	87
	130
	153
	170
	216
	240
	254

	58
	14
	32
	64
	88
	129
	154
	171
	217
	241
	255

	59
	15
	33
	65
	89
	128
	155
	172
	218
	222
	256

	60
	1
	34
	46
	90
	127
	136
	173
	219
	223
	242

	61
	2
	35
	47
	91
	126
	137
	174
	220
	224
	243

	62
	3
	36
	48
	92
	125
	138
	175
	221
	225
	244

	63
	2
	16
	49
	93
	124
	139
	176
	206
	226
	245

	64
	3
	17
	50
	94
	123
	140
	177
	207
	227
	246

	65
	4
	18
	51
	95
	122
	141
	178
	208
	22
	247

	66
	5
	19
	52
	96
	121
	142
	179
	209
	229
	248

	67
	6
	20
	53
	97
	120
	143
	180
	210
	230
	249

	68
	7
	21
	54
	98
	119
	144
	181
	211
	231
	250

	69
	8
	22
	55
	99
	118
	155
	182
	212
	232
	251

	70
	9
	23
	56
	100
	119
	141
	183
	213
	233
	252

	71
	10
	24
	57
	101
	120
	142
	184
	214
	234
	253

	72
	11
	25
	58
	102
	121
	143
	185
	215
	235
	254

	73
	12
	26
	59
	103
	122
	144
	186
	216
	236
	255

	74
	13
	27
	60
	104
	123
	145
	187
	217
	237
	256

	75
	14
	28
	61
	105
	124
	146
	188
	218
	238
	242

	76
	15
	29
	62
	66
	125
	147
	189
	219*
	239
	243

	77
	1
	30
	63
	67
	126
	148
	190
	220
	240
	244

	78
	2
	31
	64
	68
	127
	149
	191
	221
	241
	245

	79
	3
	32
	65
	69
	128
	150
	192
	206
	222
	246

	80
	4
	33
	46
	70
	129
	151
	193
	207
	223
	247

	81
	5
	34
	47
	71
	130
	152
	194
	208
	224
	248

	82
	6
	35
	48
	72
	131
	153
	195
	209
	225
	249

	83
	7
	36
	49
	73
	132
	154
	196
	210
	226
	250

	84
	8
	16
	50
	74
	133
	155
	197
	211
	227
	251

	85
	9
	17
	51
	75
	134
	136
	198
	212
	228
	252

	86
	10
	18
	52
	76
	135
	137
	199
	213
	229
	253

	87
	11
	19
	53
	77
	118
	138
	200
	214
	230
	254

	88
	12
	20
	54
	78
	119
	139
	201
	215
	231
	255

	89
	13
	21
	55
	79
	120
	140
	202
	216
	232
	256

	90
	14
	22
	56
	80
	121
	141
	203
	217
	233
	242

	91
	15
	23
	57
	81
	122
	142
	204
	218
	234
	243

	92
	1
	24
	58
	82
	123
	143
	205
	219
	235
	244

	93
	2
	25
	59
	83
	124
	144
	156
	220
	236
	245

	94
	4
	26
	60
	84
	125
	145
	157
	221
	237
	246

	95
	5
	27
	61
	85
	126
	146
	158
	206
	238
	247

	96
	6
	28
	62
	86
	127
	147
	159
	207
	239
	248

	97
	7
	29
	63
	87
	128
	148
	160
	208
	240
	249

	98
	8
	30
	64
	88
	129
	149
	161
	209
	241
	250

	99
	9
	31
	65
	89
	130
	150
	162
	210
	239
	251


 

Тема 1. Агрегатное состояние вещества
 
Агрегатное состояние вещества характеризуется двумя факторами – силами межмолекулярного взаимодействия и кинетической энергией теплового движения молекул.

Существуют три основных агрегатных состояния: газообразное, жидкое и твердое, между которыми возможны взаимопереходы.

Основными законами характеризующими состояние вещества  являются:

 закон Бойля-Мариотта:                                       [image: image1.wmf]1

P

2

P

2

V

1

V

=


закон Гей-Люссака (следствие):                          [image: image2.wmf]2

1

2

1

Т

Т

V

V

=

;  [image: image3.wmf]2

1

2

1

Т

Т

Р

Р

=

;

 

закон Авогадро, из которого следует, что в равных объемах различных газов при одинаковой температуре и давлении содержится одинаковое число молекул NА = 6,025 ∙ 1023 (число Авогадро);

уравнение Менделеева-Клайперона: 
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Скорость движения молекул ([image: image6.wmf]u

) в газообразной среде равна:
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где      R,T,V – соответственно давление, температура и объем;

                        n – число молей;

                        М – молекулярная масса;

                        m – масса вещества;

R – универсальная газовая постоянная, см. табл. 2. Приложения                

Эти основные законы открывают возможность при помощи математического аппарата осмыслить поведение газа и решать практические вопросы и задачи.

 
Задачи и вопросы для контрольной работы.
 

1 – 15.                       Чем характеризуется агрегатное состояние вещества? Что меняется при переходе одного агрегатного состояния в другое? Всегда ли вещества могут находится в трех агрегатных состояниях, как называются переходы из одного состояния в другое? Дайте характеристику основных газовых законов. Используя данные таблицы рассчитайте недостающие данные в соответствие со своим вариантом.
 
                                     
	№
	Формула газа
	Давление, атм.
	Давление Па
	Число молей
	Объем 

л
	Масса 
кг
	Число молекул
	Т, К
	T С

	1
	CO2
	 
	 
	 
	2
	0,040
	 
	273
	 

	
	H2
	 
	105
	0,5
	 
	 
	 
	 
	0

	2
	N2
	 
	 
	 
	10
	 
	6,021020
	 
	15

	
	CH4
	 
	 
	 
	30
	0,5
	 
	400
	 

	3
	O2
	 
	 
	2,5
	100
	 
	 
	350
	 

	
	Ne
	5
	 
	 
	 
	1,2
	 
	 
	300

	4
	Cl2
	 
	104
	 
	 
	0,35
	 
	500
	 

	
	CO
	2
	 
	 
	40
	 
	 
	 
	25

	5
	N2O
	1
	 
	1
	 
	 
	 
	290
	 

	
	NO
	 
	106
	0,75
	2
	 
	 
	 
	 

	6
	SO2
	3
	 
	 
	 
	0,32
	 
	 
	700

	
	SO3
	 
	 
	 
	1
	0,08
	 
	100
	 

	7
	NO2
	 
	102
	 
	89,6
	0,46
	 
	 
	 

	
	N2O5
	 
	 
	 
	15
	 
	61019
	 
	23


                                     
 
	№
	Формула газа
	Молекулярная масса
	Т, К
	T, С
	Скорость движ. молекул, м/с

	8
	CO2
	 
	 
	40
	 

	9
	H2
	 
	298
	 
	60947

	10
	N2
	 
	 
	20
	 

	11
	Ne
	 
	 
	30
	 

	12
	Cl2
	 
	 
	100
	 

	13
	CO
	 
	 
	 
	1000

	14
	NO
	 
	450
	 
	 

	15
	N2O
	 
	 
	- 20
	 


Тема 2. Химическая термодинамика и термохимия.
Термодинамика изучает взаимные превращения различных видов энергии, связанные с переходами энергии между телами или системами в форме теплоты и работы.                                                                        

  Химическая термодинамика также дает возможность определить вероятность и направление реакций. Законы химической термодинамики устанавливают взаимосвязь между внутренней энергией, теплотой, работой, свободной энергией, энтальпией, энтропией и химическим потенциалом.

   Термодинамической системой (просто системой) называют тело или совокупность тел, мысленно  или экспериментально ограниченных  в пространстве.

    Остальная часть пространства называется окружающей средой.
    Системы подразделяются на простые и сложные, гомогенные и гетерогенные,  изолированные,  закрытые и открытые.

    Фаза - однородная часть системы, отделённая от других частей системы видимой границей раздела, при переходе через которую физические и химические свойства резко меняются.

     Компонентом системы называют наименьшее число составных частей системы, с помощью которых можно выразить состав любой её фазы.

    Всякое состояние системы характеризуется совокупностью её физических и химических свойств. Любое свойство системы называется термодинамическим параметром соcтояния, если оно рассматривается как одна из независимых переменных, или функцией состояния, если оно не включено в число таких независимых переменных.  Совокупность параметров состояния позволяет количественно описывать состояние системы.

 Число параметров, необходимых для однозначного  описания системы, то есть число степеней свободы, определяют по правилу фаз Гиббса:
                                     = k - ф + 2  ,

где    - число параметров (степеней свободы),

         k - число компонентов,

         ф -число фаз системы.

Состояние системы может быть равновесным (стационарным) и неравновесным.

 Равновесным называется такое состояние системы, в котором с течением времени параметры не изменяются без каких-либо внешних воздействий на систему.

 Равновесные состояния системы возможны только при определённых сочетаниях параметров состояния. Математическое выражение, показывающее взаимосвязь параметров состояния для данной равновесной системы называют уравнением состояния. Простейшим уравнением состояния является уравнение Менделеева - Клайперона.

                         PV = RT         
 Всякое изменение, происходящее в системе, связанное с изменением хотя бы одного параметра состояния (свойства) системы, называется термодинамическим процессом. 

 Основные термодинамические процессы:
изотермический (T=const), изобарический (P=const), изохорический (V =const) , адиабатический (Q =const). 

Первый закон (первое начало) термодинамики является частным случаем закона сохранения энергии. Этот закон рассматривается как постулат, вытекающий из суммы всего человеческого опыта и не требующий теоретических доказательств. Предложено много формулировок, одна из которых   читается так:

 Подведённая (+Q) или отданная (-Q) системой энергия идет на совершение работы (А) и изменение её внутренней энергии (U).
     Математическое выражение:

                                 Q = U + A             
  В зависимости от того, какой процесс происходит в системе, первое начало термодинамики может быть записано по другому.

Для изохорического процесса:        QV = U   

Для изобарического процесса:        Qр = Н   
Для изотермического процесса:      QT  = RT ln (V2/V1)   

 Здесь Н = рV + U   - изменение энтальпии - функции, характеризующей внутреннюю энергию системы при изобарическом процессе  и равное тепловому эффекту процесса, взятому с противоположным знаком  

(Н = -Qp).

Раздел физической химии, изучающий изменения тепловой энергии при химических реакциях, называется термохимией.
Основной закон термохимии (закон Гесса) гласит:

Тепловой эффект химической реакции зависит только от начального и конечного состояния реагирующих веществ и не зависит от пути, по которому реакция протекает.
   Этот закон описывает процессы, протекающие при постоянном объёме и давлении.   Его математическое выражение можно записать так:

                  Hореакции=Hо образ.продуктов - ΣHо образ.реагентов  
 (Изменение энтальпии реакции равно разности сумм энтальпий образования продуктов и исходных веществ из простых веществ). Закон Гесса применяют для расчета тепловых эффектов в биохимических и биологических процессах.
    Основным экспериментальным методом определения тепловых эффектов реакций является калориметрический. 

     Внутренняя энергия любой системы может быть представлена как сумма свободной (F) и связанной (Д) энергии. Связанная энергия системы - это та энергия, за счет которой система не может совершать работу, она рассеивается в форме тепловой энергии. Мерой связанной энергии является энтропия (S):

                                 Д =ST  

Энтропия - это функция состояния, которую в обратимых изотермических процессах  можно определить:

                               S = Q/T      

Энтропия уменьшается с повышением упорядоченности системы.

Свободная энергия - это та часть внутренней энергии, за счет которой система может совершать полезную работу.

Свободная энергия системы при стандартных условиях выражается изменением изобарно-изотермического потенциала (потенциалом Гиббса- G)  и определяется уравнениями:

                          G = H - TS
                          G = U + PV - TS           
Изменение всех функций состояния системы - энтропии, энтальпии, потенциала Гиббса определяют по закону Гесса. 

Второе начало термодинамики  устанавливает направление превращения энергии, то есть показывает, в каком направлении процесс может протекать без подведения энергии извне. Одна из формулировок:
Невозможен самопроизвольный переход энергии в форме теплоты от тела менее нагретого к более нагретому. 
Математическое выражение:

                            U = TS -  A            
Третье начало термодинамики:
При абсолютном нуле энтропия правильно образованного кристалла индивидуального вещества равна нулю.
                             GT0              НТ0       lim S Т0=0                    
Равновесное состояние системы при постоянных давлении и температуре соответствует минимуму изобарно-изотермического потенциала. Согласно второму началу термодинамики, самопроизвольно идут процессы только с уменьшением свободной энергии (потенциала Гиббса, химического потенциала). То есть для того, чтобы узнать, пойдет ли самопроизвольно какой-либо процесс или реакция, необходимо рассчитать изменение G.

Для химической реакции:

                                 mA + nB = pC + qD 
по закону Гесса запишем:

Gореакции=   Gо образ.продуктов -Gо образ.реагентов                   
то есть,  Gореакции=   (pGоC + qGoD )   - (mGоA - n GоB)
Если GО, то реакция идет самопроизвольно, если G О, для проведения реакции необходимо подводить энергию из окружающей среды.

                                Примеры решения задач.
Задача № 1
Определите теплоту образования метана (Н°обр.), если теплота сгорания его известна Н °сг. = -893,2 кДж/моль, а энтальпии образования углекислого газа и воды равны:

Н°со2 = -393,5 кДж/моль, Н°H2о = -285,8 кДж/моль.

Решение.
Составим уравнение реакции сгорания метана:

СН4 +2О2 = СО2 +2Н2О,      Н°сг. = -893,2 кДж/моль.

Согласно закону Гесса:

Н°реакции = (Н°прод - Н°реагентов), поэтому

Н°сг. = ( Н°со2 + 2Н°н2о) - (Н°сн4 + 2Н°о2). 

Так как Ноо2 =О, можно записать:

Н°сг. = ( Н°со2 + 2Н°н2о) - Н°сн4 . 
Отсюда,  Н°сн4  = (Н°со2 +2 Н°н2о) -  Н°сг.
Н°сн4 = (-393,5) +2(-285,8) – (-893,2) = -71,9 кДж/моль.

Ответ: энтальпия образования метана  

           Н°сн4 = -71,9 кДж/ моль.

Задача № 2
Вычислить изменение энтропии при парообразовании 1 моль хлористого этила при 12,3°С, если тепловой эффект процесса парообразования составил 376 Дж/г.

Решение. 
 Составим термодинамическое уравнение:

С2Н5Cl(ж.)  = C2H5Cl(пар),         S° = ?

1.                      S° =Q / Т, 

где Q - количество теплоты, необходимое для перевода в пар жидкого вещества, Т – температура по шкале Кельвина.

2.    Найдем массу одного моля хлористого этила:

М (С2Н5Cl) = 64,5 г/моль 
3.    Найдем температуру по Кельвину:

Т = 273 + °С = 273+12,3=285,3 К

4. Вычислим изменение тепловой энергии при парообразовании 1 моля хлористого этила

Q°пар = 376Дж/г 64,5г/моль = 24252Дж/моль

5.  Вычислим изменение энтропии при парообразовании 1 моля  хлористого этила

S° = Q / Т = 24 252 / 285,3 = 85,005 Дж/моль К

Ответ: парообразование 1 моль хлористого этила при 12,3°С сопровождается возрастанием энтропии:

Sо =85,005 Дж/моль К.

Задача № 3
Вычислите изменение свободной энергии реакции получения уксусного альдегида:

С2Н2 + Н2О = СН3СОН. Идет ли эта реакция?

Решение:
1.    Расчет изменения свободной энергии проводим, исходя из закона Гесса:   Gореакции=   Gо обр.продуктов -Gо обр.реагентов,
следовательно:

Gореакции  = Gообр.(сн3сон)–[ Gообр (с2н2) +  Gообр.(н2о)]
2.    Пользуясь справочной литературой, находим стандартные мольные энергии Гиббса образования соединений.

Gообрс2н2 = 209 кДж/моль

Gообр н2о = -237,8 кДж/моль

Gообрсн3сон = -132,8 кДж/моль

3.    Рассчитаем изменение энергии Гиббса реакции:

Gообр = (-132,8) –[209 + (-237.8)] =-132.8 –209 +237.8 =
= -104,0 кДж/моль.

4. Так как Gообр 0,   в согласии со вторым началом термодинамики, реакция протекает самопроизвольно. 

Ответ: при получении 1 моль уксусного альдегида из ацетилена энергия Гиббса реакции уменьшается:

Gообр = -104 кДж/моль, что указывает на возможность протекании этой реакции.

Задача № 4
При сгорании 1 моль глюкозы, изменение энтальпии составляет 2538,6 кДж/моль, а изменение химического потенциала  равно –2818,6 кДж/моль (Т = 298°К). Вычислите изменение энтропии.

Решение.
Воспользуемся уравнением : G = H - TS,

из которого выразим S = (H-G)/ T.

Подставив в полученное выражение данные величины, рассчитаем: 

S= [2538,6 кДж/моль - (–2818,6 кДж/моль)]/298 К = =17.98кДж/мольград.

Ответ   Изменение энтропии составило  S=17.98кДж/мольград.

 
Задачи И ВОПРОСЫ для контрольной работы.
 При решении задач учтите, что стандартные энтальпии образования для СО2 и Н2О соответственно равны: 
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16 – 29.        Дайте определение системы, фазы, среды, компоненты. Какие бывают системы? Запишите правило фаз или правило Гиббса.

 Задача№16
Даны следующие термохимические уравнения:
а) FeS2(тв.) =FeS(тв.) + S(тв.)                           ΔHо1= 51,83 кДж
б) S(тв.) = S(г.)                                                   ΔHо2= 65,2 кДж
в) S(г.) + O2(г.) = SO4(г.)                                   ΔHо3= -361,57 кДж
г) 4FeS(тв.)+ 7O2(г.)=2Fe2O3(тв.)+ 4SO2(г.)     ΔHо4= -2492,2 кДж

 Вычислить: а) энтальпию окисления одного моля пирита;                             б) энтальпию образования SO2.

Задача №17
Даны следующие термохимические уравнения:
2C2H2(г.)+5O2(г.) 4CO2(г.)+2H2O(г.)      ΔHо1= -2510 кДж

C2H4(г.)+ 3O2 (г.) 2CO2(г.)+2H2O(г.)      ΔHо2= -1322 кДж
2H2(г.)+ O2 (г.)2H2O(г.)                           ΔHо3= -484 кДж
Вычислить энтальпию реакции гидрирования ацетилена с образованием этилена.

Задача №18
Теплоты сгорания ацетилена и ацетальдегида в стандартных условиях (25 °C, 1атм) равны 1308 и 1171 кДж/ моль соответственно. Вычислите энтальпию гидратации ацетилена по реации Кучерова в стандартных условиях.

 Задача № 19
Зная энтальпии следующих процессов: 
C(алмаз) + 2H2(г.)  CH4                ΔHо 1= -18 ккал/моль

C(графит)  C(алмаз)                 ΔHо2= -124,2 ккал/моль

2H(г.)  H2(г.)                             ΔHо3= -103,3 ккал/моль,

вычислите среднюю энергию связи C-H в метане.

 Задача № 20
Даны термохимические уравнения:
C2H4(г.) + H2(г.) C2H6(г.)                ΔH°1= -137 кДж/моль

C2H2(г.) + 2H4(г.) C2H6(г.)             ΔH°2= -311 кДж/моль

и энергии связей C-H, C-C и H-H : 414,337 и 429,5 кДж/моль соответственно. Вычислите: а) энергию двойной связи C=C; б) энергию тройной связи. 

 Задача № 21
      Ниже представлены энтальпии образования и энтропии для некоторых неорганических веществ в стандартных условиях:

   Вещество          Hообр. кДж / моль          Sо Дж/моль· К

     Mg (тв)                       0                                          32,55

      С   (тв)                       0                                           5,74

     CO2 (г.)                    -393,51                                 213,6

     MgO (тв)                 -601,24                                   26,94
          Что можно на основе этих данных сказать о возмож-ности взаимодействия магния с диоксидом углерода в стандартных условиях? 

Ответ: G = -743,68 Дж/мольК. Взаимодействие возможно.

 Задача № 22

        Рассчитайте изменение свободной энергии при стандартных условиях в системах:

            CaCO3​(г.)  = CaO (г.) + CO2 (г.) 
              N2 + 3H2 = 2NH3 

         Какой вывод можно сделать о возможностях самопроизвольного протекания этих реакций?

 Задача № 23
Стандартная энтальпия сгорания ΔHо298 твердого нафталина  C10 H8  равна  -1231,6 ккал/ моль. Найдите стандартную энтальпию образования нафталина при 25оС

 Задача № 24
        В стандартных условиях (25оС, 1 атм) теплоты сгорания щавелевой кислоты до H2O (ж.) и CO2(г.), графита до CO2(г.), водорода до H2O (ж.) равны 252 кДж,395 кДж и 286 кДж соответственно. Рассчитайте стандартную  энталь-пию образования щавелевой кислоты.

 Задача № 25
Используя термохимические данные, представленные ниже, укажите, в каком направлении протекают следующие реакции в стандартных условиях: 

 C2H4 +HJ = C2H5J (1); 

CH2 = CH – CH3 + HJ = CH3 – CHJ – CH3 (2) 

Вещество                    Hообр. кДж/ моль        Sº, Дж/мольK
 C2H4                                 52,8                                 219,4  
CH2 = CH – CH3                 20,41                              226,9
HJ                                        25,94                              206,3
C2H5J                                  -45,73                             296,6
CH3 – CHJ – CH3                78,86                             324,8
 Задача № 26 

  Коксовый газ имеет следующий объемный состав: 60% H2,   7% CO, 1% N2, 25% CH4, 7% CO2.При сжигании одного моля H2, CH4, CO выделяется  58 ккал, 213 ккал и 69 ккал соответственно. Вычислите, сколько теплоты выделится при сжигании 1м3 коксового газа (н.у.).

 Задача  № 27

Сожжены равные объемы метана и этилена, взятых при одинаковых условиях. Рассчитайте, в каком случае выделилось больше тепла?

Hо(H2O) = -285 кДж/ моль;   Hо (CO2) = -393 кДж/ моль;       

Hо(CH4) = -73 кДж/ моль;      Hо (C2H4) = -57 кДж/ моль.

Определите, сколько тепла выделится при сгорании 1м3 метана;1м3 этилена.

 Задача 28
Найти, какое количество тепла выделится при разложении 10 кг углекислого кальция, если Hо(CaCO3) = -288,45 ккал/моль,

Hо(CO2) = -94,05 ккал/моль и ΔHо(CaO) = -151,9 ккал/моль. 

 Задача № 29  Учитывая, что карбонат аммония полностью разлагается при комнатной температуре, рассчитайте изменение тепловой энергии при разложении 10 г этого вещества.

        ΔHо(NH4)2CO3 =   -281,86 кДж/моль

        ΔHоCO2 = -393,5 кДж/ моль.

        ΔHоNH3 = -16,7 кДж/моль

        ΔHоH2O = -285,0 кДж/ моль.

 
 30 – 34.      Формы энергии и параметры состояния. Обратимые и необратимые процессы. Какие Вы знаете функции описывающие состояния системы?
 Задача №30   Теплота растворения ZnSO4 равна 77,11 кДж/ моль,  теплота растворения ZnSO4 · 7H2O равна – 17,82 кДж/ моль.Определить теплоту гидратации.  

 Задача №31    Определить энтальпию образования закиси азота из элементов, исходя из уравнения реакции 

                 C + 2N2O = CO2 + 2N2 - 556,89 кДж.
Задача №32  Рассчитать энтальпию сгорания ацетона, если энтальпии реагентов и продуктов реакции равны:

   ΔH°C3H6O = 541 кДж/моль;
   ΔH°H2O = -285 кДж/моль;
  ΔH°CO2  = -393 кДж/моль.
 Задача № 33  Рассчитать энтальпию реакции:

          2C2H2 +5О2            4CO2 + 2
если энтальпии образования веществ равны: 

   ΔH°C2H2 = 228 кДж/моль;    ΔH°H2O = -285 кДж/моль;

   ΔH°CO2  = -393 кДж/моль.

 Задача № 34 Рассчитать тепловой эффект реакции:

               S + 2N2O          SO2 + 2N2 , 
зная энтальпии образования веществ:

             ΔH°N2O = 82,0 кДж/моль;    ΔH°SO2 = -297,0 кДж/моль;

 35 – 39.      Сформулируйте закон Гесса и укажите для каких процессов он применим. 

  Задача № 35  Найдите изменение энтропии при равновесном изотермическом процессе:

            H2O(т.) = H2O(ж.)

  ΔH° = 6,05 кДж/моль.

 Задача № 36 Зная энтальпию реакции сгорания пентана, найдите энтальпию его образования:

ΔH°реакции = -3550,0 кДж.

  Задача № 37 Энтальпия образования бензола равна  88 кДж/моль. Найдите тепловой эффект реакции его сгорания. 

  Задача № 38 Найдите изменение энтропии процесса 

               CH3COCH3(г.) = CH3COCH3(ж.),

происходящего при температуре 52,2°С, если изменение энтальпии процесса   ΔH° = -39,59 кДж/моль.

  Задача № 39 Процесс фотосинтеза можно представить схемой:             6CO2 + 6H2O =C6H12O6 + 6O2.
Рассчитайте изобарный потенциал этой реакции и сделайте вывод об условиях ее протекания, если:

             ΔG°C6H12O6 = -217,56 ккал/моль;

             ΔG°H2O = -56,69 ккал/моль;

             ΔG°CO2 = -94,26 ккал/моль.
40 – 45       Что называется процессом? Какие бывают термодинамические процессы, опишите их.  
 Задача № 40 Рассчитайте, на образования какого вещества уйдет больше количества энергии - метана или муравьиного альдегида – если известно, что энтальпии реакций сгорания этих веществ равны соответственно:

             ΔH°СГ.  CH4 = -890,0 кДж/моль,

             ΔH°СГ.  HCOH = -560,0 кДж/моль,

            ΔH°H2 = -285,0 кДж/моль,

             ΔH°CO2 = -393,0 кДЖ/моль.

Задача № 41 Найти энтальпию сгорания этилового спирта, если энтальпия его образования 

                  ΔH° = -274 кДж/моль.

 Задача № 42 При сгорании 880 г. ацетальдегида выделилось 23840 Дж тепла. Рассчитать его энтальпию образования. (Используйте данные по энтальпиям образования CO2 и H2O).

Задача № 43 Вычислите теплоту гидролиза мальтозы при постоянном давлении:   C12H22O11  + H2O =  2C6H12O6,   если известны теплоты сгорания мальтозы и глюкозы  

           ΔH°сгорания (мальтозы)    = -5610 кДж/моль,

            ΔH°сгорания (глюкозы)     = -2801,69 кДж/моль.

 Задача № 44 Рассчитайте энтальпию процесса, соответствующего простейшему уравнению фотосинтеза, если стандартные энтальпии образования исходных веществ и продуктов равны:

ΔН0С6Н12О6 = -2820,1 кДж/моль,

ΔН0СО2 = -393,0 кДж/моль,

ΔН0 Н2О = -241,8 кДж/моль.

ΔН0 О2  = 0.

Задача № 45 Основной процесс, протекающий в доменной печи, выражается уравнением:

Fe2O  +  3CO = 2Fe + 3CO2
Определите тепловой эффект этой реакции, если 

ΔН0  Fe2О3 = -821,3 кДж/моль,  (Н0CО = -110,5 кДж/моль,  
ΔН0Fe =0 кДж/моль,         (Н0CО2 = -393,5 кДж/моль.

Укажите, экзо- или эндотермическая это реакция.

 46 – 52.      Дайте определение и охарактеризуйте следующие термодинамические функции: энтропия, свободная энергия, максимальная работа. Что такое энергия Гиббса и как она связана с другими характеристиками процесса?
 Задача № 46  При соединении 2,1 г железа с серой выделилось 3,57 кДж тепла. Рассчитайте теплоту образования сульфида железа.

Задача № 47  Найдите энтальпию образования аммиака, если энтальпия реакции 2NH3   + 5/2O2 = 2NO + 3H2O
равна -582,6 кДж/моль, а энтальпии образования ΔН0NО =

=90 кДж/моль, ΔН0 Н2О = -285, кДж/моль.

 Задача № 48  Изменение энтропии процесса

HNO3(ж) = HNO3(г) , проходящего при t = 150С, составляет величину 0,137кДж/мольК. Рассчитайте тепловой эффект процесса.

Задача № 49  При 298,2о С стандартная энтальпия образования Mg(NO3)2  составляет -188770 кал/моль, стандартная энтальпия растворения -21530 кал/моль, а стандартная энтальпия образования  иона NO3-   - 49320 кал/г-ион. Вычислите стандартную энтальпию образования иона Мg2+ при этой температуре.

 Задача № 50  Стандартная энтальпия сгорания жидкого пиридина (С5Н5N) при 298,15 К равна -664,95 ккал/моль. Определить стандартную энтальпию образования пиридина при 298,15 К.

 Задача № 51 Определите энтальпию гидратации карбоната натрия (?Н°гидр.), если известны энтальпии растворения безводной соли:

          Nа2СО3(к) + Н2О (ж) = Nа2СО3 (р).
ΔН° = -24,6 кДж  и кристаллогидрата:

Nа2СО3 * 10Н2О(к) +Н2О (ж) = Nа2СО3(р)
ΔН°= 66,6 кДж.

Задача № 52  Рассчитать изменение энтропии в системе:

СаСО3(к) = СаО(к) + СО2(г)
Какой вывод можно сделать о возможности протекания реакции (298К).   

                                
                     
Тема 3. Химическая кинетика.
              Химическая кинетика дает представление о скорости химической реакции и факторах, на нее влияющих.

Под скоростью реакции понимается изменение концентрации реагирующих веществ в единицу времени  и она выражается:

                     V = ±dC/dT     ,                             

В зависимости от числа исходных частиц молекул, участвующих в элементарном акте взаимодействия, бывают моно-, би- и тримолекулярные. 

В ходе химического превращения достигается некоторое промежуточное состояние, так называемое переходное состояние. Это промежуточное образование называется активированным комплексом. Активированный комплекс находится на вершине потенциального барьера, и поэтому его состояние является неустойчивым.

Норвежскими учеными Гульдбергом и Вааге было установлено, что скорость элементарных реакций пропорциональна произведению концентрации реагирующих вещества в степени, равной их стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции закон действующих масс. Математически  для реакции 

                      аА+вВ   сС +Dd  это выглядит так:

V1 = К1 СdА СbВ -для прямой  и  V2 = K2 CcC СdD -для обратной реакции, 

где К- константа скорости или удельная скорость реакции, характеризует скорость реакции при единичной  концентрации реагирующих веществ и имеет определенное выражение в зависимости от порядка реакции (она зависит от тех же величин, что и скорость реакции ,но не зависит от концентрации ). При постоянной температуре константа скорости любой реакции есть величина постоянная и в этом случае определяется природой реагирующих веществ. 

         В общем случае порядком реакции называют сумму показателей степеней, с которыми концентрации реагентов входят в экспериментально найденное кинетическое уравнение.  Существуют несколько способов определения порядка реакции, основные из них:

а) избыточных концентраций,

б) подстановки в кинетическое уравнение реакций,

в) определение полупериода реакций,

г) графический,

д)  метод Вант Гоффа.

а) В методе избыточных концентраций изменяют поочередно концентрацию каждого из реагентов, оставляя концентрации остальных постоянными, и определяют, пропорционально какой степени его концентрации меняется скорость реакции.

б) Подставляют опытные данные в кинетические уравнения разных порядков  и выясняют, какое из них дает наиболее постоянную величину константы скорости. Последнее  уравнение и определяет порядок реакции. 

в)  Находят зависимость времени полураспада от начальной концентрации. В случае эквивалентных количеств исходных веществ для реакций различных порядков имеем следующие формулы:

        для реакции первого порядка

                        t1/2  = 0,6932 / К1                                            

        для реакции второго порядка

                         t1/2 = 1/  с о К11                                              

        для реакции третьего порядка

                          t1/2 = 3 / 2 с02  К 111                                      

Совпадение результатов для различных экспериментальных данных, вычисленных по той или иной формуле , указывает порядок реакции.

г) Строят график в координатах  lg V =f ( lg C), где V – скорость реакции, С  - концентрация исходных веществ. Тангенс угла наклона касательной к кривой lg V =f ( lg C) и определяет порядок реакции.

д) Метод Вант –Гоффа . Проводят два опыта с различными концентрациями С1  и С 2  реагирующих веществ и  определяют порядок реакции ( п )по уравнению

                        n =     [image: image10.wmf]2
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         Константа скорости для реакции 1-го порядка, когда скорость реакции зависит от концентрации одного из реагируемых веществ    V=KC , имеет следующее кинетическое уравнение

                 К1  =[image: image11.wmf]t
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где  Со – исходная концентрация реагирующего вещества;

       Х  - изменение концентрации за определенный промежуток

              времени  t убыль концентрации  .

Если же скорость реакции описывается уравнением V = KC2 или            V =KC1C2,  то  - это уравнения второго порядка, и выражение константы скорости имеет следующие виды : 

при  С1 = С2     K2 = [image: image13.wmf]t
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если C1 =/= C2       K2 = [image: image15.wmf](
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Скорость реакции  а, следовательно, и константа скорости изменяются с изменением температуры. Существует ряд законов, характеризующих эту зависимость, основными из которых являются: 

правило Вант–Гоффа - при увеличении температуры на каждые 10К  скорость химической реакции возрастает в 2 - 4 раза и имеет математическое выражение:
                     =[image: image16.wmf]Т
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      где  - температурный коэффициент, согласно закону Вант-Гоффа  равный от 2 до 4.

      К(Т+10) – константа скорости при температуре (Т+10)

      К (Т) - константа скорости при температуре (Т) 

или    V(T2) /V(T1)  =  [image: image17.wmf]10
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а также  уравнение  Аррениуса
                     ln K =B - [image: image18.wmf]Т

А

   ,                                    

где А и В –постоянные, характерные для этой реакции и равные     А=[image: image19.wmf]R

Е

         характеризует энергию активации процессов; 

В = ln k0,  т.е. равно логарифму числа столкновений за единицу времени в единице объема.

      Таким образом, уравнение Аррениуса будет иметь вид:

                        ln K = Ко - [image: image20.wmf]RT

Е

                                  

Е (а) – энергия активации представляет собой разницу между средней энергией столкновения реагирующих частиц (молекул) и той энергией, которую необходимо достичь для того, чтобы столкновение стало эффективным. Для того, чтобы изучить и количественно подтвердить предполагаемый механизм реакции с точки зрения кинетики химических процессов необходимо  определить (или рассчитать) для них значения  ln Kо и Еа .

Определение  ln Kо и Еа возможно двумя способами:

а) решением  системы уравнений, если известны К 1 при Т 1 и К 2 при Т 2 
(допустим Т 2 > Т 1)  тогда энергию активации можно рассчитать^                 

         Е = 2,3 lg  [image: image21.wmf]10
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   б) графический способ основан на том, что имея ряд известных значений К (К 1, К 2, К 3,... Кn ), измеренных при различных температурах Т (Т1, Т 2, … и Тn), строят график зависимости     логарифма константы скорости от обратной температуры                    ln K = f (1/ Т )

    и по графику, найдя тангенс угла, образованного наклонной прямой с осью абсцисс, находят коэффициент В и    Е = - R tg α   
            Колебания температуры оказывают большое влияние на скорость химических реакций, происходящих в живых организмах, а, следовательно, и на скорость физиологических процессов. 

 

                                       Примеры решения задач.
Пример 1. При взаимодействии брома и этилового спирта были получены следующие данные:                               

                            t (мин.)                         0                          4

                            с1,моль/дм3              0,00814            0,00610

                            с2   моль/дм3             0,00424            0,00314

Определить порядок реакции.

         Решение. Определяем порядок реакции методом Вант-Гоффа 

                            n = [image: image23.wmf]2
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Подставляем необходимые данные. Так как [image: image24.wmf]t
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= V - средняя скорость реакции, то концентрации с1 и с2 также необходимо взять средние:                      [image: image25.wmf]00712
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          Ответ: следовательно, изучаемая реакция первого порядка.

           Пример 2. При разложении перекиси водорода в водном растворе в присутствии платиновой фольги  были получены следующие данные:

                   t                                          0                          10мин              20мин
   V (см3 KMnO4, пошедшего на 

титрование раствора)                      22,8                       13,8                     8,25

Определить порядок реакции.

          Решение. Порядок реакции определяем методом подбора констант скорости по постоянству их значений ( метод подстановки данных в кинетическое уравнение реакций ).

Начнем с реакции первого порядка:
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          Ответ: т.к. значения k1 и k2 совпадают, то исследуемая реакция является реакцией I порядка.

           Пример 3. Превращение перекиси бензола в диэтиловый эфир при 330 К прошло за 10 мин. на 75,0, а при 340 К - 90 вещества прореагировало за 7 мин. Найти константу скорости, период полураспада, температурный коэффициент и энергию активации системы. Реакция является реакцией I порядка.

          Решение: Используем кинетическое уравнение реакции I-го порядка  и вычисляем для различных температур константы скорости  и периоды полураспада:

                   при Т = 330К    [image: image32.wmf],
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                   при Т = 340К    [image: image36.wmf],
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          Температурный коэффициент вычислим используя правило Вант-Гоффа : [image: image38.wmf]7
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 следовательно для этой реакции увеличение температуры на 10С приводит к увеличению скорости в 2,7 раза.

          Энергию активации рассчитаем по уравнению Аррениуса :
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Ответ: γ =2,7 ;  Е =92,7 кДж/моль
 Пример 4. Определить энергию активации реакции

                            Cu + (NH4)2S2O 8  CuSO4 + (NH4)2 SO4
если известно, что для различных температур значения констант скорости реакции равны:

          t                       20                  40            60

          k  103             9,6                  18,16      39,96

           Решение. Определяем E графическим способом, используя уравнение:

                                       [image: image40.wmf])
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           T             293,2          313,3             333,2

        1/ Т 102    3,41            3,195             3,005

        lgК           -2,18          -1,741           -1,476

 Согласно графику   ( рис.1) 

       lg K
 
 
 

                                                a
                                                                 
                                                                              1/Т
                                        Рис.1 

  tg a = -2,02-1,5 / 3,41 -3,02 = -9,02 ;   

Е = -2,303* 8,32 * -9,02  =172,8 кДж/кмоль
Ответ: Е =172,8 кДж/кмоль
 Пример 5. Реакция при температуре 50С протекает за 2 мин. 15с. За сколько времени закончится эта реакция при температуре 70С, если в данном температурном интервале температурный коэффициент скорости реакции равен 3?

          Решение. При увеличении температуры с 50 до 70С скорость реакции в соответствии с правилом Вант-Гоффа возрастает:

                            V(T2) /V(T1)  = 
[image: image41.wmf]10
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где Т2 = 70C, Т1 = 50C, а V(T2) и V(T1)   – скорости реакции при данных температурах. Получаем

                 V(T2) /V(T1)  =  3 [image: image42.wmf]10
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70
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  =32  = 9,

т. е. скорость реакции увеличивается в 9 раз.

          В соответствии с определением скорость реакции обратно пропорциональна времени реакции, следовательно, 

                   V(T2) /V(T1) = t (Т1)  /  t (Т2 )

где t (Т1)   и t (Т2 ) – время реакции при температурах Т1 и Т2. отсюда получаем

                              t (Т2 )=  t (Т1 )[image: image43.wmf])
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Учитывая, что t (Т1 )= 135 сек (2мин 15с), определяем время реакции при температуре Т2:

                            t (Т2 )=   135  [image: image44.wmf]9

1

 cек = 15cек.

         Задачи и вопросы для индивидуальных заданий
Вопрос 53-57. Что понимается под скоростью реакции и какие основные факторы на нее влияют? 
Задача 53. При изучении реакции разложения PH3  было определено время полураспада.

Начальное давление         139                  52,5

PH3 (мм рт ст)

   t1/2(сек)                              84                     83

Определить порядок реакции.

 Задача 54. Для изучения разложения щавелевой кислоты в концентрированной серной кислоте при 50С  готовили раствор 1/40 М щавелевой кислоты в 99,5 %-ной серной кислоте. Через определенные промежутки времени t из смеси отбирали пробы и определяли объем раствора перманганата калия V, необходимый для титрования порции в 10 см 3. Получили следующие данные:

t, мин     0           120         240        420       600        900       1440

V, cм 3   11,45     9,63       8,11        6,22     4,79       2,97       1,44 

Определить порядок реакции относительно щавелевой кислоты и         рассчитать   константу скорости. 

  Задача 55. Превращение перекиси бензоила в диэтиловый эфир (реакция первого порядка) при температуре 60С прошло за 10 мин на 75,2 % . Вычислить константу скорости реакции.

 Задача 56. Для скорости инверсии тростникового сахара в присутствии соляной кислоты были получены следующие данные :

 Время t, с                               Наблюдаемый угол вращения a, град

         0                                                         11,20

  1035                                                         10,35

  3113                                                           8,87

  4857                                                           7,64

  9231                                                           5,19

12834                                                           3,61

18520                                                           1,60

26320                                                          -0,16

32640                                                          -1,10

76969                                                          -3,26

                                                                 -3,37

Определить порядок реакции и константу скорости.

 Задача 57. Для изучения кинетики реакции

H2C  CH2 + H2O [image: image45.wmf]¾
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готовили раствор с исходными концентрациями 0,007574 М хлорной кислоты и 0,12 М окиси этилена. Ход реакции контролировали дилатометрически  (измерение объема раствора как функции времени). При 20С получены следующие данные:

t, мин               0         30       60        135         300           
Показания       18,48  18,05  17,62   16,71      15,22     12,29

дилатометра

Определить порядок реакции по этилену и константу скорости.

где a – начальная концентрация вещества      A,

t1/2 – период полураспада

Вопрос 58-62. Что такое молекулярность и порядок реакции. Опишите методы их определения.
Задача 58. При изучении реакции

                                         N2 + O2  2NO
были найдены следующие константы скорости

T, K                             586                 910

K, см3 моль-1 сек-1     1,631010        1,771011
Определить энергию активизации реакции.

Задача 59. При каталитическом разложении пероксида водорода его концентрация изменилась следующим образом:

Время, мин             0       5         10          20          25

CH2O2, моль/дм3       2       1,46     1,06       0,57      0,42

Определить порядок и константу скорости разложения H2O2
 Задача 60. Реакция разложения 2,3-дибромянтарной кислоты протекает по уравнению

                  COOH           COOH
              HC  Br    НC Br + HBr
              HC  Br        HC
                 COOH            COOH
и имеет первый порядок. Через 10 мин после начала реакции осталось 1,34 г кислоты, а еще через 10 мин – 1,03 г. Вычислить на основании этих данных константу скорости реакции и начальную количество кислоты.

Задача 61. Порядок реакции щелочного гидролиза (омыления) этилацетата раствором гидроксида натрия равен 2. На основе данных, представленных ниже, вычислите константу скорости этой реакции:

Время, сек                     0                                   10

CNaOH, моль/л             0,5638                       0,4113

СCH3COOC2H5, моль/л   0,3114                       0,1598
  Задача 62. Определить остаточное количество 2,4-дихлорфеноксиуксусной кислоты (в %) через 30 дней после обработки, если период полураспада его при 25С равен 17 дням.

 Вопрос 63-67. Что  характеризует константа скорости химической реакции .Запишите кинетические уравнения реакций  1-го и 2-го порядков и расчетные формулы полупериодов реакций.
 Задача 63. Рассчитать энергию активации реакции 

CaCO3  CaO + CO2 

при 3ОО К и имеющую температурный коэффициент 3,4.

                   Ответ: 340 кДж /моль
 Задача 64. Определить энергию активации реакции 

2Ag + (NH4)2S2O8  Ag2SO4 + (NH4)2SO4
если известны константы скорости:

tC                       20              40              60
k104                   0.54           0.66           1.77                           

 Задача 65. Определить константу скорости реакции разложения Cl2 при t = 110С, если энергия активации Е = 21 150кал.

 Задача 66. Константа скорости разложения N2O5 в газовой фазе при t = 65С равна 0,292 мин-1, энергия активации Е = 24,7ккал/моль. Найти константу скорости и период полураспада при 80С.

 Задача 67. При 20С реакция протекает за 2 мин. За сколько времени будет протекать этаже реакция: а) при 0С; б) при 50С? Температурный коэффициент скорости реакции равен 2.

                          Ответ: а) 8 мин; б) 15мин 
Вопрос 68-70. Опишите влияние температуры на скорость реакции. Запишите выражение правила Вант-Гоффа и уравнения Аррениуса.

 Задача 68. Известны константы скорости реакции распада от рейтомедина при 30С, и 38С, соответственно равны k1 = 0,1час-1 и k2 = 0,23 час-1. Рассчитать энергию активации  и вычислить период полураспада при 20С, считая что реакция I полураспада.

 Задача 69. При температуре 20С реакция протекает за 25 мин. при 50С – за 4 мин. Рассчитать температурный коэффициент скорости реакции. 

 Задача 70. Определить константу омыления уксусноэтилового эфира, если начальная концентрация CH3COOC2H5 была – 0,005 моль/дм3, а концентрация NaOH –0,01 моль/дм3. Через 530 сек. концентрация CH3COOC2H5 стала 0,003 моль/дм3,  а NaOH – 0,008 моль/дм3 (реакция II-го порядка).

  Вопрос 71-73. Что такое энергия активации, опишите методы ее определения.
Задача 71. Скорость реакции при 0С равна 1 моль/лс. Вычислить скорость этой реакции при 30С, если температурный коэффициент скорости реакции равен 3.

Задача 72. Рассчитать на сколько градусов надо увеличить температуру, чтобы скорость реакции возросла в 27 раз? Температурный коэффициент реакции равен 3.

 Задача 73. Период полураспада Fe59  составляет 44 дня. Определить константу скорости и время за которое концентрация этого вещества станет 85 %. 

 

                            
ТЕМА 4. Химическое равновесие.
                                                                                                 
          Если химическая реакция идет как в прямом, так и в обратном направлениях, она называется обратимой.   Обратимые реакции не идут до конца, в системе устанавливается химическое равновесие.

     Химическое равновесие - это такое состояние системы реагирующих веществ,  при котором скорости прямой и обратной реакции равны между собой.
     Обратимые реакции, протекающие в растворах или газообразной среде, можно характеризовать константой химического равновесия.
    Если протекает обратимая реакция

  nA + mB  pC + qD,

то константа равновесия может быть представлена выражением:

                        Кр = К1 / К2 = [C]p [D]q /[A]n [B]m   
где К1, К2 - константы скорости прямой и обратной реакций,

        [C] , [D] - концентрации продуктов реакций,

        [A] , [B] - концентрация реагентов,

        n, m, p, q - стехиометрические коэффициенты, с которыми данные вещества входят в химическое уравнение реакции.

     Химическое равновесие является динамическим, то есть в состоянии химического равновесия прямая и обратная реакции не прекращаются. При постоянных внешних условиях химическое равновесие сохраняется сколь угодно долго. Изменение хотя бы одного параметра (давления, концентрации, температуры) ведёт к нарушению равновесия, смещая его в ту или иную сторону. Влияние факторов на смещение химического равновесия отражено принципом Ле -Шателье (1884 г.):

   При изменении в равновесной системе одного из параметров состояния (Р,Т,С) происходит сдвиг равновесия в направлении процесса, ведущего к ослаблению произведённого воздействия.
    Принцип Ле-Шателье применим как к гомогенным, так и к гетерогенным системам.

    Между константой равновесия в стандартных условиях и стандартным изобарно-изотермическим потенциалом существует зависимость, выражаемая уравнением:

               G0 = - R T ln Kр,                 

  Где G0 – стандартный изобарно-изотермический потенциал;

           Т – температура, при которой протекает реакция,

   R - универсальная газовая постоянная.

                             Примеры решения задач.
Задача № 1
Вычислить равновесные концентрации водорода и йода в реакции  

               Н2 + J2  2НJ, 

если их начальные концентрации составляют 0.03 моль/дм3, а равновесная концентрация йодистого водорода равна 0.04 моль/дм3. Найти константу равновесия и величину изобарно-изотермического потенциала реакции при t =327оС.

Решение: 
На образование двух молей HJ в соответствии с уравнением реакции 

Н2 + J2 = 2НJ идет один моль Н2 и один моль J2, поэтому для образования 0.04 моля HJ требуется 0.02 моля Н2 и 0.02 моля J2, отсюда их равновесные концентрации составляют 0.03 – 0.02 = 0.01 (моль).

Константу равновесия вычислим по уравнению (3.1):

Кр = [C]p [D]q /[A]n [B]m =16.
Изменение изобарно-изотермического потенциала рассчитываем по уравнению:

G = -2.3038.31(273+327)lg16 = -13827 Дж/моль = =13.83 кДж/моль.

Ответ: Кр = 16;  G = -13.83 кДж/моль.

 Задача № 2
При некоторых условиях равновесие реакции 

            СО+Н2О ↔Н2 +СО2 

установилось при следующих концентрациях:

[СО]г=1 моль/л             [Н2О]г =4 моль/л

[ Н2]г=2 моль/л             [СО2]г =2 моль/л

В какую сторону сместится равновесие при повышении концентрации СО в 3 раза? При какой концентрации установится новое равновесие?

 Решение:
1.Согласно закону действия масс, константа равновесия равна: Кр = [H2][CO2] /[CO][H2O] =    2  2/1 4 = 1.

2.    Определим смещение равновесия после повышения концентрации СО в 3 раза: 

[СО] = 3 моль/л.

Vпрямой реакции = К [СО][Н2О]=К3 4 =12К

Vобратной реакции = К[СО2][Н2] = К22 = 4К

равновесие смещается в сторону прямой реакции

3.Расчитаем концентрацию при установлении нового равновесия. До нового равновесия прореагирует Х моль СО, т.е. равновесие установится вновь при концентрациях:

[СО]=(3-Х),          [СО2]=(2+Х),

[Н2О]= (4-Х )         [Н2] = (2+Х).

Кр. =  (2+Х) (2+Х)/ (3-Х) (4-Х)  =I 

или (3-Х)(4-Х) = (2+Х) (2+Х) = 1

8-11Х =0           Х=0,73 моль/л

 4. После установления  нового равновесия концентрации веществ будут равны:

[СО] = 3-0,73 =2,27 моль/л

[Н2О]=4-0,73 =3,27 моль/л 

[СО2] = 2+0.73 =2.73 моль/л

[Н2] = 2+0.73 =2.73 моль/л

 
            Задачи и вопросы для контрольных заданий
 Вопрос 1-15 .  Что такое равновесное состояние системы? Покажите изменение термодинамических функций в равновесном состоянии.
Задача № 1. 
Найти константу равновесия и начальные концентрации реагентов, если равновесные концентрации продуктов и реагентов равны: [SO2]р=0,4; [O2]р=0,2;  [SO3]р=0,9.

      Задача № 2
       Для реакции 4NH3 + 3O2   ↔ 6H2O + 2N2  рассчитать равновесные концентрации NH3 и O2 , если их начальные концентрации [NH3]н =3,64;   [O2]н = 2,88, а  равновесные концентрации продуктов [H2O]р = 0,4;  [N2]р = 0,2 моль/дм3 .

Задача № 3
В системе А + В ↔ С, Н  0,

где А,В,С - газы, установилось равновесие. Какое влияние на равновесное количество вещества С в единице объёма системы окажут: а) увеличение давления, б) увеличение количества вещества А в системе, в) повышение темперетуры?

 Задача № 4 

При определенных условиях реакция хлороводорода с кислородом является обратимой:

4HCl (г) + О2(г)↔ 2Cl2(г) + 2Н2О(г), Н = -116,4 кДж 

Какое влияние на равновесное состояние системы окажут а) увеличение давления, б) повышение температуры, в) введение катализатора ?

 Задача № 5
      Как повлияет увеличение давления на химическое равновесие в обратимой системе?

Fe2O3 (к) + 3Н2 (г) ↔ 2Fe (к) + 3Н2 О(г)

 Задача № 6
Реакция протекает по уравнению:

2SO2 + O2  ↔ 2SO3 , Н = -284,2 кДж

Изменением каких параметров можно добиться смещения равновесия в сторону образования оксида серы (IV)?   

Задача № 7
Как повлияет увеличение давления на равновесие в системах?

а) SO2 (г)+Cl2(г) ↔SO2Cl2 (г)

б) Н2(г)  + Br2 (г) ↔ 2НBr (г)

 Задача № 8 

Как повлияет уменьшение температуры на равновесие в следующих процессах:

а) А + В = 2С, Но = 50 кДж

б) 2Д + Е = 2Ф, Но = -30 кДж

Задача № 9
Как надо изменить температуру и давление (увеличить или уменьшить), чтобы равновесие в реакции разложения карбоната кальция    СаСО3 (к)  ↔СО2 (г) + СаО (к),  Но = 178 кДж

сместить в сторону продуктов разложения?

 Задача № 10
     Как повлияет уменьшение давления на равновесие в реакциях:

а) N2O4 ↔ 2NO2,
б) 2NO + О2 ↔2NO2,
в) 3Fe2O3 (к) + СО (г) ↔2Fe3O4 (к) + СО2 (г)

 Задача № 11
Какой из перечисленных ниже параметров всегда остаётся неизменным в химических реакциях: а)масса, б) объём, в) давление, г) концентрация?

 Задача № 12 

Ход взаимодействия веществ А и В, протекающего с экзотермическим эффектом, показан на диаграмме линией. По какому пути идет получение продукта АВ в присутствии катализатора? Ответ обоснуйте.

 Задача № 13
Равновесие реакции

Fe3O4  + 4СО  ↔3Fe  +  4СО2    - 43,7 кДж

смещается влево при

а) понижении температуры,

б) повышении температуры,

в) уменьшении давления, 

г) увеличении давления.

 Задача № 14
     В реакционной системе в равновесии находятся:

 2СО (г) + О2 (г)  ↔ 2СО2 (г) + Q,

Как будет сдвигаться равновесие, если произвести в системе следующие изменения:

а) добавить СО2; б) увеличить объём; в) повысить  давление, г) удалить СО2 ; д) повысить температуру.

Задача № 15
Как записать константу равновесия (Кр) для химического равновесного процесса, описываемого уравнением реакции: 2NО (г) + О2 (г)  ↔2NО2 (г),

 Вопрос 16 -28. Покажите влияние внешних условий на состояние равновесия, дайте формулировку принципа Ле – Шателье.
 Задача № 16
В какой реакции повышение давления в системе приводит к увеличению выхода продукта реакции:

1) 2Н2О(г) ↔2Н2 (г)  + О2(г),

2)  N2(г) + 3Н2(г) ↔2NН3 (г),   

3) СаСО3(т)   ↔ СаО (т) +СО2,

4) СО(г) + Н2О(г) ↔СО2 (г) + Н2(г) ?

 Задача № 17
Взаимодействие водорода с йодом протекает по уравнению 

                              Н2 + J2 =2 HJ
Какое из указанных ниже условий вызовет изменение константы равновесия:

1) добавление катализатора в систему,

2) повышение температуры,

3) увеличение концентрации исходных веществ,

4) увеличение концентрации

Задача № 18
Рассчитайте, как изменится скорость прямых и обратных реакций в равновесных системах:

1) H2 + J2 ↔ 2HJ,

2) 2NO + O2 ↔ 2NO2 
при увеличении давления в  2 раза.

 Задача № 19
Для реакции  S2 + 2H2O ↔ 2H2S + O2  определите возможность протекания реакции, рассчитайте константу равновесия, если значения изобарно-изотермического потенциала  G0(S2 )= 76,1 кДж/моль, G 0(H2O )= 228,6 кДж/моль,  G0(H2S )= 33,02 кДж/моль, 

G0(О2 )= 0 кДж/моль. В какую сторону смещено равновесие?

 Задача № 20
 В реакции CO+Cl2 ↔ COCl2  равновесие установилось при следующих концентрациях:

 [CO] =1,2; [Cl2]=1,1; [COCl2] =1,3. Рассчитайте константу равновесия реакции и начальные  концентрации реагентов.

 Задача № 21
 В реакции 2NO2↔ N2O4  равновесные концентрации 

[NO2] = 0,8; [N2O4] = 0,7. Рассчитать начальную концентрацию реагента и константу равновесия.

 Задача № 22
Как нужно изменить параметры среды, чтобы увеличить  выход продуктов в реакциях:

а) 2HBr ↔ H2 + Br2,   Н0 = 72,3 кДж/моль

б) 2CO + O2  ↔2CO2,  Н0 = -565,2  кДж/моль ?
 Задача № 23
Начальные концентрации [SO2 ] и [O2]  в реакции 

2SO2 + O2 ↔ 2SO3  равны, соответственно, 1,0 и 0,5 моль/дм3. Рассчитать равновесные концентрации этих веществ и константу равновесия реакции, если равновесная концентрация [SO3 ] = 0,9моль/дм3 .

 Задача № 24
В природных водах и почвенных растворах существует равновесие (рН = 6.8): 

HCO3- + H2O ↔ CO32- + H3O+. В какую сторону сместится равновесие при рН > 8?  Какие ионы будут доминировать в растворе?

Задача № 25
Сместится ли равновесие реакции инверсии сахарозы в сторону образования глюкозы и фруктозы при увеличении концентрации ионов Н+   в среде реакции?

 Задача № 26
Протекает ли реакция NH3 + HCl ↔NH4Cl без подведения энергии из окружающей среды? Чему равна константа равновесия этой реакции и в какую сторону смещено равновесие? G0(NH3) = -16,7 кДж/моль; G0(HCl ) =-94,8 кДж/моль; G0(NH4Cl) = -203,2 кДж/моль. 

 Задача № 27
Константа равновесия реакции Н2 + J2↔ 2HJ при 445оС равна 50. Какое количество вещества водорода надо взять на 1 моль йода, чтобы 90% последнего превратить в йодистый водород.

 Задача № 28
Зная равновесные концентрации реагентов и продуктов реакции

([Cl2]р = 1,0 кмоль/м3; [H2O]р =1,0 кмоль/м3; [HCl]р =1,2 кмоль/м3;; [O2]р =1,4 кмоль/м3  

2Cl2+2H2O ↔ 4HCl+O2 , рассчитать константу равновесия и начальные концентрации реагентов.

 Вопрос 29-39. Как меняется свободная энергия химической реакции  между идеальными газами в зависимости от парциальных давлений этих газов. Покажите связь между константой химического равновесия и изменением свободной энергии. 
Задача № 29 

Как влияет введение в раствор соли аммония на степень диссоциации гидроксида аммония?

 Задача № 30 
Гидроксид алюминия диссоциирует в водном растворе как амфотерный электролит:

AlO33- + 3H+  ↔  Al(OH)3  ↔  Al3+ + 3OH-
Добавление какого реагента смещает равновесие в сторону диссоциации по кислотному типу ( хлористого алюминия, гидроксида калия, соляной кислоты, карбоната натрия)?

 Задача № 31
Как изменится степень диссоциации уксусной кислоты при разбавлении раствора в 4 раза (повысится, понизится, не изменится,  повысится в два раза)?

 Задача № 32
В растворе сероводородной кислоты установилось равновесие:

H2S  ↔  H+  +  HS- 
При добавлении какого реагента равновесие будет смещаться вправо (гидросульфид натрия, сульфат железа, гидроксид аммония, серная кислота)?

 Задача № 33
При какой концентрации раствора степень диссоциации хлорида магния будет наименьшей (0,001 М, 1М, 0,01М)?

 Задача № 34
В растворе ортофосфорной кислоты установилось равновесие:

Н3РО4  ↔  Н+  +  Н2РО4-.

Добавление какого реагента вызовет смещение равновесия влево (гидроксида натрия, дигидрофосфата натрия, хлорида аммония, соляной кислоты )?

 Задача № 35
В растворе гидроксида цинка установилось равновесие:

2H+ + ZnO22-  ↔  Zn(OH)2 Ö Zn2+ +  2OH-
Добавление какого реагента смещает равновесие вправо (щёлочь, кислота, вода, сульфат цинка)?

 Задача № 36
В растворе аммиака установилось равновесие:

NH3 + H2O ↔ NH4+ +  OH-
При добавлении какого из указанных ниже реактивов равновесие будет смещаться вправо (соляная кислота, хлорид аммония, гидроксид калия, гидрокарбонат натрия)?

 Задача № 37
Добавление какого реагента понижает степень диссоциации уксусной кислоты ( гидроксид натрия, хлорид натрия, ацетат натрия, соляная кислота)?

 Задача № 38
В реакции 2Н2  + S2 ↔ 2Н2S равновесие установилось при следующих концентрациях: [Н2] = 0,6 моль/дм3, [S2] =0,7 моль/дм3,   [Н2S]=1,6 моль/дм3 . Рассчитайте константу равновесия и начальные концентрации реагентов.

 Задача № 39
Начальные концентрации реагентов [Н2] = 0,94 моль/дм3, 
[О2] =0,37 моль/дм3,    а равновесная концентрация [Н2О]=0,5 моль/дм3 . Рассчитать константу равновесия реакции 2Н2  + O2  ↔ 2Н2O  и равновесные концентрации Н2  и  О2 .
                                ТЕМА 5. Фотохимические процессы.
  Реакции, происходящие под действием света, называются фотохимическими, а раздел физической химии, изучающий эти реакции - фотохимия.
      В фотохимии рассматриваются реакции, происходящие под действием видимого света, УФ - излучения. В них часто принимают участие так называемые сенсибилизаторы.

Сенсибилизаторы (от латинского -sensibilis -  чувствительный) - вещества, способствующие повышению чувствительности других веществ к какому-либо внешнему воздействию.
      Фотосенсибилизатор процесса фотосинтеза - хлорофилл.
Фотохимические реакции хорошо известны: это реакции разложения соединений серебра, используемые в фотографии, обесцвечивание красителей тканей.
      Напомним, что свет обладает дуализмом (двойственными свойствами):

1) когда он проходит через разные среды, отражается и преломляется   на границах раздела сред - проявляются его волновые свойства - свет ведет себя как поток электромагнитных волн,
2) когда свет взаимодействует с веществом, поглощается или испускается, то он ведет себя как поток частиц – корпускул      (corpusculum — частица, лат.)
      Современная теория,    описывавшая свойства света, как явления двойственного, обладающего одновременно и корпускулярными, и волновыми свойствами, называется корпускулярно-волновой теорией.
    Свет, как поток электромагнитных волн, характеризуется следующими параметрами:
1) λ (лямбда), длина волны, ее единица измерения:
          [λ] = 1 м, 1 нм = 10-9, 1 Ă= 10-10 м,              длины волн видимого света находятся в пределах: 380 нм  < λ < 760 нм.
Фиолетовому свету соответствуют электромагнитные колебания с длиной волны λ = 380 нм, а красному - λ = 760 нм;
2) ν (ню) – частота,                         ν = С/λ, 
где С – скорость света в вакууме, С = 3 • 108м/c,
                                [ν] = [С]/[λ] = c-1;
3) W - энергия,
энергия светового излучения прямо пропорциональна его частоте: 
                      W = 1/ν,
синий свет обладает большей энергией, чем красный,
                     [W] =Дж ;
4) ω (омега) мощность, ω = W/t           где t - время.
[ω] = Дж/с = Вт;
5) I – интенсивность света,
I = W/ S •t, где S - площадь, на которую падает световой поток, t – время 
     [I] = Вт/ м2 – для протяженного источника света,
[I] = Вт/  стер -  для точечного (шарообразного) источника света. 
    Законы фотохимии
Первый закон фотохимии - закон Гротгуса - сформулирован в XIX веке на основе экспериментальных данных еще до формирования квантово- механических представлений о строении вещества:
"Химическое превращение вещества может быть вызвано только тем светом, который этим веществом поглощается" -    Проиллюстрируем этот закон следующими рассуждениями.
На вещество падает свет видимой части спектра, но вызвать переход электрона со стационарного уровня на возбужденный, то есть образование реакционно - способного радикала, могут лишь те фотоны, энергия которых определяется разностью энергий возбужденного и стационарного электронных уровней:
                                       hν = Е1 – Е2.
     Второй закон фотохимии открыли независимо друг от друга, изучая фотосинтез и фотолиз К.А.Тимирязев и А.А. Лазарев. Его суть: 
"Мacca вещества, образовавшегося или разложившегося под действием света, прямо пропорциональна мощности света, времени освещения и зависит от природы вещества".
Математически это выражается так:
                                    m=kωt,   (4.4)
где m - масса образовавшегося под действием света вещества, 
       ω - мощность света, 
       t - время освещения,
       к - коэффициент пропорциональности, зависящий от природы вещества.
Следующий закон фотохимии - закон фотохимической эквивалентности А. Эйнштейна: "Число атомов или молекул, подвергшихся первичному фотохимическому превращению, равно числу поглощенных  ими квантов света".
 который описывается математическим выражением: 
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где      Ег-моль – энергия поглощаемая граммом вещества, Дж;

NA, h, c -  число Авогадро, постоянная Планка и скорость света соответственно

Так как не все реакции подчиняются закону А. Эйнштейна, характеристикой фотохимических процессов служит квантовый выход реакции (φ): 
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если  φ = 1, то реакции подчиняются закону А. Эйнштейна и для расчета необходимых параметров системы (λ, Е, п) можно пользоваться уравнением ;

если φ < 1 или φ >>, то уравнение  преобразуется:
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где      N – действительное число прореагировавших молекул.

Уравнение  позволяет вычислить при необходимости φ, N, Е или λ.
       Если под действием света прореагировал один моль вещества, то энергия, поглощенная им, равна:
            Емоль = hν · NA,
  где  NA- число Авогадро,
         NA = 6,02 · 1023моль-1.
       Если в ходе реакция происходят только первичные процессы, то есть реакции непосредственно под действием света, то γ=1.Такие реакции называются фотоэквивалентными.

      Если γ < 1, это означает, что имеются примеси, поглощающие свет, или реакции обратимы.
      Если γ > 1, это означает, что за первичными, собственно фотохимическими процессами, следуют вторичные. Обычно это характерно для цепных реакций. Квантовый выход реакции фотосинтеза имеет следующие значения:  γ= 30 % - для красного света,  γ = 0,5 - 1,5 % - в полевых условиях, γ = 5 - 6.% - для некоторых культур за счет совершенствования агротехники (а, значит, и лучшего формирования элементов фотосинтетического аппарата) и повышения эффективности использования энергии солнечного света в фитоценозе (вертикальный флаговый лист у злаков).
       Факторы, влияющие на скорость реакции фотосинтеза:
I - интенсивность света,
Т - температура,
рН   среды,
λ - длина волны падающего света,
концентрация СO2 и H2O;
наличие катализаторов - хлорофилла и фотосинтетических пигментов.
    Фотометрией называют совокупность методов, в ходе которых измеряют интенсивность световых потоков падающих, отраженных, поглощенных, прошедших через различные объекты исследования.
    Весьма удобным для изучения биологических систем, в частности,  определения концентрации растворенных веществ, является фотоколориметрический метод,  в ходе которого       интенсивность прошедшего света измеряют с помощью спектрофотометров и фотоколориметров.
       В основе методов измерения интенсивности прошедшего света ле​жит закон Бугера-Ламберта-Бера.
"Интенсивность света, прошедшего через раствор, прямо пропор-циональ​на интенсивности падающего света, и находится в экспо-ненциальной за​висимости от молярного коэффициента поглощения раствора, толщины по​глощающего слоя и концентрации раствора."
                                   I   =   I0 · е -εсl ,  
где Iо- интенсивность падающего света,
      I – интенсивность прошедшего через образец света,
      с  - концентрация раствора,
      ε- молярный коэффициент  поглощения раствора (экстинкция,     абсорбция),
      е – основание натурального логарифма,
      l  - толщина поглощающего свет слоя.
    Молярный коэффициент  поглощения раствора   зависит для данного вещества от длины волны λ. Величина 
                                       I/I0 = Т 
называется пропусканием раствора и выражается в процентах.
Отрицательный десятичный логарифм отношения   I/I0, то есть:
                     -lg I/ I0   = -lg T =   lg Io / I  = εc l = Дλ,  

где    Дλ - оптическая плотность раствора.
Если с = 1 моль/м3, a l = 1 м, то   Дλ = ε. Зная   Дλ, можно определить концентрацию растворенных веществ, поскольку                
  Дλ   = ε с l         
Здесь l = const, ελ =  const   для данного вещества, поэтому график экспериментальной зависимости  Дλ = f(с) выглядит так: 
       Определять концентрацию растворенного вещества можно в том диапазоне концентраций, для которого характерна прямолинейная зависимость   Дλ от с.
 
  Дλ
Дисп.
 
 
                             сисп.                   с
                  
               Рис. 2. Зависимость Дλ от с.
Итак, при помощи фотометрии становится возможным решение различ-ных практических задач в области почвоведения, агрохимии, исследований по физиологии растений и животных, экологии.

                     Примеры решения задач

 Задача № 1 
Спектрофотометр оборудован детектором, показания которого прямо пропорциональны интенсивности падающего на него излучения. При выключенном источнике света показание детектора равно нулю. Если поместить на пути светового пучка кювету с растворителем, то детектор показывает цифру 72, если кювету с исследуемым раствором – 48. Чему равны пропускание раствора и его оптическая плотность?
         Дано:                                      Решение:
 I = 72 отн.ед.                   Пропускание раствора можно найти,

I=48 отн.ед                      зная интенсивность света, проходяще-

-----------------                   го через  чистый растворитель и раствор:

? – Т = 66,7%                    Т = I/I0 ; Т = 48/72 = 0,667, 

? – D = 0,176                

   Теперь, рассчитать оптическую плотность  раствора не  представляет  труда:

                                          Dl = lg ( I0/I );  Dl = lg 72/48 = 0.176.
 Задача № 2  

Пропускание водного раствора, содержащего 0,94 г. насыщенного кислородом миоглобина лошади в 100 мл, при длине волны 580 нм в кювете с толщиной слоя 10 см равно 0,847. Чему равен молярный коэффициент экстинкции насыщенного кислородом миоглобина лошади при этой длине волны. Молекулярный вес миоглобина лошади  18800.

Дано:                                                 Решение:
m = 0,94 г                              Проще всего рассчитать

M = 18800                            концентрацию миоглобина:                                                

V = 100 мл                             

l = 10 см                            [image: image49.wmf]]
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T = 0,847                               Зная пропускание Т, можно 

l = 580 нм                          рассчитать оптическую плотность:
–––––––––––––––––––––

? –  e = 143,8 · 10-4 см2 / моль       Dl = lg (1/Т) == lg 1,180 = 0,0719;    
Рассчитаем величину  молярного коэффициента поглощения по формуле: 

            Dl   = e cl; e = Dl / сl =  0.0719/0,5•10 = 143,8 (см2/ моль) · 10-4
 Задача № 3. Для разрыва связи в некотором веществе при фотохимической реакции требуется энергия в 428,3 кДж/моль. При какой длине волны излучения возможен такой разрыв связи?
 Решение 
Энергию фотонов, необходимую для того, чтобы в некоторой фотохимической реакции прореагировал 1 моль вещества, можно рассчитать по формуле:
                                        Е = hv · NA             
при этом, частоту излучения v выразим через длину волны:
                                       v = c/l                    
 получим:                           E = h · c/l · NA            
 Отсюда находим                                [image: image50.wmf]E
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 подставив известные численные значения величин , получим:
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 =   0,280 · 10-6  (м)
 Следовательно, длина волны, при которой происходит реакция,
                                          l = 280 нм.
 Задача №  4. Константы скорости процессов первого порядка для флуоресценции и фосфоресценции нафталина равны 4,5-107 и 0,5 с-1 соответственно.     Рассчитать время, необходимое для того, чтобы процессы флуоресценции и фосфоресценции завершились на 90 %.                                                         
                             Решение
Известно, что константа скорости реакции первого порядка рассчитыва​ется по уравнению:
                          [image: image52.wmf]x
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               где t - время реакции,
                    С - начальная концентрация реагента,
                     х - изменение концентрации реагента за время t.
            Для флуоресценции нафталина можно записать:
                      4,5 · 107 = (2,303 · lg 100/10)  / t , lg 100/10 = 1       
              Отсюда несложно найти время:
                      t = 5,1 · 10-8 c                         
             Для процесса фосфоресценции мы пришли к выражению:
                      0,5 =  2,303/t  ·  lg   100/10 ,
                 из которого следует, что:
                       t = 4,606 c 
Следовательно, для того, чтобы процессы флуоресценции и фосфоресценции нафталина завершились на 90 %, необходимо время    5,1 · 108 с и 4,606 с соответственно.
Задача № 5. В некоторой фотохимической реакции 0,2 моля органического вещества возбуждается 3 · 1030 фотонами. Рассчитать квантовый выход про​цесса и полную энергию света, поглощенную веществом, если известно, что реакция происходит при длине волны   500 нм
 Решение
Для того, чтобы рассчитать квантовый выход реакции, необходимо знать
число прореагировавших под действием света молекул (N) . Его мы легко найдем, умножив число Авогадро на количество вступивших в реакцию молей (nx):
           N = nXNA;   т.е.   N = 0,2 · 6, 02 · 1023 = 1,204 · 1023 
  Определим теперь квантовый выход реакции из соотношения:
                            j = N/n   ;               j = 4 · 108
 Чтобы узнать количество энергии, поглощенное при этом, умножим энер​гию одного кванта света на их количество:
                                          Е = hν · n
 Недостающую в этом выражении частоту (ν ) определим так: v = c/l  
                   где с - скорость света
          Полную энергию света (Е) найдем из выражения:           Е = h c/l · n
          Подставив численные ,значения величин, получим:
                    Е = 11,92 · 1013 Дж
                   Следовательно, квантовый выход фотохимической реакции равен  4 · 10-8, а полная энергия, поглощенная веществом, 
                                Е = 11,92 · 1013 Дж.
 Задача № 6. Рассчитайте объем кислорода, выделяющегося при фотосинтезе, и объем поглощенного углекислого газа, если привес биомассы равен 80 кг  на 1 га и предполагается, что привес биомассы обусловлен образованием глюкозы.
 Решение
Известно, что схему процесса фотосинтеза можно представить в общем виде:
                       6СО2+ 6Н2О = С6Н12O6 + 6О2.
 Рассчитаем количество г-молей углекислого газа, глюкозы и кислорода:
 
            МCO2 = 44 г/моль;  MO2 = 32 г/моль;                             
                         MC6H12O6 = 180 г/моль
        Определим количество молей глюкозы, содержащееся в 80 кг:
 
           nX = (80 · 103) / 180         0,44 · 103 г/моль.
 Если в реакцию вступают 6 молей СО2, то образуется 1 моль С6Н12O6, а если х молей СО2, то 440 молей С6Н12O6.
Исходя из этих рассуждений, найдем количество образовавшихся молей CO2:                             x = 440 · 6  = 2640 молей СО2.
 Объем, занимаемый этим количеством СО2 можно легко рассчитать:
                            VCO2 =  2640 · 22,4 = 59136 (л).
 Из подобных рассуждений найдем объем выделяющегося кислорода:
при образовании 1 моля С6Н12O6 образуется 6 молей О2;
при образовании 440 молей С6Н12O6 образуется х молей О2;
отсюда следует, что х = 440 · 6 = 2640 (моль)
Объем кислорода: V = 2640 · 22,4 = 59136 (л)
Следовательно, объемы поглощенного СО2 и выделившегося О2 одинаковы и равны 59136 л.                                       

 
                     Задачи  и вопросы для контрольных заданий.
Вопрос 1-8. Какие реакции называются фотохимическими, приведите примеры фотохимических реакций. Какие законы их характеризуют.
Задача № 1. Органическая молекула поглощает при 5496 Å. Если 0,031 моль   вещества возбуждены 9,4 · 1023 фотонами, то каков квантовый выход этого процесса? Рассчитать также полную энергию, поглощенную веществом.
Задача № 2. Константы скорости процессов первого порядка для флуоресценции и фосфоресценции нафталина равны 4,5 · 107 и 0,5 с-1 соответственно. Рассчитать время, необходимое для того, чтобы процессы флуоресценции и фосфоресценции завершились на 99 % после окончания возбуждения.
Задача № 3. При низких интенсивностях света скорость фотосинтеза линейно   зависит от интенсивности. Однако, при высоких интенсивностях скорость становится постоянной (насыщающий уровень) и уже не зависит от интенсивности света. Дайте объяснение этих фактов на молекулярном уровне.
Задача № 4. Рассчитать энергию, поглощенную органическим веществом в ходе фотохимической реакции, происходящей под действием света с длиной волны 5300 Ǻ , если в ходе реакции прореагировало 2,36 молей вещества, а квантовый выход реакции равен 1 .
 Задача № 5. Разрыв связи в некотором веществе при фотохимической реакции  про​исходит при длине волны 310 нм. Какая энергия будет поглощена 1,5 моля вещества в ходе этой реакции?
Задача № 6. Оптическая плотность некоторого раствора равна 0,286 при длине волны l = 440 нм. Рассчитать пропускание раствора и молярный коэффициент поглощения при этой длине волны, если известна      концентрация раствора (0,026 моль/см3) и толщина кюветы - 2 см.
 Задача №7. Напишите схему образования озона. Чему равен квантовый выход реакции? Значение образования озона в природе.
Задача № 8. В некоторой фотохимической реакции 0,1 моля органического вещества возбуждается 28, 2 ·1023 фотонами. Рассчитать квантовый выход процесса и полную энергию света, поглощенную веществом, если известно, что реакция происходит при длине волны 560 нм.
 

Вопрос 9-19. Дайте понятие квантового выхода реакций и приведите примеры реакций с различным квантовым выходом.
Задача № 9. Раствор аммиаката меди при длине волны l = 690 нм имеет оптическую плотность 0,138 и молярный коэффициент поглощения     0,92 ·104  дм2 /моль.
Рассчитать концентрацию раствора, если известна толщина кюветы (1=1,5 см).
Задача № 10.       Квантовый выход реакции димеризации тимина, если соседние  мономеры ориентированы друг по отношению к другу под углом 36°, равен 2 · 10-2. Рассчитать полное количество световой энергии, поглощенное в ходе реакции, если под действием света с длиной волны   l = 260 нм прореагировало 0,32 моля вещества.
Задача № 11. Оптическая плотность раствора тетрааммиаката меди при длине волны l = 750 нм равна 0,126. Определить молярный ко​эффициент поглощения раствора концентрации 0,01 М/см3, если толщина кюветы     1=2,5 см.
 Задача № 12 Определить концентрацию раствора железороданитного комплекса, если при длине волны l = 400 нм молярный коэффициент поглощения раствора  равен  15,3 · 104 дм2 /моль, а толщина кюветы l = 2 см, а оптическая плотность  - 0,428.
Задача № 13. Под действием УФ - света с длиной  волны l = 1750 А разложилось 0,64 моль фторхлорметана CFC13 . Найти количество поглощённой энергии, если квантовый выход реакции равен 1,5 · 103 .
Задача № 14. Рассчитайте объем кислорода, выделяющегося при фотосинтезе, и объем поглощенного углекислого газа, если привес биомассы равен    20 кг/га, и предполагается, что привес биомассы обусловлен  образованием глюкозы.
Задача № 15. Концентрация одного из компонентов фотохимического смога в атмосфере – СН4 - 250 долей на 100 миллионов долей воздуха. Рас​считать, какое количество молей СН4 прореагирует под действием   УФ - излучения с длиной волны l = 260 нм, если количество погло​щенной световой энергии равно 4268 кДж. 
Задача № 16. Перенос одного электрона от воды на двуокись углерода в реакции фотосинтеза требует затраты 119,6 кДж/моль. Какое количество энергии будет затрачено на перенесение  8-ми электронов?
Задача № 17. В результате взаимодействия сульфата меди с гидроокисью  аммония образуется сульфат тетрааммиаката меди [Cu(NH3)4] SO4 .Рассчитать молярный коэффициент поглощения раствора сульфата тетрааммиаката меди концентрации 2 · 10-2 г/см3 , если его оптическая плотность при длине волны l = 750 нм равна Dl= 0,126, а толщина поглощающего слоя    1,5 см.
Задача № 18. Рассчитать молярный коэффициент поглощения вещества А при двух длинах волн l1 = 400 нм ; l2 = 580 нм, если оптическая плотность раствора, содержащего оба эти вещества, при указанных длинах волн равна 0,148 и 0,256 соответственно,  концентрации веществ в растворе С = 1 · 10-6 г/см3  и  С = 2,5 · 10-6 г/см3 , а молярный коэффициент поглощения вещества В : e400=4,5см2/г, e580=28,3см2/г.
Задача № 19. Раствор, содержащий смесь веществ А и В с молярными коэффициентами поглощения при l = 680 нм, равными:                                εА = 24500 дм2 /моль и  εВ = 38400 дм2 /моль, имеет оптическую плотность D= 0,468. Концентра​ция вещества А  в растворе равна       СА = 2×10-6 моль/дм3 . Найти концентрацию вещества В.
          Вопрос 10 –20. Опишите реакцию образования сахаров у растений  ( процесс фотосинтеза ) 
Задача № 20. Вычислить количество энергии, поглощенной 2,4 моля вещества, если разрыв связи в некоторой фотохимической реакции происходит при длине волны 480 нм.
Задача № 21. Двуокись азота фотохимически разлагается под влиянием из​лучения с длиной волны 3900 А :
                                        NO2     hv       NO + О
Рассчитать количество молей разложившейся двуокиси азота, если квантовый выход реакции равен 102 . Количество поглощенной энергии составляет 490 Дж.
Задача № 22. Квантовые выходы прямой и обратной реакций фотохимической изомеризации А = В равны 0,85 и 0,67 соответственно. Если молярные коэффициенты экстинкции А и В равны 1,5 · 103 и  1,1· 102 дм2/моль, то каково со​отношение [В] / [А] в фотостационарном состоянии?
Задача № 23. В ходе фотохимической реакции взаимодействия бензола с хлором, происходящей при длине волны l = 3130 Ǻ, образуется 2,2 г гексахлорциклогексана. Энергия света, падающего на  кварцевый реактор с реакционной смесью -45,8 Дж, а выходящего из реактора - 4,32 Дж. Вычислить квантовый выход реакции.
Задача № 24. Реакция разложения фторхлорметана CFCl3 происходит при длине волны l = 1750 Å. Вычислить количество поглощенной энергии, если число прореагиро​вавших молей вещества 0,93, а квантовый выход реакции равен 1,5 · 103.
Ответ: Е = 423,6Дж

Задача №25. Если раствор цитозина облучать светом с длиной волны 2600 Ǻ, то в ходе фотохимической реакции происходит присоединение воды и образование цитозин-гидрата. Вычислить количество поглощенной энергии, если под действием светя прореагировало 0,128 моль цитозина, а квантовый выход реакции равен 1.

 Задача № 26. Квантовый выход реакции образования хлорида водорода при облучении свеса l = 4 · 10-7 м равен 100 000. Соблюдается ли закон Эйнштейна?  По какому механизму идет реакция?                                                                                           
Задача № 27. Квантовый выход реакции разложения иодида водорода равен 2. Напишите  схему реакции.
 Задача № 28 В ходе фотохимической реакции, происходящей при длине волны l=250 нм с квантовым выходом равным 1,  прореагировало 2 моля вещества. Рассчитайте количество прореагировавших молекул, число поглощенных квантов, поглощённую в ходе реакции энергию.

Задача №29  В ходе фотохимической реакции взаимодействия бензола с хлором, происходящей при длине волны 313 нм, была поглощена энергия 42,5 кДж. Рассчитайте число поглощенных квантов, количество прореагировавших молекул и квантовый выход реакции.

 Задача № 30 В ходе фотохимической реакции, квантовый выход которой равен 3, одним молем вещества поглощено 4,0×104 кДж/моль энергии. Рассчитать длину волны света, под действием которого произошла реакция и количество поглощенных квантов.

 Задача №31 Рассчитайте объём выделившегося кислорода, если привес биомассы на 1 га за 1 день составил 60 кг, доля сухого вещества составляет 20% и привес биомассы обусловлен образованием  лишь   глюкозы.

Задача  №32  При восприятии зрительного сигнала под действием кванта  видимого света происходит реакция цис-транс-изомеризации:11-цис-ретиналь изомеризуется в транс-ретиналь. Квантовый выход прямой и обратной реакции одинаков и равен единице. Прямая реакция происходит при восприятии кванта света с длиной волны l = 4780 Ǻ, а обратная   l2 = 3870 Ǻ. Рассчитать количество энергии, поглощенное палочками, входящими в состав сетчатки глаза, при восприятии пяти световых сигналов в процессе черно-белого зрения.
.Задача № 33 Объём выделившегося в ходе реакции фотосинтеза кислорода составил 12,88 м3.Определите привес биомассы в килограммах на 1га за 1 день, если доля сухого вещества в биомассе составляет 23%  и предполагается, что привес биомассы обусловлен образованием глюкозы.

     

                        
Тема 6. Растворы неэлектролитов.
 Растворами называют состоящие из двух или более веществ гомогенные системы, состав которых может меняться в довольно широких пределах.

     Вещество, которое при растворении не изменяет своего агрегатного состояния или входит в состав раствора в преобладающем количестве, называют растворителем. Его агрегатное состояние определяет агрегатное состояние раствора.

     К числу важнейших свойств растворов относятся диффузия, осмос и осмотическое давление, понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором, понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения растворов.

     Если в различных точках раствора количество растворённого вещества неодинаково, то происходит диффузия  - процесс самопроизвольного переноса вещества из области большей концентрации в область меньшей концентрации, в результате которого устанавливается равновесное распреде-ление концентраций вследствие беспорядочного теплового движения молекул. Скорость диффузии зависит от агрегатного состояния вещества и максимальна в газах. Процесс диффузии описывает  I закон Фика:
                            m  = - D ·S·t ·ΔC/ΔX,     
где m – масса диффундирующего вещества,

      D – коэффициент диффузии,

      S – площадь, через которую происходит диффузия,

      t-    время диффузии,

      ΔC  =   С2 –С1, 
      ΔX   =  Х2  - Х1,
      С2,1 – концентрации между точками с координатами Х2  и Х1
 Величину   V = m/t   называют скоростью диффузии.

     Коэффициент диффузии рассчитывают по формуле, полученной А.Эйнштейном:
                                        D = RT/NA6πηr                       
Где  R – универсальная газовая постоянная,

        η  - вязкость растворителя,

        r – радиус диффундирующих частиц,

        Т – термодинамическая температура,

        NА – число Авогадро.

Таким образом, скорость диффузии можно рассчитать по формуле:

                             V  = -  S RT DC/NA6phrDX        
     Концентрация растворённого вещества в ходе диффузии конечно меняется, и этот процесс описывает II закон Фика:
         Изменение концентрации растворённого вещества в единицу времени пропорционально второй производной от градиента концентрации. 

                                      dC/dt = - d2C/dx2
      Диффузия может происходить как между объёмами раствора, характеризующимися разной концентрацией растворённого вещества, так и между растворами, отделёнными полупроницаемой мембраной. Свойствами полупроницаемости обладают такие природные мембраны, как стенки растительных и животных клеток, мембраны отдельных клеточных органелл, стенки кишечного эпителия. Полупроницаемые мембраны изготавливают также из целлофана, пергамента, коллодия, желатина.

      Осмос – это диффузия молекул растворителя через полупроницаемую мембрану из раствора с меньшей концентрацией  в раствор с большей концентрацией 
     Одним из основных свойств растворов является осмотическое давление - гидростатическое давление, которое надо приложить к раствору, чтобы задержать осмос. Его можно вычислить, используя закон Вант Гоффа:

                             Р = СRT     
Где С – молярная концентрация растворённого вещества, кмоль/м3;,

       Т – температура,

       R – универсальная газовая постоянная.

     Растворы, обладающие одинаковым осмотическим давлением, называют изотоническими.  Разными соотношениями значений осмотического давления   в клетках биологических систем и в окружающей среде объясняются явления тургора и плазмолиза. 

       Значение давления насыщенного пара растворителя над раствором даёт  I закон Рауля:
                  Р = P0 ×    [image: image53.wmf]0
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       где P0 - давление насыщенного пара над чистым растворителем;
             Р - давление насыщенного пара над раствором;
             n0 и n -число молей растворителя и растворённого вещества.
Формулировка этого закона: Относительное понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором равно молярной доле растворённого вещества.
      В соответствии с этим законом, чем ниже концентрация растворённых веществ в водоёме, тем чаще над ним образуются туманы (при прочих равных условиях) 
      Понижение температуры  замерзания и повышение температуры кипения растворов по сравнению с температурами замерзания и кипения чистых растворителей определяют по    II закону Рауля:
                              DTЗ = KСm         
                           DTК = EСm                             
Где ΔTЗ и ΔTК - изменение температуры замерзания и кипе​ния растворов по сравнению с температурами замерзания и кипения растворителя  соответственно, 
DT3 =  T3(РАСТВОРИТЕЛЯ) - T3 (РАСТВОРА), 
DTК  = TК (РАСТВОРА)​ – TК (РАСТВОРИТЕЛЯ), 

Сm - моляльная концентрация раствора, которую для разбавленных растворов неэлектролитов можно считать равной молярной концентрации (Сm = С)
К  - криоскопическая постоянная,
Е -  эбулиоскопическая постоянная,
(значения последних зависят только от свойств растворителя) 
Значение молярной (моляльной) концентрации можно выразить
                      Сm = С = [image: image54.wmf]W
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где     g  - вес растворенного вещества ,

         W - вес растворителя ,

         М - молекулярная масса растворенного вещества.   
    Тогда                   PОСМ = [image: image55.wmf]RT
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                        Примеры решения задач

Задача № 1  Рассчитать осмотическое давление, температуры за​мерзания и кипения раствора, содержащего 250 г воды и 54 г глюкозы (условия стандартные).

     Решение: Расчет проводим по вышеприведенным уравнениям 
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    где M(ГЛЮКОЗА) = 180г./ моль, значения К, Е и R- взяты из приложения.
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Найдем температуры замерзания и кипения  
             T3 =0 - 2,23 = -2,23°С  ,
             Тк = 100 + 1,02 = 101,02°С .
 Ответ: Р осм. = 290 Па, t3 = -2,23°С  ,  tк =101,02°С .
                      Задачи  и вопросы для индивидуальных заданий.
Вопрос 1 -10 . Что такое осмос, осмотическое давление, опишите методы его определения.
Задача № 1

 Клеточный сок, полученный из корней сахарной свеклы, имеет концентрацию сахара 17% (весовых). Вычислите его температуру замерзания и осмотическое давление для 27°С. Плотность раствора равна 1,1кг/м3.

 Задача №2

 При растворении 2,76 г трехатомного спирта в 200 г воды температура замерзания понизилась на 0,279 градуса. Определите молекулярную массу этого спирта и запишите его химическую формулу.

 Задача № 3

 При растворении 0,94 г фенола в 50 г этилового спирта температура кипения раствора повышается на 0,232°С. Определите  молекулярную массу фенола. 

 Задача № 4

 Определите осмотическое давление водного раствора глюкозы при 25°С, если в 3 л раствора содержится 50г глюкозы.
Задача № 5

При созревании плодов, овощей активно идет процесс образования глюкозы, фруктозы из полисахаридов. Как это будет сказываться на морозостойкости растений?   Ответ обоснуйте.
Задача № 5
При какой температуре будет замерзать раствор,  содержащий 34,2 г сахарозы в 1000 г воды?
Задача № 7
Сколько граммов глицерина надо прибавить к I л воды, чтобы понизить температуру замерзания ее до - 3°С?
Задача № 8
Вычислите молекулярную массу и осмотическое давление спирта, водный раствор которого, содержащий 0,874 г спирта на 100г воды, замерзает при температуре - 0,354°С.
Задача № 9
 Широко применяемый антифриз для автомобилей содержит этиленгликоль CH2(OH)-CH2(OH). Сколько этого вещества следует добавить в воду радиатора общим объемом 7,5л, если темпера-тура в самый холодный зимний день достигает -20°С (плотность этиленгликоля 1,11 г/см3. 
Задача №10
Секвойя - самое  высокое дерево  в мире. Полагая, что его высота 105,4 м, рассчитать осмотическое давление, необхо​димое для подъема воды от корней до вершины.
 Вопрос 11 -20. Опишите явления тургора и плазмолиза. Дайте понятия изотонических, гипертонических и гипотонических растворах.
Задача № 11
Осмотическое давление клеточного сока томатов при нормальных условиях составляет величину 990,55 кПа. Какая температура во время весенних заморозков будет оказывать на томаты повреждающее действие?

 Задача № 12
Концентрация раствора хлорида кальция в уксусной кислоте составляет 11,1%. Рассчитайте осмотическое давление, температуры кипения и замерзания этого раствора

(К=3.9К ·кг/кмоль, Е=3.1 К ·кг/кмоль, tз=16.60С, tк=118,50С).

 Задача № 13
Раствор трехатомного спирта, содержащий 1,38 г спирта в 100 г воды, замерзает при температуре  - 0,279 о С. Определить, что за спирт  растворен в воде.

Задача № 14
Смесь этиленгликоля и воды используют в качестве антифризной жидкости. При какой температуре будет замерзать эта жидкость, если в десятилитровый радиатор кроме воды добавить 0,43 л этиленгликоля, плотность которого 1,11 г/см3 .

 Задача № 15
Рассчитайте осмотическое давление, температуру замерзания и кипения раствора серы S  в бензоле (КС6Н6 =5,12 К×кг/кмоль, 

Е С6Н6 =2,57 К×кг/кмоль), концентрация которого 3,6 %.

 Задача № 16
Раствор спирта в воде имеет осмотическое давление 29,56 кПа. Рассчитайте , при каких  температурах будет замерзать и закипать этот раствор.

 Задача № 17
Рассчитайте осмотическое давление, температуры кипения и замерзания раствора, содержащего 0,5 г ацетона в 100 г уксусной кислоты   (КСН3СООН =3,9 К×кг/кмоль, ЕСН3СООН =3,1 К×кг/кмоль, tкип. СН3СООН=118,5о С, tзам.СН3СООН=16,6о С ).

 Задача № 18
Клеточный сок, полученный из корней сахарной свеклы, имеет концентрацию сахара 17% (весовых). Вычислите его температуру замерзания и осмотическое давление для 27°С. Плотность раствора равна 1,1кг/м3.

 Задача № 19

 Сколько сахарозы содержится в 1000 г воды, если этот раствор замерзает при температуре –0,1860С (К=1,86К·кг/кмоль)?

 Задача № 20

 Найти осмотическое давление, температуры кипения и замерзания крови, которая изотонична с 0.34 М раствором электоролита (для воды: К= 1.86 К·кг/кмоль; Е=0.85 К·кг/кмоль)

 Вопрос 21-30. Запишете законы Рауля для растворов неэлектролитов и дайте им пояснение..

 Задача № 21
Рассчитать осмотическое давление, температуры кипения и замерзания 4 %-ного раствора гидроксида натрия в феноле, если криоскопическая постоянная фенола 7,27 К·кг/кмоль, эбулиоскопическая-3.6 К·кг/кмоль, а температуры его кипения и замерзания равны соответственно: tк=182,10С, tз=410С..
Задача № 22
Какова концентрация водного раствора этиленгликоля, замерза-ющего при температуре –220С? Найдите его осмотическое давление и температуру кипения.

Задача № 23

Спиртовый раствор йода имеет при нормальных условиях осмотическое давление 197,2 кПа. При какой температуре закипает этот раствор, если эбулиоскопическая  постоянная этилового спирта  Е= 1,16 К·кг/кмоль, а температура его кипения 78,30С. 

Задача № 24
Какова концентрация раствора, содержащего ацетон в  уксусной кислоте, если его  осмотическое давление равно 233522 кПа. Рассчитайте его температуры кипения и замерзания, если для уксусной кислоты КСН3СООН =3,9 К×кг/кмоль, ЕСН3СООН =3,1 К×кг/кмоль, tк.=118,5о С,  tз.=16,6о С .

Задача № 25
Пятипроцентный водный раствор медного купороса используют в качестве фунгицида. Рассчитайте температуру замерзания этого раствора.

Задача № 26
Имеются растворы: 1М сахарозы, 0.01 М глюкозы и 0.1 М фруктозы. Какой из них обладает большим осмотическим давлением при нормальных условиях?

 Задача № 27
 Рассчитайте относительное понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором, содержащим 11,1 г хлористого кальция в  180 г воды.
 Задача № 28
Осмотическое давление клеточного сока аукубы при нормальных условиях составляет величину 1981,1 кПа. Какая температура во время весенних заморозков будет оказывать на это растение повреждающее действие?

Задача № 29
В каком случае необходимо максимальное значение осмотического давления для подъёма воды от корней до вершины: у боярышника, рододендрона или бука? Ответ обоснуйте.

 Задача № 30
Где чаще замерзает Чёрное море: у берегов под Николаевым или в районе Сухуми? Почему?

 Вопрос 31 -40. Опишите процесс образования сольватов и дайте выражения и понятия молярной, моляльной, нормальной м процентной концентраций. 
 Задача № 31
Какова масса продиффундировавших за 3 минуты молекул уксусной кислоты через отверстие смесителя площадью 4 см2 , если градиент концентрации в водном растворе равен 0,24 г/дм3 , а коэффициент диффузии при н.у. составляет 2,87.

 Задача № 32
Рассчитайте осмотическое давление, температуру замерзания и кипения раствора серы S 8 в бензоле (КС6Н6 =5,12 К×кг/кмоль, 

ЕС6Н6 =2,57 К×кг/кмоль), концентрация которого 3,6 %.

 Задача № 33
Раствор спирта в воде имеет осмотическое давление 29,56 кПа. Рассчитайте , при каких  температурах будет замерзать и закипать этот раствор.

 Задача № 34
Рассчитайте осмотическое давление, температуры кипения и замерзания раствора, содержащего 0,5 г ацетона в 100 г уксусной кислоты   (КСН3СООН =3,9 К×кг/кмоль, ЕСН3СООН =3,1 К×кг/кмоль,

tкип. СН3СООН=118,5о С, tзам.СН3СООН=16,6о С ).

 Задача № 35
Имеется четырёхпроцентный раствор гидроксида натрия в феноле. Рассчитайте его осмотическое давление, температуры кипения и замерзания, если криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные фенола равны соответственно: КС6Н5ОН=7,27 К×кг/кмоль, ЕС6Н5ОН=3,1 К×кг/кмоль, tкип.=182,1оС, tзам. =41,0о С.

 Задача № 36
Клеточный сок, полученный из корней сахарной свеклы, имеет концентрацию сахара 17% (весовых). Вычислите его температуру замерзания и осмотическое давление для 27°С. Плотность раствора равна 1,1кг/м3.

 Задача № 37

 Определите осмотическое давление водного раствора глюкозы при 25°С, если в 3 л раствора содержится 50г глюкозы.
Задача № 38

При созревании плодов, овощей активно идет процесс образования глюкозы, фруктозы из полисахаридов. Как это будет сказываться на морозостойкости растений?   Ответ обоснуйте.
Задача № 39

При какой температуре будет замерзать раствор,  содержащий 34,2 г сахарозы в 1000 г воды?
Задача № 40
Сколько граммов глицерина надо прибавить к I л воды, чтобы понизить температуру замерзания ее до - 3°С?
 
 

                                
                                        
       Тема 7.  РАСТВОРЫ        ЭЛЕКТРОЛИТОВ
 

            Диссоциация электролитов (распад молекул на ионы) способствует увеличению числа частиц в растворе и, как следствие, возрастанию осмотического давления, температур кипения и замерзания. Поэтому для расчета [image: image60.wmf]осм
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  по законам Вант Гоффа и Рауля необходимо применять поправку Вант Гоффа или изотонический коэффициент ([image: image63.wmf]i
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            Изотонический  коэффициент можно рассчитать, зная степень электролитической диссоциации ([image: image67.wmf]a

) или как меру отклонения опытных и теоретических значений [image: image68.wmf]осм
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                где      n – количество ионов на которые диссоциирует данный электролит.

            Пример: Степень диссоциации NaCl равна 0,73, найти изотонический коэффициент. 

            Решение: Рассчитываем:  i = 0,73(2 - 1) + 1, n=2,  так как хлорид натрия диссоциирует на два иона (Na+ Cl-).

            Для концентрированных растворов электролитов, необходимо учитывать силы взаимодействия ионов и полей и, поэтому, в выражении подставлять не значение концентраций, а активностей ионов ([image: image73.wmf]а

):
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 - коэффициент активности.

            Характеристикой этих растворов помимо активности может служить ионная сила раствора ([image: image76.wmf]m

):

[image: image77.wmf]2

1

i

n

i

i

z

c

2

1

å

=

=

=

m

;         где      сi - концентрация каждого из присутствующих ионов в растворе,
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- заряд иона.

      Пример: Вычислите ионную силу 0,4 М раствора Na2SO4.

      Решение: Согласно уравнению вычисляют [image: image79.wmf])
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Для растворов у которых [image: image81.wmf]m

<0,01, коэффициент активности ионов можно вычислить как: 
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Основным отличительным свойством растворов электролитов является их способность проводить электрический ток, т.е. их электропроводность.
  Значения удельной ([image: image83.wmf]c

), эквивалентной  или молярной электропроводности при данном разбавлении ([image: image84.wmf]l

) и бесконечном разбавлении ([image: image85.wmf]¥
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) связаны между собою следующими законами и уравнениями:
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 - подвижности катионов и анионов, имеющихся в растворе (см. Приложение табл. 4).

      Пример: найти степень электролитической диссоциации раствора CH3COOH при 25 С эквивалентная электропроводность которого равна 3,1·10-4 См · м2/моль.

Из таблицы 4 Приложения найдем [image: image91.wmf])
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            Согласно уравнению 
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            Степень диссоциации рассчитываем по уравнению 
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
ЗАДАЧИ и вопросы ДЛЯ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ.
Вопрос 1-10. Дайте понятие растворов электролитов. Какими величинами они характеризуются?
 Задача №1.
 Определите степень диссоциации хлоруксусной кислоты в растворе, содержащем 0,945 г CH2ClCOOH в 100 г H2O. Понижение температуры замерзания  ΔТЗ = 0,205°С.

 Задача № 2. 

Вычислите ионную силу раствора, содержащего 0,1 моль/дм3 BaCl2 и 0,1 моль/дм3 NaCl. 

Задача № 3. 

Имеются 1M растворы: сахара, фруктозы,  хлорида калия (i=1,92;). Определите их осмотическое давление, считая условия нормальными. (Используйте справочные данные). 

 Задача № 4. 

Вычислите степень диссоциации и активность ионов  0,5 м раствора хлорида калия, если температура кипения его равна  раствора хлорида калия, если температура кипения его равна 101,1°С. 

 Задача №  5
 При какой температуре будет замерзать 1% водный раствор хлорида натрия, изотонический коэффициент которого равен 1,93?
 
Задача № 6
Определите степень и константу электролитической диссоциации 0,05 М раствора уксусной кислоты, удельная электропроводность которого при 18°С равна 3,25 · 10-4 См · м-1 
Задача № 7
Определите степень электролитической диссоциации 0,1М раствора уксусной кислоты при 18°С, понижение температуры замерзания которого 0,189°С.
Задача № 8. 
Определите степень и константу электролитической диссоциации 0,01М раствора уксусной кислоты, эквивалентная электропроводность которого при 18°С равна    14,3  См · м2 (моль экв)-1
Задача № 9 
Температура кипения 1M раствора хлорида калия 101,9˚С. Рассчитать степень диссоциации   хлорида калия.
 Задача №10
Определить степень и константу диссоциации 0,01М раствора гидроокиси аммония, эквивалентная электропроводность которого при 18° С равна  9,6  см · м2 моль экв.-1 
 Вопрос 11 -20. Что показывают коэффициенты активности и изотонический, а также активность и ионная сила раствора?
 Задача № 11 
Имеются IM растворы: глюкозы, глицерина, хлорида магния (i = 2,56). Рассчитать осмотическое давление этих растворов при 0°С.
 Задача № 12
Вычислить степень электрической диссоциации 0,1н раствора гидроокиси аммония, удельная электропроводность которого при 18° С равна 3,3 · 10-4 См · м-1
 Задача № 13 

 Объяснить, почему иногда для удаления намерзшего льда на тротуарах, мостовых используют соль? Какие негативные последствия может повлечь за собой большой избыток соли, используемой при этом, для растений, почвы?
 Задача № 14 
Осмотическое давление 0,01М растворов CaCl2 и сахарозы при 298,15 К равны 0,605 и 0,224 атм  соответственно. Рассчитать изотонический коэффициент и степень диссоциации хлорида кальция.
    Задача № 15 
Эквивалентная электропроводность 0,1М раствора уксусной кислоты равна 0,00052 см · м2 моль-1. Рассчитать константу диссоциации при 298,15K.
Задача № 16
 Рассчитать осмотическое давление 0,7% раствора NaCl. Какое биологическое значение имеет этот раствор?
Задача № 17
 При 298 К давление водяного пара равно 23,76 мм рт.ст., а давление пара морской воды 22,98 мм рт.ст. Полагая, что морская вода содержит только NaCl, рассчитать концентрацию соли.
Задача № 18
Определить степень диссоциации 0,lМ раствора хлорида калия при 25°C, удельная электропроводность которого равна 1,28 См · м-1.
 Задача № 19 
Понижение точки замерзания водного 0,01М раствора уксусной кислоты равно 0,0193 К. Рассчитать степень диссоциации уксусной кислоты.
Задача № 20
 Вычислить степень электролитической диссоциации 0,01н раствора уксусной кислоты, эквивалентная электропроводность которого при 18° С равна        14,74 См (моль/м2)-1 
Вопрос 21 -30. Что такое электропроводность ? Какие факторы влияют на удельную и эквивалентную электропроводность? 
Задача № 21
Рассчитать ионную силу для раство​ров при 298 К:
 a) 0,1NaCl;    б)  0,01М СаСl2; 0,1 М K4[Fe(CN)6]
 Задача № 22
 5%  раствор медного купороса используется в качестве фунгицида. Рассчитайте температуру замер-зания этого раствора. 
 Задача № 23
Рассчитать температуру замерзания и осмотическое давление 1М растворов глюкозы и хлорида кальция , если степень диссоциации последнего равна 0.7 при 18 0 С

 Задача № 24
Рассчитать активность и ионную силу растворов сульфата натрия и нитрата лития, если их концентрация равна 0.003 моль/дм3 
Задача № 25
Найти удельную электропроводность раствора муравьиной кислоты  0,1 Н концентрации, если константа её диссоциации равна 1.77 ·10-4 
 Задача № 26
Температура замерзания 0,1 М водного раствора янтарной кислоты равна -0,2 0 С. Найти количество кислоты в г, содержащейся в 1л воды.

 Задача № 27
Рассчитать активность  и ионную силу 0.005 М растворов нитрата калия и ацетата натрия.

 Задача № 28
Константа электролитической диссоциации уксусной кислоты равна 1,75·10-5 . Рассчитать степень её диссоциации для 0,05 Н раствора. 

 Задача № 29
Рассчитать температуру кипения водного 1 М раствора хлорида натрия, если осмотическое давление этого раствора  4361 Па.

 
Задача № 30
Рассчитать степень диссоциации водного раствора нитрата лития, если его температура замерзания равна -0,15 0 С, а концентрация 0,05н.

 Вопрос 30 -40. Запишите законы характеризующие удельную и эквивалентную электропроводности.
 Задача № 31
Рассчитайте осмотическое давление и температуры замерзания 0,25 М растворов этилового спирта и хлорида натрия (i=1,93)

Ответ: 619,8 кПа; -0,4650 С; 1196,3 кПа; -0,90 С.

 Задача № 32 

Рассчитать ионную силу и активности  ионов растворов хлорида натрия и хлорида магния концентрации 0,0001г·ион/дм3 

          Задача № 33
Рассчитайте степень и константу электролитической диссоциации раствора гидроксида аммония концентрации 0,1 моль/дм3, если его удельная электропроводность равна 3,32·10-4 См/м, а эквивалентная электропроводность (подвижность ионов) при бесконечном разбавлении  для катионов и анионов равна соответственно 73,5·10-4 и 198,3·10-4 См·м2 / моль.

 Задача № 34 

Даны два водных раствора: карбонат бария и хлорида магния, степень диссоциации последнего равна α =  0,835. Рассчитайте осмотическое давление и  температуру замерзания каждого раствора. Почему хлорид магния имеет большее осмотическое давление?

 Задача №  35
 Иногда наблюдается увядание растений при орошении. Какова причина этого явления? Объясните, используя закон Вант-Гоффа.
Задача № 36
Имеются 1 М растворы сахарозы, уксусной кислоты, хлорида натрия, хлорида меди.  В каком растворе осмотическое давление наибольшее?

 Задача № 37
Имеются 0,1 М растворы хлорида калия, глюкозы, хлорида магния, хлорида железа (III). Над каким раствором наименьшее давление водяных паров?

 Задача № 38
При какой концентрации хлорида калия коэффициент активности ионов больше: 0,001 М,  5 М, 0,1 М, 1М? 

 Задача № 39
При какой концентрации раствора степень диссоциации хлорида магния будет наименьшей:0,001 М; 1 М; 2 М; 0,1 М ?

Задача № 40
Какой из ниже указанных факторов вызовет повышение степени диссоциации электролита:

а) увеличение концентрации,

б) уменьшение давления,

в) разбавление,

г) понижение температуры.

         


[image: image97.emf]                                                  Тема  7                                 Водородный показатель , ионное произведение воды .  Буферные  растворы .              Вода является средой, в которой протекают самые  разнообразные химические и биологические процес сы.         Химически чистая вода, являясь слабым электролитом,  диссоциирует на ионы  

- +

+ �� � ОН Н О Н

2

  ионы водорода легко гидролизуются:  

+ +

�� � + О Н О Н Н

3 2

  превращаясь в ион гидроксония (Н 3 О + ), который в дальнейшем  ради простоты обозначается Н + .     Констант у электролитической диссоциации воды можно  представить уравнением  

[ ] [ ]

[ ]

О Н

ОН Н

К

2

- +

�

=

,   или  

[ ]

[ ] [ ]

В О Н

К ОН Н К

2

= � =

- +

 ,     где   К В   –   ионное   произведение   воды , которое имеет  численное значение (при 22  � С) равное 10 - 14 , т.е.  

[ ] [ ] [ ]

14

2 В

10 ОН Н О Н К К

- - +

= � = =

  (22)   К В   –  очень незн ачительно изменяется  с изменением температуры,  поэтому при расчетах можно полагать, что:  

14

В

10 const К

-

= =

.   Таким образом зная концентрацию [Н + ] ионов, можно рассчитывать  концентрацию [ОН - ].     Для обозначения кислотности или щелочности среды  пользуются  значением водородного показателя реакции среды (рН),  который является отрицательным логарифмом концентрации ионов  водорода:  

[ ]

+

- = Н lg рН

 

[ ]

-

- = ОН lg рОН

  Для растворов сильных электролитов ,  имеющих высокую  концентрацию:  

+

- =

Н

а lg рН

 

                                       
[image: image98.wmf]-

-

=

ОН

а

lg

рОН

,
тогда ионное произведение можно записать через значения показателей:
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Уравнения (22) и (23) позволяют рассчитать по концентрации значения показателей водородных и гидроксильных ионов (и наоборот).


Существуют системы, обладающие способностью сохранять определенное значение рН при небольшом добавлении к ним кислот или щелочей. Такие системы называются буферными. как правило, в их состав входит слабая кислота или слабое основание и гидролитически щелочная или кислая соль. Иногда роль слабодиссоциируемого компонента выполняет одно - или двухзамещенная соль, например:
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 - фосфатный буфер,

 где роль слабой кислоты играет NaH2PO4.


Буферным действием могут обладать растворы, состоящие из анионов слабых кислот, таких как фосфат – цитратный буфер.
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Зная количество входящего в буферную систему составляющих компонентов можно рассчитать рН буферной системы и наоборот, имея данные о рН- можно определить соотношение и количество веществ ее составляющих по уравнениям:


для кислотных
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для основных
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где
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 - константы диссоциации кислот или оснований, входящих в состав буферных систем, (см. Приложение табл. 5 ). 


· количества кислоты, соли и основания, взятых для приготовления буферных систем,

тогда 
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 - есть соотношение составляющих буферную систему.


Пример: Вычислите рН смесей, содержащих равные объемы 0,2 М раствора NH4OH и NH4Cl. 


Решение: Воспользуемся уравнением (25) т. к. у нас основная буферная система     
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Пример: Определите концентрацию ионов  водорода в растворе  рН которого  равно 4,6.


Решение: Согласно условию задачи    
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Найдя по таблицам соответствующий логарифм получим
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задачи и вопросы для контрольной работы.
156 - 160
Что такое ионное произведение воды, от чего оно зависит? Дайте понятия рН, рОН и рК растворов. Считая, что коэффициенты активности в растворах сильных электролитов равны 1, рассчитайте недостающие концентрации и показатели, согласно вашему варианту.

	№
	Вещество
	С, моль/дм3
	СН+
	СОН-
	рН
	рОН

	156
	H3BO3
	10-3
	
	
	
	

	
	NaOH
	
	
	
	
	

	157
	CH3COOH
	10-2
	
	
	
	

	
	NH4OH
	
	
	
	
	

	158
	KOH
	2,3(10-4
	
	
	
	

	
	HNO3
	
	
	
	
	

	159
	H2SiO3
	1,7(10-1
	
	
	
	

	
	NaOH
	
	
	
	
	

	160
	HCl
	5,6(10-4
	
	
	
	

	
	KOH
	
	
	
	
	


161 – 170.
Какие растворы называются буферными, каков их состав? Приведите их классификацию и свойства. Приведите примеры буферных систем, встречающихся в живых организмах. 

161. 
Рассчитать концентрацию ионов водорода в растворах, если рН равно: а) 9,3  б)2,7. Указать реакцию среды.

162. Чему равна константа диссоциации бензойной кислоты, если степень диссоциации в 0,01 Н растворе 5 %? Найти водородный показатель этого раствора.

163. Вычислите рН раствора состоящего из гидроксида и хлорида аммония в соотношении:  а)1 : 9  б)9 : 1  в)5 : 5.

164. Сколько хлорида аммония следует прибавить в 100 см3 0,01 М раствора NH4OH, чтобы среда стала нейтральной?

165. При поступлении в природную воду щелочных или кислотных сточных вод, природная вода ведет себя как буферный раствор. Учитывая, что в воздухе содержится диоксид углерода, а в осадках карбонат кальция, опишите процессы, характеризующие буферность воды.
166.  Водородный показатель почвенного раствора равен 8. Вычислить, во сколько раз концентрация водородных ионов больше, чем гидроксильных.

167.  Рассчитать рН фосфатной буферной системы, если количество и концентрация этих солей одинаковы. 

168.  Сколько гидоксида аммония следует прибавить к 100 см3   0,1 м хлорида аммония, чтобы рН среды стало равным 10?

169.  Рассчитайте рН водного раствора хлороводородной кислоты, если коэффициент активности  равен 1, а в 500 см3 водного раствора содержится 100 г кислоты.

    170. Концентрация водородных ионов в растворе равна 25 г-ион/м3. Найти рН и рОН раствора. 
   171-180.
Покажите механизм буферного действия на примере заданной буферной системы.Рассчитайте рН, исходя из количеств кислоты (основания) и соли (одинакового объема), взятых на образование буферных систем.

	№
	Буферная смесь
	рН
	Ответ:

	171
	CH3COOH    
	476
	

	
	CH3COONa
	
	

	172
	Na2HPO4    
	719
	

	
	KH2PO4
	
	

	173
	KHCO3   
	925
	

	
	H2CO3    
	
	

	174
	NH4OH  
	372
	

	
	  NH4Cl  
	
	

	175
	H2CO3
	635
	

	
	  KHCO3
	
	

	176
	   NaH2PO4
	843
	

	
	Na2HPO4 
	
	

	177
	CH3COOH
	769
	

	
	    CH3COONa
	
	

	178
	NH4OH
	523
	

	
	  NH4Cl
	
	

	179
	C4H6O4
	664
	

	
	Na K C4H4O4
	
	

	180
	Na2HPO4
	586
	

	
	C6H8O7
	
	



181-185. Что такое буферная емкость? Каковы методы её определения?


181. Рассчитать концентрацию ионов водорода в растворах, если рН равно: а) 11, 2,б) 13, 7.


182. Чему равна константа диссоциации бензойной кислоты, если степень диссоциации ее в 0, 01 н растворе  составляет 5 %? Найти водородный показатель этого раствора.


183. Какова буферная емкость бурой лесной почвы, если добавление к 10 мл её почвенной вытяжки 1 мл 0.1 н раствора НСl  меняет значение её рН с 7,66 до 5,26? 


184. Вычислите константу диссоциации слабого основания, если 0,1 М  раствор его имеет рН = 10.

185. Какое количество 0,1 н раствора хлорида калия нужно добавить  к 100 мл почвенной вытяжки чернозёма, чтобы изменить её рН на 2 (буферная емкость  данного горизонта почвы 4,82моль/дм3) 


Используйте данные табл. 5.

Таблица 5

Константы диссоциации кислот и оснований при 250С

	№
	Кислота
	Кg
	Кg

	1
	Угольная

Н2СО3
	(I)   4,45 ∙ 10-7

(II)  4,69 ∙ 10-11
	6,35

10,33

	2
	Уксусная

СН3СООН
	1,75 ∙ 10-5
	4,76

	3
	Фосфорная

Н3РО4
	(I)   7,11 ∙ 10-3

(II)  6,34 ∙ 10-8

(III) 1,26 ∙ 10-12
	2,12

7,20

11,90

	4
	Гидроокись аммония

NH4OH
	1,77 ∙ 10-5
	4,75

	5
	Муравьиная

НСООН
	1,772 ∙ 10-4
	3,752

	6
	Янтарная

С4Н6О4
	(I)   6,21 ∙ 10-5

(II)  2,3 ∙ 10-6
	4,21

5,64


ТЕМА 9. ЭЛЕКТРОХИМИЯ.
      

                               
   Если какой либо металл опустить в воду  или в раствор соли, содержащей ионы этого металла, то произойдет взаимодействие ионов металла с полярными молекулами воды (при этом ионы металла будут переходить в раствор) или из раствора ионы металла будут осаждаться на этой пластинке. И в том и другом случае поверхность металла и раствор около нее приобретут различные заряды.  

   Таким образом, в системе металл – вода или металл – раствор возникает двойной электрический слой , который называется электродным потенциалом. Термодинамическим путем было выведено уравнение электродного потенциала, которое иначе носит название уравнение Нернста и имеет вид:
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или для разбавленных растворов:              
при Т=298 С  и  аМеn+ = CMen+
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- нормальный электродный потенциал (Приложение табл. 6),

            [image: image116.wmf]n

 - степень окисления металла,

            [image: image117.wmf]+
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- концентрация ионов металла в растворе.

Значение  е0  называется стандартным  или нормальным электродным потенциалом – потенциал который возникает на металлической пластинке  находящейся в растворе одноименных ионов с концентрацией  С = 1 г –ион / дм.3  
За нулевую точку измерения потенциалов условно принят нормальный потенциал водородного  электрода   (его е0 принято равным 0). Если нормальный потенциал какого – либо металла больше водородного, его  считают положительным, если меньше - отрицательным. По величине нормальных электродных потенциалов составлен ряд напряжений металлов. 

В зависимости от природы  реакций  на электродах различают несколько типов электродов. 

             Основные из них следующие: 

Электроды первого рода – это  металл или неметалл, погруженный в раствор, содержащий  его ионы . Электрод первого рода можно представить в виде схемы:   М п+  /  М  и ему отвечает электродная реакция М п+   + пе    [image: image118.wmf]«

 М . 

Электроды второго рода состоят из металла, покрытого слоем труднорастворимой соли и погруженного в раствор какой либо легко растворимой соли, содержащий тот же анион, что и малорастворимое соединение. Такие электроды обратимы относительно этого аниона. Электрод второго рода и протекающую на нем электродную реакцию можно записать в виде схемы:

          А п- / МА ,М     ;       МА  + пе  [image: image119.wmf]«

 М  +  А п- 
Газовые электроды  состоят из инертного металла ( обычно  платины ), контактирующей одновременно и с газом и с раствором, содержащим ионы газообразного вещества. К  этим электродам  ранее упомянутый водородный электрод, состоящий из платины, поглотившей молекулярный водород и опущенной в раствор, содержащий ионы водорода. Схема записи водородного электрода                ( Pt )  H 2 / 2H +  ;        реакции на нем протекающие : 
  H 2 [image: image120.wmf]¾
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 2H [image: image121.wmf]¾
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  2H +   + 2е-
[image: image122.wmf]Преобразованное уравнение электродного потенциала для водородного электрода  ( при  Р Н  = 1 атм. ) будет иметь вид :

 е  н  =  0,059/n lg aН +          или       е  н  =  0,059/n lg  Н +         или         е  н  = - 0,059/n рН                                            
Это уравнение справедливо для разбавленных растворов.

Если на электроде происходит взаимное окисление и восстановление, то потенциал называется окислительно-восстановительным и рассчитывается:
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        - соответственно концентрации окислителя и восстановителя в растворе.

 Примером этой системы может служить система состоящая из ионов  МпО4 -  и Мп 2+   она имеет следующую схему и электродную реакцию:    

               МпО4-  , Мп2+ , Н+  | Pt  ;   

 МпО4-  +  8Н +   + 5е  [image: image126.wmf]«

  Мп 2+   +  4Н2О

и соответствующее значение электродного  потенциала

е (МпО-  , Мп 2+)    = е  0   +  [image: image127.wmf]5
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где Ж = 2,303[image: image131.wmf]F
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Превращение химической энергии в электрическую возможно при помощи электрохимического (гальванического ) элемента, примером которого может служить  элемент Даниэля –Якоби, состоящий из цинкового и медного электродов, опущенных соответственно в растворы сульфатов цинка и меди, разделенные пористой диафрагмой во избежании их перемешивания.

Схема этой гальванической цепи записывается следующим образом:

           ( - ) Zn  |  ZnSO 4   p –p  ::   CuSO 4   p -p  |   Cu (+)

Вертикальной чертой обозначается граница между металлом и раствором и двойным пунктиром – граница между двумя электролитами в элементе. Если на границе между двумя электролитами устранен диффузионный потенциал , то границу между электролитами обозначают двумя вертикальными прямыми:

             (+) Cu   |  CuSO 4 ,    p –p | |    ZnSO 4 ,  p –p   |    Zn (-)

Для уменьшения диффузионного потенциала на границе двух растворов помещают солевой мостик, например концентрированный раствор KCl  или NH 4 NO 3 . Уменьшение диффузионного потенциала объясняется тем,  что подвижности ионов указанных солей близки       ( см. табл. 6.     ).

Если электроды соединить металлическим проводником , то происходит растворение цинкового электрода . Катионы цинка переходят в раствор , а электрод при этом заряжается отрицательно ; катионы меди разряжаются на медном электроде, заряжая его положительно .На медном электроде идет процесс восстановления , на цинковом – окисления. Суммарная электрохимическая окислительно-восстановительная реакция во всем электрохимическом элементе  будет:

 Cu 2+     +       Zn    [image: image132.wmf]®

 Cu      + Zn 2+ 
Рассмотренная  электрохимическая цепь относится к химическим гальваническим элементам., и ее э.д.с.  записывается в общем виде следующим образом:

 

   Ехим = еСи  - е Zn   = е (0) Cu  - е (0) Zn  + Ж ( lg a[image: image133.wmf]т
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Cуществуют еще и концентрационные цепи , в которых оба электрода одинаковы по своей природе,  но различны по концентрации ( активности ). При этом электрическая энергия получается за счет выравнивания концентраций, например – цепь, составленная из двух  цинковых электродов с различной концентрацией ZnSO4:  

 Zn | Zn2+  (c1 ) | |    Zn 2+ ( c2 ) |  Zn  ,      где  с1> с2  , и

 

Е    =  Ж / 2 ( lg a 1  - lg a 2 )    или                                                                 
                        в общем виде   Еконц. = Ж/ п lg [image: image135.wmf]2
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Ранее говорилось о том, что потенциалы различных электродов измеряются по отношению к потенциалу нормального водородного электрода. Однако имея ряд недостатков (дороговизна , влияние давления и др. ) в электрохимии в настоящее время широко применяются в качестве электродов сравнения – каломельный и хлорсеребрянный электроды  ( электроды второго рода ).

Каломельный электрод состоит из жидкой ртути покрытой слоем пастообразной  каломели ( Hg2 Cl2 )  с раствором КCl.  Схематично электрод    можно записать  так: Hg  | Hg2 Cl2 , КCl    

его электродный потенциал  равен :      е К  = е ( 0) К  - Ж lg [  Сl -]      
В насыщенном растворе КCl при 180 С потенциал каломельного электрода               е К = 0,2503 В ;    в 1н  растворе    е К  = 0,2864 В ;     в 0,1 н  -    е К  = 0,3380 В.
Хлорсеребряный электрод – состоит из серебряной проволоки, покрытой  слоем  AgCl и помещенной в раствор KCl или НCl. Проволоку  Ag припаивают к медной проволоке и впаивают в стеклянную трубку   Схема его строения : Ag  I AgCl ,  KCl  ;

потенциал выражается уравнением     ехл = е(0) хл  - Ж lg [  Сl -] 
В виду малой растворимости AgCl потенциал хлорсеребряного электрода  имеет положительный знак по отношению к нормальному водородному электроду.

В качестве же индикаторных электродов при определении рН применяют:

Хингидронный электрод – потенциал этого электрода зависит от активности ионов водорода, и представляет собой платиновую проволоку , опущенную в раствор хингидрона ( смесь хинона С6Н402 и гидрохинона С6Н4(ОН)2 ). Схема его строения

(Рt ) Pt | С6Н402 , С6Н4(ОН)2 
его электродный потенциал     ехг = ео(хг)  + 0,029 lg ( H+),        из уравнения видно, что потенциал хингидронного электрода находится в прямой зависимости от концентрации водородных ионов.

 Стеклянный электрод  для его изготовления применяют стекло определенного химического состава. Наружная поверхность стеклянной мембраны служит источником водородных ионов и обменивается ими с раствором. В этом случае стеклянный электрод имеет водородную функцию и тогда:

                        ест  = е0 (ст) – 0,058 рН                              

Схематично его строение можно записать так:

Ag |AgCl | HCl | стекло  |H+ ( раствор )

     ехг               е0            ест
Как правило, перед работой стеклянный электрод необходимо калибровать по буферным растворам.   

 Примеры решения задач

Пример 1. Вычислить  потенциал медного электрода в растворе 0,01 М по хлориду меди и 0,01 М по сульфату меди при 30° С. Какая ошибка будет  внесена в расчет, если не учитывать коэффициент активности ионов меди?

Решение. Потенциал медного электрода рассчитывают по уравнению Нернста

е = е° + (2,3 RT / nF) lg c
где  е° - нормальный окислительно-восстановительный потенциал пары Cu2+ / Cu0 = + 0,340 В; n – число электронов, с – концентрация ионов меди; 2,3RT / F при 30° С равно 0,060.

Подставляя данные задачи получаем:

Е = 0,34 + (0,060/2) lg 0,02 = 0,340 +0,030 (-1,70) = 0,340 – 0,051 = 0,299 В.
Для вычисления активности аCu2+  рассчитываем ионную силу раствора по уравнению 

                                            [image: image136.wmf]å
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μ = ½ (с Cu2+ + zCu 2+   +   сCl​  zCl־ + с SO42-   z SO42-    ) = 0,07
По справочнику (см. таблицу 8.2) находим величину коэффициента активности для двухразрядных ионов: f Cu2+ = 0,453

Подставляя полученные данные в уравнение Нернста, вычисляем величину потенциала:

а =  cf = 0,02 · 0,453 = 0,00906

Е = 0,340 + (0,060 / 2) lg 0,00906 = 0,279 В
Следовательно, ошибка, если не учитывать активность ионов, будет         0,299 – 0,279 = 0,020 В.

В прямых потенциометрических анализах такой ошибкой пренебрегать нельзя. 

 Пример 2. Электродвижущая сила элемента

 Pt (H2) |раствор кислоты|  1 н. каломельный полуэлемент при 28° С равна 0,571В. Вычислить концентрацию ионов водорода и рН раствора.

Решение. Электродвижущая сила равна

Е = е К –е В
Откуда              е В = е К – Е                       е К = 0,2821В
е В = 0,2821 – 0,5710 = – 0,2880 B
еB = – 0,059  lg [H+] = 0,059,  рН = 0,2889

рН = 0,2889 / 0,059 = 4,88;     

Пример 2. Определить   ПРAgCl при 25° С, если известно, что

        э.д.с. цепи        Ag | Ag NO3 |  KCl  |   AgCl  | Ag     равна 0,450 В.

                         Решение. 
е = 0,058 lg (а1 / а2) = 0,058 lg (0,1 · 0,78/ а2),

где а = f · с ;                     fCl = 0,78 (см. табл .8.2 )

lg (0,1 · 0,78/ а1) = 0,450 / 0,058 = 7,6

0,078 / а 2 = 4,2 · 107      

а2 = 0,078 / 5,7· 107 = 1,8 · 10-9
а2(Ag  ) = 1,8 · 10-9        ; а 1Cl  = 0,078

ПР = [Cl-] [Ag +] = 1,8 · 10-9 · 0,078 = 1,4 · 10-10
Ответ: 1,4 · 10-10
 Пример 3. Рассчитать окислительно - восстановительный потенциал  еh, если концентрация  Со2+ равна 0,1 М, а Со3+    0,001 М. Записать электродное уравнение процесса.

                   Решение. 
Еh = Е 0(h) + (0,058 / n) lg[Ох] / [Red]

Уравнение электродного процесса восстановитель Со3+ - е ↔ Со2+ окислитель

е 0(h) = 1,840 В (см. таблицу  8.2 )

е 0(h) = 1,840 + (0,059 /1) lg (0,01 / 0,1) = 1,781 В.

Задачи и вопросы для контрольных заданий
  Вопрос 1-6.Что такое гальванический элемент и какие процессы в нем протекают. От чего зависит ЭДС гальванической цепи.
Задача 1. Определить э.д.с. цепи 

(-) Pt / SnCl2,  HCl // FeCl3,  HCl / Pt (+),
если концентрации ионов равны 1н,  а для е0Fe / Fe3+ = +077 B ; е0Sn 2+/Sn4+ = 0,15 В.

 Задача 2. Определить потенциал цинкового электрода, погруженного в раствор ионов цинка с концентрацией 10-3 г-экв / дм3.
 Задача 3. Э.д.с. серебряно-каломельной гальванической  цепи при 17° С равна 0,658 В. Определить концентрацию серебра в растворе, составить схему гальванической цепи.

 Задача 4. Э.д.с. водородно-каломельной цепи при 17° С равна 0,58 В (концентрация KCl = 1н ). Определить рН.

 Задача 5. Вычислить потенциал реакции

MnO4- + 8H+  + 5e = Mn+2  + 4H 2O
при а MnO4  = 1 г-ион / дм3, а Mn++ = 1 г-ион / дм3, 
а Н+ = 10-3 г-ион / дм3, если  окислительно- восстановительный потенциал   для Mn2+ /MnO4-  равен -1,52 В.

 Задача 6. Вычислить ПР хлорида серебра при 18°С, если потенциал серебряного электрода, опущенного в насыщенный раствор AgCl равен 0,518 В относительно водородного электрода.

 Вопрос 7- 12. Составьте гальваническую цепь и запишите реакции протекающие на электродах.
Задача 7. Вычислить потенциал кадмиевого электрода в 

0,05 дм3  раствора нитрата кадмия  относительно водородного электрода при 25° С.
 Задача 8. Вычислить потенциал хингидронного электрода в растворе с рН = 5,7 относительно 0,1 н каломельного электрода при  18° С.

 Задача 9.  Пользуясь таблицами электродных потенциалов, определить стандартные  электродные потенциалы реакции:

Mn3+ + 4H2O → MnO4- + 8H+ + 4e
Задача 10.  Определить э.д.с. цепи при 25° С

Pt (H2) | CН3 COOН | НCOOН | Pt (H2)

                        1 М         0,5М

если степень диссоциации уксусной кислоты 1,8 · 10-5, а муравьиной – 1,27 · 10-3.

Задача 11.   Э.д.с. цепи 

Ag | Ag NO3/ каломельный 0,1 н электрод при 18° С равна 0,350 В.

Определить концентрацию нитрата серебра в растворе.

 Задача 12.    Вычислить э.д.с. водородной концентрационной цепи, если С Н1  = 0,0814 г-ион / дм3,    а С Н2 = 0,00924 г-ион / дм3.
Вопрос 13- 20. Сделайте вывод зависимости рН от ЭДС заданного гальванического элемента ( см. условие своей задачи)
Задача 13 - 20.    Вычислить рН раствора по следующим данным:

	Вариант
	Электроды
	Темпе-ратура,
° С
	Э.д.с., В

	
	Индикаторный 
	 Сравнения 
	
	

	13

14

 

15

16

17

 

18

19

 

20
	Водородный

Хингидронный

Водородный

Водородный

Хингидронный

Водородный

Хингидронный

Хингидронный
	Каломельный  ( 0,1н  HCl) Каломельный  (  1н  HCl)

 

Хлорсеребряный в 0,1н HCl
Окисно-ртутный
Хлор-серебряный в 1н КCl
Насыщенный каломельный

Насыщенный каломельный

Водородный
	30

25

 

20

25

20

 

35

40

 

18
	0,624

0,154

 

0,505

0,638

0,248

 

0,527

0,205

 

-0,565


Вопрос 21 –25. Дайте классификацию и приведите примеры гальванических цепей и их ЭДС.
Задача 21.  Э.д.с. цепи

Pt | FeCl2 , FeCl 3| KCl |,HgCl2| Hg
при С (KCl) = 1 н   и t = 20 ° С равна Е = 0,415 В.

Вычислить отношение активностей а (FeCl3) / а (FeCl2).

 Задача 22. Нормальный потенциал для меди Cu/Cu++ при  25 ° С равен е0 = +0,3441 В.
Вычислить концентрацию ионов меди в растворе, при  которой потенциал электрода равен нулю.

 Задача 23. Определить ПР AgBr, если э.д.с. цепи 

Ag | AgBr (насыщ) || 0,1 н AgNO3 | Ag     равна 0,292 В.

 Задача 24. Рассчитать э.д.с. концентрационного гальванического электрода состоящего из двух водородных электродов погруженных в растворы с  рН = 5 и рН = 8.

 Задача 25.  Записать окислительно-восстановительную реакцию и рассчитать величину ОВ-потенциала для  H2O2 / O2, где   С (H2 O2) = 7 · 10-3 моль/дм3, а С ( O2)  = 1 · 10-5 моль/дм3.
 Вопрос 26-28. Что такое окислительно-восстановительный потенциал. Приведите примеры  природных ОВ-систем.
Задача 26. Рассчитать э.д.с. концентрационной цепи, состоящей из нормального водородного электрода и водородного электрода, погруженного в 0,001 М раствор NH4 ОH.

 Задача 27. Вычислить рН раствора, если разность потенциалов при 25°С между водородным и насыщенным каломельным электродом составляет 0,435 В.
 Задача 28. Рассчитать  э.д.с. гальванической цепи, состоящей из нормального водородного электрода и водородного электрода , опущенного в чистую воду. Составить гальваническую цепь и записать реакцию протекающую на электродах.

                                                              
 Таблица 8.1

Стандартные электродные потенциалы в водных растворах при 25 °.

	№
	Электрод 
	е, В.

	1
	Н+/Н2
	0,00

	2
	Zn2+/Zn
	-0,763

	3
	Cu2+/Cu
	+0,337

	4
	Хингидронный
	+0,704

	5
	Mn 3+/ Mno4-
	1,206

	6
	Mn2+/MnO2
	+1,23

	7
	MnO4 -/MnCl2
	+1,51

	8
	NO3 -/NO
	+0,96

	9
	S2O8 2-/ 2SO42-
	+2,010

	10
	Fe3+/ Fe2+
	+0,771

	11
	O2/ H 2O2
	+0,682

	12
	NO 3-/ NO 2-
	+0,940

	13
	Потенциал насыщенного каломельного электрода
	+0,2503

	14
	Потенциал 1,0н каломельного электрода
	+0,2810

	15
	Потенциал 0,1н каломельного электрода
	+0,3335

	16
	Ag/Ag+
	+0,799

	17
	Mn2+/MnO-4
	-1,52

	18
	Потенциал 1,0н хлорсеребряного электрода
	+0,2381

	19
	Потенциал 0,1н хлорсеребряного электрода
	+0,2900


  Таблица 8.2

Коэффициенты активности ионов в зависимости от заряда

                           и концентрации при 25 0 С
	  С г-моль /дм3
	     однозарядный
	двухзарядный

	    0,001
	    0,965
	0,903

	    0,01
	    0,900
	0,744

	    0,1 
	    0,780
	0,465


 

 

 Тема 9. Поверхностные явления. Адсорбция.


Адсорбция это процесс изменения концентрации на границе раздела 2х фаз, одна из которых обычно пребывает в жидком или твердом состоянии и называется адсорбентом. Другая фаза пребывает в состоянии газа или жидкости и называется адсорбтивом.

В простейшем случае процессы адсорбции классифицируются по агрегатному состоянию адсорбента или адсорбтива.

Для всех жидких адсорбентов мерой адсорбции служит поверхностное натяжение (
[image: image137.wmf]s

) или поверхностная активность (
[image: image138.wmf]с
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). Величину адсорбции (
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) рассчитывают по уравнению Гиббса:
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где 

[image: image141.wmf]р
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 - равновесная концентрация адсорбтива, кмоль/м3;
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- универсальная газовая постоянная (см. Приложение табл.  );
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- температура, К.


Если 
[image: image144.wmf]s

 < 0, или 
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 то вещество накапливается в поверхностном слое и называется поверхностно-активным веществом (ПАВ).

         Если 
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 >0, или 
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> 0, то концентрация в поверхностном  слое будет меньше , чем в объеме , а величина адсорбции – отрицательна.

         Известно, что с удлинением углеводородной цепи органических соединений их растворимость в воде уменьшается. Эту зависимость можно охарактеризовать правилом Траубе – Дюкло :

с увеличением длины углеводородной цепи органических соединений одного гомологического ряда на группу –СН2  адсорбционная активность возрастает в 3,2 раза.


На твердых поверхностях (адсорбентах) характеристики процесса зависят также и от агрегатного состояния адсорбтива.


Мерой адсорбции из растворов служит изменение концентрации (
[image: image148.wmf]с

), величину адсорбции рассчитывают по уравнению Ловица: 
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 - разность концентрации до и после адсорбции, кмоль/м3;
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- объем адсорбтива, м3;
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- масса адсорбента, кг.


Гмах и константы (
[image: image153.wmf]К

 и 
[image: image154.wmf]n

1

), характеризующие процесс адсорбции находятся с помощью построения изотерм по Ленгмюру и Фрейндлиху.

Уравнения и изотермы адсорбции
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где  Г – величина адсорбции, кмоль/кг ,

       Г – предельное количество адсорбированного вещества или максимальная адсорбция, кмоль/кг,

    Х/т –величина адсорбции на единицу массы адсорбента, кмоль/кг.

На поверхности твердого адсорбента может происходить из растворов электролитов – ионная и полярная адсорбция. При этом на поверхности адсорбента образуется двойной электрический слой. Адсорбционная активность ионов зависит от их концентрации и от природы (степени окисления и гидратации). Ряды ионов, составленные в порядке уменьшения их адсорбционной активности называются лиотропными, например, для одновалентных катионов лиотропный ряд выглядит так:
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Катионы различной валентности, их можно расположить в следующий ряд:       
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Если на поверхности уже адсорбирован электролит, то при появлении в адсорбтиве (растворе) других ионов почти всегда в той или иной степени наблюдается обменная адсорбция. При этом адсорбент, поглощая определенное количество каких-либо ионов, одновременно выделяет в раствор эквивалентное количество других ионов того же знака.


Б. П. Никольский количественно описал процесс ионного обмена  на твердой поверхности
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где
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 - количество обменивающихся ионов в адсорбтиве, г-экв/г;
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 - активности обменивающихся ионов.


При небольших концентрациях (природные растворы) вместо активности можно пользоваться значением концентрации.


Обменная адсорбция имеет большое значение в земледелии, биологии и технике. Почва (хороший природный адсорбент) способна поглощать и удерживать определенные ионы, например К+ и NH4+, необходимые для питания растений. Взамен этих катионов почва выделяет эквивалентное количество других катионов: H+, Ca2+, Mg2+ и др От природы поглощенных ионов в значительной мере зависят физические и агротехнические свойства почвы.


В процессе обмена изменяется рН среды, если обменным ионом является водородный или гидроксильный ион. Наглядно процесс ионного обмена можно изобразить следующими схемами:
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Неорганические и органические, природные и искусственные материалы, способные к обмену ионов, получили название ионитов. Функционально их подразделяют на катиониты (обмен катионов) и аниониты (обмен анионов). Максимальное количество ионов (в г-экв.) способные поглотиться 1 граммом ионита, называется емкостью поглощения или обменной емкостью. Применение ионитов позволяет устранить жесткость воды, изменять солевой состав молока, фруктовых соков, вина, воды и др.

       Задачи и вопросы для контрольной работы.
Задачи 1-8. Что такое адсорбция? Какие виды адсорбции Вы знаете? Дайте понятие ПАВ и ПИАВ? 
Задача 1.

Рассчитать массу ионов водорода, сорбированного 100 г почвы. если концентрация кислоты до сорбции равнялась 0,3 моль/дм³, а после сорбции 0,15 моль/дм³. Сорбция проходила в объеме 250 см³
Задача 2.

Вычислите величину адсорбции по уравнению Гиббса для спирта при 20°С и концентрации С2  = 0,25 кмоль/м³, если (Н2О = 72,75*10-3 Н/м , а раствора = 51* 10-3, С1 = 0,00

Задача 3.

Рассчитайте сколько грамм катионита КУ-1 в Н+ - форме следует взять для выделения катионов Са+ из 1литра 0,1 н раствора СаСl2, если обменная емкость по 0,1н раствору СаСl2 4,5 мг-экв/г. Составить схему ионного обмена.

Задача 4.

При адсорбции уксусной кислоты почвой равновесная концентрация (Ср) составляла 33,5 моль/л, константы равновесия Фрейндлиха К и 1/n  соответственно равны 9,5 и 0,22. Рассчитайте адсорбированное количество уксусной кислоты в мг/100г
Задача 5.

Известковый раствор плохо смачивает ствол дерева. Какие вещества можно добавить к раствору, чтобы увеличить смачиваемость, как они называются?
Задача 6.

Через колонку анионита в ОН- форме пропустили раствор хлорида натрия. Полученный фильтрат (Vср=75 см³) оттитровали 0,1М раствором НСl, расходуя при этом на каждые  25 см³ фильтрата 2,8 см³ НСl. Рассчитайте содержание хлора в исходном растворе, составьте стехиометрическое уравнение процесса сорбции.

Задача 7.
При адсорбции уксусной кислоты на угле получены следующие данные:

Равновесная концентрация, моль/л  0,088   0,031   0,062    0,126

Адсорбция                                           0,467    0,624   0,801    1,11 

Определите значение констант в уравнении Фрейндлиха.

Задача 8.
Имеются 1М растворы спиртов:

а) метиловый

б) этиловый

в) пропиловый

г) бутиловый

Как будет изменяться поверхностное натяжение этих растворов? Почему?
Задачи 9- 13. Какие виды адсорбции наблюдаются в почвах? Опишите их.

Задача 9.
Через колонку катионита в Н+- форме пропустили раствор сульфата меди. Полученный раствор (ср=100 см³) оттитровали 0,1М раствором едкого натрия. Израсходовав при этом на титрование 6,5 см³ NаОН. Рассчитайте содержание меди в исходном растворе, составьте стехиометрическое уравнение процесса сорбции.

Задача 10.
 При адсорбции уксусной кислоты почвой получены следующие данные:

Равновесная концентрация, моль/л   16,0   34,0      79,0      172,0

Адсорбция                                           9,0       16,0       21,0      27,0

Определите значение констант в уравнении Фрейдлиха.

Задача 11.
 Имеются 1М растворы:

а) сахара

б) уксусной кислоты

в) сульфата натрия

г) стеариновой кислоты

Расположите растворы в порядке  возрастания их поверхностного натяжения. Дайте обоснование, выделите поверхностно-активные вещества.

Задача 12.
 В почву внесли соли: сульфат кальция, нитрат калия. Сульфат железа (3). В какой последовательности будут сорбироваться катионы? Составьте стехиометрические уравнения. Выражающие процесс сорбции.

Задача 13.
Из водного раствора (общ = 100 см³) фосфорной кислоты проводили адсорбцию на почве (m=10г) и при этом получили следующие данные:

Со (начальная кон-ция кислоты)   Ср ( конц. кислоты после сорбции)

0,705 моль/л                                                          0,695 моль/л

0,75 моль/л                                                            0,290 моль/л

0,188 моль/л                                                          0,120 моль/л

0,094 моль/л                                                          0,051 моль/л
Рассчитайте величину сорбции, определите максимальную сорбцию и константу.

Задачи  14 -24 Опишите процесс ионной адсорбции. Что такое ионный обмен? Укажите основные закономерности и запишите уравнение ионного обмена. Дайте понятие ионитам и возможности их использования.

Задача 14.
Какие вещества необходимо добавить в глинистые почвы, чтобы увеличить их поверхностное натяжение, уменьшить смачиваемость?

Задача 15.
Составьте стехиометрическое уравнение, выражающее процесс образования кислых почв и борьбу с этим явлением. К какому явлению сорбции относятся эти процессы. Объясните его основные положения?

Задача 16.
В процессе сорбции уксусной кислоты на древесном угле (Vобщ = 200 см3) mугля = 100г. Были получены следующие  данные 

Со (начальная кон-ция кислоты)       Ср ( конц. кислоты после 

                                                                                          сорбции)

0,503 моль/л                                                           0,434 моль/л

0,252 моль/л                                                           0,202 моль/л

0,126 моль/л                                                           0,0899 моль/л

0,0,0628 моль/л                                                      0,0347 моль/л

0,0314 моль/л                                                         0,0113моль/л

Рассчитать величину сорбции, максимальную сорбцию, константу равновесия.

Задача 17.
Как изменится поверхностное натяжение песчаный почв. И их смачивание при внесении:

а) органических удобрений

б) минеральных удобрений.

Почему?

Задача 18.
Составить стехиометрическое уравнение ионообменного процесса обессоливания воды. Объясните сущность процесса.

Задача 19.
Рассчитать количество уксусной кислоты. адсорбированное 100 г почвы. Если равновесная концентрация уксусной кислоты в растворе равна 15,5 моль/л, а константы уравнения Фрейндлиха, определенные путем опыта К=6,5 и 1/n = 0,12

Задача 20.
Как изменится поверхностное натяжение воды при добавлении

а) пропилового спирта

б) хлорида натрия

в) мыла

Задача 21.
. Составить стехиометрическое уравнения, выражающие:

а) процесс засоления почвы

б) борьбу с засолением

Задача 22.
Рассчитать объем 0,07н раствора хлорида кальция, который можно пропустить через 100мл набухшего катионита КУ-2 до момента проскока Са+2, если динамическая емкость (ДОЕ) катионита КУ-2 равна 1300 мг-экв на 1 литр набухшего катионита. Сколько кальция (мг-экв) будет сорбировано на колонке катионита? Составьте схему ионообменного равновесия.

Задача 23.
Вычислить значение х/m и Х для уксусной кислоты на активированном угле при Со=0,438 кмоль/л, если константа уравнения Фрейндлиха имеет к=3.4, I/n = 0,4  m=3г.

Задача 24.
Поверхностное натяжение водных растворов имеет значение:

1) 5%-ный р-р едкого натрия – 74,6*10-3 Н/м

2) 20% р-р едкого натрия – 85,810-3 Н/м

3) 6: р-р желатина – 5810-3 Н/м
4) 20% р-р хлорида калия – 80,1*10-3 Н/м
5) 0,1% р-р олеата натрия –34,8* 10-3 Н/м

6) ¶ Н2О = 72,5*10-3 Н/м
Укажите какие вещества относятся к ПАВ. Почему?

 ТЕМА 10. КОЛЛОИДНЫЕ СИСТЕМЫ И РАСТВОРЫ ВМС
Коллоидные системы - это один из видов дисперсных систем малорастворимых в данной среде веществ (лиофобных) с размерами  частиц дисперсных фазы (а) от 1 до 100 нм ,(1 нм = 10-9 м). Величина 1/а носит название степени дисперсности. По размерам частиц (или дисперсности) коллоидные системы занимают промежуточное положение между молекулярно-ионными (а<<10-9м) и грубыми дисперсиями (а>>10-7м). 

В зависимости от агрегатного состояния дисперсной фазы и дисперсной среды они подразделяются и имеют свое название (см. табл. 10.01)

 Классификация коллоидных систем по агрегатному состоянию 

                            среды и фазы                                 Таблица 10.01 

	Диспер-сионная

среда
	          газ
	       Жидкость
	      твёрдое тело  

	Диспер-сионная

     фаза
	Жидк.     Тв. ф
	Г        Ж        Тв. ф
	Г         Ж          Тв.ф

	Название системы
	   Аэрозоли


	Пена Эмуль- Золь

           сии
	Тв ф  --            Тв.ф

пена                золь


Они имеют сложную структуру, зависящую от состава дисперсной фазы, дисперсионной среды и условий получения коллоидов. Необходимыми и достаточными условиями их образования являются: 

а) достижения частиц размерами 10-9-10-7м;

б) малая растворимость дисперсной фазы в дисперсионной среде; 

в) присутствие третьего компонента, играющего роль стабилизатора.

Требования к стабилизатору – содержание в его составе родственных ионов с веществом ядра (специфическая или избирательная адсорбция).

Коллоидная частица называется мицеллой, а жидкость, в которой находятся мицеллы интермицеллярной. Последняя содержит в растворенном состоянии различные вещества, в том числе и ионы стабилизатора, а также ионы не пошедшие на образование коллоидных частиц. 

Схема строения мицеллы, (например, золя сульфата бария), может быть представлена следующим образом:

 {     [mBaSO4            n SO42-      2 (n-x) Na+              } 2x- 2xNa+

           ядро       потенциал                      противоионы

                          определяющие ионы

                                  гранула                                           

                                 мицелла

Роль стабилизатора в данном случаи выполняет Na 2SO4.

Как видно из строения, потенциалопределяющими являются ионы, имеющие сродство с кристаллической решеткой  ядра (т.е. ионы SO42-). .   Противоионы притягиваются за счёт сил электростатического притяжения. Мицелла является электронейтральной  частицей, а гранула несёт заряд, соответствующий  заряду потенциалопределяющих ионов.

Коллоидные системы обладают определенными физическими, электрическими, молекулярно – кинетическими, оптическими и рядом других свойств. 

	


 К физическим свойствам относят их способность проходить через бумажные фильтры, но задерживаться ультрафильтрами 

(растительными и животными мембранами). 

 
На этом основаны методы очистки (диализ) коллоидных систем от растворимых в них примесей низкомолекулярных веществ. При     диализе молекулы растворенного низкомолекулярного вещества проходят через мембрану, а коллоидные частицы (имея большой размер) остаются за ней виде очищенного коллоидного раствора.

Скорость диализа  можно увеличить, применяя электрический ток – электродиализ.

К молекулярно-кинетическим свойствам  коллоидов              относят:  броуновское движение, диффузию, осмотическое давление, явление  седиментации.                                               
 Броуновское движение – хаотичное тепловое поступательное и вращательное движение частиц. За 1 секунду коллоидная частица может изменить своё направление в 10 20 раз.

Диффузия самопроизвольно протекающий в системе процесс выравнивания концентрации молекул, ионов или коллоидных частиц под влиянием их хаотичного движения. Для частиц, по форме близко сферическим, коэффициент вычисляют по уравнению Эйнштейна:         

                   D = 
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η –вязкость среды ;  r – радиус частицы.

Осмотическое давление для разбавленных коллоидных растворов можно найти по уравнению:

  
P= 
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m(общ)- масса растворенного вещества; m - масса частицы ;

V - объём системы ; NA –постоянная  Авогадро ;

T - абсолютная температура ; ν - количество вещества . 

Молекулярно- кинетические уравнения пригодные для истинных растворов, приложимы и к коллоидным растворам с той только разницей, что масса моля вещества заменяется в них массой частиц. 

Способность частиц оседать под действием силы тяжести (при увеличении массы и уменьшении броуновского движения и диффузии) называется седиментацией. 

Оптические свойства коллоидных систем, как и предыдущие, обусловлены размерами частиц, которые соизмеримы с длиной волны видимой части спектра (400-750нм). При этом наблюдается дифракционное рассеяние света; свет как бы огибает встречающиеся на пути частицы. В результате рассеяния света каждая частица является источником новых, менее интенсивных волн. Выражается это явление в изменении окраски раствора в отраженном и проходящем свете и называется опалесценцией.
Если коллоидный раствор осветить точечным источником света, то в можно увидеть ярко светящийся «конус». По имени ученых впервые наблюдавших это явления светящийся конус в жидкости  был назван конусом (или эффектом) Фарадея -  Тиндаля. Этот эффект характерен для всех коллоидных систем.

Явление светорассеяния лежит в основе одного из важнейших методов исследования дисперсных систем – ультрамикроскопии ( ультрамикроскоп был изобретен в 1903.г. Зигмонди .

 Поскольку золи по размеру частиц дисперсной фазы занимают промежуточное положение между истинными растворами (молекулярно- ионными) и грубыми дисперсиями, они могут быть получены либо соединением отдельных молекул или ионов растворенного вещества в агрегаты (методы конденсации), либо в результате измельчения частиц сравнительно большого размера (методы диспергирования). 

Методы диспергирования в основном проявляются в механическом измельчении или перетирание частиц большого размера (для этого служат шаровые или коллоидные)  до размера коллоидов. К химическим методам диспергирования относится пептизация- действие на систему и ее измельчения за счёт сильного электролита.

Конденсационные методы, как правило, химические, наиболее широко для получения коллоидных систем используются реакции восстановления, гидролиза, двойного обмена. Например,  при получение золя сульфата мышьяка в присутствие избытка сероводорода:   

             2H3AsO3 + 3H2 S ↔ As2S3↓ + 6H2O
мицелла имеет строение 

                   {[mAs2S3] n HS- (n-x)H+}x-xH+ 
                                                             ↑ 

                                                                   ξ дзета-потенциал

К электрическим свойствам коллоидных систем относят явления электрофореза  и электроосмоса.

Движение дисперсных частиц под влиянием электрического поля называ-ется электрофорезом. Движение  жидкости через мембрану при наложении внешней разности потенциалов является электроосмосом. Методами электрофореза и электроосмоса можно определить скорость движения и знак заряда коллоидных частиц (гранул), а также рассчитать величину электрокинетического потенциала  ( ξ-потенциала).  

Электрокинетический, или дзета-потенциал (ξ – потенциал) возникает между подвижным адсорбционным слоем и внешней подвижной жидкостью при перемещении дисперсной фазы относительно дисперсной среды. Величина ξ – потенциала прямо пропорционально скорости движения частиц золя в электрическом  поле:  

          ξ = 
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где ,U  - скорость электрофореза, м/с B;
        η   -вязкость среды, H c\м (для воды η = 1,13*10-5);

        D   -диэлектрическая постоянная среды (для воды D = 81);

        ε   - электрическая постоянная -8,85*1012ф/м.,

        l  - расстояние между электродами ( в см ),

       E –электродвижущая сила ( в В ),

       S – расстояние ( в см ), пройденное дисперсной фазой за время  t(в с).

Если дисперсионной средой является вода, то         = 209

и тогда            ξ = 209 S l /  t E  , В                     

По величине дзетта  потенциала в большинстве случаев можно судить об относительной агрегативной устойчивости коллоидных систем. При достижении ξ-потенциала  0.03В в системе начинает происходить скрытый процесс коагуляции. Знак электрокинетического или дзета-потенциала химической  зависит от природы твердой фазы. Кислые вещества ( кремниевая кислота, сульфиды металлов, сера ) в водном растворе имеют ,как правило, отрицательный заряд.

Мембранное равновесие Доннана – явление неравномерного распределения низкомолекулярных электролита по обе стороны полупроницаемой мембраны (ППМ) под влиянием высокомолекулярного электролита.

Чтобы понять это явление возьмем сосуд, разделенный ППМ; по одну сторону мембраны помещен раствор высокомолекулярного электролита ( диссоциирующего на R+, Cl-), по другую – раствор низкомолекулярного электролита ( диссоциирующий на K+, Cl-), 

        R+ Cl-                    K+ Cl-
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С1 и С2 – начальные концентрации соответствующих ионов.

Ионы 
K+ и
Cl- могут свободно перемещаться через ППМ, в отличие от R+ (т. к.  они имеют больший объем). 

Обозначим через:

 X – количество ионов K+ и Cl-, прошедших из правой половины сосуда в левую, тогда распределение может выглядеть следующим образом: 

                                                  ППМ 
    R+    Cl-                K+                 K+                           Cl-

















      
    С1   С1+X           X
         (С2- X)       (С2- X)  


Перемещение ионов закончится установлением динамического равновесия, иначе говоря, условием равновесия является равенство произведений концентраций перемещаемых ионов, находящихся справа и слева от мембраны:

тогда

X (C1 + X) = (C2 – X)2


Решая уравнение относительно x, получим

                            C22

                    X= ---------

  






 
                         C1+ 2C2

Если 
C2 >> C 1, т. е. концентрация электролита во много раз больше золя, то концентрацией золя можно пренебречь, и тогда

            1


X= --------- C2;

                    


           2

если  же концентрация электролита очень мала C1<<C2, то                                                                 x → 0 ( x ≈ 0),т. е. электролит практически не переходит из правой половины сосуда в левую.

Эффект Доннана обусловливает распределение электролитов в тканях организма и является причиной возникновения биопотенциалов. Для истинных коллоидов эффект Доннана имеет большое значение. Здесь роль мембран выполняют сами коллоидные частицы, на которых адсорбированы недиффундирующие ионы, что приводит к неравномерному распределению электролита в растворе.

Доннановское равновесие имеет очень большое значение для понимания и теоретического обоснования целого ряда явлений: осмотического давления, отрицательной адсорбции ионов, явлений набухания, а также различных физиологических процессов.

Коагуляция – это процесс слипания (агрегации) коллоидных частиц, которая вызывается механическими, температурными, электрическими воздействиями, добавлением электролитов, возможна также и взаимная коагуляция двух противоположно заряженных золей (образование плодородных почв устьях рек).
Экспериментально установленные закономерности коагуляции электролитами (правила коагуляции) сводятся к нижеследующему:  

1) коагуляцию вызывают любые электролиты, но с заметной скорость она начинается лишь по достижению определенной концентрации. Минимальное количество электролита способного вызвать коагуляцию, называют «порогом коагуляции» и рассчитывают по формуле:
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где ,Cэ – концентрация электролита кмоль/м3;
Vэ – объём электролита, м3;

Wэ – объём золя, м3.

2) коагулирующим действием обладает лишь тот ион электро лита, заряд которого, противоположен заряду коллоидных частиц, причем его коагулирующая способность тем сильнее, чем выше степень окисления; для одно-, двух- и трёхзарядных ионов коагулирующая сила соотносится как 1:50:1000 (правило Щульце – Гарди).

Коагуляция коллоидов может наступать не только под действием электролитов, но и при смешивании двух золей с противоположными зарядами коллоидных частиц. Такой вид коагуляции называют взаимной коагуляцией. Примером взаимной й коагуляции может быть  коагуляция отрицательно заряженного золя берлинской лазури и положительно заряженного золя Fe(OH)3.

    
Растворы высокомолекулярных соединений обладают теми же свойствами, что и коллоидные систем , однако ввиду их различного строения имеют ряд особенностей.

Природные ВМС получают тремя способами:

1. выделение из организмов или из продуктов их жизнедеятельности;

2. частичной переработкой природных высокомолекулярных соединений;

3. полным синтезом из исходных высокомолекулярных соединений.

Природные ВМС являются белки, нуклеиновые кислоты, полисахариды, природный каучук и гуттаперча.

Из природных соединений обширную и исключительно важную группу представляет класс белков.

В связи с тем, что в состав белковых молекул входят остатки примерно 20 различных аминокислот, число возможных сочетаний исключительно велико.

Содержащие в беловых группах аминокислотных остатков карбоксильные группы, аминогруппы и другие основные и кислотные группы диссоциируют  в воде, придавая белку тот или иной суммарные заряд.

Другую группу вариантов биологических ВМС составляют нуклеиновые кислоты. Они встречаются во всех видах живой материи. 

В состав нуклеиновых кислот входят остатки фосфорной кислоты, пентозановых сахаридов и пуриновых или пиримидиновых остатков (РНК, ДНК).

Молекулярные веса, нуклеиновых кислот различного происхождения находятся в пределах 4  10 -6 – 7  10 –6 м.

Следующую группу природных ВМС образуют полисахариды, построенные из остатков моносахаридов – глюкозы, маннозы, галактозы.

Синтетические высокомолекулярные соединения.

Существуют два способа получения синтетических ВМС полимеризация и поликонденсация.

Молекулы полимерных материалов имеют цепное строение. Цепи состоят из одинаковых атомов, либо из разных    (гетероцепные).

                     Особенности свойств  ВМС

Образование растворов ВМС часто начинается с процесса, представляющего проникновение молекул растворителя в полимер. Это обусловлено большой разницей в скорости диффузии ВМС и низкомолекулярного растворителя. Маленькие молекулы растворителя, проникая в пространство между звеньями полимера раздвигают цепи макромолекул, что увеличивает объем набухшего полимера.

Набухание быстро переходит в растворение ( неограниченное набухание) в том случае, если между макромолекулярными цепями отсутствуют поперечные химические связи.

При наличие в полимерах пространственной сетки с поперечными связями растворение невозможно ( ограниченное набухание). В изоэлектрическом набухание проходит хуже.

Количественной характеристикой ограниченного набухания ВМС является степень набухания (α ).

Ее можно определить весовым (mм) или объемным методом(VV)

и соответственно  вычисляется по формуле: 

          m – m0                                       V- V0
α м= -----------         ;           α V= -----------          

     m0                                                              V0
где m0 – навеска исходного образца

      m – набухание образца

      V0 – объем исходного образца

      V –  объем после набухания

Без набухания могут растворяться соединения, молекулы которых имеют небольшие размеры или глобулярное строение.

Растворение ВМС– процесс самопроизвольный, сопровождающийся уменьшением изобарного потенциала:

    (G =   ( H – T ( S <  0

      (S >  0, если при растворении поглощается тепло

     (S <  0, выделяется тепло.

Тепловой эффект растворения зависит от природного растворителя.

Растворы ВМС – равновесные системы, критерием существования которого является возможность применения  правила фаз Гиббса.

Растворимость молекул ВМС в пределах одного гомологического ряда строится с повышением молекулярного веса.

По химическому составу белки ( как ВМС ), как сообщалось ранее, представляют собой полипептиды, состоящие из разнообразных аминокислот, которые могут быть выражены общей формулой:

                                   NH2                            
                       R                     

                                   СООH                         

Белки относятся к так называемым высокомолекулярным электролитам или полиэлектролитам. Наличие свободных аминных          (-NH2) и карбоксильных (- СООН) групп сообщает белкам амфотерные свойства, и ведут себя в водных растворах 

в кислотной среде – как основание -

                                   NH2                              NH3+

                       R                      + Н+ ↔ R
                                   СООH                         СООH
в щелочной среде – как кислота

                                   NH2                                 NH2

                        R                     + ОН—↔ R                       + Н2O
                                   СООH                            СОО—

В нейтральном состоянии белковая молекула существует преиму-щественно в виде амфотерного биполярного иона 

                                   NH+3                            
                       R                     

                                   СОО --                         

что соответствует изоэлектрическому состоянию белка (ИЭС).

Значение рН среды, при котором белок находится в ИЭС, называется  изоэлектрической точкой (ИЭТ) белка. В ИЭТ у молекулы белка меняется форма и степень гидратации, что влечет за собой изменения и других свойств раствора белка, таких как набухание и растворимость макромолекул, вязкость и светорассеяние растворов

Основными факторами устойчивости лиофильных растворов ВМС является сольватация, поэтому  процесс их коагуляции связан с лишением частиц сольватной оболочки. Немаловажно и наличие электрического заряда у некоторых ВМС, обусловленное их амфотерностью. Коагуляция белковых ВМС происходит в изоэлектрической точке (ИЭТ) при добавлении к ним десольватирующих веществ ( например C2H5OH ) или электролитов, которые уменьшают взаимодействие частиц дисперсной фазы со средой гидратации. 

Примеры решения типовых задач

Пример 1.

К какому электроду при электрофорезе будут перемещаться частицы гидроксила алюминия почвенной вытяжки, имеющей рН =  5. Записать процесс диссоциации и схему строения  золя.

Решение:

Для определения электрода, к которому будут перемещаться частицы золя, необходимо найти заряд коллоидной частицы. Составим схему мицеллы. Поскольку почвенная вытяжка имеет рН = 5, то гидроокись ведет себя здесь как основание ,  избыток  водородных ионов подавляет диссоциацию по кислотному типу:

 Al (OH)з = Al (OH)2+  + ОН - , тогда Al(OH)+2  и будут потенциалопределяющими ионами, а ОН- - противоионами.

Схема строения мицеллы имеет вид:

{ [m Al(OH)з] n Al (OH)+2 (n- x) OH -}x+  х ОН-  частицы золя будет двигаться к катоду.

Пример 2.

Определить  электрокинетический потенциал гидрозоля, если скорость электрофореза  равна 14,72 · 10-4 см/с, градиент падения внешнего поля 3,19 В/см, диэлектрическая постоянная 81, вязкость воды 0,01 пуаза.

Решение:

Для расчета электрокинетического потенциала воспользуемся формулой

      ξ=     η · U             

               D · е

                  0,01 · 14,72  · 10-4

ξ  =                                          =  5,69 · 10-8 В

                  81 · 3,19               

Пример 3.

Изоэлектрическая точка казеина равна 4,6. Белок помещен в буферный раствор с рН равным 3,5. как будут заряжены частицы казеина?

Решение:

Заряд белка зависит от соотношения в его молекулах карбоксильных и аминных групп и от рН среды. В изоэлектрической точке белок электронейтрален, что обусловлено диссоциацией аминных и карбоксильных групп: 

Н+ + ( NH2 – R – COO-) ↔ [ NH2 – R – COOH] n+ H2O ↔

 ( NH3+ - R – COOH) + OH-

рН < ИЭТ, т. е. среда для данного белка кислая, следовательно, ионное равно-весие будет смещаться в сторону диссоциации по типу основания – т. е. вправо, частицы казеина будут заряжены положительно: 

(  NH3+ - R – COOH)

                   Задания для контрольной работы.

Задачи 1-15. Приведите пример строения и названия всех слоев мицеллы и укажите где образуется ζ-потенциал. Опишите методы определения ζ-потенциала.

Задача 1. 
К какому электроду при электрофорезе будут перемещаться частицы золя иодида серебра, полученного в присутствии избытка AgNO3? Составить схему строения мицеллы.

Задача 2.

Пороги коагуляции для исследования золя равны: γ (КС1)= 189 ммоль/дм3,    γ =  (К2SO4)= 183 ммоль/дм3,  γ= СaCl2= 2,9 ммоль/ дм3. Определить заряд золя.

Задача 3. 

Вычислить электрокинетический потенциал золя почвенных частиц, если перемещение дисперсной фазы при электрофорезе равно 0,25 см за 1 час, приложенное напряжение 5,86 В, длина трубки 34,6 см.                                                                                                        

Задача 4.

При непрерывном орошении почв, возможен процесс оглеения (вымывания  питательных веществ) одной из причин  которого является пептизация геля оксида алюминия. Составить схему мицеллы образовавшегося золя на сильнокислых почвах. Как можно устранить этот процесс, какие факторы и вещества окажут коагулирующее действие ?

Задача 5.

К какому электроду при электрофорезе будут перемещаться частицы золя сульфида мышьяка, стабилизированного сероводородной кислотой? Записать схему строения мицеллы этого золя.

Задача 6.

Гидрозоль иодида серебра получен смешиванием равных объемов 0,04 н KJ, 0,01 н AgNO3. Какой из двух электролитов MgCO3 или К3[ Fe(CN)6] будет иметь больший порог коагуляции?

Задача 7.

Изоэлектрическая точка альбумина равна 6,5. Как будут заряжены частицы альбумина? Составить схему ионного равновесия.

Задача 8.

При застаивании воды на поверхности почвы в ней возможен процесс оглеения ( вымывания питательных веществ) одной из причин которого является пептизация геля оксида железа (111).Составить схему строения мицеллы образовавшегося золя  на слабо и сильнощелочных почвах. Как можно устранить этот процесс. Какие факторы и вещества окажут коагулирующее действие?

Задача 9.

К какому электроду при электрофорезе будут перемещаться частицы золя иодида серебра, полученного в присутствии избытка иодида калия? Составить схему мицеллы золя.  

Задача 10.

Пороги коагуляции для исследуемого золя равны:  γ( NаNO3)= 300 ммоль/дм3,  γ ( NаSO4 )= 295 ммоль/ дм3,  γ  (MgCl2)=25 ммоль/ дм3, γ( AlCl3) = 0,05 ммоль /дм3. Определить заряд частиц золя.

Задача 11.

Золь бромида серебра получен при сливании 20 см3 0,02 М раствора AgNO3 и 25 см3 0,02 М раствора KBr. Написать схему строения мицеллы полученного золя. К какому электроду будет передвигаться золь при электрофорезе?

Задача 12.

Вычислить  электрокинетический потенциал гидрозоля хлорида серебра, если перемещение частиц золя при электрофорезе равно 0,3 см за 5 мин, при приложенном напряжении 80 В и длине      трубки 24,5 см                                                                                        
Задача 13.

Гидрозоль гидроксида алюминия получен путем гидролиза хлорида алюминия. Записать реакцию и выяснить какой из двух электролитов K2SO4  или        Mg Cl2 будет иметь больший порог коагуляции?

Задача 14.

При длительном затоплении почвы водой в ней идет процесс оглеения. Исходя из нижеуказанных значений рН и содержания железа определить в какой почве интенсивнее идет процесс пептизации, Составить схему пептизированного золя гидроксида железа.
	Тип почвы
	рН
	Содержание Fe

	
	До оглеения
	после
	До оглеения
	после

	1.Чернозем слитой
	6,65
	7,35
	44,5
	128

	2.Краснозем
	4,9
	7,65
	123,5
	711

	3.Дерновоподзолистая
	5,4
	6,5
	47,7
	120


Задача 15.

К какому электроду при электрофорезе будут перемещаться частицы золя кремниевой кислоты, стабилизированного силикатом калия? Составить схему мицеллы золя.

  Задачи 16-25. Опишите оптические и молекулярно-кинетические  свойства коллоидных систем

Задача 16.

  Пороги коагуляции для золя равны: γ ( KCl) = 180 ммоль/дм3,         γ (K2SO4)= 3 ммоль/дм3,  γ (CаCl2)= 175 ммоль/дм3,                          γ( Nа3PO4)=0,25 ммоль/дм3. Определить заряд золя и рассчитать подтверждается или нет правило Шульце- Гарди?

Задача 17.

Вычислить электрокинетический потенциал золя почвенных частиц, если перемещение дисперсной фазы при электрофорезе равно 0,5 см за 1 час, приложенное напряжение 6,5 В, длина трубки 30,5 см, вязкость воды 0,01 пуаза, диэлектрическая постоянная 81.

Задача 18.

При неправильном орошении в почве идет процесс оглеения ( вымывания питательных веществ).Исходя из ниже указанных значений рН и содержания алюминия в почвах:

	Тип почвы
	рН
	Содержание Al3+

	
	 До оглеения
	после
	До оглеения
	После

	1.Солонец
	7,25
	7,65
	17,8
	27,7

	2.Чернозем обыкн.
	6,9
	6,9
	37,7
	48,1

	3.Дерновоподзолистая
	5,4
	6,9
	21,4
	50,3


определить в какой почве интенсивнее идет процесс пептизации, составить схему пептизированного золя гидроксида алюминия. Как можно предупредить этот процесс?

Задача 19.

Желатин помещен в буферный раствор с рН =3. Определить знак заряда частиц желатина, если изоэлектрическая точка его 4,7. Составить схему ионного равновесия.

Задача 20.

Гидрозоль хлорида серебра получен в избытке AgNO3. Какой из электролитов KCl, K2SO4 или CаCl2 будет иметь наименьший порог коагуляции?

Задача 21.

Вычислить электрокинетический потенциал золя свинца в метиловом спирте, если за 100 мин. уровень раствора переместился на 0,7 см при длине трубки 10 см и приложенном напряжении внешнего поля 30 В. Вязкость золя равна 0,00612 пуаз, диэлектрическая постоянная среды 34.

Задача 22.

Определить электрокинетический потенциал гидрозоля, если скорость электрофореза равна 9,5 · 10-4см/с, градиент падения напряжения 3 В/см, диэлектрическая  постоянная 81, вязкость воды 0,01 пуаз.

Задача 23.

В устьях рек, впадающих в моря, образуются плодородные почвы. Чем это объясняется? Какую роль играет морская вода? Составить схему одного из возможных процессов.

Задача 24.

 К какому электроду будут перемещаться частицы золя сульфида мышьяка, стабилизированного хлоридом мышьяка. Составить схему мицеллы полученного золя.

Задача 25.

Вычислить электрокинетический потенциал веществ в метиловом спирте, если скорость электрофореза равна 6,6 · 104см/с, градиент внешнего поля 3 В/см, вязкость раствора 6,12 · 10-3 пуаз и диэлектрическая постоянная среды 34.

Задачи 26-30. Опишите электрические свойства коллоидных систем и оьразование электрокинетического и термодинамического потенциалов.

Задача 26.

Какой заряд будет у коллоидных частиц глинистых почв, если они имеют в почвенном растворе ионы: OH-, SiO3-2; HPO42-; RCOO-; Nа+; Cа+2 ; Mg2+. Составить схему мицеллы.

Задача 27.

Изоэлектрическая точка альбумина наблюдается при рН= 4,8. Белок помещен в буферную смесь с концентрацией водородных ионов 10-5,82кг-ион/м3. Определить направление частиц белка при электрофорезе, изобразить схематично строение частицы.

Задача 28.

Определить  направление движения частиц казеина при электрофорезе в буферном растворе, составленном из 1*10-4м3 0,2 кн раствора уксуснокислого натрия и 3*10-5м3 0,1 кн раствора уксусной кислоты ( константа диссоциации 1,85*10-5).

Задача 29.

При коагуляции положительно заряженного золя гидроксида железа  с помощью K3[Fe(CN)6] его порог коагуляции был 0,17 кг-экв/м3. Исходя из правила валентности Шульце-Гарди, вычислить пороги коагуляции электролитов Na2SO4 и NaCl для этого же золя.

Задача 30.

Как будут заряжены частицы желатина в буферном растворе, имеющим рН, равный 5,5. Изоэлектрическая точка желатина равна 4,7. Изобразить  схему строения частицы

Задачи 31-40. Дайте понятие изоэлектрического состояния поли-электролита в растворе. Изобразите на примере белковой частицы состо-яние в кислой, щелочной и изоэлектрической среде. Что такое ИЭТ белка.
Задача 31.

Какое количество раствора Al2(SO4)3 концентрации 0,01 кмоль/м3 требуется для коагуляции 10-3 м3 золя As2S3? Порог коагуляции γ Al2(SO4)3 =96*10-6 кмоль/м3.

Задача 32.

Для коагуляции 10*10-6м3 золя AgJ требуется 0,45 *10-6 м3 раствора           Ba(NO3)3 .Концентрация  электролита равна 0,05 кмоль/ м3. Найти порог коагуляции золя.

Задача 33.

Какое количество электролита K2Cr2O7., нужно добавить к  1*10-3м3 золя  Al2O3, чтобы вызвать его коагуляцию? Концентрация электролита 0,01 кмоль/м3, порог коагуляции Y=  0,63*10-3кмоль/м3.
Задача 34.

Как изменится величина порога коагуляции, если для коагуляции  10*10-6м3 золя AgJ вместо 1,5*10-6м3  KNO3  концентрации  1 кмоль/м3 или 0,2*10-6м3  Al(NO3)3 концентрации 0,1 кмоль/м3? Полученные величины порога коагуляции сопоставить с зависимостью валентности ионов, установленной Б.В.Дерягиным.

Задача 35.

При коагуляции положительно заряженного золя гидрокисда железа с помощью K3[Fe(CN)6] его порог коагуляции был 0,17 кг-экв/м3. Исходя из правила валентности Шульце-Гарди, вычислить пороги коагуляции электролитов Na2SO4 и NaCl для этого же золя.

Задача 36.

Найти ИЭТ альбумина, если при набухании его объем изменился следующим образом:

	 N р-ров
	рН
	Объем до набухания
	Объем после набухания

	1
	1,1
	1,5
	7,7

	2
	2,5
	1,5
	6,5

	3
	3,0
	1,5
	6,2

	4
	4,3
	1,5
	7,5

	5
	5,0
	1,5
	8,7


Рассчитать степень набухания и построить кривую набухания.

Задача 37.

Представить строение мицеллы коллоида фосфата алюминия, полученного в избытке хлорида кальция. Расположить нижеперечисленные электролиты в порядке возрастания их коагулирующей способности.

Zn(NO3)2; KCl; FeCl2; AlCl3; Na2SO4; K3[Fe (CN)6]; Na2SiO3; K3PO4.

Задача 38.

Золь силиката свинца получен в избытке нитрата свинца. Написать строение золя и указать к какому электроду он движется при электролизе.

Задача 39.

Определить к какому электроду при электрофорезе будут двигаться частицы казеина помещенного в раствор с рН = 7,2 если  ИЭТ казеина  равна 4,6. Записать ( схематично) строение этой белковой молекулы. 

Задача 40.

Представить строение мицеллы золя фосфата алюминия, полученного в избытке фосфата натрия. Расположить данные электролиты в порядке возрастания их коагулирующей способности: KBr; Fe(NO3)2; Ca(CH3COO)2; ZnCl2; NaNO3; Fe2(SO4)3; K3PO4.

  Задачи 41- 50. Что такое высокомолекулярные соединения (ВМС), дайте их классификацию. Опишите процесс набухания 
Задача 41.

 ИЭТ глобулина наблюдается при рН =5,4. Белок помещен в буферную смесь с концентрацией водородных ионов 2,8*10-5 г-ион/дм3. Определить направление частиц белка при электрофорезе. Представить (схематично) строение этой белковой молекулы.

Задача 42.

Вычислить распределение электролита при мембранном равновесии, если  концентрация коллоида = 0,001 кмоль/м3  ,а концентрация низкомолекулярного электролита равна 1 кмоль/м3.

Задача 43.

Рассчитать осмотическое давление ВМС, если его концентрация равна    1*10-4моль/дм3, а концентрация низкомолекулярного электролита (NaCl)=0,1 моль/дм3 ( условия стандартные).

Задача 44.

Записать схему строения коллоидной частицы гидроксида алюминия в слабощелочной среде. Что произойдет если концентрацию ОН-  ионов  увеличить? Записать схему строения частицы.

Задача 45.

Записать схему строения золя тригидроксида железа, образовавшегося в кислой среде. К какому электроду при электрофорезе будут двигаться частицы?

Задача 46.

Вычислить коэффициент диффузии для сферической коллоидной частицы (н.у.) если  радиус частицы равен 200 кМ, вязкость среды 0,015 пуаз.

ПРИЛОЖЕНИЕ

Единицы измерения физических величин


В соответствии с ГОСТ 9867-61 с 1 января 1963 года в СССР применяется Международная система единиц (СИ).


Наряду с единицами СИ допускается:

1. использовать некоторые внесистемные единицы, производные от них и их сочетания с единицами СИ.

2. использовать единицы, представляющие собой десятичные кратные и дольные от единиц СИ и других единиц, допускаемых к применению.                                                                         Таблица 1

	Величина
	Единицы СИ
	Единицы, допускаемые к применению

	
	Наиме-нование
	Обозначение
	

	
	
	
	название и обознач.
	значение в единицах СИ

	
	
	русское
	Между-народное
	
	

	Основные единицы

	Длина
	метр
	м
	m
	дециметр (дм)
	10-1 м

	
	
	
	
	сантиметр (см)
	10-2 м

	
	
	
	
	микрометр (мкм)
	10-6 м



	
	
	
	
	нанометр (нм)
	10-9 м

	
	
	
	
	ангстрем (А()
	10-10 м

	Масса
	килог-рамм
	кг
	Kg
	грамм (г)
	10-3 кг

	
	
	
	
	гамма (()
	10-9 кг

	Время
	секунда
	с
	s
	минута (мин)
	60 с

	
	
	
	
	час (ч)
	3600 с

	
	
	
	
	сутки (сут)
	86400 с

	Сила электричес-кого тока
	ампер
	А
	А
	миллиампер (мА)
	10-3 А

	
	
	
	
	
	

	Термоди-намическая температура Кельвина
	кельвин
	К
	К
	шкала Цельсия ((С)
	1 К

	Сила света
	кандела
	кд
	cd
	
	

	Количество вещества
	моль
	моль
	mol
	
	

	Некоторые производные единицы

	Площадь
	Квадрат-ный метр
	м2
	m2
	квадратный сантиметр (см2)
	10-4

	Объем, вместимость
	кубический метр
	м3
	м3
	литр (л)
	10-3 м3

	
	
	
	
	миллилитр (мл)
	10-6 м3

	
	
	
	
	кубический дециметр (дм3)
	10-3 м3

	
	
	
	
	кубический сантиметр (см3)
	10-6 м 3

	Скорость
	метров в секунду
	м/с
	m/s
	
	

	Плотность
	Килог-рамм на кубичес-кий метр
	кг/м3
	kg/m3
	грамм на кубический сантиметр (г/см3)
	

	Сила, вес
	ньютон
	Н
	N
	Килограмм-сила (кгс)
	9,80665 Н

	
	
	
	
	Дина(дин)
	10-5 Н

	Удельный вес
	ньютон на кубичес-кий метр
	Н/м3
	N/m3
	
	

	Давление
	ньютон на квадрат-ный метр
	Н/м2
	N/m2
	физическая атмосфера (атм)
	1,01325(105 Н/м2

	
	
	
	
	мм рт. ст. (тор)
	133,322 Н/м2

	
	
	
	
	Паскаль (Па)
	1 Н/м2

	
	
	
	
	Бар
	105 Н/м2

	Поверхностное натяжение
	ньютон на метр
	Н/м
	N/m
	
	

	Работа, энергия
	Джоуль
	Дж
	j
	Эрг
	10-7 Дж

	
	
	
	
	термохи-мическая калория (кал)
	4,18400 Дж

	
	
	
	
	электрон-вольт
	1,60219(10-19 Дж

	Мощность
	ватт
	Вт
	W
	
	

	Динамичес-кая вязкость
	ньютон ( секунда на квадрат-ный метр
	Н(с/м2
	N(s/m2
	Пуаз (П)
	10-1 Н(с/м2

	
	
	
	
	Паскаль-секунда (Па(с)
	1 Н(с/м2

	Количество электричест-ва, электричес-кий заряд
	элект-кулон
	Кл
	C
	
	

	Электричес-кое напряжение, электричес-кий потенциал Электродви-жущая сила
	вольт
	В
	V
	
	

	Напряжен-ность электричес-кого поля
	вольт на метр
	В/м
	V/m
	
	

	Электри-ческое сопротив-ление
	Ом
	Ом
	(
	
	

	Электри-ческая проводи-мость
	Сименс
	См
	S
	
	

	Колич. Теплоты, термодина-мический потенциал
	джоуль
	Дж
	J
	
	

	Теплоем-кость
	джоуль на кельвин
	Дж/к
	J/K
	
	

	Удельная теплоем-кость
	джоуль на килограмм-кельвин
	Дж/кг(К
	J/kg(K
	
	

	Энтропия
	джоуль на кельвин
	Дж/К
	J/K
	
	

	Световой поток
	люмен
	лм
	lm
	
	

	Доза  излучения
	джоуль на килограмм
	Дж/кг
	J/kg
	Радиан (рад)
	10-2 Дж/кг


Примечания:
  не следует ставить точку после сокращенной записи названия единиц (правильно: г , см , м);

  значок ( при использовании шкалы температур Кельвина опускается (273 К);

  не следует использовать в названиях единиц окончаний, соответствующих множественному числу.

Таблица 2

	Постоянная
	Символ
	Значение

	
	
	СИ (м, кг, с, а)
	Другие используемые величины

	Газовая постоянная
	R
	831434 Дж(К-1(моль
	8,314(34(107

	
	
	
	эрг(К-1 (моль-1

	Молярный объем (идеального газа)
	Vo
	2,24136(10-2 м3(моль-1
	8,2053(10-2 л(атм.(К-1(моль-1
2,24136(104 см3(моль-1

	Постоянная Авогадро
	NА
	6,022169(1023 моль-1
	22,4136 л/моль

	Постоянная Больцмана
	k
	1,380622(10-23 Дж(К-1
	1,380622(10-16эрг(К-1
3,298(10-24кал(К-1 (молекула-1

	Постоянная Планка
	h
	6,626196(10-34 Дж(с
	6,626196(10-27 эрг(с

	Постоянная Фарадея
	С
	9,648670(104 Кл(моль-1
	2,9979250(1010 см(с-1

	Скорость света в вакууме
	
	2,9979250(108 м(с-1
	

	Термодинамическая температура  К
	 К
	 К
	273 + t(С


Таблица 3

Температуры замерзания и кипения, криоскопические и эбулиоскопические константы растворителей.

	Растворитель
	К, град(кг/кмоль
	Тз(С
	Е, град(кг/кмоль
	Тк, (С

	Вода
	1,86
	0
	0,85
	100,00

	Этиловый спирт
	-
	-
	1,16
	78,30

	Ацетон
	2,40
	- 94,60
	1,48
	56,00

	Бензол
	5,12
	5,40
	2,57
	80,20

	Уксусная кислота
	3,90
	16,60
	3,10
	118,50

	Фенол
	7,27
	41,00
	3,60
	182,10


К – криоскопическая константа

Е – эбулиоскопическая константа

Тз – температура замерзания чистого растворителя
Тк – температура кипения чистого растворителя


Таблица 4

Предельная эквивалентная электропроводность ионов (при бесконечном разбавлении) при 250С и температурный коэффициент электропроводности        λ = λ025 ∙ [1 + α ∙ (t – 250)]

	№
	Ион
	λ0(∞) ∙ 10-4 См ∙ м2/моль
	α

	1
	СН3СОО-
	40,9
	0,0206

	2
	НСО
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	44,5
	-

	3
	НСОО-
	54,6
	-

	4
	Н2РО
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4


	36,0
	-

	5
	Н+
	349,0
	0,0142

	6
	NH
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4


	73,5
	0,0187

	7
	ОН-
	198,3
	0,0196

	8
	С2Н5СОО-
	35,8
	-

	9
	      СООН - СОО-
	40,2
	


Таблица 5

Константы диссоциации кислот и оснований при 250С

	№
	Кислота
	Кg
	Кg

	1
	Угольная

Н2СО3
	(I)   4,45 ∙ 10-7

(II)  4,69 ∙ 10-11
	6,35

10,33

	2
	Уксусная

СН3СООН
	1,75 ∙ 10-5
	4,76

	3
	Фосфорная

Н3РО4
	(I)   7,11 ∙ 10-3

(II)  6,34 ∙ 10-8

(III) 1,26 ∙ 10-12
	2,12

7,20

11,90

	4
	Гидроокись аммония

NH4OH
	1,77 ∙ 10-5
	4,75

	5
	Муравьиная

НСООН
	1,772 ∙ 10-4
	3,752

	6
	Янтарная

С4Н6О4
	(I)   6,21 ∙ 10-5

(II)  2,3 ∙ 10-6
	4,21

5,64

	7
	Лимонная

С6Н8О7
	(I)   7,45 ∙ 10-4

(II)  1,73 ∙ 10-5

(III) 4,02 ∙ 10-7
	3,13

4,76

6,40


Таблица 6

Стандартные электродные потенциалы в водных растворах при 250С

	№
	Электрод
	е0, В

	1
	Н+/Н2
	0,00

	2
	Zn2+/Zn
	- 0,763

	3
	Cu2+/Cu
	+ 0,337

	4
	Хингидронный
	+ 0,7044

	5
	Cu+/Cu2+
	+ 1,67

	6
	Mn2+/MnO2
	+ 1,23 

	7
	MnO
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4

/MnCl2
	+ 1,51

	8
	NO
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3

/NO
	+ 0,96

	9
	S2O
[image: image177.wmf]-

2

8

/SO
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	+ 2,010

	10
	Fe2+/Fe3+
	+ 0,771

	11
	H2O2/O2
	+ 0,682

	12
	NO
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2

/NO
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	+ 0,01

	13
	Потенциал насыщенного каломельного электрода
	+ 0,2503
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