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МЕТОДИЧЕСКОЕ ПОСОБИЕ К ЛАБОРАТОРНЫМ РАБОТАМ ПО ФИЗИЧЕСКОЙ И КОЛЛОИДНОЙ ХИМИИ

В пособии приведено описание лабораторных работ по наиболее важным разделам курса физической и коллоидной химии. Даны основные теоретические положения данного раздела и методики выполнения работ.

       Математические понятия.
        Цель этого приложения — дать общее представление о ма​тематических понятиях, используемых при изучении курса, а также для расчетов при выполнении лабораторных работ. 
ЛОГАРИФМЫ

     Определение 1. Пусть а и b — положительные действитель​ные числа (b ≠ 1). Показатель степени р, в которую нужно возвести b, чтобы получить а, называется логарифмом числа а по основанию b. Символ logba = p означает, что bр = а.

Пример А. 1. Поскольку 23 = 8, 1оg2 8 = 3.

Пример А.2.  Поскольку 8⅔ = 4, 1оg8 4 =⅔.

Пример А.З. Поскольку 10 – 2 =0,01, lоg10 0,01 =-2.

Пример А.4. Найдем b, если 1оgb 9 = 2.

Решение:

Из определения  1 следует, что b2 = 9, поэтому b = 3.

(Замечание: b = – 3 тоже является решением уравнения b2 = 9, но по определению основание должно быть положительным.)

Пример А.5. Найдем х, если 1оg10 x = – 1/2.

Решение:          

x = 10  –1/2  = 1/ √10
    Требование отличия основания логарифма от 1 необходимо в определении, потому что 1 в любой степени есть 1. Кроме того, поскольку любая степень положительного числа есть поло​жительное число, логарифм отрицательных чисел не определен. Логарифм нуля также не определен.

    На практике обычно используются две системы логариф​мов — натуральные логарифмы и десятичные логарифмы. Деся​тичные логарифмы имеют основание 10, а натуральные — число е. (Число е — это иррациональное число, приблизительно равное 2,718. Определение числа е будет дано в разделе, по​священном пределам.). Для того чтобы каждый раз не указы​вать величину основания логарифмов, мы не будем пользоваться  индексами  и  будем  обозначать,  как  принято,  loge х  и 1оg10x соответственно 1n х и lg х.

Свойства логарифмов
1. logb x + logby = logb(xy).

2. logb x – logby = logb(x/y).

3. k logb x = logb(xk).

4. blogbx = x.

5. logax = (logab) ∙  logbx.

    Поскольку  1n10 ≈2,3026  (т.е.  натуральный  логарифм   10 приблизительно равен 2,3026), по свойству 5 имеем   

ln x ≈ 2,3026 1g х.

    Любое число, выраженное в виде десятичной дроби, может быть записано в «стандартной» форме как произведение целой степени 10 и числа между 1 и 10. Так, например,                              0,002 = 2 ∙ 10 – 3; 352 = 3,52 ∙ 102; 4,32 = 4,32 ∙ 100.

    Благодаря свойству логарифмов 1 

1g 0,002 = 1g 2 +  1g 10 – 3 = 1g 2 – 3;

lg 352 = lg 3,52 + lg 102 = lg 3,52 + 2;

lg 4,32 = lg 4,32 + lg 100 = lg 4,32 + 0.

    Эти замечания иллюстрируют общее положение, согласно которому всякий десятичный логарифм можно выразить в виде суммы целого числа и логарифма числа, заключенного между 1 и 10. Последний логарифм сам является числом, заключенным между 0 и 1, и поэтому приближенно может быть выражен положительной десятичной дробью. Эта десятичная дробь на​зывается мантиссой, причем таблицы десятичных логарифмов и представляют собой таблицы мантисс. Показатель степени 10, который входит в стандартную форму числа, называется характеристикой. Таким образом, характеристика числа 0,002 есть – 3, характеристика 352 есть 2, а характеристика 4,32 есть 0.

     В вычислениях с логарифмами принято писать отрицатель​ные характеристики в так называемой форме 9 – 10. В этой 15 форме 1g 0,002 = 7,3010 – 10. Данное выражение можно записать также в виде 1g 0,002 =[image: image405.png]Pruc. 126. fsaenne cenepesuca:
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,3010, где черта над 3 означает, что характеристика равна – 3, а десятичная часть + 0,3010. Оба равенства означают, что 1g 0,002 = 0,3010 – 3 = – 2,6990.

    Пример А.6. Найдем 1g 352.

    Решение:

  352 = 3,52 ∙ 102; 

1g 352 = 1g 3,52 + 1g 102.

Из таблиц 1g 3,52 = 0,5464, а по определению 1g 102 = 2. Таким образом,

1g 352 = 2 + 0,5464 = 2,5464.

    Пример А.7. Найдем 1g 0,002. 

    Решение:

1g 0,002 = 1g (2 ∙ 10 – 3) = 1g 2 + lg 10 – 3 = 0,3010 + (–3) = – 2,6990.

     Пример А. 8. рН раствора представляет собой отрица​тельный десятичный логарифм [Н+], где [Н+] — активность ионов водорода (приблизительно равная концентрации ионов водорода, выраженной в г–ион/л), т.е. рН = – 1g[Н+]. Найдем, чему равен рН раствора, если                          [Н+] = 0,000243.

     Решение:

рН = – 1g (0,000243) = – 1g (2,43 ∙ 10 – 4) = – (0,386 – 4) = 3,614.

Для  того  чтобы  найти  число  по известному логарифму, можно использовать аналогичный подход.

    Пример А. 9. Найдем [Н+], если рН = 2,602.

    Решение:

– lg [Н+] =  2,602 

1g [Н+] = – 2,602 = 0,398 – 3.

Из таблиц находим, что 0,398 = 1g 2,5, поэтому

[Н+]=2,5 ∙ 10 – 3 = 0,0025.

Перед тем как обратиться к таблицам, мы выразили – 2,602 в виде суммы положительной десятичной дроби и целого числа – 3, поскольку таблицы содержат только положительные десятичные дроби.

    Пример А. 10. Для  того чтобы  найти  рН,  с  помощью рН – метра измеряют электрическое напряжение ξ и по формуле  рН = ξ – 0,336/ 0,059 получают величину рН. 

Найдем [Н+], если ξ = 0,525.

    Решение:

    ξ = 0,525 – 0,336/0,059 = 3,20.

–lg[Н+] = 3,20,

lg[Н+] = – 3,20 = 0,80 – 4,

[Н+] = 6,3 ∙ 10-4.

    Пример А. 11. Для того же рН – метра, что и в преды​дущем примере, определим, какое значение ξ соответство​вало бы концентрации ионов водорода 2,3 ∙ 10 – 7.

    Решение:

рН = – 1g [Н+] = – 1g (2,3 ∙ 10 – 7) = – (0,3617 – 7) = –(– 6,6383) = 6,6383.

Подставляя полученное значение рН в формулу, приведен​ную в примере А. 10, находим ξ :

              ξ – 0,336/0,059 = 6,638;

             ξ = 0,059 ∙ 6,638 + 0,336 = 0,728.

Логарифмические графики

Выражение концентрации водородных ионов в логарифми​ческой форме (рН) может служить примером того, как лога​рифмы могут упростить проблему графического представления соотношений между физическими величинами. Если вдоль одной из осей откладывать [Н+], то построить график для области зна​чений [Н+] в пределах от 10 – 4 до 104 практически невозможно. Если же откладывать величину –1g[Н+], то этот же интервал концентраций ионов водорода займет всего лишь область от –4 до +4.

    При графическом представлении физических величин часто желательно получать графики в виде прямых линий. Иногда это достигается откладыванием логарифма одной или обеих переменных.
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                                                                              Рис. А.4.

    Пример А. 12. На рис. А. 1 представлен график соот​ветствующий уравнению  у = а∙bx, где       а и b — положитель​ные константы. На рис. А.2 приведен график, который получается, если по одной оси отложить Y, а по другой х где Y=lg y. Поскольку зависимость lg y = lg а + x lg b линейна для х, уравнение Y =lg а + х lg b дает на гра​фике прямую линию. (Этот способ называют изображением зависимости y от x в полулогарифмическом масштабе.).

Пример А. 13. График, соответствующий уравнению у = k∙xa, где а и k – константы, показан на      рис. А. 3. Лога​рифмируя обе части уравнения, получаем lg y = lg k + a lg x. Если обозначить Y = lg у и Х = lg x, то уравнение окажется линейным по X и Y. График, выра​жающий зависимость Y от X, имеющий вид прямой линии представлен на рис. А. 4. (Этот способ называют изобра​жением зависимости у от х в  лог-логарифмическом мас​штабе.)

Формулы для интегрирования

1.∫ c du = c ∫ du,              (с — постоянная).

2.∫ (u + υ) =∫ u dх + ∫ υ dх.

   Пример: ∫ (x2 + 4) dх =∫ х2 dх + ∫ 4 dx = x3/3 + 4x + c.

3.  Если n ≠ – 1, то ∫ un du = un + 1/n + 1 + c.

 Пример: ∫ dx/x3 = ∫ x –3 dx = x –2/–2 + c = –1/(2x2 + c).

4. ∫ u – 1 du = ∫ du/u = ln |u| + c, u ≠ 0.

 Пример:  ∫ dp/(p – 4) = ln | p – 4 | + c.

Замечание. Символ  |u| читается: «абсолютное значение u». Вер​тикальные черточки означают, что мы должны использовать u, если u ≥ 0, и – u, если u < 0. Если мы встречаемся с множест​вом значений р > 4, то ln | р – 4 | = ln (р – 4) . Но если значения р < 4, то ln | р – 4 | = ln (4 – р) .

5. ∫ eu du = eu + c.

    Пример:  ∫ e3x dx = 1/3 ∫ e3x d(3x) = 1/3e3x + c.

Определенный интеграл

                                       b
Числа а и b в символе ∫ называются соответственно нижним и верхним пределами  интегрирования.          a                        

                                          b
    Пример. Вычислим   ∫ х dх.

                                         a
    Решение.

    Поскольку ∫ x dх = х2/2 + С,   исходя   из   теоремы, имеем

b

∫ x dx = (b2/2 + C) – (a2/2 + C) = (b2 – a2)/2.

a
    Пример А. 14. Вычислим   

    Решение.                                                                   1                                                              1
Поскольку ∫ (1/ x + 1) dx = ln (x + 1) + C, получаем ∫ (1/ x + 1) dx = [ln (x + 1)] = ln 2 – ln 1 = ln 2.                                                                                                                                                  

                                                                                                                                  0                                                                
                                              ТЕМА 4.

             СВОЙСТВА РАСТВОРОВ. ЭЛЕКТРОХИМИЯ

        § 40. Растворы — физико-химические системы. Концентрация  рас​творов. Сущность процесса растворения.

Растворами называют состоящие из двух или нескольких ве​ществ гомогенные системы, состав которых может изменяться в довольно широких пределах. Свойства растворов (плотность, тем​пература кипения, температура замерзания, вязкость и др.), как правило, изменяются постоянно, плавно.
Растворы сходны как с механическими смесями частиц, так и с индивидуальными химическими соединениями. От первых они отличаются тем, что любой макроскопический объем раствора обладает таким же химическим составом и физическими свойст​вами, как и вся его масса. От химических соединений растворы отличаются тем, что их состав может изменяться в зависимости от количеств взятых компонентов и они не подчиняются закону кратных отношений. Так, состав водного раствора хлорида натрия может произвольно меняться в пределах, допустимых его раство​римостью. В 100 г воды при 293 К можно растворить любое коли​чество NaCl в пределах от 0 до 36,8 г, что соответствует пре​дельной растворимости соли при данной температуре. Растворы отличаются от химических соединений также и природой связи. Если для химических соединений характерны в основном ионная и ковалентная связи, то для растворов характерны более слабые ван-дер-ваальсовы, а в некоторых случаях и водородные связи.
В отличие от простого смешивания при растворении веществ происходит определенное взаимодействие между частицами, обра​зующими раствор. Вещество, которое при растворении не меняет своего агрегатного состояния или же входит в состав раствора в преобладающем количестве, обычно называют растворителем. Необходимо отметить, что понятия «растворитель» и «растворенное вещество» имеют смысл лишь в том случае, когда концентрация растворенного вещества в растворителе невелика. Если взять ра​створ, содержащий 50% спирта и 50% воды, то его в одинаковой мере можно рассматривать как раствор спирта в воде и воды в спирте. В подобных случаях удобнее говорить о компонентах ра​створа.
По агрегатному состоянию растворы делят на три группы: 1) растворы газов в газах (газовые смеси); 2) жидкие растворы; 3) твердые растворы (изучаются с фазовыми равновесиями).

Пример твердых растворов — сплавы различных металлов, при​мер газообразных — воздух.
Жидкие растворы в свою очередь подразделяются на растворы газов в жидкостях, растворы жидкостей в жидкостях, растворы твердых тел в жидкостях.
Особое значение имеют водные растворы, так как подавляю​щее большинство процессов в природе совершается в водной сре​де. Водные растворы играют исключительно важную роль во всех процессах, протекающих в почвах, а также в животных и расти​тельных организмах. Все природные воды (морская, речная, воды минеральных источников и т. п.) представляют собой не что иное, как растворы различных солей. Различные биологические жидко​сти: плазма крови, лимфа, соки растительных организмов и дру​гие — также содержат в растворенном состоянии органические и неорганические вещества. Иными словами, растворы — наиболее распространенные системы в природе, и потому учение о раство​рах является важным разделом физической химии.
Процесс растворения нельзя рассматривать как простое меха​ническое распределение одного вещества в другом. При раство​рении имеет место физико-химическое взаимодействие растворяе​мого вещества с молекулами растворителя. Процесс растворения часто сопровождается выделением или поглощением теплоты (теп​лота растворения), а также уменьшением или увеличением объема раствора. Так, растворение серной кислоты или гидроксида натрия в воде сопровождается таким же тепловым эффектом, как и обыч​ные химические реакции. Это свидетельствует о том, что молекулы (или ионы) растворенного вещества образуют с молекулами ра​створителя химические соединения. Эти соединения называют сольватами, а процесс их образования — сольватацией; в случае, когда растворителем является вода, их называют гидратами, а процесс их образования — гидратацией.
Когда учение о растворах выделилось в самостоятельный раз​дел химии, определились две точки зрения на природу растворов, две теории растворов — физическая и химическая.
Основы физической теории растворов были заложены уже во второй половине XIX в. Сванте Аррениусом и Вант-Гоффом. Со​гласно этой теории процесс растворения рассматривается как чи​сто физический процесс равномерного распределения частиц ра​створяемого вещества по всему объему растворителя, который представляет собой некую индифферентную среду. При этом до​пускают, что никакого взаимодействия между молекулами раство​рителя и частицам растворенного вещества не существует. Физи​ческая теория растворов подкреплялась тем, что целый ряд свойств растворов — повышение температуры кипения, понижение темпе​ратуры замерзания, давление пара, осмотическое давление — дей​ствительно зависит только от концентрации растворенного веще​ства, но не зависит от его природы. Таким образом, растворы, согласно этой теории, представляются как однородные смеси молекул, в которых состояние растворенного вещества подобно состоянию газа.
Однако по мере накопления фактического материала постепенно физическая теория растворов уступила место так называемой гидратной теории, основоположником которой был Д. И. Менделеев Значительный вклад в эту теорию позднее внесли И. А. Каблуков, Н. С. Курнаков и другие советские ученые.
Д. И. Менделеев на основании исследований свойств водных растворов серной кислоты, этилового спирта и других веществ пришел к выводу, что между молекулами компонентов раствора существует взаимодействие, приводящее к образованию нестойких соединений частиц растворенного вещества с молекулами раство​рителя. Так, в растворах серной кислоты Менделеев установил наличие гидратов следующего состава: H2SO4·H2O, Н2SО4·2Н2О, H2SO4·4H2O и др. Он установил также, что соединение молекул или ионов растворяемого вещества с молекулами растворителя осуществляется главным образом за счет водородной связи или же вследствие электростатического взаимодействия полярных мо​лекул веществ.
Наиболее изучены разбавленные растворы. В них частицы растворенного вещества настолько отделены друг от друга моле​кулами растворителя, что взаимодействие между ними выражено очень слабо и природа растворенного вещества практически не оказывает влияния на свойства разбавленного раствора. Анало​гично свойствам газа свойства разбавленных растворов не зави​сят от состава частиц растворенного вещества и их размеров, а только от числа частиц в единице объема, т. е. от концентрации. Процесс растворения является сложным физико-химическим процессом, в котором наиболее ярко проявляется взаимодействие между частицами (молекулами или ионами) различной химиче​ской природы.
На процессы растворения многих веществ, находящихся в раз​личных агрегатных состояниях, большое влияние оказывает по​лярность молекул растворителя и растворенного вещества. Она выражается в том, что в силу неравномерного распределения элек​трических зарядов в одной части молекулы могут преобладать по​ложительные заряды, а в другой отрицательные. Полярность отра​жается на многих свойствах мо​лекул.
      В жидкостях полярные молекулы взаимно ориентируются, обра​зуя ассоциаты различной величины и прочности. Это явление имеет место при растворении веществ, состоящих из полярных молекул, в неполярных растворителях. В качестве примера можно указать такие вещества, как бензойная кислота С6Н5СООН, этиловый спирт С2Н5ОН и др., молекулы которых, находясь в растворенном состоянии в бензоле (неполярная жидкость), в большей или мень​шей степени ассоциированы по две и более в одну частицу.
В растворе всякая заряженная частица, будь то ион или по​лярная молекула, окружается сольватной оболочкой, которая со​стоит из ориентированных соответствующим образом молекул ра​створителя. Если растворителем является вода, то употребляют термин гидратная оболочка, а само явление носит название гидра​тации.
Степень гидратации различных ионов и молекул неодинакова и зависит как от величины зарядов этих частиц, так и от их раз​меров. Чем больше заряд и меньше размеры, т. е. чем выше удель​ная плотность заряда, тем сильнее выражена гидратация. Таким образом, гидратные оболочки удерживаются электростатическими силами притяжения.
Полярные группы молекул растворенного вещества могут обра​зовать также водородные связи с молекулами воды.
Способностью гидратироваться при растворении обладают не только кристаллические, но также газообразные и жидкие веще​ства. Гидраты (сольваты) являются соединениями все же менее прочными, чем обычные химические соединения. Они легко могут разрушаться даже при незначительном повышении температуры.
Процесс растворения веществ обусловлен взаимодействием частиц растворенного вещества с молекулами растворителя. Ме​ханизм растворения твердых тел в жидкости состоит в основном из трех стадий. В качестве примера рассмотрим растворение кри​сталла хлорида натрия, который состоит из электростатически свя​занных ионов натрия и хлора. Как известно, между ионами Na+ и Сl- имеет место ионная связь, между молекулами воды действуют силы Ван-дер-Ваальса и водородная связь, а между ионами натрия и хлора, с одной стороны, и полярными молекулами воды — с другой стороны, возникает ионно-дипольная связь. Все эти виды связи как бы конкурируют между собой. При погружении кри​сталла в воду полярные молекулы Н2О ориентируются таким образом, что к иону Na+ они обращены своими отрицательными полюсами, а к иону Сl- — положительными (рис. 4.1),    т. е. проис​ходит явление гидратации этих ионов.
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Рис. 4.1. Схема растворения кристалла поваренной соли в воде

Образованная в результате гидратации ионно-дипольная связь оказывается прочнее, чем межионная связь Na+ — Сl-. В резуль​тате теплового движения происходит полный разрыв этой связи у ионов, расположенных у поверхности кристалла.
На второй стадии растворения происходит гидратация тех ионов, которые полностью перешли в раствор. Третья стадия ра​створения— это самопроизвольный процесс диффузии гидратированных ионов по всему объему растворителя.
Многие кристаллические вещества, относящиеся к неэлектролитам, также обладают высокой растворимостью в воде, что объясняется присутствием в их молекулах полярных групп, способных гидратироваться.
Из рассмотренного выше механизма растворения видно, что на разрушение кристаллической решетки необходимо затратить ка​кое-то количество энергии. С другой стороны, гидратация ионов (или полярных молекул) растворяемого вещества сопровождается выделением энергии в виде теплоты. Таким   образом, тепловой эффект растворения является суммой двух слагаемых: а) энергии гидратации (в общем случае — сольватации) и б) энергии кри​сталлической решетки.
Процесс гидратации всегда сопровождается выделением теплоты. Подсчитано, что энергия гидратации составляет примерно 142 кДж/моль в том случае, если к каждому иону присоединяется по одной молекуле воды. Процесс разрушения кристаллической решетки, наоборот, является эндотермическим, т.е. он протекает с поглощением теплоты. Суммарный тепловой эффект растворения складывается из алгебраических величии энергии разрушения кри​сталлической решетки твердого вещества и перевода его в жидкое состояние и энергии гидратации. Если затраты энергии на раство​рение какого-либо вещества больше выделяющейся энергии гид​ратации, то процесс растворения будет эндотермичным. Если же теплота гидратации больше теплоты, необходимой для разрушения кристаллической решетки, то процесс растворения будет экзотермичным. Так, при растворении гидроксида натрия NaOH темпера​тура раствора повышается почти до 373 К, а при растворении ро​данида аммония NH4SCN понижается до 253 К.
§ 41. Растворимость газов в жидкостях

Газы при соприкосновении с жидкостью способны растворять​ся в ней. Растворимость газов зависит от их природы, характера жидкости, а также от температуры и давления. Ниже приведены значения растворимости некоторых газов в воде при 291 К и дав​лении 0,1 МПа (объем газа в 1 объеме воды):

Таблица 4.1 Растворимость газов в воде

	Гелий ……………… 0,01390   
	Хлор……………………..2,40

	Азот…………………0,01698
	Двуокись серы  ……….. 42,36                                                                         

	Водоро ……………..0,01863                                                                                                                                                              
	Хлористый водород…...427,90

	Кислород……………0,03220                                                                                                         
	Аммиак………………….748,80

	Двуокись углерода….0,9280
	


Высокая растворимость аммиака, хлористого водорода, дву​окиси серы и хлора объясняется их химическим взаимодействием с водой (например, NH3 или SO2) или диссоциацией на ионы (НСl).
Растворимость одних и тех же газов в различных растворите​лях разная. Ниже показана зависимость растворимости аммиака от природы растворителя (1 г NH3 в 100 г растворителя):

Таблица 4.2 Растворимость аммиака в различных растворителях

	Вода……………….87,6
	Диэтиловый               эфир…………2,0

	Этиловый  спирт.. .25,0
	Толуол…………….. 0,048


	


Газы, молекулы которых неполярны, растворяются, как пра​вило, лучше в неполярных растворителях. И наоборот, в поляр​ных растворителях лучше растворяются газы, молекулы которых полярны.
Как видно, растворимость аммиака выше всего в воде — сильно полярной жидкости, в толуоле же — в неполярном растворителе — растворимость его ничтожна.
На растворимость газов большое влияние оказывают давление и температура. Зависимость растворимости газов от давления вы​ражается законом Генри (1803): растворимость данного газа в жидкости прямо пропорциональна его давлению над жидкостью, т. е.
	С = Кр,
	4.1


где С — концентрация газа в жидкости; р — давление газа над раствором; К — коэффициент пропорциональности, зависящий от природы газа.
§ 42. Взаимная растворимость жидкостей.

В зависимости от природы жидкости могут смешиваться друг с другом в различных соотношениях: 1) смешиваются друг с дру​гом в любых соотношениях с образованием совершенно однородного раствора (вода и глицерин, вода и этиловый спирт); 2) обладают ограниченной растворимостью друг в друге (вода и анилин, вода и эфир); 3) практически нерастворимы друг в друге (вода и бен​зол, вода и ртуть).
Рассмотрим случай ограниченной растворимости на примере двойной системы анилин — вода. Если в пробирку налить немного анилина, прибавить примерно такое же количество воды и энергично встряхивать ее, пока не получится эмульсия, то после не​продолжительного отстаивания жидкость в пробирке образует два слоя: верхний — насыщенный раствор анилина в воде, нижний— насыщенный раствор воды в анилине.
Характерно, что для каждой температуры оба раствора имеют строго определенный равновесный состав, не изменяющийся от прибавления дополнительных количеств воды или анилина. По​вышение температуры ведет обычно к увеличению взаимной ра​створимости и может в конечном счете привести к неограниченному взаимному растворению компонентов друг в друге. Температура, при которой ограниченная растворимость переходит в неограни​ченную, называется критической температурой растворения.
§ 43. Растворимость твердых веществ в жидкостях.

Растворимость твердых веществ также определяется природой растворителя и растворенного вещества и также зависит от тем​пературы. В отличие от растворимости газов растворимость твер​дых тел сравнительно мало изменяется с давлением.
В настоящее время установлен ряд правил о растворимости веществ, но они не обладают универсальностью, не свободны от раз​личного рода исключений и потому носят в большинстве случаев качественный характер. Например, замечено, что полярные ра​створители, как правило, хорошо растворяют полярные вещества и плохо — неполярные. Неполярные растворители, наоборот, хо​рошо растворяют неполярные вещества и плохо — полярные. В слу​чае, если один из компонентов раствора полярен, а второй неполярен, растворимость бывает незначительной.
Растворимость большинства твердых тел с повышением тем​пературы увеличивается. Однако бывают и исключения из этого правила. Так, растворимость СаСгО4 и Са(ОН)2 в воде с повы​шением температуры уменьшается. Изменение растворимости тел от температуры зависит, как показывает опыт, от теплового эф​фекта растворения. Согласно принципу Ле Шателье растворимость вещества увеличивается с температурой, если процесс растворе​ния данного вещества идет с поглощением теплоты. И наоборот, с повышением температуры уменьшается растворимость твердого вещества, если его растворение сопровождается выделением теп​лоты.
Зависимость растворимости от температуры обычно изображают в виде кривых растворимости. Резкий излом на кривой растворимости сульфата натрия соответствует превращению кри​сталлогидрата Na2SO4·10H2O (который устойчив при температуре ниже 305,543 К) в безводный Na2SO4 (устойчивый при температуре выше 305,543 К). Растворение кристаллогидрата Na2SO4·10H2O сопровождается поглощением теплоты, а растворение безводной соли идет с выделением теплоты.
Если соль способна к образованию кристаллогидратов, то хими​ческий состав и область существова​ния каждого кристаллогидрата можно сравнительно легко определить по ха​рактерным кривым растворимости: каждой точке перехода соответствует излом на кривой растворимости.
Изменением растворимости с тем​пературой часто пользуются для очист​ки веществ путем перекристаллизации. При остывании горячего насыщенного раствора какой-либо соли, загрязнен​ной посторонними примесями, значи​тельная часть этой соли выделится в осадок, а загрязняющие примеси оста​нутся в растворе, так как последний  даже на холоде не будет насыщенным раствором по отношению к этим примесям. Подобным образом можно очищать любые твердые вещества, растворимость которых сильно зависит от температуры.
Если растворимость вещества мало изменяется с температурой, очистка его путем перекристаллизации становится невозможной. В этом случае насыщенный раствор очищают упариванием, т. е. удаляют из него часть воды. В процессе упаривания некоторая доля очищаемого вещества выкристаллизовывается, а примеси остаются в растворе.

        § 44. Природные растворы

Вода, как известно, вследствие полярности ее молекул является хорошим рас​творителем для многих веществ. Она играет исключительно важную роль в гео​химических и гидрогеологических процессах земной коры. Природные воды ак​тивно участвуют в образовании и разрушении минералов. Вода растворяет твер​дые тела или вымывает из них растворимые компоненты. Растворяя газы атмосфе​ры и перенося их на громадные расстояния, вода выступает в роли регулятора со​става воздуха. Достаточно указать, что в воде океанов содержится в восемь раз больше диоксида углерода, чем в воздухе.

Все пресные воды (с содержанием сухого остатка от 1 г/л и менее), а также минерализованные воды (сухой остаток более 1 г/л) являются природными рас​творами. Это воды рек, озер, морей, океанов, почвенные и грунтовые воды, меж​пластовые, жильные, карстовые, так называемые «ювенильные» воды и т. п. По составу природные растворы являются исключительно сложными физико-химическими системами. Общее количество вод на Земле по приблизительным подсчетам составляет 2·1018 т, причем в морях и океанах сосредоточено около 3/5 этого коли​чества, а 2/5 приходится на льды суши, водяной пар атмосферы, а также на воду в составе твердых тел земной коры.
Следует отметить, что вода в природе выступает не только как растворитель. Многие природные реакции протекают с ее участием. При растворении многих ве​ществ в воде происходит химическое взаимодействие между ионами растворенно​го вещества и ионами Н+ и ОН-  воды, сопровождающееся образованием слабых кислот или слабых оснований. Эти реакции получили назва​ние «гидролитических». Именно в силу своей высокой активно​сти вода играет исключительно важную роль в химическом вы​ветривании горных пород. При​чем активность воды при взаи​модействии с горными порода​ми   значительно  возрастает  в присутствии диоксида углерода. Этому фактору, как  известно, академик В. Р. Вильямс прида​вал исключительно важное зна​чение в процессах почвообразо​вания.
Под постоянным воздействием воды, воздуха и резкой смены температур горные поро​ды дробятся. Воды дождей из​влекают из них растворимые составные части и вместе с не​растворимыми частицами, глав​ным образом песка и глины, уносят в реки. Здесь взвешен​ные частицы сортируются по плотности: сначала отлагается песок, а затем более мелкие глинистые частицы. В течение веков вдоль русла реки образу​ется мощная залежь, состоя​щая из песка и глины, а сама река вынуждена прокладывать себе новое русло. На обнажившемся старом русле под влиянием биологических и физико-химических факторов образуется почва и развивается наземная расти​тельность.
Почвенный раствор также является сложной природной системой. Как извест​но, растения усваивают питательные вещества в виде солей из почвенного раство​ра. Эти соли поступают в почвенный раствор из минералов, разложившихся ос​татков растений и животных, а также микроорганизмов. На составе почвенного раствора заметно сказывается внесение в почву органических, минеральных, органо-минеральных и бактериальных удобрений. Иногда в почве содержится и избы​ток легкорастворимых солей — хлоридов и сульфатов натрия и др., которые уг​нетающе действуют на растения. Для повышения плодородия таких почв необ​ходимо удалить этот избыток путем промывания или другими мелиоративными приемами. Как правило, в почвенном растворе засоленных почв содержится много ионов Сl-, SO42-, Ca2+, Mg2+ и Na+.
В связи с интенсивным развитием орошения в нашей стране в ряде мест прес​ных вод уже не хватает, и для орошения используют минерализованные воды, т. е. содержащие легкорастворимые соли. Практика показала, что минерализованные воды оказывают на почву как прямое воздействие, выражающееся в накоплении  солей в корнеобитаемом слое выше допустимых пределов, так и косвенное, кото​рое состоит в ухудшении физических свойств почвы в результате процессов осолонцевания при поглощении из поливной воды катионов натрия. Исходя из этого наиболее важными показателями качества оросительной воды являются: сумма растворенных солей и содержание ионов натрия (иногда и калия).  Все воды по опасности осолонцевания почвы под​разделяются на четыре класса по опасно​сти засоления почвы. Поскольку опасность осолонцевания представляет собой большую угрозу при поливе минерализованными водами по сравнению с опасностью засоления почвы, то главным критерием в оценке каче​ства воды для орошения является именно класс воды по опасности осолонцевания почвы
   § 45. Диффузия и осмос в растворах. Законы осмотического давления и его биологическое значение.

Как известно, в смесях газов и в растворах частицы равно​мерно распределяются по всему объему. Например, если на кон​центрированный раствор сахара осторожно налить слой чистой воды, то молекулы сахара, совершая хаотическое тепловое движе​ние, постепенно равномерно распределяются по всему объему жидкости. Одновременно в молекулы воды проникают в раствор сахара, разбавляя его. Оба эти процесса идут самопроизвольно и до тех пор, пока не произойдет полное выравнивание концентрации сахара во всем объеме раствора. Самопроизвольный процесс пере​носа вещества, в результате которого устанавливается равновесное распределение концентраций вследствие беспорядочного теплового движения молекул, атомов, ионов в газах, жидкостях или твер​дых телах, называется диффузией. Диффузия имеет место и при смешивании растворов различных концентраций, а также в твер​дых телах и газах. Причем скорость ее в газах наибольшая, а в твердых телах наименьшая.
Как правило, диффузия частиц совершается из области боль​шей их концентрации в область меньшей концентрации, т. е. коли​чество частиц растворенного вещества, проходящих в единицу времени в сторону меньшей концентрации, больше, чем в обратном направлении.
Диффузия может быть выражена количественно. Представим себе, что на некотором расстоянии x1 от дна сосуда концентрация растворенного вещества (например, сахара) равна С1, а на рас​стоянии х2 эта концентрация равна С2. По условию С1 больше С2, а х2 больше х1, т. е. раствор является более концентрированным у дна сосуда. В нашем случае градиент концентрации, т. е. изме​нение концентрации, приходящееся на единицу расстояния, равен (С2 –С1):(х2 –х1). 
Знак минус в этом уравнении вызван тем, что С1 > С2.
На основании закона Фика количество растворенного вещества т, которое проходит за время t через воображаемую площадь по​перечного сечения сосуда S, находящуюся посередине между кон​центрациями С1 и С2, будет равно:
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где D — коэффициент диффузии, численно равный количеству ве​щества, диффундирующего за единицу времени через 1 м2 поверх​ности раздела при градиенте концентрации, равном 1. Для коэф​фициента диффузии Эйнштейн вывел следующее уравнение:

                                                   D = RT/N0 · 1/ 6πηr
где R — универсальная газовая постоянная; Т — термодинамичес​кая температура; No—постоянная Авогадро; η — вязкость раство​рителя;

 r — радиус диффундирующих частиц.
Явление диффузии играет чрезвычайно важную роль в жизне​деятельности организмов, в процессах перемещения пита​тельных веществ и продуктов обмена в тканевых жидкостях. В живых организмах диффузия тесно связана с другими биоло​гическими явлениями. Скорости многих физико-химических про​цессов в организме зависят в конечном счете от скорости диффузии, т.е. от скорости «до​ставки сырья» для этих реак​ций. В свою очередь диффузия в живых организмах регулиру​ется функциональным состоя​нием тканей и зависит от их физико-химического строения.
Диффузия может проходить также, если на границе раствора и чистого растворителя (или двух растворов различной концент​рации) поместить полупроницаемую перегородку — мембрану. По​лупроницаемые перегородки способны пропускать только молекулы растворителя и не пропускают молекулы растворенного вещества. Свойствам полупроницаемости обладают многие природные пленки (стенки клеток живых и растительных организмов, стенки кишеч​ника, протоплазма и др.), а также пленки искусственного проис​хождения (целлофан, пергамент, пленки из коллодия, желатины). Односторонняя самопроизвольная диффузия молекул растворителя через полупроницаемую мембрану в раствор или из раствора с низкой концентрацией в раствор с высокой концентрацией назы​вается осмосом.
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Процесс осмоса очень сложен и природа его в настоящее время еще недостаточно выяснена. Осмос можно наблюдать в специаль​ных приборах, которые называются осмометрами. Простейшая схема осмометра приведена на рис. 4.2. Основной его деталью является осмометрическая ячейка 1, отделенная от сосуда 2 с чи​стым растворителем полупроницаемой мембраной, пропускающей только молекулы растворителя, но не растворенного вещества. Ячейку с концентрированным раствором погружают в сосуд с ра​створителем—менее концентрированным раствором. Спустя не​которое время отмечается значительное повышение уровня жид​кости в трубке. 

Гидростатическое давление, которое надо приложить к раство​ру, чтобы задержать осмос, называют осмотическим давлением. Осмотическое давление растворов обычно измеряют или рассчиты​вают по отношению к чистому растворителю. Измеряется осмоти​ческое давление в Паскалях (Па) или в ньютонах на квадратный метр (Н/м2).
Осмотическое давление обусловлено понижением химического потенциала растворителя в присутствии рас​творенного вещества. Тенденция системы выровнять химические потенциалы во всех частях своего объема и перейти в состояние с более низким уровнем свободной энергии вызывает осмотический (диффузионный) перенос веще​ства. Осмотическое давление в идеальных и предельно разбавленных растворах не зависит от природы растворителя и растворенных ве​ществ. При постоянной температуре оно опре​деляется только числом «кинетических элемен​тов»— ионов, молекул, ассоциатов или колло​идных частиц в единице объема раствора.
Как показали исследования, осмотическое давление зависит в первую очередь от концент​рации раствора и может достигать значитель​ных величин. Так, раствор сахара 40 г/л при комнатной температуре имеет осмотическое давление около 0,3 МПа, а 530 г/л — около 10 МПа; осмотическое давление морской воды — около 0,27 МП а, рассолы самоосадочных озер — более 20 МПа.
Результаты измерения осмотического давления растворов раз​личной концентрации тростникового сахара и некоторых других веществ, полученные в свое время Пфеффером и де Фризом, позво​лили Вант-Гоффу (1887) установить законы осмотического дав​ления, применив для обобщения результатов измерений осмоти​ческого давления законы термодинамики и молекулярно-кинетическую теорию газов. Вант-Гофф установил, что осмотическое дав​ление сильно разбавленных растворов подчиняется законам иде​альных газов. Он показал, что при постоянной температуре осмо​тическое давление прямо пропорционально концентрации или обратно пропорционально молярному объему растворенного веще​ства (аналогия с законом Бойля):[image: image7.png]



При данной концентрации растворенного вещества осмотиче​ское давление пропорционально термодинамической температуре — аналогия с законом Гей-Люссака:
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При одинаковой температуре и одинаковой концентрации раз​личные вещества имеют одно и то же осмотическое давление (ана​логия с законом Авогадро). Объединив эти законы, получим урав​нение состояния для осмотического давления (уравнение Вант-Гоффа):
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которое по форме совпадает с уравнением Клапейрона — Менде​леева. В этом уравнении  р— осмотическое давление раствора, т— число молей растворенного вещества,                     

С = m/V — молярная кон​центрация растворенного вещества, Т — термодинамическая темпе​ратура, R — универсальная постоянная, не зависящая от вида рас​творителя и численно равная газовой постоянной [8,31 Н·м· (моль·К)–1].
Точные измерения осмотического давления растворов показали, что чем ниже концентрация С, тем точнее соблюдается уравнение Вант-Гоффа. Это уравнение для большинства растворов соблю​дается при концентрациях не выше 1 · 10-2 кмоль/м3. При более высоких концентрациях отклонения от закона Вант-Гоффа легче учитывать, если вместо объемно-молярной концентрации С упот​реблять моляльную Ст:
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где m1 — масса растворенного вещества; т2 — масса растворителя.
Объединенный закон Вант-Гоффа имеет следующую формули​ровку: осмотическое давление разбавленного раствора равно тому газовому давлению, которое производило бы растворенное веще​ство, если бы оно в виде газа при той же температуре занимало тот же объем, что и раствор.
Таким образом, для осмотического давления в истинных раство​рах низкомолекулярных веществ имеет значение только число растворенных частиц, но не их масса, размеры или форма.
Осмос имеет большое значение в процессах жизнедеятельности животных и растений. Он обусловливает поднятие воды по стеблю растения, рост клетки и многие другие явления. Осмотическое дав​ление в клетках обусловливает их своеобразную упругость и эла​стичность, а также способствует сохранению определенной формы стеблями и листьями растений. Каждая живая клетка имеет либо оболочку, либо поверхностный слой протоплазмы, обладающие свойством полупроницаемости. Если клетку поместить в раствор, концентрация которого равна концентрации клеточного сока, то состояние клетки не изменится, так как осмотическое давление в клетке и в растворе одинаково.
Растворы, обладающие при одинаковых условиях одинаковым осмотическим давлением, получили название изотонических.

В крепких солевых растворах клетка сморщивается (плазмо​лиз), что обусловлено потерей воды в более концентрированный внешний раствор, так как осмотическое давление внешнего раство​ра выше, чем внутри клетки. Такой раствор называется гиперт​ническим. В растворе, концентрация которого ниже концентрации клеточного сока, клетка всасывает воду, что объясняется более низким, чем в клетке, осмотическим давлением раствора. Такие растворы получили название гипотонических.
Кровь, лимфа, а также любые тканевые жидкости человека и животных пред​ставляют собой водные растворы молекул и ионов многих веществ — органиче​ских и минеральных. Эти растворы обладают определенным осмотическим давле​нием. Например, осмотическое давление крови равно 0,8 МПа. Такое же давление имеет 0,9%-ный раствор хлорида натрия, который является по отношению к кро​ви изотоничным.
При медицинском введении в кровь физиологических растворов последние должны быть строго изотоничны с раствором крови. Физиологические растворы широко применяют в хирургии в качестве кровозаменителей.
Представление об изотоничных растворах позволяет понять, почему морская рыба не может жить в речной воде, а речная — в морской. Становится также по​нятной и причина, по которой растения пустыни не могут произрастать на влаж​ной почве, а полевые растения — на сильно засоленных почвах.
Организм человека обладает способностью поддерживать осмотическое дав​ление на постоянном уровне. При изменении осмотического давления организм стремится восстановить его. Так, если с пищей вводится в организм большое ко​личество растворимых веществ (соль, сахар и др.), то осмотическое давление из​меняется и организм сейчас же реагирует на это, стремясь как можно скорее вос​становить нормальное осмотическое давление (изменяется количество и состав слюны, пота, мочи и количество выделяемых паров). Все эти процессы в организ​ме регулируются нервной системой и железами внутренней секреции.
При патологических явлениях в тканях организма могут происходить значи​тельные колебания осмотического давления. Так, в очаге воспаления осмотическое давление тканевого сока у человека может в два-три раза превысить норму.
С осмотическим давлением, как уже отмечалось, тесно связана солеустойчивость культурных растений. До сравнительно недавнего времени считали, что солеустойчивость растений определяется только их способностью повышать сосущие силы клеток до превышения осмотического давления почвенного раствора. При этом механизм действия солей сводился к частному обезвоживанию клеток вслед​ствие недостаточной водообеспеченности растений, произрастающих на засолен​ных почвах.
Однако объяснять угнетение растений только с точки зрения осмотической тео​рии не совсем правильно. Более детальные исследования показали, что рост и развитие культурных растений обусловлены не только величиной осмотического давления почвенного раствора, но и специфическим физиологическим действием отдельных ионов, входящих в состав почвенного раствора.

 § 46. Понижение давления насыщенного пара растворителя.

Давление насыщенного пара жидкости при данной температуре является постоянной величиной. Так, при 293 К давление насыщен​ного пара воды равно 2,319 · 103 Па, спирта 5,852 · 103 Па, эфира 5,8928 · 104 Па и т. д. Испарение является эндотермическим про​цессом, поэтому согласно принципу Ле Шателье повышение тем​пературы сдвигает равновесие в сторону дальнейшего парообра​зования, т. е. с увеличением температуры давление насыщенного пара также увеличивается.

Опыт показывает, что давление насыщенного пара над жидкостью при постоянной температуре понижается, если в ней ра​створить некоторое количество другого вещества. Это объясняется действием ван-дер-ваальсовых сил между молекулами раствори​теля и растворенного вещества. Растворяя небольшое количество какого-либо вещества в растворителе, мы понижаем концентрацию последнего в единице объема и тем самым уменьшаем число мо​лекул растворителя, покидающих поверхность раствора в единицу времени. В результате — давление пара над раствором всегда меньше, чем над чистым растворителем. При этом понижение дав​ления пара тем больше, чем больше концентрация растворенного вещества в растворе.
 Первый закон Рауля. Обобщая результаты экспериментальных  наблюдений, французский физик Рауль (1887) установил, что дав​ление насыщенного пара растворителя над раствором равно его давлению над чистым растворителем, умноженному на молярную долю растворителя в растворе, т. е.
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где ро — давление насыщенного пара над чистым растворителем; р — давление насыщенного пара над раствором; п0 — число молей растворителя; п — число молей растворенного вещества. Уравне​ние (4.5) получило название первого закона Рауля. На прак​тике чаще всего применяют другую, более удобную форму этого закона. Так, если обе части уравнения (4.5) разделить на р0, а затем молярную долю растворителя заменить молярной долей растворенного вещества, то (зная, что [image: image12.png]n4ngy
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Это уравнение тождественно уравнению (4.5) и читается так: относительное понижение давления насыщенного пара раствори​теля над раствором равно молярной доле растворенного вещества в растворе. Это и есть формулировка первого закона Рауля. 

Так как для сильно разбавленных растворов п по сравнению с n0 очень мало, им можно пренебречь, и формула (4.6) примет вид
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Относительное понижение давления пара для данного раствора не зависит от природы растворенного вещества и растворителя, а также от температуры. Оно зависит лишь от концентрации ра​створа. 
Растворы, которые строго подчиняются закону Рауля, явля​ются идеальными. Закон Рауля соблюдается тем точнее, чем более разбавлен раствор. По мере повышения концентрации в большин​стве растворов возникает отклонение от идеального состояния, особенно в растворах солей, кислот и оснований. Объяснение этому явлению будет дано несколько позднее.
На основании первого закона Рауля можно вычислить молеку​лярные массы растворенных веществ. Если р0 — упругость пара чистого растворителя, р — раствора, содержащего ω граммов ра​створенного вещества, т — молекулярная масса растворенного ве​щества, М — молекулярная масса растворителя, W — масса ра​створителя (в г), то из уравнения (4.7) получим 
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§ 47. Температуры замерзания и кипения разбавленных растворов

Опыт показывает, что температура замерзания и кипения рас​творов зависит от давления пара над ними. Еще М. В. Ломоносов обнаружил, что растворы замерзают при более низкой и кипят при более высокой температуре, чем чистые растворители. Понижение температуры замерзания раствора связано с понижением давления (упругости) пара растворителя над раствором.
Как известно, жидкость закипает при той температуре, при которой давление ее насыщенного пара становится равным атмо​сферному давлению. Так, очищенная вода при атмосферном дав​лении замерзает при температуре 273,16 К и кипит при 373,16 К. Стоит растворить в воде какое-либо вещество, как давление ее пара понизится. Чтобы раствор закипел, необходимо нагреть его до температуры выше 373,16 К, ибо только при более высокой температуре давление пара станет равным атмосферному давле​нию. Чем больше концентрация растворенного вещества, тем при более высокой температуре будет кипеть раствор.
Температура замерзания растворов также отличается от тем​пературы замерзания чистых растворителей. Известно, что жид​кость замерзает при той температуре, при которой давление пара вещества в твердом состоянии становится равным давлению пара этого же вещества в жидком состоянии. Например, при 273,16 К давление пара льда (613,3 Па) равно давлению пара воды. Лед и вода могут одновременно сосуществовать друг с другом при температуре, которая носит название температуры замерзания.
Если взять какой-то водный раствор, то вследствие понижения давления пара при 273,16 К он будет обладать меньшим, чем 613,3 Па, давлением пара. По этой причине лед, опущенный в та​кой раствор, будет быстро таять. Лишь при некоторой темпера​туре, лежащей ниже 0°С, давление пара над раствором уменьшится настолько, что станет рав​ным давлению пара льда при той же температуре. Таким образом, раствор будет за​мерзать при более низкой температуре, чем чистый растворитель. Например, раствор, содержащий 0,1 кг поваренной соли в 1 кг воды, замерзает, как показывает опыт, не при 273,16 К, а при 259,56 К, морская вода — при  270,66 К.
Второй   закон   Рауля. Процессы замерзания и кипения растворов были детально изучены Раулем (1882), который установил закон, впоследствии названный его именем и характеризуемый уравнением:

	[image: image15.png]AT = Km. (H1,25)
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Это и есть математическое выражение второго закона Рауля: по​нижение температуры замерзания или повышение температуры кипения растворов прямо пропорционально его моляльной концентрации.
Коэффициент К в уравнении (4.9) носит название криоскопической постоянной (греч. kryos — холод). Она представляет со​бой величину, характерную для данного растворителя, и показы​вает понижение температуры замерзания, вызываемое растворе​нием 1 моль вещества (неэлектролита) в 1 кг этого растворителя.
В самом деле, из уравнения (4.9) следует, что при m= 1 ∆T = К. Криоскопическая постоянная является постоянной вели​чиной, она не зависит от природы растворенного вещества, а толь​ко от природы растворителя. Численные значения криоскопических констант (в К) для некоторых растворителей приведены ниже:

Таблица 4.3 Криоскопические постоянные растворителей

	Вода Н2О…………….…1,86                
	Уксусная кислота 

СН3СООН ……………………….3,90

	Бензол С6Н6…………….....5,12                 
	Анилин 

C6H5NH2   ………………………..5,87

	Нафталин С10Н8..………..........6,90                          
	Фенол 

С6Н5ОН   ………..…………………7,27

	Нитробензол  

C5H5NO2…. ………6,90              
	


Аналогична криоскопической постоянной константа кипения, или эбулиоскопическая постоянная (лат. ebulyo — вскипать). Она характерна для данного растворителя и показывает, на сколько градусов повышается температура кипения при растворении 1 моль неэлектролита в 1 кг растворителя. Численные значения эбулиоскопических констант кипения (в К) приведены ниже:

Таблица 4.4 Эбулиоскопические постоянные растворителей

	Вода…………………………… 0,516        
	Этиловый спирт………………….1,16

	Бензол……………………………2,57        
	Уксусная  кислота………………………     3,10

	Анилин………………………… 3,69        
	Четыреххлористый угле​род …………5,00


Напомним, что математическое выражение второго закона Рауля в случае изменения температуры кипения растворов будет совер​шенно аналогично уравнению (4.9), только вместо криоскопи​ческой постоянной (К) берут эбулиоскопическую константу (E):

	[image: image16.png]AT = Em. (111,62)
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Свойство растворов понижать температуру замерзания воды широко используется в практике для приготовления так называе​мых антифризов, которые представляют собой водные растворы некоторых органических и неорганических веществ. Эти растворы не замерзают при низких температурах и потому широко при​меняются для охлаждения двигателей автомобилей и тракторов в условиях Крайнего Севера. Например, такой антифриз, как 55%-ный раствор этиленгликоля в воде, не замерзает даже при температуре 233 К.
Понижение температуры замерзания растворов имеет боль​шое значение для живых организмов. Так, сок в их клетках пред​ставляет собой в основном раствор органических веществ; его температура замерзания лежит ниже 273 К, поэтому организмы не погибают при пониженных температурах. Характерно отме​тить, что зимостойкость растений обусловлена концентрацией кле​точного сока: чем выше концентрация, тем более низкие темпе​ратуры может переносить растение. Процесс превращения более высокомолекулярных соединений в соединения с меньшей молеку​лярной массой при наступлении холодов (например, крахмала в углеводы типа глюкозы), протекающий в клетках растений, так​же вызван стремлением повысить концентрацию клеточного сока. По этой же причине хорошо сохраняются овощи и фрукты при температуре 272 К.
Методы измерения концентрации клеточного сока по темпе​ратурам замерзания растворов в настоящее время широко ис​пользуются в селекционной работе при выведении новых зимо​стойких сортов различных сельскохозяйственных культур.

§ 48. Применение методов криоскопии и эбулиоскопии.

Измерение понижения температуры замерзания или кипения раствора позволяет решать целый ряд вопросов, касающихся свойств данного раствора и растворенного вещества. Метод ис​следования, основанный на измерении понижения температуры за​мерзания растворов, называется криоскопическим методом, а ме​тод, основанный на измерении температуры повышения кипения растворов, получил название эбулиоскопического метода.
Для более точного измерения температуры замерзания или кипения раство​ра обычно применяют дифференциальный термометр Бекмана, который  имеет шкалу, раз​деленную на 5—6 градусов. . С помощью такого термомет​ра можно определять разность температур в широком интерва​ле, а также температуры замерзания и кипения различных рас​творов.
В лабораторной практике криоскопический метод нашел значительно боль​шее распространение по сравнению с методом эбулиоскопии: измерять точки за​мерзания растворов при этом значительно проще и безопаснее, чем точки кипе​ния их.
Определение молекулярной массы вещества. Криоскопическим методом часто пользуются при определении молекулярной массы вещества. 
Решая выражение (4.8) относительно М, получим окончательную формулу для вычисления молекулярной массы криоскопическим методом.

Например, водный раствор сахара, содержащий 17·10-5 кг сахара в 25·10-3 кг воды, замерзает при температуре 273,123 К. Определить молекулярную массу сахара. Подставив данные в формулу (4.8), получим
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(В данном случае T=273,160—273,123 = 0,037 К.)
Определение осмотического давления растворов. Опыт показывает, что изме​рение осмотического давления с помощью осмометра Пфеффера связано с целым рядом трудностей. Это измерение слишком длительно и не совсем точно, так как на практике трудно подобрать подходящую мембрану, которая бы обладала иде​альной полупроницаемостью. Осмотическое давление обычно измеряется косвен​ным путем, например методом криоскопии.
В основе этого определения лежат законы Вант-Гоффа и Рауля, т. е. П = RTC ∆Т = Кт, где С — концентрация раствора (в моль/л раствора); т — концентра​ция раствора (в моль на 1 кг растворителя). Для разбавленных растворов мож​но без большой погрешности принять, что т = С. Подставив в уравнение закона Вант-Гоффа вместо С равное значение ∆T/K из закона Рауля, найдем
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После замены буквенных выражений R, Т и К их численными значениями (для разбавленных растворов) получим окончательное уравнение для вычисления осмо​тического давления криоскопическим методом:
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Определение концентрации раствора. На основании второго закона Рауля можно сравнительно легко вычислять моляльную концентрацию раствора, если известно понижение его температуры замерзания:
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Таким способом можно определять концентрацию клеточного сока растений и кон​центрацию почвенного раствора. Необходимо помнить, что найденные этим мето​дом концентрации являются суммарными, т. е. показывают содержание всех ве​ществ, находящихся в растворе, выраженное в моль на 1 кг воды.
С помощью метода криоскопии можно определять осмотический коэффициент Вант-Гоффа и степень электролитической диссоциации слабых электролитов.

      § 49. Отступление от законов Вант-Гоффа  и Рауля   в  растворах электролитов. Теория  электролитической диссоциации.

Законы Вант-Гоффа и Рауля справедливы для идеальных ра​створов, т. е. таких, в которых нет химического взаимодействия между компонентами раствора, а также диссоциации или ассоциа​ции молекул растворенного вещества. Опыт показал, что у раство​ров, проводящих электрический ток (электролиты), более высокое, чем по закону Вант-Гоффа, осмотическое давление, они кипят при более высокой температуре и замерзают при более низкой, чем это следует из закона Рауля. Такими свойствами обладают растворы солей, кислот и оснований.
Обобщая наблюдения, Вант-Гофф пришел к выводу, что в отношении осмотического давления растворы электролитов ведут себя так, как будто они содержат больше частиц, чем это следует из аналитической концентрации. Исходя из этого, Вант-Гофф внес в уравнение (4.4) для растворов электролитов поправку, получившую название коэффициента Вант-Гоффа или изотонического коэффициента(i)
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Изотонический коэффициент показывает, во сколько раз наблю​даемое осмотическое давление (роп) раствора больше теоретиче​ски вычисленного (рвыч) для раствора неэлектролита, т. е.
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Отсюда следует:
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Таким образом, коэффициент i можно найти, если измерить непо​средственно осмотическое давление с помощью осмометра Пфеффера или криоскопическим методом, что значительно проще. Коэф​фициент Вант-Гоффа для неэлектролитов, растворенных в воде, равен 1, а для электролитов он больше единицы. Значение коэф​фициента растет по мере разбавления электролита. Для раство​ров, в которых имеет место ассоциация молекул растворенного вещества, коэффициент i бывает меньше единицы.

Причину отклонения от законов ВантТоффа и Рауля в раство​рах электролитов впервые разъяснил шведский ученый С. Аррениус (1883—1887) в своей теории электролитической диссоциации. Она основывалась на трех постулатах.
1.Электролиты обладают способностью при растворении в со​ответствующих растворителях (например, в воде, к которой пер​воначально и относилась теория Аррениуса)  диссоциировать на противоположно заряженные частицы — ионы. При этом молекулы кислот распадаются на положительные ионы водорода и отрица​тельные ионы кислотного остатка:
H2SO4 = 2Н+ + SO42-
молекулы оснований — на положительные ионы металла и отри​цательные гидроксид-ионы:
КОН = К+ + ОН-
соли (средние)—на положительные ионы металла и отрицатель​ные ионы кислотного остатка:
KCI = К+ + CI-
кислые и основные соли, помимо ионов металла и кислотного остатка, дают также в растворе ионы водорода или гидроксидионы:
КН2РО4 = К+ + 2Н+ + РО43- ;                  Аl(ОН)SO4 = Аl3+ + SO4- + ОН-
Таким образом, электролиты при растворении в воде распада​ются на ионы, за счет чего увеличивается число частиц. Это уве​личение числа частиц и влияет на осмотическое давление и темпе​ратуры кипения и замерзания растворов, т. е. свойства электроли​тов определяются суммой концентраций частиц — ионов и недиссоциированных молекул.
2.Электролиты при растворении диссоциируют на ионы не пол​ностью. В состоянии равновесия доля молекул, распавшихся на ионы, количественно характеризуется степенью электролитической диссоциации и обозначается через а.
Степень электролитической диссоциации равна отношению чи​сла молекул п, распавшихся на ионы, к общему числу растворен​ных молекул N (ионизированных п и неионизированных па):
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Величина степени электролитической диссоциации зависит от при​роды растворенного вещества и растворителя, а также от концент​рации и температуры раствора. Если вещество не диссоциирует при растворении (п = 0, na = N,  a= 0), оно не электролит. Если а близка к единице, то п ~ N и соединение — сильный электролит. Для многих химических соединений 0 < а < 1, а следовательно, п ≤ N, т. е. они слабые электролиты.

По способности к диссоциации Аррениус разделил все электро​литы на три группы: сильные электролиты (а>30%), электро​литы средней силы (а = 5—30%), слабые электролиты (а<5%). К сильным электролитам были отнесены: соляная, бромистоводородная, иодистоводородная, азотная, серная, марганцовая кисло​ты; гидроксиды натрия, калия, бария, а также большинство солей. Согласно теории Аррениуса для сильных электролитов характерна значительная диссоциация и, следовательно, хорошая электриче​ская проводимость.
К слабым электролитам относятся почти все органические ки​слоты (муравьиная, уксусная, бензойная), цианистоводородная ки​слота, борная кислота, угольная кислота, сероводородная кислота, гидроксид аммония, вода, а также некоторые соли (HgCl2, CdCl2). Для растворов слабых электролитов характерна очень небольшая величина электрической проводимости.
К электролитам средней силы относятся фосфорная, мышьяко​вая, йодная, хромовая, сернистая кислоты и целый ряд других соединений.
3.Силы взаимодействия между ионами отсутствуют и растворы электролитов ведут себя подобно идеальным газовым системам. Это положение автором теории электролитической диссоциации и его последователями прямо не высказано, но на нем основаны ее количественные соотношения.
При помощи трех постулатов теория электролитической дис​социации объяснила многие свойства растворов, дала их количе​ственную характеристику и истолковала многочисленные факты и закономерности.
В своих работах Аррениус показал, что степень диссоциации электролита а можно связать с коэффициентом Вант-Гоффа i. Приведем простейший вывод этих соотношений. Предположим, что в растворе находилось N молекул электролита, из которых только п продиссоциировало на ионы. Число непродиссоциированных мо​лекул N— п, а число образовавшихся ионов νn, где ν — число ионов, на которое диссоциирует одна молекула электролита. Тогда число всех частиц в растворе, включая и молекулы, и ионы, (N — п) + νп, или после соответствующего преобразования
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Таким образом, мы нашли общее число частиц в растворе элек​тролита. Если бы у нас был раствор неэлектролита, то число ча​стиц осталось бы равным N. Осмотическое давление, как уже отмечалось, пропорционально числу частиц. Следовательно, на​блюдаемое осмотическое давление роп пропорционально общему числу частиц N + n(v— 1), теоретическое же рвыч пропорциональ​но N. Исходя из этого, можем записать:
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После подстановки в уравнение (4.18) значений N и N + п(ν— 1) получим
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В этом уравнении выражение n/N есть не что иное, как степень диссоциации а. После замены выражение (4.19) примет вид
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Поскольку i = ∆Топ/∆Твыч, то, подставив это выражение в урав​нение (IV, 8), получим формулу для вычисления степени электро​литической диссоциации криоскопическим методом:
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Из всего вышеизложенного можно сделать следующие выводы.
1. Растворы электролитов изотоничные, если при   одинаковой температуре они содержат одинаковое число частиц (молекулы +  ионы) в единице объема.
2. Из двух растворов с одинаковой молярной концентрацией осмотическое давление выше в растворе электролита с более высо​кой степенью диссоциации а.
3. Из двух растворов с одинаковой молярной концентрацией и степенью диссоциации а осмотическое давление выше в растворе электролита, диссоциирующего на большее число ионов.
Теория электролитической диссоциации Аррениуса дала воз​можность объяснить не только причины отклонения растворов электролитов от законов Вант-Гоффа и Рауля, но и объяснить многие особенности химических свойств электролитов (реакции гидролиза, значение концентрации водородных ионов и др.). Одна​ко она имела и ряд недостатков, в частности не учитывала взаи​модействия между ионами в растворе, вызываемого их электри​ческими зарядами.
И. А. Каблуков (1891), основываясь на гидратной теории растворов Д. И. Мен​делеева, считал, что нельзя рассматривать раствор как систему, в которой отсут​ствует взаимодействие частиц растворителя и растворенного вещества. На основании громадного числа фактов было установлено, что теория электролитической диссоциации приложима только к раз​бавленным растворам слабых электролитов. Поведение концент​рированных растворов слабых электролитов, а также растворов сильных электролитов любых концентраций нельзя описать коли​чественно на основании теории Аррениуса. Главный недостаток теории электролитической диссоциации, и вместе с тем причина всех ее недостатков, заключается в игно​рировании взаимодействия частиц растворенного вещества между собой, а также с молекулами растворителя. Все эти противоречия были в дальнейшем в значительной степени устранены в так на​зываемой теории сильных электролитов.
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§ 50. Основные положения теории сильных электролитов.

Как известно, величина электрической проводимости сильных электролитов далеко не соответствует полной диссоциации их мо​лекул па ионы. В 1923 г. Дебай и Гюккель создали теорию сильных электро​литов. В разработку этой теории большой вклад внесли Д. П. Ко​новалов, И. А. Каблуков, В. А. Кистяков, Л. В. Писаржевский, А. Нойес. Согласно этой теории в растворах сильных электроли​тов действуют электростатические силы притяжения между разноименными ионами и силы отталкивания между одноименными. Вокруг каждого иона образуется ионная атмосфера, состоящая из ионов противоположного знака. Каждый из ионов этой атмосферы находится в окружении другой ионной атмосферы. Поэтому ра​створ сильного электролита можно рассматривать как систему равномерно распределенных по всему объему сосуда разноимен​ных ионов, каждый из которых находится в центре силового поля, создаваемого окружающими ионами (рис.4.3). Тепловое дви​жение постоянно изменяет кар​тину распределения ионов в та​кой сфере: в ней происходит постоянный ионный обмен. Вви​ду того, что радиус ионной ат​мосферы относительно велик, атмосферы двух соседних ионов пересекаются, в результате че​го каждый ион в данный мо​мент может входить в состав одной или даже нескольких ионных атмосфер других ио​нов.Все это обусловливает до​вольно сложные взаимоотно​шения между компонентами раствора, которые не могут не сказаться на его свойствах.
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Исходя из того, что сильные электролиты полностью диссоции​рованы, можно было ожидать, что коэффициент Вант-Гоффа i для электролита, диссоциирующего, например, на два иона, должен равняться двум не только в разбавленных, но и в достаточно кон​центрированных растворах. Однако опыты не подтверждают этого. Коэффициент i в растворах сильных электролитов в значительной степени зависит от концентрации электролита, уменьшаясь с уве​личением концентрации раствора. Такая зависимость i от кон​центрации в растворах объясняется взаимодействием ионов между собой.
В электрическом поле постоянного тока ионы в растворах сильных электролитов имеют меньшую подвижность ввиду ме​жионного взаимодействия.
Дело в том, что под влиянием внешнего электрического поля «ионная атмосфера» смещается к одному полюсу, а ион, находя​щийся в центре этой атмосферы, стремится к другому полюсу. Кроме того, увлекаемые ионами сольватные (гидратные) оболочки также способствуют их торможению. Чем выше концентрация ра​створов, тем плотнее «ионная атмосфера» и тем медленнее дви​жутся ионы.
        Межионное взаимодействие, а также сольватация ионов умень​шают не только абсолютную скорость их движения, но и осмотическое давление растворов, величину понижения давления пара над ними и т. д. Создается впечатление, что в растворе находится меньше ионов, чем на самом деле. Поэтому величина а является не истинной, а кажущейся степенью электролитической диссоциа​ции сильного электролита.
       В слабых электролитах, растворы которых содержат относи​тельно малое количество ионов, взаимодействие последних срав​нительно невелико. Кажущаяся степень диссоциации для них прак​тически отвечает истинному значению.
       Как известно, уравнения Генри, Вант-Гоффа, Рауля и другие термодинамические уравнения хорошо описывают свойства пре​дельно разбавленных (идеальных) растворов. Свойства растворов сильных электролитов, рассчитанные по этим уравнениям, значи​тельно отличались от фактически наблюдаемых. Многочисленные исследования показали, что введение в эти и другие термодинами​ческие уравнения поправочных коэффициентов, учитывающих от​клонение от идеального состояния, нецелесообразно, так как при этом сами уравнения становятся чрезмерно сложными.
       Поэтому дальнейшее развитие теории растворов пошло по дру​гому пути. Форма уравнений, описывающих свойства идеальных растворов, была сохранена неизменной, но применимость этих уравнений к реальным системам достигалась тем, что в них вместо обычных величин, характеризующих системы (давления, концент​рации), стали использовать величины, заимствованные из опыта. В настоящее время все термодинамические расчеты свойств ра​створов сильных электролитов строятся на использовании введен​ной Льюисом величины активности электролита, или активности его ионов. Активность определяется как величина, подстановка ко​торой вместо концентрации в термодинамические уравнения, дей​ствительные для простейших (идеальных) систем, делает их при​менимыми к рассматриваемым растворам.
       Активности отличаются от концентраций только тем, что в них входят силы взаимодействия, существующие в растворах и не за​висящие от природы растворенных частиц, а также от их кон​центрации. Поэтому активность можно представить как произве​дение концентрации на некоторый переменный фактор, называемый коэффициентом активности, т. е.

	[image: image30.png]a=yC, (IV,10)




	4.22


где а — активность электролита (или его ионов); С — аналитиче​ская концентрация электролита; f — коэффициент активности, включающий поправку на силы взаимодействия.
       Коэффициенты активности можно найти, сравнивая аналитиче​ские концентрации с теми величинами, которые следует подста​вить в уравнение для растворов электролитов, чтобы получить полное соответствие с данными опыта. Обычно их определяют экспериментально по величине осмотического давления, по пони​жению  температуры  замерзания,  по   повышению  температуры  кипения раствора или же измерением э. д. с.  соответствущей гальванической цепи.
       Коэффициент активности, как правило, бывает меньше едини​цы; коэффициент активности становится равным единице лишь при очень большом разбавлении раствора, когда силы взаимодей​ствия между ионами приближаются к нулю. В этом случае а ~ С, т. е. движение ионов в растворе не стеснено. У сильных электро​литов, например, это имеет место только в очень разбавленных растворах при С < 0,0001 кмоль/м3. В таких растворах расстояние между ионами достаточно большое, и межионные силы не ока​зывают влияния на скорость их передвижения.
       Если коэффициент активности меньше единицы, активность ионов меньше их концентрации, получившейся при диссоциации растворенного вещества: а < С. Так, в 0,1 М растворе соляной кислоты активная концентрация Н+ и Сl- получается равной всего СHCl·2f≈0,1·2·0,814 = 0,163 кмоль/м3 вместо 0,1·2 = 0,2 кмоль/м3, так как коэффициент активности f для однозарядных ионов Н+ и Сl- в 0,1 М растворе НСl равен 0,814. Активность же ионов Н+ в 0,1 М растворе соляной кислоты
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       Необходимо отметить, что при очень больших концентрациях некоторых электролитов f вновь начинает расти, что объясняется недостатком молекул воды для гидратации всех ионов. Ионы, частично или полностью лишенные гидратной оболочки, особенно легко подвижны. Активность в подобных случаях оказывается выше действительной концентрации частиц, а коэффициент актив​ности  становится больше единицы.
       В водных растворах коэффициент активности данного электро​лита (или данного иона) зависит в основном от концентраций и валентностей всех присутствующих ионов. Коэффициент активно​сти того или иного вещества может быть определен эксперимен​тально различными методами. Необходимо отметить только, что величину коэффициентов активности отдельных ионов опытным путем определить нельзя, так как всегда результат получается итоговый для растворенного вещества в целом.
       Для характеристики зависимости активности иона от концент​рации всех находящихся в растворе ионов Льюис ввел понятие об ионной силе раствора электролита. Ионной силой раствора элек​тролита называется величина (µ), измеряемая полусуммой произ​ведения концентрации (С) каждого из присутствующих в раство​ре ионов на квадрат их валентности (z), т. е.
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Недиссоциированные молекулы, как не имеющие зарядов, в фор​мулу подсчета ионной силы раствора не включаются.
Приведем пример вычисления ионной силы раствора для 0,4 М раствора Na2SO4. Для решения используем формулу:
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С увеличением концентрации раствора сильного электролита количество ионов в растворе возрастает, что приводит к увели​чению ионной силы раствора и значительному уменьшению коэф​фициента активности, а следовательно, и активности всех ионов.
Для разбавленных растворов, ионная сила которых не превы​шает 0,01, коэффициент активности ионов связан с ионной силой раствора следующим соотношением:
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где z — заряд иона, а µ—ионная сила раствора.
Из этой формулы следует, что чем больше ионная сила ра​створа, тем меньше коэффициент активности его ионов; если ион​ные силы двух растворов равны, то коэффициенты активности равновалентных ионов также одинаковы. В табл. 14 приведены средние значения коэффициентов активности ионов в зависимости от величины ионной силы раствора.
Коэффициент активности f широко используется в практике и в теоретических расчетах. Активность ионов (выраженная, как и концентрация, в кмоль/м3) является на самом деле эффективной концентрацией, проявляющей себя при химических реакциях. Обычные же концентрации показывают количество вещества, на​ходящееся в растворе. Поэтому при теоретических расчетах хими​ческих реакций в растворах в связи, например, с использованием закона действующих масс необходимо брать не концентрации ве​ществ, находящихся в растворе, а действующие активные массы исходных реагентов и образующихся продуктов реакции, которые в данный момент непосредственно участвуют в химическом про​цессе.
Теория сильных электролитов, развитая Дебаем и Гюккелем, при большой сложности математического аппарата применима только при концентрациях, не превышающих 0,01—0,05 н. Выводы этой теории хорошо согласуются с экспериментальными данными для очень разбавленных водных растворов. Для более высоких концентраций она оказывается непригодной, чтобы достаточно полно охарактеризовать чрезвычайно сложную картину взаимо​действия между частицами, находящимися в растворе.
Плотность ионной атмосферы, ее радиус, скорость возникно​вения и разрушения сложным образом влияют на термодинами​ческие и электропроводные свойства электролита. Количественно учесть влияние всех этих фактов теория Дебая и Гюккеля была в состоянии только для простейших электролитов и при условии очень сильного разбавления.
В настоящее время установлено, что в более концентрированных растворах между заряженными ионами возникает взаимодействие не только электростати​ческого, но и химического порядка. В частности, было установлено, что в концен​трированных растворах электролитов в воде (а в неводных растворителях с низкой диэлектрической постоянной и при умеренных концентрациях электролита) воз​можно образование ионных пар, или ионных двойников. Ионные двойники из положительно и отрицательно заряженных ионов появляются в ре​зультате действия чисто кулоновских сил, поэтому они менее прочны, чем недиссоциированные молекулы электролита. Однако связи, удерживающие ионы вме​сте, достаточно сильны для того, чтобы первоначальные ионы потеряли свою само​стоятельность и стали проявлять свойства незаряженных частиц.
Например, образование ионных двойников из исходных индивидуальных ионов при растворении хлорида калия можно схематически представить следующим об​разом:[image: image34.png]K+ 4+ Cl—=K*Cl—




Такая ассоциация КСl в воде возможна при концентрации 27 кмоль/м3.
       Более поздними исследованиями было установлено, что в концентрированных растворах кроме незаряженных ионных двойников можно ожидать также обра​зования ионных тройников, в которых заряды ионов   не уничтожаются:
[image: image35.png]MFA= 4 A== MAT 1w MFA— 4- M+ = MoA*




       Образование ионных тройников можно представить себе также как результат ассоциации двух ионных пар с последующей ионизацией возникших комплексов:
и                                          [image: image36.png]M¥A— 4 M+A— = (M+A—) = MA7 + M+
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В настоящее время считается экспериментально доказанным, что наряду с заряженными ионными тройниками в концентрированных растворах электролитов (особенно в неводных растворах) могут присутствовать также незаряженные ас​социированные соединения. Эти соединения могут образоваться по схеме

                                        [image: image37.png]MoAt - MAT =(MA)




Образование ионных двойников, тройников и незаряженных комплексов явля​ется причиной особого поведения сильных электролитов в неводных средах: уменьшения изотонического коэффициента, снижения осмотического давления, электрической проводимости и т. д. по сравнению с водными растворами равно​значных концентраций.
Таким образом, современная теория растворов сильных элек​тролитов, развитая на основе представлений Дебая и Гюккеля, еще далека от совершенства. Вывод теоретических уравнений для расчета коэффициентов активности, применимых в широкой обла​сти концентраций, требует создания более точных представлений о молекулярном строении электролитов и о природе тех сил, ко​торые наряду с кулоновскими силами и силами теплового движе​ния действуют между всеми частицами раствора.

§ 51. Электрическая проводимость растворов. Удельная электрическая проводимость.
Под прохождением электрического тока через вещество пони​мают движение (перенос) электрических зарядов от одного по​люса к другому под действием внешнего электрического поля. Способность вещества проводить электрический ток называется электрической проводимостью.
Различают две основные формы проводимости: электронную и ионную. Электронной проводимостью обладают, например, метал​лы в твердом и расплавленном состоянии. Электрический ток по этим проводникам передается потоком электронов аналогично потоку газов в трубе в направлении от катода цепи к аноду.
В растворах электролитов перенос электричества осуществля​ется за счет перемещения ионов. Анионы в электрическом поле движутся к положительно заряженному электроду — аноду, ка​тионы — к отрицательному электроду — катоду. Скорость движения ионов в растворах по сравнению со скоростями движения электро​нов в металлах мала, поэтому электрическая проводимость, на​пример, меди и серебра примерно в 1 000 000 раз больше проводи​мости растворов.
Проводник, по которому течет электрический ток, представляет для него определенное сопротивление. За единицу сопротивления, как известно, принят Ом, который представляет собой сопротив​ление проводника, между концами которого при силе тока 1 А воз​никает напряжение 1 В.
Согласно закону Ома сопротивление R прямо пропорциональ​но длине проводника l, обратно пропорционально площади сечения S и зависит от материала:
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В этом уравнении ρ (греч. «ро» — удельное сопротивление, т. е. со​противление проводника, имеющего длину 1 м и сечение 1 м2 (при Т = const), которое зави-

сит исключительно от качества материала. 
Значения удельных сопротивлений приведены для одной и той же температуры, поскольку сопротивление проводников зависит от температуры. Эта зависимость для металлов и электролитов про​тивоположна: если сопротивление металлов с повышением темпе​ратуры увеличивается, то сопротивление растворов электролитов, наоборот, уменьшается (примерно на 1—2,5% на каждый градус). 

       Когда речь идет о растворах электролитов, обычно говорят не о сопротивлении растворов, а об их электрической проводимости. Мерой электрической проводимости является количество электри​чества, выраженное в кулонах, которое за единицу времени про​ходит через электролит. Таким образом, для растворов электро​литов справедливо следующее соотношение:
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где I — сила  тока;  Е — электродвижущая  сила   (э. д. с); L — электрическая проводимость электролита.  В  том  случае,  когда Е = 1 В, I = L; L, как и I, есть сила тока, измеряемая в амперах. 

       Из курса физики известно, что
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где I — сила тока; Е — э. д. с, R — сопротивление. Подставив зна​чение I из уравнения      (4.27) в уравнение (4.28), получим
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Таким образом, электрическую проводимость раствора можно ха​рактеризовать как величину, обратную его сопротивлению. Под​ставив в уравнение (4.29) значение R из закона Ома будем иметь
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где 1/р — величина, обратная удельному сопротивлению, называе​мая удельной электрической проводимостью. Обозначается она буквой χ (греч. «каппа»). Уравнение (4.30) примет вид
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Если S = 1 м2, а l= 1 м, то L = χ.
       Удельная электрическая проводимость электролита у, представ​ляет собой величину, обратную сопротивлению столба раствора длиной 1 м и площадью сечения 1 м2. В системе СИ единицей электрической проводимости является сименс (обозначаемый со​кращенно См), равный электрической проводимости проводника, имеющего сопротивление 1 Ом. Названа в честь Э. В. Сименса. Таким образом, удельную электрическую проводимость растворов определяют в См ∙м-1.

       Поскольку в растворах электролитов при прохож​дении электричества ионы перемещаются между элект​родами и отдают свой заряд только на их поверхности, то в приведенной формуле S обозначает площадь, l —  расстояние между электро​дами.
       Например, удельное сопротивление некоторого образца воды при 291 К ρ = 2·108 См·м-1. Удельная электрическая проводи​мость этого образца воды
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       Удельная проводимость растворов электролитов зависит также от индивидуальных свойств ионов. Дело в том, что количество переносимого ионами электрического тока в растворе электролита зависит не только от числа ионов в единице объема, но и от ско​рости их движения.
Известно, что различные ионы движутся в электрическом поле с неодинаковой скоростью. В табл. 4.5 приведены значения скоро​сти движения некоторых ионов, отнесенные к падению потенциала 1 В/м (абсолютные скорости движения ионов).
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Как видно из табл. 4.5, скорости движения ионов при прохож​дении электрического тока в общем очень малы по сравнению со скоростями движения молекул в газах. Так, ион водорода в водной среде движется приблизительно в сто миллионов раз медленнее, чем молеку​ла Н2 в газообразной среде. Объясня​ется это тем, что ионы в воде гидратированы и при движении испытывают огромное сопротивление со стороны среды (растворителя). Из данных табл. 4.5 видно, что ионы Н+ и ОН- об​ладают по сравнению со всеми други​ми ионами наибольшими абсолютными скоростями, что нельзя объяснить только малым радиусом ионов Н+ и ОН-. Радиус ОН- -иона (1,4·102 нм) со​измерим с радиусами других ионов, ион Н+ в водных растворах существу​ет лишь в виде иона гидроксония Н3О+, радиус которого также сравним с ра​диусами многих ионов.
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Вполне понятно, что при таком механизме проводимости ско​рость иона водорода значительно больше, чем других ионов. Со​вершенно аналогичным переходом протона от молекулы воды к иону ОН- объясняется кажущееся движение гидроксид-ионов в обратном направлении. Поскольку отрыв протона  от  молекулы  воды происходит с большим трудом, чем его переход от гидроксоний-иона, подвижность ОН-иона несколько меньше, чем подвижность ионов водорода. Именно этим и объясняется значительно большая электрическая проводимость водных растворов кислот и оснований, чем растворов солей при одинаковых концентрациях. 

Электрическая проводимость растворов зависит также и от заряда ионов: чем он выше, тем большее количество электриче​ства переносит ион с одного электрода на другой. Так, каждый двухзарядный анион отдает ано​ду два электрона, а однозаряд​ный — только один.   Удельная проводимость рас​творов зависит также от темпера​туры. Эта зависимость довольно сложная. При повышении темпе​ратуры скорость движения ионов возрастает в связи с уменьшени​ем вязкости среды. Кроме того, изменение температуры влияет на
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степень электролитической диссоциации электролита и тем самым на проводимость раствора. Повышение температуры на 1° ведет к ускорению движения ионов, а следовательно, к возрастанию прово​димости раствора на 1,5—2,7%.
      Поскольку удельная электрическая проводимость зависит от многих факторов, на основе ее изучения не представляется воз​можным сделать какие-либо выводы общего характера. Поэтому для удобства учета влияния на проводимость растворов электро​литов их концентрации и взаимодействия между ионами Ленц ввел понятие об эквивалентной электрической проводимости.

      § 52. Эквивалентная электрическая проводимость растворов.
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     Пусть электрическая проводимость определяется в сосуде, имеющем квадратное сечение со стороной 1 м. Две его противо​положные стенки изготовлены из платины и играют роль элек​тродов, две другие-стеклянные (рис. 4.5). Электрическая прово​димость 1 м3 жидкости, как известно, есть удельная проводимость χ, так как в этом случае расстояние между электродами  равно 1 м, а поверхность каждого из них 1 м2. Если в такой сосуд нали​вать новые количества исследуемого раствора, то общая прово​димость будет увеличиваться пропорционально количеству нали​той жидкости.Если в сосуде будет находиться V м3 раствора, содержащего количество вещества эквивалента электролита 1 кмоль, то элек​трическая проводимость всего объема жидкости будет называться эквивалентной. Под эквивалентной электрической проводимостью понимают проводимость столба раствора, со​держащего количество растворенного вещест​ва эквивалента 1 кмоль и заключенного меж​ду электродами, находящимися друг от друга на расстоянии 1 м. Обозначается эквивалент​ная проводимость буквой λV (греческая «лямбда»), причем индексом внизу показывают обычно объем (в м3), в котором содержится количество вещества эквивалента электролита 1 кмоль.
     Поскольку проводимость 1 м3 раствора электролита равна удельной электрической проводимости χ, то эквивалентная электриче​ская проводимость V м3 жидкости, содержа​щей 1 кмоль эквивалента растворенного элек​тролита,
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       Напомним, что число, показывающее, сколько кубических метров раствора необхо​димо взять для того, чтобы в нем находился 1 кмоль растворенного электролита, называется разбавлением.
Таким образом, эквивалентная проводимость раствора электро​лита равна его удельной проводимости, умноженной на разбав​ление, выраженное в м3 на 1 мкг-экв электролита; количество ве​щества эквивалента электролита 1 кмоль. Отсюда размерность эквивалентной электрической проводимости выразится в [См·м2·кмоль-1]. Последний множитель определяется уже самим назва​нием этой величины. Его иногда опускают и в качестве единицы измерения эквивалентной проводимости указывают [См·м2], под​разумевая на количество вещества эквивалента 1 кмоль.
Концентрация растворенного электролита С, выраженная в кмоль/м3, связана с разбавлением V следующим соотношением:
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После подстановки этого выражения в уравнение (4.32),  полу​чим
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Эквивалентная электрическая проводимость у сильных и сла​бых электролитов возрастает с увеличением разбавления (т. е. с уменьшением концентрации раствора) и достигает некоторого пре​дельного значения, которое называется электрической проводи​мостью при бесконечном разбавлении и обозначается λ∞ или λ0. Это явление объясняется тем, что по мере разбавления растворов слабых электролитов растет степень электролитической диссоциа​ции а, для сильных же электролитов увеличивается расстояние между ионами, в результате чего силы взаимного притяжения ослабевают и скорость движения ионов повышается.

Эквивалентная электрическая проводи​мость сильных электролитов отличается от проводимости слабых электролитов не только по величине, но и по характеру ее зависи​мости от концентрации. Если выразить зависимость λ от √С гра​фически, то для слабых электролитов в области больших разбав​лений получается кривая, а для сильных — прямая линия. Для разбавленных растворов (не выше 0,002 моль/л) сильных электролитов зависимость λ от √C довольно хорошо выражает​ся эмпирическим уравнением
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где а — угловой коэффициент, зависящий от природы растворите​ля, температуры и валентности электролита. Второй член этого уравнения а√С характеризует уменьшение электрической прово​димости вследствие взаимного торможения ионов, природа которо​го обусловлена   наличием ионных    атмосфер, окружающих все находящиеся в растворе ионы. Различают два типа ионного тор​можения: электрофоретическое и релаксационное.
Электрофоретическое торможение вызвано тем, что при нало​жении электрического поля катионы и анионы перемещаются в сторону, противоположную движению своих ионных атмосфер. Это сказывается на скорости движения ионов.
С другой стороны, ионная атмосфера по мере движения иона рассеивается и возникает в новом месте не мгновенно. Поскольку при движении иона в электрическом по​ле ионная атмосфера не успевает еще полностью сформироваться, плотность заряда перед ионом будет несколько меньше. Позади же иона, наоборот, плотность за​ряда несколько повышена, так как здесь ионная атмосфера еще полностью не распалась. Вызываемое в результате этих явлений торможение иона носит название релаксационного торможения. Таким образом, эквивалентная электри​ческая проводимость под влиянием тор​можений уменьшается с увеличением концентрации электролита.
Эквивалентная проводимость зави​сит от температуры. Для большинства электролитов проводимость увеличива​ется с повышением температуры, что объясняется увеличением скорости дви​жения ионов в растворе. Это увеличение имеет линейный характер:
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где λт и λ291 — эквивалентная электрическая проводимость при температуре Т и 291 К;           ν — температурный коэффициент проводи​мости. Увеличение температуры на один градус приводит к возрас​танию эквивалентной электрической проводимости в среднем на 2—2,5%. Вот почему при всех измерениях проводимости необходи​мо тщательное термостатирование.
Для некоторых электролитов проводимость с увеличением тем​пературы уменьшается, что характерно для неводных растворов и обусловлено уменьшением диэлектрической проницаемости раст​ворителя.

§ 53. Связь эквивалентной  электрической  проводимости  со  сте​пенью диссоциации электролита и скоростями движения  ионов.

Аррениус вывел формулу для электрической проводимости рас​творов, на которой основаны многие теоретические расчеты. Рас​смотрим вывод этой формулы на примере бинарного электролита, состоящего из двух однозарядных ионов.
Предположим, что какой-то раствор содержит С кмоль/м3 рас​творенного вещества эквивалента. Степень электролитической дис​социации электролита равна а, скорости движения катиона и анио​на, выраженные в м/с, соответственно равны ик и иа. Весь раствор помещен в сосуд цилиндрической формы с площадью сечения S м2 и находится между электродами, расположенными друг от друга на расстоянии l м (рис. 4.6).
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К электродам приложена постоянная разность потенциалов Е, под действием которой катионы и анионы движутся к противопо​ложно заряженным электродам с оп​ределенными скоростями, зависящими от расстояния между электродами l и от величины приложенного к ним на​пряжения Е. Исходя из этого, можем записать, что скорости движения ка​тионов и анионов в данном случае  равны:
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где Uк и Uа — абсолютные скорости катиона и аниона, т. е.       ско​рости движения ионов при градиенте напряжения 1 В на 1 м
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   Эквивалентная  электрическая проводимость раствора при данном  разбавлении пропорциональна степени электролитической дис​социации раствора электролита и сумме абсолютных скоростей ка​тиона и аниона. Число Фарадея является в данном случае коэффи​циентом пропорциональности.
Уравнение (4.37) известно в литературе под названием урав​нения Аррениуса. Из этого уравнения вытекает целый ряд очень важных следствий, которые играют большую роль в теории элек​трической проводимости растворов.

§ 54. Закон независимости движения ионов (закон Кольрауша).

Кольрауш, сравнивая эквивалентные электрические проводимо​сти различных электролитов при бесконечном разбавлении, заме​тил, что разность между предельными электрическими проводимостями λ∞ растворов сульфата калия и натрия ∆ = λ∞(K2SO4) — λ∞(Na2SO4) =2,11. Такая же разность получается между величи​нами λ∞ других солей, содержащих те же самые катионы, но разные анионы. ∆ = λ∞(KF)— λ∞(NaF) =2,11.
С другой стороны, эквивалентные электрические проводимости при   бесконечном     разбавлении     хлорида   и   нитрата   натрия λ∞(NaCl) = 10,90 и λ∞ (NaNO3)= 10,52. Разность между ними ∆ =  0,38. Точно такая же разность получается, если брать предельные электрические проводимости λ∞ различных солей, имеющих оди​наковые катионы, но различные анионы
На основании экспериментальных данных Кольрауш пришел к выводу, что в разбавленных растворах каждый из ионов обуслов​ливает свою определенную долю эквивалентной проводимости. Иными словами, эквивалентная электрическая проводимость явля​ется аддитивным свойством электролита, т. е. суммой двух незави​симых величин, а именно суммой проводимостей катиона и ани​она:
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где lк и lа — проводимости катиона и аниона, которые получили название подвижностей катиона и аниона. В этом и состоит откры​тый Кольраушем закон независимого перемещения ионов, который формулируется следующим образом: эквивалентная электрическая проводимость при бесконечном разбавлении (λ∞) равна сумме по​движностей катиона и аниона данного электролита.
При бесконечном разбавлении можем записать: λ  ∞ = F(Uк+ Uа), или
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По закону Кольрауша (4.38) λ∞=lк + lа. Из сравнения урав​нений (4.38) и (4.39) можем записать:
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Следовательно, подвижность иона есть не что иное, как произве​дение его абсолютной скорости на число Фарадея.
Численные значения подвижностей всех ионов в настоящее вре​мя экспериментально определены и сведены в специальные табли​цы. Подвижности ионов зависят также от температуры и от вида растворителя. При повышении температуры подвижность ионов возрастает. Именно этим объясняется повышение электрической проводимости растворов электролитов с повышением температуры.
Значение эквивалентной проводимости при бесконечном разбав​лении λ∞ (а следовательно, и подвижности катиона и аниона) для данного электролита зависит от природы растворителя. 

§ 55. Определение степени диссоциации слабых электролитов и коэффициента электрической проводимости сильных электролитов методом электрической проводимости.

Эквивалентная проводимость электролитов находится в прямой зависимости от разбавления раствора. Аррениус объяснил это яв​ление постепенным увеличением числа ионов в растворе: по мере уменьшения концентрации все большее число молекул растворен​ного вещества диссоциирует на ионы. Он считал также, что экви​валентная проводимость раствора при данном разбавлении λV пропорциональна степени электролитической диссоциации α элек​тролита в этом растворе.
Ранее для эквивалентной электрической проводимости Kv бы​ло выведено уравнение Аррениуса, откуда получим
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Подставляя в уравнение (4.41) значение lк + la из уравнения закона Кольрауша, получим λV= αλ∞, откуда
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Таким образом, степень электролитической диссоциации слабого электролита при данном разбавлении равна отношению эквивалент​ной электрической проводимости при этом разбавлении к эквива​лентной проводимости при бесконечном разбавлении.

Эквивалентная проводимость λV легко может быть определена экспериментальным путем, а λ∞ можно рассчитать по таблицам, пользуясь уравнением (4.41).
Для сильных электролитов отношение эквивалентной электри​ческой проводимости при данном разбавлении к эквивалентной проводимости при бесконечном разбавлении дает уже не α, a  fλ,— коэффициент электрической проводимости. Он показывает, во сколько раз действительное значение эквивалентной проводимости λV меньше теоретически соответствующей для данной концентра​ции электролита, т.е.       
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Сильные электролиты диссоциированы полностью, и число ионов в растворе постоянно. Поэтому можно было бы ожидать, что для растворов сильных электролитов λV= λ∞. Однако, как показывает опыт, это наблюдается только при бесконечном разбавлении рас​твора, когда влияние ионной атмосферы на движущийся катион или анион сильно ослаблено. Только при этих условиях эквивалент​ная электрическая проводимость достигает своего предельного значения и складывается из проводимостей lк и lа согласно закону Кольрауша.
Таким образом, коэффициент проводимости сильных электроли​тов принимает значения меньше единицы не в результате неполной диссоциации, как в случае слабых электролитов, а за счет влияния сил межионного взаимодействия. Иными словами, этот коэффици​ент обусловливается теми же причинами, что и рассмотренный нами ранее коэффициент активности f.
Величина коэффициента проводимости зависит от концентрации электролита и его валентного типа. Так, в 0,1 н. растворе 1 — 1-ва​лентного электролита fλ = 0,8; для 1—2-валентного электролита fλ=0,75; для 1—3-валентного электролита той же концентрации fλ=0,4 и т. д. По мере же дальнейшего разбавления эти различия постепенно исчезают.
Следовательно, fλ, так же как и (, увеличивается с разбавлением раствора. При достаточном разбавлении fλ и а становятся равными единице.

     § 56. Применение методов измерения электрической проводимости в лабораторной практике и в агрономии.

    Измерение электрической проводимости растворов (так называемая кондуктометрия) позволяет решать целый ряд практических задач. По проводимости рас​творов можно определить растворимость труднорастворимых соединений, влажность различных объектов, содержание солей в воде и в почве и т. п. Кроме того, большое значение имеет определение общей или титруемой кислотности методом кондуктометрического титрования. Рассмотрим вкратце все эти методы, основан​ные на принципе электрической проводимости.
       Определение растворимости малорастворимых соединений. Опыт показывает, что методом электрической проводимости наиболее удобно определять раствори​мость галидов ртути, серебра и других соединений. Рассмотрим определение рас​творимости на примере бромида серебра AgBr. Так как AgBr очень мало растворим, его степень диссоциации а в водном растворе должна быть близка к единице, т. е. недиссоциированная часть растворившегося AgBr весьма мала по сравнению с дис​социированной. Поэтому недиссоциированной частью можно пренебречь и считать, что α=1.
Пусть удельная проводимость воды, в которой растворяется бромид серебра, равна χ=1,519·10-4 См·м-1 (при 291 К). Удельная проводимость раствора AgBr в этой воде χ=1,576·10-4 См·м-1. Увеличение электрической проводимости при растворении в воде AgBr обусловлено появлением в растворе (хотя и в малых количествах) ионов Ag+ и Вг-. Таким образом, бромид серебра обеспечивает про​водимость, которая равна:
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По таблицам подвижностей ионов вычисляем λ∞AgBr=lAg+ + lBr_ =12,71 См·м-l .Поскольку для данного случая α=1, то исходя из этого, можем запи​сать:  λ∞= χ/C, откуда С =χ/λ∞. Подставляя в формулу численные значе​ния отдельных величин, получим
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     С помощью метода электрической проводимости легко можно вычислять также и произведение растворимости малорастворимых соединений. Так, для бромида серебра можем записать: [Ag+]=[Br-] = 4,48 · 10-7 кмоль/м3. Зная кон​центрации ионов, нетрудно определить и произведение растворимости (ПР):
[ПР] = [Ag+] [Br-] =4,48·10-7·4,48-10-7 = 2·10-13.
Совершенно аналогичным способом определяют растворимость и произведение рас​творимости других солей.
      Кондуктометрический метод определения влажности. На измерении проводи​мости растворов основан принцип устройства различных влагомеров. В частности, в практике сельского хозяйства за последние годы получили широкое распростра​нение приборы для определения влажности зерна. Принцип работы этих прибо​ров очень прост. Определенный объем пробы зерна в измельченном виде поме​щается в специальный сосуд между двумя электродами и с помощью моста Кольрауша измеряется сопротивление этой пробы. Чем больше влаги содержится в зерне, тем меньшим сопротивлением обладает зерно, и наоборот. Шкала прибора градуируется в массовых долях, в процентах для каждого вида зерна. Обычно в целях универсальности прибор снабжается несколькими сменными шкалами для измерения влажности зерна различных сельскохозяйственных культур (например, ржи, пшеницы, ячменя, овса, кукурузы). Указанный метод отличается не только быстротой, но и довольно высокой точностью, и потому все приемные и ссыпные пункты зерна оборудованы такими приборами.
       В практике сельского хозяйства наибольшее распространение получил кондук​тометрический метод определения влажности почвы. Сущность метода заключает​ся в том, что в почву на заданную глубину погружают специальную штангу, на конце которой имеются электроды, и с помощью портативного моста Кольрауша измеряют сопротивление почвы, находящейся между этими электродами. Чем больше содержится влаги в почве, тем меньшим сопротивлением обладает она, и наоборот. Недостатком этого метода является то, что он неприменим на засолен​ных почвах, так как растворы солей увеличивают электрическую проводимость почвы.
      Определение солесодержания в воде и почвах. Как показывает опыт, степень засоленности почвы часто является решающим фактором при освоении новых зе​мель и выборе наиболее рациональных методов орошения. На орошаемых зем​лях необходим контроль за динамикой солей в почве для проведения мероприя​тий по предупреждению вторичного засоления.
      Классический метод характеристики солесодержания с помощью водной вы​тяжки имеет два существенных недостатка. Во-первых, при фильтрации водных вытяжек из почвы в фильтраты часто переходят органические и минеральные кол​лоиды, освободиться от которых бывает очень трудно, и поэтому определение со​лесодержания по плотному остатку этой вытяжки будет завышенным. Во-вторых, приготовление водной вытяжки, ее фильтрование и выпаривание требуют значи​тельных затрат времени и энергии. Более быстрый и надежный способ определе​ния общего содержания солей в почве основан на измерении проводимости почвен​ных вытяжек.
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       Разработать метод определения солесодержания путем непосредственного из​мерения проводимости почвы не удалось, поскольку она зависит от многих фак​торов (в частности, от наличия солей, влажности и других свойств почвы). По​этому определение солесодержания в почве в настоящее время проводят по вели​чине электрической проводимости почвенной вытяжки. Приборы, с помощью ко​торых производят определение солей в лабораторных и полевых условиях, полу​чили название солемеров.      Как известно, кондуктометрическим методом измеряют удельную электрическую проводимость, которая зависит не только от концентрации соли, но и от степени ее диссоциации и скорости движения ионов в электрическом поле, т. е. χ=C αF( Uк + Ua), где С — концентрация соли, а — степень ее диссоциации (ка​жущаяся); F — число Фарадея; Uк  и Ua — скорости движения катионов и анионов при напряжении электрического поля 1 В/м (так называемая абсолютная ско​рость иона). Это уравнение можно использовать для определения солесодержания, но оно пригодно лишь при известных значениях a, Uк и Uа.
      Водные вытяжки из почв содержат обычно катионы Na+, K+, Са2+, Mg2+ и анионы Сl-, SO42-, HCO3-, СО32-, которые,  имеют близ​кий между собой размеры подвижностей, что обеспечивает методу достаточно вы​сокую точность. Для получения надежных результатов рекомендуется проводить эмпирическую градуировку солемеров в пределах одной почвенной зоны с при​мерно одинаковым типом засоления.
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      Кондуктометрическое титрование. Большое прак​тическое значение имеет так называемое кондукто​метрическое титрование, сущность которого заключа​ется в том, что концентрацию электролита в растворе определяют измерением электрической проводимости при титровании. При исследовании мутных и окра​шенных растворов, которые невозможно титровать с применением обычных индикаторов, особенно удобно применять кондуктометрическое титрование.
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       Метод основан на замене ионов титруемого ве​щества ионами добавляемого реагента в процессе ти​трования. Поскольку подвижности различных ионов отличаются друг от друга, в точке эквивалентности всегда наблюдается довольно заметное изменение проводимости. На рис. 4.7 показаны кривые, получен​ные в различных случаях кондуктометрического ти​трования. Кривая 1 есть результат титрования силь​ной кислоты сильным основанием или, наоборот, сильного основания сильной кислотой. Минимум на этой кривой обусловлен заменой ионов водорода (или гидроксид-ионов), обладающих наибольшей подвиж​ностью, менее подвижными катионами (или аниона​ми) образующейся соли по схеме
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Ион водорода кислоты обладает гораздо большей подвижностью, чем соответствующие катионы соли любого металла. Вполне по​нятно, что в момент, когда вся кислота (или основание) нейтрализована эквива​лентным количеством основания (или кислоты) проводимость раствора минималь​на. При добавлении избытка основания (или кислоты) в растворе вновь появят​ся высокоподвижные ионы ОН- (или Н+), и проводимость раствора начнет быст​ро возрастать.
      Кривая 2 на рис. 4.7 получена в ходе титрования слабой кислоты сильным ос​нованием или слабого основания сильной кислотой. Более крутой подъем после точки эквивалентности обусловлен более высокой диссоциацией образующейся со​ли по сравнению с диссоциацией титруемой слабой кислоты или слабого основа​ния.
      Кривая 3 соответствует титрованию сильным основанием смеси сильной (а) и слабой (b) кислот.
      Количество щелочи, которое соответствует наименьшей проводимости, пол​ностью нейтрализует взятую кислоту. Зная объем взятой для титрования кисло​ты, а также объем и нормальность раствора щелочи, затраченной на нейтрализа​цию, легко рассчитать нормальность титруемой кислоты по формуле
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где V1 — объем раствора кислоты; N1 — нормальность титруемого раствора кис​лоты;            V2 — объем раствора щелочи, пошедшего на титрование кислоты N2 — нормальность щелочи.
§ 57. Применение закона действующих  масс к растворам  слабых  эектролитов.
К растворам слабых электролитов, как к равновесным гомоген​ным системам, приложим закон действующих масс. Например, сла​бая уксусная кислота диссоциирует по уравнению
[image: image61.png]CH3COOH 2= CH3CO0— + H*




В соответствии с законом действующих масс константа равновесия для этой реакции
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где в квадратных скобках указаны равновесные концентрации (в моль/л).
Константа равновесия для случаев диссоциации молекул полу​чила название константы электролитической диссоциации. Эта константа у слабых электролитов не зависит от концентрации рас​твора (она зависит только от температуры). Так, константа диссоциации уксусной кислоты при 298 К  К= 1,85·10-5. Ее малое зна​чение свидетельствует о том, что равновесие в процессе диссоциа​ции уксусной кислоты в растворе устанавливается при большом избытке недиссоциированных молекул. Независимость этой кон​станты от разбавления хорошо подтверждается следующими дан​ными:
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Константа электролитической диссоциации является характе​ристикой силы электролита. Чем константа диссоциации кислоты

[image: image362.png]Puc. 61. Xnopcepe6-

PABHI 32eKTPOA:

1 — cepe6pauan nposo-

aoxa; 2 —cnof ACl:

3—pactsop HCL nan
Kl



[image: image64.png]Taénuna 26 KoHCTauTh AHCCOUMAUNHHEKOTODHIX caGHX KHCAOT M OCHOBAWARK
npu 298 K

- «
MypaBbrhan Kucnota 1,8-10—4 Frapokcu aMmmotAs
YReycHas Kucota [,83.10—5 Annann
Tlponkonosas KucaoTa 1,31.10-5 || Metunaman
Macasnan kucaora 1,48-10~5 || Cuapasun
VYroabnas kacnota K, 3,5.10-7 TuzpoKcHA cBRHUA
K2 5,0-10-11 !l denon
Asomcras xuenota 4,00-10—¢ || Tinepuaun




или основания больше, тем сильнее данный электролит. 
Константа диссоциации имеет постоянное значение (при данной температуре) только для слабых электролитов. Подобного постоян​ства для сильных электролитов не наблюдается.
Основываясь на законе действующих масс, можно вывести урав​нение, которое связывает константу электролитической диссоциа​ции К э

лектролита со степенью его диссоциации и с концентрацией раствора
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Выведенная формула является аналитическим выражением так называемого закона разведения. Этот закон впервые был выведен В. Оствальдом. Он применим только к слабым одновалент​ным электролитам.

Поскольку концентрация есть величина, обратная разбавлению, т. е. C=1 /V, где V — объем раствора в литрах, содержащий 1 мо​лекулярную массу эквивалента электролита, то с учетом разбавле​ния (разведения) уравнение (4.45) примет следующий вид:
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Величина а у слабых кислот очень мала, поэтому ею в знаменате​ле формулы (4.46) можно пренебречь, считая, что 1—a=1. С учетом этого уравнение (4.46) примет более простой вид:

	[image: image67.png]V1, 49)
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Формула (4.47) позволяет вычислить степень электролитиче​ской диссоциации слабой кислоты или щелочи, когда константа К известна.
По величине константы диссоциации слабые электролиты делят​ся на умеренно слабые (К=10-2—10-4), слабые (К=10-5—10-9) и очень слабые (К= 10-10 и меньше).
Опыт показывает, что для растворов сильных электролитов за​кон разведения Оствальда неприменим, так как для них величина К с увеличением концентрации непрерывно возрастает.

§ 58. Ионное произведение воды. Понятие о рН как показателе реакции среды.

Вода является средой, в которой протекают самые разнообраз​ные химические процессы. Она обладает хорошей растворяющей способностью и вызывает электролитическую диссоциацию многих растворенных в ней веществ. Более того, химически чистая вода сама является слабым электролитом и подобно кислотам, основа​ниям и солям частично диссоциирует на ионы:
                                     [image: image68.png]HyOZZH+ + OH—




Ионы водорода легко гидролизуются, образуя ионы гидроксония Н3О+, которые в дальнейшем изложении мы ради простоты будем обозначать как Н+.
Тщательно очищенная вода, как показал Кольрауш, обладает очень незначительной электрической проводимостью. Константа электролитической диссоциации воды, выражаемая согласно зако​ну действующих масс уравнением
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при 295К составляет 1,8·10-16, а степень диссоциации 1,7·10-9. Учитывая столь незначительную степень диссоциации воды (из 555 млн. молекул ее только одна диссоциирует на ионы), концен​трацию недиссоциированных молекул можно приравнять к общему количеству воды и считать ее постоянной величиной, т. е. [Н2О] =  const.
В связи с этим уравнение (4.48) можно представить в виде

	[image: image70.png][H+] [OH-] = K [H0] = Ks, (VL,51)
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где Кв — ионное произведение воды.
Поскольку в литре воды находится 1000/18 = 55,6 моль H2O, то, подставляя это значение, а также численное значение константы диссоциации воды в уравнение (4.49), получим
	[image: image71.png]Ky = K [H0] = 1,8-10-16.55,6 == 10—1¢ (npu 295 K). (VL.52)
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Таким образом, в любом водном растворе при постоянной темпера​туре произведение концентраций (точнее, активностей) ионов во​дорода и гидроксид-ионов сохраняет вполне определенное, посто​янное значение, равное ионному произведению воды.
Здесь необходимо еще раз напомнить, что эта закономерность справедлива для очень разбавленных растворов, для которых ак​тивности практически равны аналитическим концентрациям. Для растворов электролитов обычных концентраций только величина произведения активностей ионов ан+аон-, а не произведение кон​центраций [Н+][ОН-] является постоянной величиной, т. е.

	[image: image72.png]Ky = K [H0] = 1,8-10-16.55,6 == 10—1¢ (npu 295 K). (VL.52)
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В уравнении ионного произведения воды [Н+] или [ОН-] никогда не могут быть равными нулю, так как любая величина, умножен​ная на ноль, дает ноль. С другой стороны, если концентрация (активность) одного иона стремится к нулю, т. е. становится беско​нечно малой величиной, то в этом случае концентрация (актив​ность) другого иона должна быть бесконечно большой величиной, что не имеет никакого физического смысла. Однако если в воде будет растворена кислота и тем самым повысится содержание Н+ ионов, концентрация гидроксид-ионов должна понизиться так, чтобы сохранилось постоянное значение КВ, равное при 295 К всег​да 10-11. Совершенно аналогичное действие произойдет при введе​нии в раствор щелочи. От избытка гидроксид-ионов значение КВ должно остаться прежним. Иными словами, численное значение КВ не зависит от природы растворенного вещества, поскольку [Н+] и [ОН-] являются величинами сопряженными.
Опыт показывает, что диссоциация воды представляет собой эндотермический процесс, поэтому в соответствии с принципом Ле Шателье при повышении температуры равновесие будет сме​щаться в сторону образования ионов, что повлечет за собой уве​личение КВ,
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Из курса неорганической химии известно, что все свойства, харак​терные для кислот, зависят от наличия в растворе ионов водорода Н+ (точнее, ионов гидроксония Н3О+), а свойства, характерные для щелочей, — от гидроксид-ионов ОН-. Поэтому растворы, в которых             [Н+] = [ОН-], называются нейтральными; если [Н+]>[ОН-], раство​ры называются кислыми, и если [H+]<[OH-], то раствор щелочной. 

       Чистая вода имеет нейтральную реакцию, потому что в ней [Н+] = [ОН-] = √10-14 = 10-7 моль/л   (при 295 К). Концентрации Н+, с которыми приходится иметь дело на практике, обычно выражаются весьма малыми величинами. Так, желудочный сок, являющийся са​мой кислой жидкостью организма человека, имеет концентрацию Н+ -ионов около 10-1 моль/л, концентрация Н+-ионов в слюне — око​ло 10-2 моль/л и т. д.
Как видим, характеризовать кислотность или щелочность рас​творов числами с отрицательными показателями степени (10-5, 10-12) практически неудобно. Поэтому реакцию водных растворов, показывающую степень их кислотности или щелочности, принято выражать не концентрацией (или активностью) ионов Н+ или ОН-, а так называемым водородным показателем рН.
Показатель водородных ионов (рН) впервые был предложен как условное обозначение в 1909 г. Зеренсеном (р — первая буква сло​ва potenz); он определяется общей формулой

	[image: image74.png]pH= —iga 4, (VL,59)
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а для разбавленных растворов

	[image: image75.png]pH= —Ig[H*]. (VI,55)
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Следовательно, водородным показателем называют величину, чис​ленно равную отрицательному десятичному логарифму концентра​ции (или активности) водородных ионов, выраженной в моль на литр.
Для абсолютно чистой воды при 295 К рН = — lg 10-7 = 7. Для кислых растворов рН<7, а для щелочных рН>7.
Логарифмируя ионное произведение воды, т. е. уравнение (4.51), получим[image: image76.png]. [H+] [OH~) = Ky = 10-14,
Ig [H*] +1g [OH -] = g 10-1¢,




Изменив знаки на обратные, запишем: —lg[H+]—lg[OH-] = =-lgl0-14. Учитывая, что —lg[H+] = pH, a —lg[OH-] = pOH, бу​дем иметь
[image: image77.png]pH 4 pOH = —Ig Koy = —1g 101 = 14,00 (aps 295K).




Если —lgКв как постоянную  величину обозначить через рКв, то выражение примет вид
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Зная концентрацию (активность) водородных ионов Н+ в рас​творе, можно определить водородный показатель (рН) и, наоборот, можно определить концентрацию Н+-ионов по известному значе​нию рН.

§ 59. Роль концентрации водородных ионов в биологических процессах.
       Как известно, каждый ион играет особую роль в различных биологических процессах, однако водородные ионы занимают особое положение среди других. Концентрация водородных ионов является одной из важных констант внутренней среды организмов. Так, рН крови человека равняется 7,36. Малейшее отклонение от этого значения ведет к серьезным нарушениям жизнедеятельности.
       Активность различных ферментов, а также специфика происходящих в тка​нях биохимических процессов тесно связаны с определенными довольно узкими интервалами рН. Например, пепсин желудочного сока активен при рН=1,5—2,0; содержащийся в слюне птиалин, ускоряющий процесс осахаривания крахмала, наи​более активен при рН = 6,7, т. е. почти в нейтральной среде. В зависимости от рН среды ферменты могут катализировать совершенно различные реакции. Так, тка​невые катепсины при реакции среды, близкой к нейтральной, катализируют синтез белка, а при кислой реакции — его расщепление. При отклонении величины рН от оптимальных значений активность ферментов, как показывает опыт, сильно снижа​ется или даже вовсе прекращается, что в конечном итоге приводит организм к гибели.
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 Концентрация водородных ионов имеет большое значение в жизнедеятельно​сти различных микроорганизмов. Например, сугубо бактериальный процесс усвое​ния атмосферного азота клубеньковыми бактериями на корнях бобовых растений идет при определенном значении рН почвы, равном примерно 7,2. Дифтерийный микроб развивается при рН в пределах 7,3—7,6, а кишечный микроб — при рН 6—7 и т. д. Использование растениями различных питательных элементов из почвы также в значительной мере зависит от рН среды. Так, исследованиями академика Д. Н. Прянишникова было установлено, что нитратный азот (NO3-) лучше усваи​вается растениями в слабокислой среде при рН, равном примерно 5, а азот в ам​миачной форме (NH4+) лучше усваивается в нейтральной среде при рН≈7. Отно​шение высших растений к рН почвы также различно. Для каждого растения уста​новлена наиболее благоприятная, оптимальная реакция среды. В табл. 4.7 приве​дены оптимальные значения рН для различных сельскохозяйственных культур. Как видно из табл. 4.7, сельскохозяйственные растения меньше страдают от кислотности, чем от щелочности почвы. Нейтральной реакцией с небольшими отклонениями в кислую или щелочную сторону обладают черноземы; подзолистые, дерново-подзолистые и болотные почвы имеют, как правило, кислую реакцию среды; засоленные почвы, наоборот, отли​чаются щелочной реакцией и т. д. Необходимо отметить, что по видовому соста​ву луговой растительности можно приблизительно определять рН почвы. Так, присутствие растения «щучки» (Deschampsia flexuosa) указывает на то, что рН этой почвы находится в пределах 3,5—3,9. Преобладание осоки (Сагех) указывает рН почвы в пределах 4,5—4,9; а преобладание «мать-и-мачехи» (Tussilago farfaга) — на рН 7,5—7,9 и т. д.
       Многие агрохимические приемы направлены на создание в почве наиболее благоприятной для растений и почвенной микрофлоры реакции среды. Например, путем внесения в кислые почвы извести (СаСОз) добиваются устранения избы​точной кислотности, вредной для растений и некоторых полезных в земледелии микроорганизмов.
Внесение в почву гипса (CaSO4.2H2O) и железного купороса (FeSO4.7H2O) способствует устранению избыточной щелочности почвенного раствора.

Не менее важное значение имеет реакция среды и в области технической био​химии. Например, контроль технологического процесса и качества готовой продук​ции по величине рН имеет большое значение во многих отраслях пищевой, мясной и молочной промышленности, в частности в хлебопечении, сыроварении, пивоваре​нии, переработке молочных продуктов, фруктов, овощей, изготовления кож, таба​ка и многих других отраслях народного хозяйства. Величина рН влияет на про​текание важных ферментативных процессов в гидролизной промышленности, крахмало-паточном производстве, виноделии.Не менее важное значение имеет водородный показатель в химической техно​логии. В частности, под влиянием рН могут изменяться растворимость, фильтра​ция, вязкость, поверхностное натяжение, осмотическое давление, набухание и дру​гие свойства. Вот почему определение концентрации водородных ионов (точнее, измерение рН) нашло применение во всех областях не только биологии, но и хи​мии, агрохимии, биохимии, почвоведения, физиологии растений и животных, мик​робиологии, медицины и в других областях науки и практики.

§ 60. Активная и общая кислотность растворов. Кислотность и щелочность почв.

Любая кислота или щелочь содержит в свободном состоянии оп​ределенное количество ионов Н+ (точнее, Н3О+)или ОН-. При ней​трализации кислоты щелочью ионы связываются в молекулу воды.

Таким образом, общее количество катионов водорода, содержа​щееся в единице объема раствора, носит название общей или тит​руемой кислотности. Количество же свободных гидратированных ионов водорода составляет так называемую активную кислотность раствора.
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И та и другая кислотность выражаются обычно в моль/л или, что то же самое, в кг/м3. В табл. 4.8 сопоставлены титруемая (об​щая) и активная кислотность для 1 н. растворов некоторых кислот.
Из данных этой таблицы видно, что различные кислоты при оди​наковой общей кислотности довольно резко отличаются по актив​ной кислотности.Концентрация ионов Н+ (в моль/л), а также рН для однооснов​ных слабых кислот и оснований могут быть вычислены теоретиче​ским путем. Покажем это на конкретном примере с уксусной кисло​той, которая диссоциирует по уравнению
[image: image81.png]CH;COOH 2 CHyCOO— + H+




Применяя к этой реакции закон действующих масс, получим
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	4.55


где К — константа электролитической диссоциации уксусной кисло​ты. Из уравнения диссоциации уксусной кислоты имеем [Н+] = [СН3СОО-]. Стало быть, уравнение (4.55) можно написать так:
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Если обозначить через а степень диссоциации уксусной кисло​ты, а через С аналитическую  концентрацию ее, получим

[image: image84.png][H+] = [CH3C00~] = Ca, [CHyCOOH] = C —Co = (1 —a)C.



 
Уравнение (4.56) можно представить в следующем виде:
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Учитывая, что для слабых кислот a<<l, можно без большой по​грешности принять                   (1—а)≈1, тогда

	[image: image86.png][H+] =VRC. (V1,61)
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Прологарифмировав это выражение и поменяв знаки на обратные, получим окончательную формулу для вычисления рН слабых од​ноосновных кислот:
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Обозначая —lgК через рК, получим

	[image: image88.png]! !
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Совершенно аналогичная формула получается и в случае од​ноосновного слабого основания, например

          [image: image89.png]NH4OH 2= NH;} + OH~




В данном случае согласно уравнению (4.60) получим

	[image: image90.png]1 I
POH = o= pK ——-1g C, (V1,85)




	4.61


где К — константа диссоциации слабого основания, С — концен​трация этого основания. С учетом уравнения (4.54) окончатель​ная формула для вычисления рН одноосновных слабых оснований будет иметь вид 
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Пример. Вычислить рН 0,1 н. раствора уксусной кислоты. Поскольку константа диссоциации уксусной кислоты К= 1,85·10-5, для решения воспользуемся форму​лой (4.62):
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§ 61. Реакция среды в растворах солей, гидролиз.

Опыт показывает, что реакция водного раствора зависит не только от наличия в нем кислот или оснований, но также и от при​сутствия некоторых солей. Многие соли, растворяясь в воде, спо​собны смещать реакцию среды в ту или иную сторону. При этом происходит химическое взаимодействие между ионами соли и ио​нами Н+ и ОН- воды, сопровождающееся образованием слабых кислот или слабых оснований. Эта реакция получила название гидролиза соли.
Гидролиз соли — это процесс взаимодействия ее ионов с ионами воды. В результате гидролиза растворы большинства солей имеют кислую или щелочную реакцию. В качестве иллюстрации приведем три наиболее типичных случая реакции гидролиза солей.
1. Соль, образованная сильным основанием и слабой кислотой. В водном растворе гидролизуется с образованием сла​бой кислоты и сильного основания; реакция среды щелочная. При​мер: гидролиз ацетата натрия, протекающий по схеме
[image: image93.png]CHzCOONa 2= CHyCO0— + Na
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В данном случае гидролиз ведет к увеличению концентрации ионов ОН- в растворе. Например, рН 0,1 н. раствора ацетата нат​рия равен 9,9.
2. Соль, образованная слабым основанием и сильной кислотой. Пример: хлорид аммония NH4C1. При его гидролизе равновесие между недиссоциированными молекулами воды и иона​ми (Н2О↔Н++ОН-) нарушается: образуется слабое основание и избыток ионов водорода. Гидролиз хлорида аммония протекает по схеме
                                          [image: image94.png]NHCIZ=NH} + Cl~
ot
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Связываясь с гидроксид-ионами воды, ионы NH4+ образуют слабодиссоциирующий гидроксид аммония, в растворе появляется избы​ток ионов водорода, в результате чего реакция смещается в кислую сторону. Так, рН 0,1 н. раствора NH4C1 равен 5,3.

3. Соль, образованная слабой кислотой и слабым ос​нованием. Пример: ацетат аммония CH3 COONH4, диссоциирую​щий на ионы NH4+ и СН3СОО-. В данном случае с ионами Н+ и ОН- воды реагируют и катионы и анионы соли по схеме
                                         [image: image95.png]CH,COONH, 2= NH,++ cugcoo—
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В результате гидролиза ацетата аммония происходит образование двух слабых электролитов: гидроксида аммония и уксусной кислоты.
Так как значения константы диссоциации уксусной кислоты и гидроксида аммония очень близки:Ксн3соон= 1,75·10-5 и КNH40H = 1,79·10-5 (при 298 К), то и образующиеся в результате гидролиза кислота и основание практически равны по силе. Раствор такой со​ли оказывается нейтральным. Так, например, рН 0,01 н. раствора CH3COONH4 

равен 7.
В заключение отметим, что соли, образованные сильным основа​нием и сильной кислотой, гидролизу не подвергаются. Их ионы не образуют с ионами Н+ и ОН- воды слабодиссоциирующих или труд​норастворимых соединений, равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами воды не нарушается и раствор остается нейтральным (рН практически равен 7). К этой группе относятся соли NaCl, KC1, NaNO3, BaCl2 и др.
Как уже отмечалось, рН солей третьей группы в водных раство​рах также близко к 7. Однако они резко отличаются от солей, образованных сильным основанием и сильной кислотой. Последние гидролизу не подвергаются и потому рН раствора не меняют. Соли третьей группы сильно гидролизуются, образуя в водных растворах определенные и очень устойчивые рН, близкие к 7.
Рассмотрим, чему равняется рН гидролитически щелочных или гидролитически кислых солей. В качестве примера возьмем гидро​лиз ацетата натрия:
                   [image: image96.png]CH3COON2 4 Hy0 2= CHyCOOH + NaOH




Ионное уравнение гидролиза этой соли будет иметь вид

                   [image: image97.png]CHZCO0~ + H20 2 CH3COOH + OH—




Следует принять во внимание, что соль и основание как сильные электролиты полностью диссоциированы, а слабая кислота практи​чески недиссоциирована. Применяя закон действующих масс к дан​ной равновесной реакции, получим
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Поскольку концентрация воды практически остается постоянной, ее можно объединить с константой равновесия, т. е.
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где Кг — константа гидролиза, равная К[Н2О].
Из уравнения диссоциации слабой уксусной кислоты
СНзСООН↔СН3СОО- + Н+ 

на основании закона действующих масс можем записать:
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Подставляя это выражение в уравнение (4.65), получим
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Произведя сокращения и учитывая, что [Н+][ОН-] = Кв, уравнение (4.67) примет следующий вид:
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Таким образом, константа гидролиза гидролитически щелочной со​ли равна отношению ионного произведения воды к константе дис​социации слабой кислоты, образованной в результате реакции гид​ролиза.

С учетом этого уравнение (4.68) можно представить в таком виде:    
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           Поскольку при гидролизе ацетата натрия образуется равное коли​чество молекул уксусной кислоты и ионов ОН-, т. е. [СН3СООН] =[ОН-], уравнение (4.69) можно переписать так:
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Так как по сравнению с общей концентрацией С соли ацетата нат​рия гидролизу подвергается лишь незначительная часть анионов СН3СОО-, без большой погрешности можно принять, что в раство​ре [СН3СО-] = С, где С — аналитическая концентрация CH3COONa, Тогда уравнение (4.70) примет следующее выражение:
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Из уравнения ионного произведения воды можем записать:

                                    [image: image106.png][OH-] =
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Подставляем это выражение в уравнение (4.71):
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Логарифмируя это выражение и меняя знаки, получим окончатель​ное уравнение для вычисления рН гидролитически щелочной соли:
      [image: image108.png]! K +3 lgC,
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или, учитывая, что при 295 К  КВ= 10-14 и —lgКК = pК, узнаем

	[image: image109.png]1 1
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     Пример. Вычислить рН 0,1 н. раствора CH3COONa. Для решения пользуемся формулой (4,73). Константа диссоциации уксусной кислоты КК= 1,86·10-5, а концентрация С=0,1 н. Подставляя эти данные в формулу, получим рН= 7+1/2(—lg 1,85·10-5)+1/2 lg 0,1 = 7+2,36—0,5 = 8,86.
Совершенно аналогичный вывод формулы для вычисления рН можно сделать и для гидролитически кислой соли. Формула будет такая же, только знаки поменяются на обратные:

	[image: image110.png]pH=7—12 pK—121gC, VLT
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где рК — отрицательный логарифм константы диссоциации сла​бого основания,  С—концентрация гидролитически кислой соли.

§ 62. Буферные растворы и буферное действие.

Как показывает опыт, разбавленные растворы сильных кислот и оснований, обладающие слабокислой или слабощелочной реак​цией, характеризуются непостоянством рН. Однако смесь, например, уксусной кислоты и ее соли CH3COONa обладает способностью со​хранять постоянство рН. Можно к этой смеси добавить небольшое количество кислоты или щелочи, а также разбавить ее, но рН рас​твора при этом почти не изменится. Свойство растворов сохранять определенное значение рН называется буферным действием. Рас​творы, обладающие буферным действием, получили название буфер​ных растворов или буферных смесей.
Буферные растворы по своему составу бывают в основном двух типов. Они могут состоять из слабой кислоты и ее гидролитически щелочной соли и слабого основания и гидролитически кислой соли этого основания.
В качестве иллюстрации можно привести следующие буферные смеси:
[image: image111.png]CHZCOOH 4 CHyCOONa — anerathuii 6ydep;
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Последний буфер, как видим, состоит из смеси двух солей, одна из которых — однозамещенная, вторая — двухзамещенная соль фосфорной кислоты. Причем первая соль (NaH2PO4) играет роль слабой кислоты. Буферным действием могут обладать растворы, состоящие из анионов разных слабых кислот, такие, как фосфатцитратный буфер             Na2НРО4 + СбН8О7.
Сущность буферного действия смеси слабой кислоты с ее солью можно рассмотреть на примере ацетатного буферного раствора. В этом растворе происходят следующие реакции электролитической диссоциации:
[image: image112.png]CH3COOH 2= CHzCOO0— 4 H*
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Поскольку степень диссоциации кислоты очень мала, в раство​ре преобладают ее недиссоциированные молекулы. Ацетат натрия, являясь сильным электролитом, диссоциирует полностью на ионы СН3СОО- и ионы Na+. Таким образом, в ацетатной буферной сме​си присутствие в большом количестве анионов СН3СОО- смещает равновесие при диссоциации уксусной кислоты в сторону образо​вания ее молекул. Причем диссоциация уксусной кислоты может быть настолько подавленной, что кислоту можно считать практи​чески недиссоциированной. В результате этого активная кислот​ность смеси очень мала. Добавление кислоты или щелочи к аце​татной смеси не вызывает существенного изменения концентрации водородных ионов в растворе. Так, при добавлении соляной кисло​ты к ацетатному буферу происходит реакция обменного разложе​ния с одним из компонентов смеси (CH3COONa):
[image: image113.png]CH,COONa + HCI — NaC{ -+ CH;COOH
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Как видим, сильная кислота в результате этой реакции заменя​ется эквивалентным количеством слабой кислоты. В соответствии с законом разбавления Оствальда увеличение концентра​ции уксусной кислоты понижает степень ее диссоциации, в резуль​тате чего концентрация ионов водорода в буферном растворе уве​личивается очень незначительно.
Так же незначительно изменяется рН буферного раствора при добавлении к нему небольшого количества щелочи. При этом ще​лочь реагирует с уксусной кислотой (реакция нейтрализации), в результате чего гидроксид-ионы связываются с ионами водорода с образованием молекул воды:

[image: image114.png]CH3COOH + NaOH — Hy0 + CH3COONa
PRlionidhg
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В конечном итоге этой реакции добавляемая 

щелочь заменяет​ся эквивалентным количеством слабоосновной соли, которая влияет на реакцию среды в значительной меньшей степени, чем NaOH. Поскольку в результате этой реакции уксусная кислота расходу​ется, можно было бы ожидать значительного снижения содержа​ния ионов Н+. Однако вместо прореагировавших ионов кислоты Н+ и СН3СОО- за счет потенциальной кислотности образуются новые ионы Н+ и СН3СОО-, и активная кислотность смеси (рН) почти не изменяется.
Как показывает опыт, каждая из буферных смесей характеризу​ется определенной концентрацией водородных ионов, которую бу​ферная система стремится сохранить при добавлении к ней кис​лоты или щелочи. Рассмотрим на примере ацетатной буферной смеси, что же определяет ее рН.
В соответствии с законом действующих масс константа диссо​циации уксусной кислоты 
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Это равенство справедливо для раствора, в котором содержит​ся только одна уксусная кислота. Как уже отмечалось, добавление к раствору уксусной кислоты ацетата натрия подавляет ее диссо​циацию, в результате чего концентрацию молекул недиссоциированной СН3СООН можно без больших погрешностей принять рав​ной общей концентрации кислоты, т. е.
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Учитывая, что соль CH3COONa как сильный электролит в вод​ном растворе диссоциирована полностью, можно принять, что об​щая концентрация аниона СН3СОО- практически равна аналити​ческой концентрации соли в данной буферной смеси, т. е.
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Подставляя значения (4.76) и (4.77) в уравнение константы диссоциации (4.75), получим

	[image: image117.png]{xucrota)

)=k [coan)

(V1,81)




	4.78


Логарифмируя это выражение и меняя знаки, запишем: 

                                          —lg[H+] = - lg K + lg[соль]—lg [кислота] или

	[image: image118.png]pH = pK + Ig [coas] — Ig [kucaora], (V1,82)
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где рК— отрицательный логарифм константы диссоциации уксус​ной кислоты.
Отметим, что уравнение (4.79) справедливо и для буферных растворов, состоящих из смеси слабого основания и гидролитиче​ски кислой соли. В этом случае уравнение будет иметь вид

	[image: image119.png]pH = pK + Ig [cons] — Ig [ochoBanue], (VI,83y
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где рК — отрицательный логарифм константы диссоциации слабого основания. Из приведенных уравнений следует, что рН буферного раствора зависит от величины константы диссоциации слабой кис​лоты или слабого основания, а также от соотношения концентраций компонентов буферных смесей.
Для приготовления буферных смесей с желаемым значением рН необходимо взять слабые кислоты или основания с соответствую​щими значениями констант диссоциации, а также подбирать опре​деленные соотношения компонентов.
На практике обычно пользуются готовыми таблицами, в которых указано, в каких отношениях должны быть взяты компоненты бу​ферных смесей для получения буферных растворов с желаемым значением рН.
Поскольку константа электролитической диссоциации К при данных условиях постоянна, рН буферного раствора будет зависеть только от отношения концентраций кислоты (или основания) и со​ли, взятых для приготовления буферной смеси, и не зависит от абсо​лютного значения этих концентраций. Поэтому при разбавлении бу​ферных растворов концентрация водородных ионов (рН) должна оставаться неизменной. Опыт показывает, что даже значительное раз​бавление буферных растворов в 10—20 раз и более мало отражает​ся на их рН.
Способность буферных растворов противодействовать резкому изменению рН при прибавлении к ним кислоты или щелочи являет​ся ограниченной. Буферная смесь поддерживает рН постоянным только при условии, что количество прибавляемых к раствору силь​ной кислоты или щелочи  не превышает определенной величины. Превышение этого количества вызывает резкое изменение рН, т. е. буферное действие раствора прекращается.

Предел, в котором проявляется буферное действие, называется буферной емкостью. Буферную емкость выражают количеством ве​щества эквивалента сильной кислоты или основания, которое следу​ет добавить к 1 м3 буферного раствора, чтобы сместить рН на еди​ницу, т. е.

	[image: image120.png]T pHi—pHy’

(V1,84)




	4.81


где В — буферная емкость, С — количество сильной кислоты или ос​нования, кмоль;            рН0— водородный показатель до добавления силь​ной кислоты или основания;                    pH1 — водородный показатель после добавления кислоты или щелочи.
Величина буферной емкости зависит от концентрации компонен​тов буферной смеси и отношения между этими концентрациями.
Зная сущность механизма действия буферных систем, нетрудно догадаться, что наибольшей буферной емкостью обладают раство​ры, содержащие большие концентрации входящих в состав буфера компонентов, и растворы, составленные из компонентов, взятых в равных количествах. Влияние величины соотношения компонентов буферных смесей на их емкость связано с тем, что при равных ве​личинах числителя и знаменателя величина дроби наиболее устой​чива к изменению своего числового значения. Поэтому и величина соотношения компонентов, входящих в состав буфера, будет меньше подвержена изменениям.
Таким образом, буферные растворы обладают следующими свой​ствами:
1) концентрация водородных ионов буферных смесей мало зави​сит от разбавления;
2) добавление к буферным смесям небольших количеств (в преде​лах буферной емкости растворов) кислоты или щелочи мало изменя​ет рН;
3) величина буферной емкости зависит от концентрации компо​нентов буферной смеси и от отношения между этими компонентами.

§ 63. Биологическое значение  буферных систем.  Буферность почв и почвенного раствора.

В живых организмах буферные системы поддерживают постоянство рН в кро​ви и тканях. В процессе обмена в живом организме образуются большие количе​ства кислых продуктов. Так, в организме человека за сутки образуется такое ко​личество различных кислот, которое эквивалентно 20—30 л однонормальной силь​ной кислоты. Сохранение постоянства реакции внутри организма обеспечивается наличием в нем мощных буферных систем. В организме человека особенно боль​шую роль играют белковый, бикарбонатный и фосфатный буферы.
Буферной смесью крови является карбонатная смесь, состоящая из NaНСО3 и СО2, а также фосфатные смеси, состоящие из  NaН2РО4 и Na2HPО4. Бикарбо​натный буфер присутствует в крови также в довольно большой концентрации. Зная количества бикарбонатов и свободно растворенного СО2, можно определить рН крови по следующей формуле:
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где 6,11—показатель константы, характерной для крови и близкой по величине к кажущейся константе диссоциации угольной кислоты; [бикарбонат] — концен​трация бикарбоната в объемных долях, в процентах; [СО2] — концентрация сво​бодно растворенной угольной кислоты. Этой формулой широко пользуются на практике при различных медико-биологических исследованиях.
Однако наиболее мощными буферными системами крови являются так назы​ваемые гемоглобиновые буферы, которые составляют примерно 75% всей буфер​ной емкости крови. Сущность действия этих буферных систем заключается в сле​дующем: Кислые продукты обмена веществ взаимодействуют с калиевой солью гемоглобина с образованием эквивалентного количества их калиевых солей и сво​бодного гемоглобина, обладающего свойствами слабой органической кислоты. Та​ким образом, подкисления крови не происходит.
Углекислота, связанная с гемоглобином, в конечном итоге выделяется в воз​дух через легкие, однако сдвига рН крови в щелочную сторону не происходит, так как образующийся при этом оксигемоглобин значительно кислее гемоглобина.
Большое значение в поддержании постоянного рН внутри живых клеток име​ет так называемый белковый буфер. Этот буфер состоит из протеина (Pt) и его соли, образованной сильным основанием Na или К. Компоненты этого буфера можно представить так: Pt—СООН — слабо диссоциирующая кислота, Pt—COONa — ее соль:
              [image: image122.png]Pt— COOH 2 Pt —COO— + H+
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Эта буферная система действует аналогично буферным смесям, рассмотренным ранее. При увеличении концентрации ионов водорода соль белка реагирует с кис​лотами, образуя весьма слабо диссоциирующую кислоту и нейтральную соль:
                [image: image123.png]2Pt — COONa + Hp50, 2 NagS0, + 2Pt — COOH




При взаимодействии же с щелочами в реакцию вступает кислота и вместо силь​ного основания образуется слабоосновная соль белка:
                [image: image124.png]Pt — COOH + NaOH 2 Pt — COONa + H0




Благодаря амфотерности даже отдельная белковая молекула обладает буфер​ным действием, т. е. способностью связывать кислоты и щелочи с образованием солей:

               [image: image125.png]



Как видим, при добавлении сильной кислоты образуется слабокислая соль белка (так называемый солянокислый протеин). Прибавление щелочи приводит к. образованию слабоосновной соли белка (протеината натрия):
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Отметим, что растительные соки также представляют собой буферные растворы сложного состава.
Почвы и почвенные растворы аналогично растворам биологического проис​хождения обладают определенной буферностью, что хорошо видно из следующе​го опыта. Если взять две навески почв с нейтральной реакцией (одну суглини​стую, другую — песчаную) и к обеим навескам добавить одинаковое количество кислоты 0,05 н. концентрации, то после взбалтывания рН равновесных растворов суспензий окажется неодинаковой. рН суспензии песчаной почвы будет значи​тельно ниже, чем суглинистой. Таким образом, суглинистая почва препятствует сильному подкислению, обладает гораздо большей буферностью по сравнению с песчаной.

Буферность твердой фазы почвы обусловливается в основном двумя факто​рами: количеством почвенных коллоидов и составом поглощенных катионов: Большое значение имеют также энергия поглощения водородных ионов почвен​ными коллоидами и степень диссоциации последних. Поскольку органические ве​щества почвы преимущественно состоят из слабых кислот (т. е. кислот с очень малой константой диссоциации), они в значительной степени связывают поступа​ющие в почвенный раствор ионы водорода и тем самым оказывают буферное дей​ствие против подкисления почвы. Опыт показывает: чем больше данная почва со​держит органического вещества, тем выше ее буферное действие.
Почвенный раствор обладает буферностью в том случае, если в нем присут​ствуют соли сильных оснований и слабой кислоты. К сильным основаниям отно​сятся натрий, калий, к более слабым — кальций и магний. Из слабых кислот в почвах присутст​вуют гуминовые и фульвокислоты, щавелевая и др. Из сильных кислот в почве могут присутст​вовать серная и азотная. Эти кислоты попадают в почву с удобрениями или оcвобождаются при поглощении растениями питательных элементов из физиологически кислых удобрений, например аммония из сульфата аммония и т. д. Чем выше содержание в почвенном растворе этих солей, тем выше его буферная способность.
Практика сельского хозяйства показывает, что в слабобуферных почвах реакция среды мо​жет довольно резко изменяться от внесения физио​логически кислых или щелочных удобрений. В почвах, обладающих хорошей буферностью, этого не происходит.
Буферность почв по отношению, например, к кислотам определяют титрованием, добавляя к почвенной суспензии небольши​ми порциями кислоту и измеряя реакцию суспензии (рН). Если при этом реак​ция изменяется очень заметно, почва обладает сравнительно малой буферностью. Внесением органических и минеральных коллоидов (например, ила или глин) буферность почвы можно значительно улучшить. В кислых почвах буферность по отношению к кислотам можно повысить внесением в почву известняка (СаСОз). Вносить минеральные удобрения в почвы с малой буферностью рекомендуется в несколько приемов и уменьшенными дозами, чтобы предотвратить резкое смеще​ние реакции среды.

§ 64. Индикаторы и их применение.

Величина рН имеет большое значение, поэтому методам ее оп​ределения уделяется самое серьезное внимание. Методы определе​ния рН могут быть различными. Наиболее широкое распростране​ние получили электрометрический и колориметрический методы. По​следний может быть буферным и безбуферным. Первый метод яв​ляется наиболее точным, хотя и более сложным. Колориметрический метод более прост, но менее точен. Он основан на принципе измене​ния цвета кислотно-основных индикаторов (индикаторный метод).
Кислотно-основные индикаторы — довольно сложные органиче​ские вещества, которые проявляют слабокислотные или слабоще​лочные свойства и в растворах меняют свою окраску в зависимости от рН среды.

В настоящее время считают, что изменение цвета индикатора связано с изменением строения его молекулы. 

Индикаторы, которые в кислой и щелочной средах имеют раз​личную окраску, получили название двухцветных (метиловый крас​ный, лакмус: и др.), а индикаторы, которые имеют одну окраску — одноцветных (фенолфталеин и др.).
 Принципы колориметрического определения рН.

Колориметрический метод измерения рН, т. е. концентрации бесцветных во​дородных ионов, осуществим только в присутствии индикаторов. Сущность метода заключается в том, что при разных концентрациях водородных ионов изменяется окраска различных индикаторов. Все колориметрические методы определения рН основаны на законе Ламберта — Бугера — Бера, согласно которому для двух рас​творов, одинаково поглощающих свет, произведение концентрации С на толщину слоя раствора h есть величина постоянная:
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Из этого закона следует, что при совпадающей интенсивности окраски двух рас​творов, из которых концентрация одного является известной величиной (стан​дарт), можно узнать концентрацию другого раствора.
Имея набор стандартных окрашенных растворов с различной концентрацией водородных ионов (рН), выбирают тот из них, который по интенсивности окраски ближе всего подходит к исследуемому раствору. В этом случае, при условии одинаковой толщины слоя обоих растворов, рН исследуемого раствора равно рН стан​дартного раствора.
Для сравнения интенсивности цвета стандартных растворов с окраской ис​следуемого раствора пользуются различными приборами: фотометрами, колори​метрами, компараторами и специальными штативами с набором окрашенных стандартных растворов в запаянных стеклянных ампулах.
Как известно, существуют два основных колориметрических ме​тода — буферный и безбуферный.
Буферный метод заклю​чается в следующем: приготовля​ют ряд стандартных буферных растворов с постепенно возрастаю​щими значениями рН и добавля​ют к каждому из них несколько капель соответствующего индика​тора. Используя несколько инди​каторов с различными точками перехода окраски, получают цвет​ную шкалу стандартных раство​ров. Затем такое же число капель индикатора добавляют к иссле​дуемому раствору и сравнивают, например в компараторе, его окраску с окраской стандартных растворов. Совпа​дение окраски растворов свидетельствует о совпадении и рН исследуемого рас​твора с рН стандарта. 

Поскольку буферная шкала обычно приготовляется с несколькими индикато​рами (например, в диапазоне рН от 4,2 до 8,4 берут три индикатора: метиловый красный, бромтимоловый синий и феноловый красный), то для правильного выбо​ра индикатора сначала грубо определяют рН исследуемого раствора с помощью так называемого универсального индикатора, который представляет собой смесь индикаторов с зонами перехода, последовательно охватывающими широкую область рН от кислых до щелочных значений. 
Добавляя к исследуемому раствору несколько капель универсального инди​катора, по цветной шкале производят грубое определение значения рН. Зная при​мерный рН, выбирают такой индикатор, который имеет точку перехода в этой об​ласти рН. Окрасив исследуемый раствор этим индикатором, сравнивают его ок​раску с окраской буферной шкалы сравнения, по которой и определяют более точ​ное значение рН.
Безбуферное определение рН (так называемый метод Михаэлиса) за​ключается в использовании стандартных рядов, полученных с одноцветными ин​дикаторами группы нитрофенола в 0,001 н. растворах NaOH: 1) β-динитрофенол с диапазоном рН от 2,8 до 4,5;  2) γ-динитрофенол с диапазоном рН от 4,0 до 5,5; .3) n-нитрофенол — от 5,2 до 7,0 рН  и       4) м-нитрофенол — от 6,7 до 8,4 рН.
Таким образом, по методу Михаэлиса рН растворов определяется в доволь​но широком диапазоне — от 2,8 до 8,4. Предварительно надо определить прибли​зительное значение рН с помощью универсального индикатора. Затем производят выбор индикатора и уже с этим индикатором производят более точное определе​ние рН.

§ 65. Электродный потенциал. Уравнение Нернста.

Учение об электродвижущих силах гальванических элементов является одним из основных разделов электрохимии. Начало изучению электродвижущих сил бы​ло положено еще М. В. Ломоносовым (1750), который в своих работах отмечал связь между химическими и электрическими явлениями. Позднее наблюдения итальянского физиолога Гальвани (1780) и обширные работы итальянского физи​ка Вольта (1780) привели к открытию гальванических элементов.
В 1800 г. Вольта изобрел первый химический источник тока, так называемый вольтов столб, который был собран из пластинок различных металлов, разделен​ных прослойками ткани, смоченной электролитом. Исследования привели Вольта к открытию контактной разности потенциалов, возникающей при соприкосновении металлов различной природы. В первых исследованиях в качестве чувствительного прибора для обнаружения малой разности потенциалов ученый использовал свежеанатомированные мышцы лягушки. Этот случай является наглядным примером того, как биологические методы исследования нередко могут способствовать ус​пешному развитию физики и других точных наук.
Открытие химических источников тока и контактной разности потенциалов оказало большое влияние на все последующее развитие электрохимических явле​ний. В настоящее время методы электрохимии получили широкое распростране​ние в агрохимии, физиологии растений, в биологии, почвоведении, а также во мно​гих других смежных дисциплинах.
Если в чистую воду погрузить пластинку какого-либо металла, то согласно гидратной теории Д. И. Менделеева ионы металла бу​дут взаимодействовать с полярными молекулами воды. Иными сло​вами, поверхностно расположенные катионы этого металла будут гидратироваться молекулами воды и переходить в окружающий раствор, заряжая его положительно, т. е. металл будет как бы рас​творяться (рис.4.8).
Однако электроны, в избытке остающиеся в металле, заряжают его поверхностный слой отрицательно. В результате этого между ионами металла, перешедшими в раствор, и поверхностью металли​ческой пластинки возникают силы электростатического притяже​ния, в силу чего ионы, окружающие пластинку, образуют так назы​ваемый двойной электрический слой, схема которого приведена на рис. 4.8. Этот слой препятствует дальнейшему растворению металла и в системе устанавливается подвижное равновесие, которое харак​теризуется равными скоростями как растворения, так и обратного осаждения ионов из раствора на поверхности металлической пла​стинки.
Первоначально считали, что двойной электрический слой имеет плоское строение. Он уподоблялся конденсатору, одна из обкладок которого расположена на поверхности металла, другая — в слое прилегающей к электроду жидкости. Расстояние между обкладками равно диаметру молекулы.

 Согласно этой теории, которую обычно связывают с именем Гельмгольца (1879), учитывалось только прояв​ление электростатических сил взаимодействия между зарядами про​тивоположного знака и не учитывалось изменение свойств двойного электрического слоя с изменением концентрации электролита и его температуры, что явилось основным недостатком теории Гельм​гольца.

В разработке современной теории строения двойного электриче​ского слоя на границе твердая фаза—жидкость и методов его ис​следования ведущая роль принадлежит А. Н. Фрумкину и его шко​ле. Работы А. Н. Фрумкина и его учеников установили, что слой ионов, располагающийся в жидкости, благодаря действию двух про​тивоположно направленных сил (электростатического притяжения и теплового движения) имеет диффузное строение, т. е. он проника​ет в жидкость на некоторую глубину (рис. 4.8).
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Определенная часть ионов удерживается вблизи поверхности раздела металл—электролит, образуя обкладку двойного слоя с толщиной, отвечающей среднему радиусу ионов электролита. Ос​тальные ионы, входящие в состав двойного слоя, распределяются диффузно, с постепенно убывающей плотностью заряда.
Таким образом, при соприкосновении металла с водой ионы его находятся под действием двух конкурирующих сил: электростати​ческого притяжения, возникающего между ионами металла и моле​кулами воды (явление гидратации), и электростатического притя​жения со стороны электронного газа, определяющего прочность кристаллической решетки.
Вполне понятно, что чем прочнее кристаллическая решетка ме​талла, тем труднее иону металла перейти в раствор. Чем выше величина энергии гидратации, тем с большей жадностью молекулы воды взаимодействуют с этими ионами, и тем легче им выделиться в рас​твор.
В результате взаимодействия двух указанных взаимно противо​положных сил растворение металла в воде приобретает характер только поверхностного процесса и охватывает лишь очень узкую об​ласть на границе металл—жидкость. В этом поверхностном слое концентрация ионов металла, несмотря на его чрезвычайно малую растворимость, может быть довольно значительной. Кроме того, в поверхностном растворе гидратированные катионы в силу электро​статических сил притяжения со стороны электронов кристалличе​ской решетки металла совершают лишь ограниченное кинетическое движение в виде так называемых «пристенных» скачков. Они проч​но связаны с жестким каркасом кристаллической решетки металла. 

Таким образом, в системе металл — вода на границе раздела фаз возникает двойной электрический слой, блокирующий поверх​ность металла. Образовавшаяся пограничная разность потенциалов получила название электродного потенциала (дат. potentia — воз​можность, мощь).Если жидкая среда — чистая вода, для всех металлов картина в качественном отношении будет однозначной: металл заряжается от​рицательно, прилегающий слой жидкости — положительно. Однако количественно для разных металлов будут наблюдаться существен​ные различия, что объясняется не только неодинаковой энергией связи катионов этих металлов в кристаллической решетке, но и не​одинаковой гидратируемостью этих катионов.Несколько иная картина наблюдается в случае, если металличе​скую пластинку погрузить не в чистую воду, а в раствор соли этого металла. При этом могут иметь место три случая.
1. Исходная концентрация ионов данного металла в растворе С меньше концентрации Со, соответствующей равновесному состоянию ионов после погружения в раствор металлической пластинки, т. е. С<С0. При этом будут происходить оба процесса — переход метал​ла в раствор
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и выделение металла из раствора -
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Поскольку С<Со, преобладающим будет процесс (а), т. е. вы​деление электронов превысит их поглощение. В результате этого поверхность металлической пластинки зарядится отрицательно, а прилегающий слой раствора — положительно.
2. Концентрация ионов металла С больше равновесной концен​трации С0, т. е. С>С0. В этом случае наблюдается обратное явле​ние: ионы металла из раствора выделяются на поверхности метал​лической пластинки. Чтобы ионы металла могли выделиться, они должны присоединить электроны согласно уравнению (б). Посколь​ку источника электронов в системе нет, выделение металла на поверхности пластинки происходит в виде ионов. В результате поверх​ность приобретает положительный заряд.
3. При условии С=С0 вся система будет находиться в состоянии подвижного равновесия, разность потенциалов между жидкостью и металлом равна нулю. В этом случае из раствора осаждается на единицу поверхности металла столько же катионов, сколько их вы​ходит в двойной электрический слой.
Принимая это во внимание, нетрудно найти математическую за​висимость между величиной скачка потенциала на границе сопри​косновения металла и раствора и концентрацией (точнее, актив​ностью) ионов этого металла в растворе.
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Так как активность металла принимается равной единице (аMе= 1), то с учетом этого уравнения (4.84) будет иметь следующее выражение:
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Уравнение (4.85) называется уравнением Нернста,

ε0—  постоянная величина, характеризующая электрохимическую природу электрода. 
Для расчетов   удобнее   предварительно   вычислить   значение R·T· 2,303/F   при какой-либо температуре. Например, при 291 К это число будет равно 0,0577. Следовательно, для температуры 291 К уравнение Нернста будет иметь вид:
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Обозначим численное значение выражения  R·T·2,303/F буквой Ж.
Зависимость этого числа от температуры выразится следующей формулой:
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где Г —любая температура, при которой производится измерение разности потенциалов. С учетом этого обозначения уравнение элек​тродного потенциала Нернста будет иметь следующий вид:
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Несложный математический анализ этого уравне​ния   показывает, что при С=1 моль/л  все  выражение Ж/n*(lgaMe+)обращается в нуль, и тогда
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Таким образом, стандартным (нормальным) потенциалом назы​вается такой потенциал, который возникает на металлической плас​тинке, находящейся в контакте с одноименными ионами в растворе, с концентрацией С=1 моль/л.
За нулевую точку измерения потенциалов условно принят нор​мальный потенциал водородного электрода. Платиновая проволока или пластинка, содер​жащая растворенный водород, играет роль «водородной пластинки», а функции «раствора солей» может выполнять любой водный раствор, в котором всегда присутствуют ионы водорода  Н+.   Причем  нормальный потенциал водородного электрода равен нулю при ус​ловии, что давление молекулярного водорода на пластинке равно 101,325 кПа и  СН+ = 1 моль/л.
Если нормальный потенциал какого-либо металла больше во​дородного, его принято считать положительным, если меньше — от​рицательном.Если все металлы расположить последовательно по возраста​ющей величине их нормальных электродных потенциалов, получит​ся ряд напряжений. В табл. 4.9 приведены стандартные потенциалы некоторых металлов.В этой таблице каждый электрод обозначен символом элемента, из которого он состоит, и соответствующего иона, а вертикальная линейка изображает поверхность раздела двух фаз, где имеет место скачок потенциала.Представленным в табл. 4.9 рядом напряжений широко пользу​ются в практике при составлении так называемых гальванических элементов, а также при изучении взаимодействия между металлами и кислотами, между солями и металлами. Зная ряд напряжений, можно предвидеть направление реакции вытеснения одних элемен​тов другими. Так металлы, стоящие в ряду напряжений после водо​рода, не способны вытеснять водород из кислот. Вытеснение метал​ла из солей другим металлом осуществляется только в том случае, если вытесняющий металл расположен в ряду напряжений до вытес​няемого.
Например, при составлении гальванического элемента из цинка и свинца в качестве положительного электрода следует взять свин​цовый (εо= -0,13 В), а в качестве отрицательного — цинковый (εо= -0,76 В).
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Электроды подразделяются на электроды первого и второго ро​да. Электроды первого рода — это электроды из металла, погружен​ного в раствор, содержащий ионы того же металла (например, Cu|Cu2+, Zn|Zn2+). Эти электроды обратимо обменивают катионыЭлектроды второго рода состоят из металла, покрытого слоем труднорастворимой соли и погруженного в раствор какой-либо лег​корастворимой соли с тем же анионом. Такие электроды обратимы относительно этого аниона.
Для электродов второго рода выражение электродного потенциала
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§ 66. Гальванические элементы и их электродвижущая сила.

Устройство, в котором энергия химической реакции непосредственно превращается в электрическую энергию, называется галь​ваническим элементом.
Гальванический элемент состоит из двух соприкасающихся друг с другом растворов электролитов, в которые погружены металличе​ские пластинки — электроды, соединенные между собой внешним проводником. Гальванический элемент, дающий электрический ток, находится в неравновесном состоянии. С уменьшением силы тока разность потенциалов между электродами возрастает. Если сила тока бесконечно мала и система практически находится в состоянии равновесия, элемент этот работает обратимо. Максимальная раз​ность потенциалов, достигаемая при обратимой работе галь​ванического элемента, называется его электродвижущей силой (эдс).
Элемент называется необратимым, если в системе хотя бы один из процессов является термодинамически необратимым.
В качестве обратимого гальванического элемента рассмотрим элемент Якоби — Даниеля, который состоит из медного и цинкового электродов, погруженных соответственно в растворы CuSO4 и ZnSO4. Схематически этот элемент изображается следующим образом:
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Здесь поверхность раздела двух фаз, между которыми имеет место скачок потенциала, обозначена вертикальной линейкой. Двойная линейка означает, что в месте соприкосновения двух растворов скачок потенциала, обусловленный различной ско​ростью диффузии ионов (так называемый диффузионный потенци​ал), снят и его можно не учитывать при вычислении эдс этого элемента. Металл с большей величиной стандартного потенциала (положительный электрод) принято писать слева, а с меньшей ве​личиной  (отрицательный электрод)—справа.

Общий вид гальванического элемента Якоби — Даниеля показан на рис. 4.10. В пористом сосуде 1 находится раствор CuSO4, в кото​рый погружен медный электрод. Этот сосуд помещен в стеклянную банку 2, содержащую цинковый электрод, находящийся в раство​ре ZnSO4. 

На границе раздела фаз металл — жидкость образуется двойной электрический слой, при этом поверхность металла заряжается от​рицательно, прилегающий слой — положительно. При разомкнутой цепи процесс растворения цинка быстро достигает равновесного со​стояния и приостанавливается. Если цинковый электрод соединить каким-либо проводником с медным электродом, будет наблюдаться совершенно иная картина (рис. 4.11). 
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В этом случае избыточные элек​троны с цинкового электрода потекут на медный, и во внешней це​пи возникнет электрический ток, который можно измерить c по​мощью гальванометра. Электроны, перешедшие на медь, нейтрали​зуют осадившиеся на ней из раствора CuSO4 ионы Сu2+, превращая их в электронейтральные атомы меди.
Остающиеся свободными сульфат-ионы через пористые стенки сосуда 1 проникают во внешнюю жидкость и, соединяясь с катиона​ми Zn2+ металлического цинка, дают ZnSO4. С другой стороны, ка​тионы цинка в процессе работы гальванического элемента также диффундируют из сосуда 2 через пористую перегородку в сосуд 1, замещая там перешедшие на медную пластинку катионы Сu2+. В результате этого раствор CuSO4 в сосуде 1 постепенно превраща​ется в ZnSO4.
По мере удаления по внешней цепи с цинковой пластинки из​бытка электронов все новые количества катионов Zn2+ будут пере​ходить в раствор. Гальванический элемент будет работать до тех пор, пока весь цинковый электрод не растворится, т. е. перейдет в состояние катионов Zn2+. После этого электрический ток прекраща​ется.
При работе гальванического элемента происходит одновремен​ный перенос электричества по двум цепям: внешней (поток электро​нов по проволоке) и внутренней (поток катионов в жидкой фазе элемента). Как видно из рис. 4.11, цинк для внешней цепи играет роль катода (посылает во внешнюю цепь отрицательно заряженные элек​троны), а для внутренней цепи — анода (посылает во внутреннюю цепь положительно заряженные катионы). Медь для внешней цепи играет роль анода (акцептор электронов), а для внутренней — роль катода (акцептор электронов).
Гальваническая цепь может быть составлена из пар самых раз​нообразных металлов, из которых каждый погружен в раствор сво​ей соли. Например:
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Э.д.с. всех гальванических элементов слагается из величин по​тенциалов, возникающих на всех границах раздела. Без учета диф​фузионного потенциала основное уравнение э.д.с. будет  иметь вид
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где Е — э.д.с. гальванического элемента,  ε1 и ε2 — электродные по​тенциалы.
Э.д.с. любого гальванического элемента равна разности его элек​тродных потенциалов.
Уравнение (4.91) широко используется в электрохимии, и на нем основаны все расчеты, связанные с работой гальванических эле​ментов.
В качестве примера рассмотрим, чему будет равняться э.д.с. только что рассмотренного гальванического элемента Якоби — Даниеля, если концентрации (активности) ионов цинка и меди равны между собой, т. е. аZn2+ = αCu2+ наглядности расчета запи​шем эту цепь:
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На основании уравнения (4.91) э.д.с. этой цепи будет равна:
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Используя уравнение Нернста, можем записать
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С учетом этого уравнение (4.91) может быть представлено так:   
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Поскольку по условию задачи aCu2+ = aZn2+ , уравнение (4.94) еще более упростится:
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Э.д.с. гальванического элемента, составленного из двух разных электродов, но с одинаковой концентрацией (активностью) их со​лей, равна разности стандартных потенциалов этих  элементов.
Подставляя численные значения [image: image147.png]
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, получим                                 E=+0,34—(—0,76)=1,1 В. Опыт показывает, что эта величина очень хорошо совпадает с экспериментально найденной э.д.с. медно - цинкового элемента.

§ 67. Диффузионный потенциал. Биологическое значение диффузионных и мембранных потенциалов.

Говоря о гальваническом элементе, мы рассматривали только границу разде​ла металл — раствор его соли. Теперь обратимся к границе раздела между рас​творами двух различных электролитов. В гальванических элементах на границах соприкосновения растворов могут возникать так называемые диффузионные потенциалы. Они возникают также и на границе раздела между растворами одного и того же электролита в том случае, когда концентрация растворов неодинакова. Причина возникновения потенциала в подобных случаях заключается в неодина​ковой подвижности ионов в растворе.
Скачок потенциала на границе между неодинаковыми по составу или по концентрации растворами называется диффузионным потенциалом. Значение диффу​зионного потенциала зависит, как показывает опыт, от различия подвижностей ионов, а также от различия концентраций соприкасающихся растворов.
Диффузионный потенциал можно определить экспериментально, а также вы​числить. Так, значение диффузионного потенциала (εД), возникающего при сопри​косновении растворов различной концентрации одного и того же электролита, да​ющего однозарядные  ионы, вычисляется по формуле
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где lк и lа — соответственно подвижности катиона и аниона; a1 и а2 — активности соприкасающихся электролитов, причем а1>а2. Если бинарный электролит дает два однозарядных иона, правая часть выражения (4.96) должна быть разделе​на на 2.
Если соприкасаются между собой два бинарных электролита, дающие одно​зарядные ионы и имеющие равные концентрации, диффузионный потенциал вы​числяется по следующей формуле:
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где lК и lа — подвижности ионов одного электролита; lК’ и la’ — подвижности ионов другого электролита. 

 При точных вычислениях э.д.с. гальванических цепей обязательно должна вводиться поправка на величину диффузного потенциала, включая между растворами электролита насыщенный раствор хлорида калия. Так как подвижность ионов калия и хлора примерно одинаковы (l K+ = 64,4 ·10-4 и      l Cl- =  65,5 · 10-4 См·м2), то диффузионный потенциал, вызываемый таким электро​литом, практически будет равен нулю.
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Диффузионные потенциалы могут возникать и в биологических объектах при повреждении, например, оболочек клеток. При этом нарушается избирательность их проницаемости и электролиты начинают диффундировать в клетку или из нее — в зависимости от разности концентраций. В результате диффу​зии электролитов возникает так на​зываемый потенциал повреждения, который может достигать величин порядка 30—40 милливольт. Причем поврежденная ткань заряжается отри​цательно по отношению к неповреж​денной.
Диффузионный потенциал может сильно возрасти, если растворы элек​тролитов различных концентраций разделить специальной мембраной, проницаемой только для ионов одно​го какого-то знака.
В ряде случаев возникновение мембранного потенциала связано с тем, что поры мембраны не соответ​ствуют размерам ионов определенного знака. Мембранные потенциалы весь​ма стойки и могут без изменения со​храняться долгое время. В тканях растительных и животных организмов, даже внутри одной клетки, имеются мембранные и диффузионные потенциалы, обусловленные химической и морфологической неоднородностью внутриклеточно​го содержимого. Различные причины, изменяющие свойства микроструктур клет​ки, приводят к освобождению и диффузии ионов, т. е. к появлению различных биопотенциалов и биотоков. Роль этих биотоков в настоящее время еще до конца не изучена, но имеющиеся экспериментальные данные свидетельствуют об их важном значении в процессах саморегуляции живого организма.
§ 68. Концентрационные цепи.

Известны гальванические элементы, в которых электрическая энергия образуется не за счет химической реакции, а за счет разни​цы концентраций растворов, в которые опущены электроды из одно​го и того же металла. Такие гальванические элементы называются концентрационными (рис. 4.12). В качестве примера можно назвать цепь, со​ставленную из двух цинковых электродов, погруженных в растворы ZnSO4 различной концентрации:

[image: image151.png]Zn | Zo2(C1) | Zn2H(Cy) | Zn

€ N




В этой схеме С1 и С2— концентрации электролитов, причем C1>C2 Поскольку металл обоих электродов один и тот же, стандартные по​тенциалы их (εoZn ) также одинаковы. Однако из-за различия кон​центрации катионов металла равновесие
                                      [image: image152.png]ZnZZn2¥ 4 2e—




в растворе в обоих полуэлементах неодинаково. В полуэлементе с менее концентрированным раствором (С2) равновесие несколько сдвинуто вправо, т. е.                

                                            [image: image153.png]ZnZnzt 42—




В этом случае цинк посылает в раствор больше катионов, что при​водит к возникновению на электроде некоторого избытка электро​нов. По внешней цепи они перемещаются ко второму электроду, по​груженному в более концентрированный раствор сульфата цинка ZnSO4.
Таким образом, электрод, погруженный в раствор большей кон​центрации (C1), зарядится положительно, а электрод, погруженный в раствор меньшей концентрации, зарядится отрицательно.
В процессе работы гальванического элемента концентрация С1 постепенно уменьшается, концентрация С2 увеличивается. Элемент работает до тех пор, пока сравняются концентрации у анода и ка​тода.
Вычисление э.д.с. концентрационных элементов рассмотрим на примере цинкового концентрационного элемента.
Допустим, что концентрация C1 = l моль/л, а С2 = 0,01 моль/л. Коэффициенты активности Zn2+ в растворах этих концентраций со​ответственно равны: f1 = 0,061,          а f2 = 0,53. Для вычисления э.д.с. це​пи воспользуемся уравнением (4.91). На основании уравнения Нернста  можем написать
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где a1 и а2 — активности катионов Zn2+ в первом и во втором полу​элементах. Подставляя эти значения ε1 и ε2  в уравнение   (4.91), получим
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Учитывая, что
   [image: image155.png]81 = f1C1=0,061- 1 =0,061; a3~ f2C3=0,53-0,01 = 0,0053;




получим

	    [image: image156.png]=Y 0577(lg0 061 — g 0,0053). (VIL,24)

10,061 = 72,785 = —1,215;
1g0,0053 = 3,724 = —2,276;
E =0,0288(2,276 — 1,215) = 0,0288. 1,061 = 0,030 B.





	4.100


Таким образом, э.д.с. цинковой концентрационной цепи равна 0,030 В. Общее уравнение для вычисления э.д.с. подобных цепей имеет вид
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Из уравнения (4.100) видно, что концентрацию ионов в данном рас- творе можно легко вычислить, если составить цепь, один из элек​тродов которой опущен в исследуемый раствор, а другой— в  раствор  с известной активностью тех же ионов. Для этой цели необходимо только измерить э.д.с. составленной цепи, что может быть легко сде​лано с помощью соответствующей установки. Концентрационные цепи широко используются в практике для определения рН раство​ров, произведения растворимости труднорастворимых соединений, а также для определения валентности ионов и констант нестойкости в случае комплексообразования.

​

§ 69. Электроды сравнения.

Как уже отмечалось, потенциалы различных электродов изме​ряются по отношению к потенциалу нормального водородного элек​трода. Наряду с водородным в электрохимии в настоящее время широко применяется другой электрод сравнения — так называемый каломельный электрод, который, как показал опыт, обладает по​стоянным и хорошо воспроизводимым потенциалом.
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Водородный электрод. Благородные металлы, например золото, платина и некоторые другие, обладают прочной кристаллической решеткой, и их катионы не переходят в раствор из металла. Следо​вательно, такие металлы не имеют на границе металл — раствор своего характерного скачка потенциала. Однако, если на поверхно​сти этих металлов адсорбируются вещества, которые способны окис​ляться или восстанавливаться, эти металлы с адсорбированными ве​ществами уже представляют собой системы, находящиеся в равно​весии с раствором. Если веществом, адсорбирующимся на поверх​ности благородного металла, является газ, электрод называется га​зовым.
Таким образом, платиновая пластинка или проволока, поглотив​шая молекулярный водород и опущенная в раствор, содержащий ионы водорода, представляет собой водородный электрод. Посколь​ку сама платина не участвует в электродной реакции (ее роль сво​дится лишь к тому, что она поглощает водород и, будучи проводником, делает возможным перемещение электронов от одного электро​да к другому), химический 

символ платины в схеме водородного электрода обычно заключают в скобки: (Pt)H2|2H+.
Существуют различные конструкции сосудов для  водородного электрода, две из которых показаны на рис. 4.13.
На поверхности водородного электрода устанавливается равно​весие:
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В результате этих процессов на границе между платиной и раствором ионов водорода образуется двойной электрический слой, обус​ловливающий скачок потенциала. Величина этого потенциала при данной температуре зависит от активности водородных ионов в рас​творе и от количества поглощенного платиной газообразного водо​рода, которое пропорционально его давлению:
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где аН+ - активность водородных ионов в растворе; РН2,— дав​ление, под которым поступает для насыщения электрода газообраз​ный водород. Опыт показывает: чем больше давление для насыще​ния платины водородом, тем более отрицательное значение прини​мает потенциал водородного электрода.
Электрод, состоящий из платины, насыщенной водородом под давлением в 101,325 кПа и погруженной в водный раствор с актив​ностью ионов водорода, равной единице, называется нормальным водородным электродом.
По международному соглашению потенциал нормального водо​родного электрода условно принят равным нулю, с этим электродом сопоставляют потенциалы всех других электродов.
В самом деле, при Рн2,— 101.325 кПа выражение для потенци​ала водородного электрода будет иметь вид
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Уравнение (4.103) справедливо для разбавленных растворов.
Таким образом, при насыщении водородного электрода водоро​дом под давлением в 101,325 кПа потенциал его зависит только от концентрации (активности) водородных ионов в растворе. В связи с этим водородный электрод может применяться на практике не только как электрод сравнения, но и как индикаторный электрод, потенциал которого находится в прямой зависимости от присутст​вия Н+-ионов в растворе.
Приготовление водородного электрода представляет значитель​ные трудности. Нелегко добиться, чтобы давление газообразного водорода при насыщении платины равнялось точно 101,325 кПа. Кроме того, газообразный водород должен поступать для насыще​ния со строго постоянной скоростью, к тому же для насыщения не​обходимо применять совершенно чистый водород, так как уже весь​ма малые количества примесей, особенно H2S и H3As, «отравляют» поверхность платины и тем самым препятствуют установлению рав​новесия Н2↔2Н++2е-. Получение водорода высокой степени чисто​ты связано со значительным усложнением аппаратуры и самого процесса работы. Поэтому на практике чаще применяется более простой каломельный электрод, обладающий устойчивым и отлич​но воспроизводимым потенциалом.
Каломельный электрод. Неудобства, связанные с практическим применением водородного электрода сравнения, привели к необхо​димости создания других, более удобных электродов сравнения, од​ним из которых является каломельный электрод.
 Для приготовления каломельного электрода на дно сосуда наливают тщательно очищенную ртуть. Последнюю сверху покрывают пастой, которая получается растиранием каломели Hg2Cl2 с несколькими каплями чистой ртути в присутствии раствора хлорида калия КСl. Поверх пасты наливают раствор КСl, насыщен​ный каломелью. Металлическая ртуть, добавляемая в пасту, предо​храняет от окисления каломели до HgCl2. В ртуть погружают пла​тиновый контакт, от которого уже идет медная проволока к клемме. Каломельный электрод схематически записывается следующим об​разом: Hg|Hg2Cl2, KC1. Запятая между Hg2Cl2 и КСl означает, что между этими веществами нет поверхности раздела, так как они на​ходятся в одном растворе.

Рассмотрим, как работает каломельный электрод. Каломель, растворяясь в воде, диссоциирует с образованием ионов Hg+ и Сl-:
                [image: image160.png]HgsClg2Hg 4 2C1—



 
В присутствии хлорида калия, содержащего одноименный с кало​мелью ион хлора, растворимость каломели снижается. Таким обра​зом, при данной концентрации КСl и данной температуре концен​трация ионов Hg+ постоянна, чем, собственно, и обеспечивается не​обходимая устойчивость потенциала каломельного электрода.
Потенциал (εк) в каломельном электроде возникает на поверх​ности соприкосновения металлической ртути с раствором ее ионов и может быть выражен следующим уравнением:
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Ввиду малой способности ртути переходить в раствор потенциал имеет положительный знак по отношению к потенциалу нормально​го водородного электрода.
Каломель Hg2Cl2 трудно растворима в воде. При 298 К ее про​изведение растворимости
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Так как ПР при постоянной температуре есть величина постоян​ная, увеличение концентрации иона хлора может оказать существен​ное влияние на концентрацию ионов ртути, а следовательно, и на потенциал каломельного электрода.
Из уравнения (4.105)
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Подставляя это выражение в уравнение (4.104), получим    
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Объединяя постоянные при данной температуре величины ε0Нg и Ж lg (ПР) в одну величину и обозначая ее через εок, получим уравнение потенциала каломельного электрода:
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Таким образом, потенциал каломельного электрода в конечном итоге зависит от концентрации (активности) ионов хлора в раство​ре, находящемся над слоем каломели Hg2Cl2, поэтому каломельный электрод может быть отнесен к электродам второго рода.
В насыщенном растворе КСl при 291 К потенциал каломельного электрода εк=0,2503 В; в случае 1 н. раствора КСl εк —0,2864 В, в 0,1 н. КСl εк=0,3380 В. В практике чаще всего применяют каломельные электроды двух типов — с однонормальным раствором КСl и с насыщенным раствором этой соли.
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Пользуясь каломельным электродом, можно опытным путем оп​ределить потенциал любого электрода. Так, для определения по​тенциала цинкового электрода составляют гальваническую цепь из цинка, погруженного в раствор ZnSO4, и каломельного  электрода
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Допустим, что экспериментально определенная э.д.с. этой цепи дает величину E=1,0103 В. Потенциал каломельного электрода εк=0,2503 В.   Потенциал   цинкового электрода E=εк—εZn,  откуда εZn=εK-Е,   или eZn = 0,2503—1,0103 = —0,76 В.
Заменяя в данном элементе цинковый элект​род медным, можно определить потенциал меди и т. д. Таким образом можно определить потен​циалы почти всех электродов.
Хлорсеребряный электрод. Помимо каломель​ного электрода, в лабораторной практике в ка​честве электрода сравнения широкое распростра​нение получил также хлорсеребряный электрод. Этот электрод представляет собой серебряную проволоку или пластинку, припаянную к мед​ной проволоке и впаянную в стеклянную трубку. Серебро электролитически покрывают слоем хло​рида серебра  и помещают в раствор КСl или НС1. 

Потенциал  хлорсеребряного  электрода, так же как и каломельного, зависит от концентрации (активности) ио​нов хлора в растворе и выражается уравнением
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где εхс — потенциал хлорсеребряного электрода; еохс — нормальный потенциал хлорсеребряного электрода. Схематически хлорсеребря​ный электрод записывается следующим образом:
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Потенциал этого электрода возникает на границе раздела  серебро-раствор хлористого серебра.

При этом имеет место следующая электродная реакция:
                 [image: image167.png]AgCl +e—ZZAg +CiI—




Ввиду чрезвычайно малой растворимости AgCl потенциал хлорсе​ребряного электрода имеет положительный знак по отношению к нормальному водородному электроду.
В 1 н. растворе КСl потенциал хлорсеребряного электрода по во​дородной шкале при 298 К равен 0,2381 В, а в 0,1 н. растворе εxc  = 0,2900 В и т. д. По сравнению с каломельным электродом хлорсеребряный электрод имеет значительно меньший температурный коэффициент, т. е. его потенциал в меньшей степени изменяется с температурой.       

§ 70. Индикаторные электроды.

Для определения концентрации (активности) различных ионов в растворе электрометрическим методом на практике используются гальванические элементы, составленные из двух электродов — элек​трода сравнения с устойчивым и хорошо известным потенциалом и индикаторного, потенциал которого зависит от концентрации (активности) определяемо​го иона в растворе. В качестве электродов сравнения наиболее часто применяют кало​мельный и хлорсеребряный электроды. Водородный электрод для этой цели в силу его громоздкости употребляют значительно ре​же. Гораздо чаще этот электрод используют в качестве индикаторного электрода при определении активности водородных ионов (рН) в исследуемых растворах.
        Остановимся на характеристике индика​торных электродов,  получивших за послед​ние годы наиболее широкое  распростране​ние в различных областях народного хозяй​ства.
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Хингидронный электрод. Одним из ши​роко распространенных в практике электро​дов, потенциал которых зависит от активно​сти водородных ионов в растворе, является так называемый хингидронный электрод  (рис. 4.16). Этот электрод   весьма  выгодно отличается от водородного электрода своей простотой и удобством в работе. Он предоставляет собой платиновую  проволоку 1, опу​щенную в сосуд с исследуемым раствором 2, в котором предварительно растворяют избыточное количество порошка хингидрона 3. Хингидрон представляет собой  эквимолекулярное  соединение двух органических соединений — хинона   С6Н4О2  и  гидрохинона СбН4(ОН)2, кристаллизующихся в виде мелких темно-зеленых с ме​таллическим блеском игл. Хинон является дикетоном,  а гидрохи​нон— двухатомным спиртом.                                 

В состав хингидрона входит одна молекула хинона и одна моле​кула гидрохинона С6Н4О2·С6Н4(ОН)2. При приготовлении хингидронного электрода хингидрон всегда берут в количестве, гарантиру​ющем насыщенность им раствора, т. е. он должен оставаться час​тично не растворившимся в осадке. Необходимо отметить, что на​сыщенный раствор получается при внесении очень маленькой ще​потки хингидрона, так как его растворимость в воде составляет все​го около 0,005 моль на 1 л воды.
Рассмотрим теорию хингидронного электрода. При растворении в воде происходят следующие процессы: хингидрон распадается на хинон и гидрохинон:
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Гидрохинон, являясь слабой кислотой, в незначительной степени диссоциирует на ионы по уравнению
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В свою очередь образовавшийся ион хинона может окисляться в хи​нон при условии отвода электронов:
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Суммарная реакция, протекающая на катоде,
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Константа равновесия этой реакции
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            Благодаря тому, что в растворе, насыщенном хингидроном, концен​трации хинона и гидрохинона равны, концентрация водородного иона постоянна.
Хингидронный электрод можно рассматривать как водородный при очень малом давлении водорода (приблизительно 10-25 МПа). Предполагают, что в этом случае вблизи электрода протекает реак​ция

                             [image: image173.png]CgHg (OH)ZCsHiO2 -+ He




Образующийся газообразный водород насыщает под таким давле​нием платиновую проволоку или пластинку, опущенную в раствор. Электроны, образующиеся согласно реакции (г), переходят на платину, в силу чего возникает разность потенциалов между плати​ной и прилегающим раствором. Таким образом, потенциал данной системы зависит от соотношения концентраций окисленной и восста​новленной форм и от концентрации ионов водорода в растворе. С учетом этого уравнение электродного потенциала хингидронного электрода имеет вид
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где ε0хг — стандартный потенциал хингидронного электрода. Так как в насыщенном растворе хингидрона отношение [С6Н4О2]/  [С6Н4(ОН)2]=1, то уравнение (4.110) примет вид:
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Из формулы (4.111) видно, что потенциал хингидронного электрода находится в прямой зависимости от концентрации (точнее, от активности) во​дородных ионов в растворе. В результате практичес​ких измерений было уста​новлено, что нормальный по​тенциал хингидронного элек​трода (ан+ =1) равен 0,7044 В при 291 К. Поэто​му, подставляя в уравнение (4.111) вместо ε0хг и Ж их численные значения, полу​чим окончательное уравне​ние потенциала хингидронного электрода:

	                                        εХг = 0,7044+0,0577 lg[H+]. 
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Таким образом, потенциал хингидронного электрода, так же как и водородного,  зависит при данной температуре только от концентрации (активности) водородных ионов в растворе.
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       Стеклянный электрод. Этот электрод в настоящее время полу​чил самое широкое распространение. Для изготовления стеклянного электрода применяют стекло определенного химического состава. Одной из наиболее часто употребляющихся форм стеклянного элек​трода является стеклянная трубка, заканчивающаяся тонкостенным шариком. Шарик заполняют раствором НСl с определенной концен​трацией ионов Н+, в который погружен вспомогательный электрод (например, хлорсеребряный). Иногда, стеклянные электроды изго​товляют в виде тонкостенной мембраны из стекла, обладающего во​дородной функцией. Мембрана припаивается к концу стеклянной трубки (рис. 4.17). Стеклянный электрод отличается от уже рассмотренных элек​тродов тем, что в соответствующей ему электродной реакции не участвуют электроны. Наружная поверхность стеклянной мембраны служит источником водородных ионов и обменивается ими с раство​ром подобно водородному электроду. Иными словами, электродная реакция сводится здесь к обмену ионами водорода между двумя фазами — раствором и стеклом: Н+= Н+ст. Поскольку заряд водо​родного иона соответствует элементарному положительному количеству электричества и переход иона водорода из одной фазы в дру​гую эквивалентен перемещению единичного заряда (n = 1), потен​циал стеклянного электрода (εст) может быть выражен следующим уравнением:
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где ε0ст — стандартный потенциал стеклянного электрода.
Как показали исследования, в реакцию обмена, помимо ионов водорода, вовлекаются также входящие в состав стекла ионы ще​лочного металла. При этом они частично заменяются на ионы водо​рода, а сами переходят в раствор. Между поверхностным слоем стек​ла и раствором устанавливается равновесие ионообменного про​цесса:
            [image: image176.png]HE + MM+ 4 MY




где М+ в зависимости от сорта стекла могут быть ионами лития, натрия или другого щелочного металла.
Условие равновесия этой реакции выражается законом действу​ющих масс:

	[image: image177.png]Kot

+
Gt Emer

+ay+
HCT M

(VIL,40)




	4.114


            Размер этой константы обмена зависит от свойств стекла, из ко​торого изготовлен электрод, а также от температуры. Для исследо​ванных до настоящего времени стекол значение К колеблется от 10 до 10-13.
Исходя из предположения, что в стекле данного сорта сумма ак​тивностей ионов водорода и ионов щелочного металла постоянна, т. е.
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уравнение константы обмена можно переписать в следу​ющем виде:
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Решая это уравнение относительно[image: image180.png]& ./a
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, получим
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Замена   ан+ /ан ст+  в уравнении электродного  потенциала  стекла (4.113) его значением из уравнения (4.117) приводит к следу​ющему выражению:
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где постоянная Ж 1ga включена в стандартный потенциал стеклян​ного электрода ε0ст.
Таким образом, в общем случае потенциал любого стеклянного электрода обусловливается двумя величинами: активностью ионов водорода и активностью щелочного металла.
Если в растворе ан+>>Кобмам+,  то
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т. е. электрод обладает водородной функцией и потому может служить индикаторным электродом при определении рН. 

Если в растворе ан+<<Кобмам+, то
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т.е.электрод обладает металлической функцией. В этом уравнении в величину ε0м входит слагаемое, содержащее константу обмена, т. е.

	[image: image184.png](VIL,48)
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Стеклянный электрод с металлической функцией может исполь​зоваться в качестве индикаторного электрода для определения ак​тивности ионов соответствующего щелочного металла.
Таким образом, в зависимости от сорта стекла (точнее, от раз​мера константы обмена) стеклянный электрод может обладать водородной и металлической функцией.
Изложенные представления о стеклянном электроде лежат в ос​нове термодинамической теории стеклянного электрода, разработан​ной Б. П. Никольским (1937) и основанной на представлении о су​ществовании обмена ионами между стеклом и раствором.
Схематически стеклянный электрод с водородной функцией можно записать так:
            [image: image185.png]Ag | AgCl| HCY | CTeKA0 { H+(pactsop)
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В качестве внутреннего электрода здесь  взят хлорсеребряный электрод.

Ввиду того, что в уравнении стеклянного электрода (4.121) ве​личина Ж на практике получается несколько меньше теоретической и ε0ст зависит от сорта стекла и даже от способа приготовления электрода (т. е. является неустойчивой величиной), стеклянный электрод (так же как и сурьмяный) перед определением рН иссле​дуемого раствора предварительно калибруют по стандартным бу​ферным растворам, рН которых точно известен. 

Преимущество стеклянного электрода перед водородным и хингидронным электродами заключается в том, что он позволяет опре​делять рН раствора любого химического со​единения в достаточно широком диапазоне значений. 

       § 71. Электрометрический (потенциометрический) метод определения pH.

       Концентрацию водородных ионов в растворах наиболее точно можно определять электрометрическим методом. Для этой цели нужно составить гальваническую цепь так, чтобы потенциал одного из электродов находился в зависимости от концентрации ионов Н+. Такими электродами являются рассмотренные ранее водородный, хингидронный, сурьмяный и стеклянный электроды.

       Рассмотрим наиболее употребительные в практике определения pH гальванические цепи.

       Водородная цепь. В основу этого метода определения положен принцип измерения э.д.с. в концентрационном элементе, составленном из двух водородных электродов, один из которых погружен в исследуемый раствор, другой, служащий электродом сравнения, – в буферный раствор, pH которого точно известен.. Схема водородно - водородной цепи

                                   (Pt)H2 | H+(ст) | KCl | H+ | H2(Pt),

                                            εн(ст)                               εн

ее э.д.с

	Е =  εн(ст) – ε н
	4.122


      В этой цепи более положительный потенциал у водородного электрода, имеющего точно известную концентрацию водородных ионов.

       Исходя из уравнения электродного потенциала водородного электрода, можем написать

	εн(ст) = Ж lg[H+]ст  и  εн = Ж lg[H+].                                             
	4.123


                     εн(ст) = Ж lg[H+]ст  и  εн = Ж lg[H+].                                             

Подставляя эти значения в уравнение (4.122), получим

                        Е = Ж lg[H+]ст  –– Ж lg[H+]      или     Е = Ж(pH –– pH ст),

откуда легко найти pH исследуемого раствора:

	pH = Е/Ж  + pH ст     или   pH = Е/0,0577  + pH ст,      
	4.124


где Е – э.д.с. водородно – водородной  цепи; pH ст – pH буферного стандартного раствора.
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       Если в качестве электрода сравнения взять нормальный водородный электрод, у которого [H+]ст = 1 моль/л, уравнение (4.124) примет еще более простой вид: 4.125.

Каломельно-водородная цепь. В этой цепи водородный электрод является индикатор-
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                                                                                                  4.125

ным электродом, каломельный — электродом сравнения (рис. 4.18). Испытуемый раствор, находящийся в стаканчике водородного электрода 3, соединен с каломельным электродом  

через солевой мостик 2 с насыщенным раствором КСl.   Схемати​чески цепь изображается так:

                                [image: image187.png]Hg | HgaCly, KCI | KCI | H* | Ha(Pt)
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В этой цепи положительным является каломельный электрод 1; так как концентрация водородных ионов в исследуемом растворе мень​ше единицы, потенциал водородного электрода меньше нуля, т. е. имеет отрицательный знак. Таким образом, э.д.с. каломельно-водородной цепи

	[image: image188.png](VIL§0)





	4.126


Если потенциал каломельного электрода известен, а потенциал водородного электрода εн=Жlg[Н+], нетрудно найти э.д.с. каломельно – водородной  цепи:    Е = εк— Жlg[H+], или —lg[H+] = (Е—εк) /Ж, откуда
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где 0,2503 — потенциал каломельного (насыщенного) электрода при 291 К.
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Хингидронно – каломельная  цепь. Для составления хингидроннокаломельной цепи к исследуемому раствору прибавляют на кончике перочинного ножа хингидрон, размешивают и опускают в раствор неплатинированный платиновый электрод. Исследуемый раствор посредством солевого мостика с насыщенным раствором КСl соединяют 
с каломельным электродом (рис. 4.19). Схематически эта цепь изображается следующим образом:

                 [image: image190.png](Pt) Hp | xuuruapon, H¥ [ KCI | NCI, HgoClz | Hg
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В ней положительным является хингидронный электрод, а отрица​тельным — каломельный. Э.д.с. цепи

	[image: image191.png]E=reg—s. (VII.62)
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Потенциал каломельного электрода известен, потенциал хингидронного электрода

	[image: image192.png]E=reg—s. (VII.62)
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Подставляя значения потенциалов в уравнение (4.129), получим                  
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Подставляя вместо ε0хг, εк и Ж их численные значения, получим 
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                       Двойная хингидронная цепь. Для измерения рН в практике час​то применяется двойная хингидронная цепь, т. е. цепь, составленная из двух хингидронных электродов. Эта цепь составляется следу​ющим образом. В один стакан наливают раствор, рН которого изве​стен. Обычно в качестве стандартного раствора берут буферную смесь, состоящую из одного объема 0,1 н. НСl и 9 объемов 0,1 н. KCl Такой раствор, именуемый раствором Вейбеля, имеет рН 2,04. В другой стакан наливают исследуемый раствор, рН которого не​обходимо определить. В оба стакана добавляют в избытке хингидрон и вставляют платиновые электроды. В целях устранения диф​фузионного потенциала цепь соединяется через агаровый сифон с насыщенным раствором КСl Схематически двойную хингидронную цепь можно записать так:
           [image: image193.png]+ =
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Знаки электродов в данной схеме указаны для случая, если [Н+]cт больше [Н+] исследуемого раствора. Если это условие не выполня​ется, знаки заряда электродов в цепи будут обратными. Э.д.с. двой​ной хингидронной цепи
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Подставляя в это уравнение значения потенциалов хингидронных электродов, получим
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Учитывая, что в качестве стандартного раствора берется рас​твор Вейбеля, уравнение (4.133) примет следующий вид:
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Каломельно-стеклянная цепь. В этой цепи стеклянный электрод с водородной функцией является индикаторным электродом, а ка​ломельный— электродом сравнения. На рис. 4.20 показана простей​шая схема элемента со стеклянным электродом, которая условно записывается так:
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Прежде чем приступить к измерению рН исследуемого раствора, проводят калибрование стеклянного электрода по серии буферных растворов с известным значением   рН и по полученным  данным строят калибровочный график. Далее уже по значе​нию э.д.с. с помощью графика определяют рН исследуемого раствора.
Работая со стеклянным электродом, необходимо иметь в виду, что из-за большого внутреннего сопротивления стеклянного  электрода сила тока, протекающего через элемент со стеклянным элек​тродом, очень мала. Так как обычные гальванометры (стрелочный или зеркальный) не могут быть использованы  в компенсационной установке в качестве нульинструмента, для измерения э.д.с.  элементов с большим внутренним сопротивлением  применяют такие потенциометры, которые практически не потребляют тока исследу​емого элемента.
Наша промышленность выпускает большое число различных ламповых рН-метров. В этих приборах шкалы измерительного устройства градуированы в единицах рН, так что необходимость строить градуировочный график отпадает. Наиболее широко рас​пространенными являются приборы марок ЛП-58, ЛПУ-0,01, ППП-58 и др.

§ 72. Окислительно-восстановительные потенциалы.
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Окислительно-восстановительными называются такие реакции, при которых происходит взаимное окисление и восстановление раз​личных веществ. Окисление вещества сопряжено с удалением элек​тронов из составляющих его частиц, а восстановление — с присоеди​нением их к частицам. Иными словами, окислительно-восстанови​тельные реакции происходят с передачей электронов от восстано​вителя к окислителю.
Примером окислительно-восстановительной реакции может служить восстановление хлорида железа (III) хлоридом олова в рас​творе
                              [image: image198.png]2FeCl3 + SnCly = 2FeCly + SnCly




или в ионной форме
                              [image: image199.png]2Fedt 4
Sn2t 2> 2Fe2+ 4 Snt+




В этой реакции электроны от ионов олова (II) переходят к ионам железа (III).
Ионная окислительно-восстановитель​ная реакция может быть осуществлена в гальваническом элементе с двумя окисли​тельно-восстановительными электродами. Напомним, это окислительно-восстанови​тельный электрод представляет собой пластинку инертного металла (платины, золота), опущенную в раствор, содержа​щий ионы различной зарядности.
Если платиновую пластинку опустить, например, в раствор хлорида железа (III), а вторую такую же — в раствор соли олова (II), разделить растворы электролитов пористой перегородкой (или соединить их с помощью агарового сифона), а затем соединить платиновые  пластинки между собой с помощью ме​таллического проводника, в цепи возни​кает электрический ток. Обнаружить его можно с помощью гальва​нометра, включенного в цепь этого элемента (рис. 4.21). Электричес​кая энергия в данном элементе возникает за счет окисления ионов олова:

                              [image: image200.png]Sn2t —2¢— — Snd+




и восстановления ионов железа:
                              [image: image201.png]Fed+ 4 g~ Fe2¥




Ионы олова (II), отдавая электроны металлу, сообщают элек​троду положительный заряд. В то же время ионы железа (III) стре​мятся присоединить электроны, принадлежащие металлу, сообщая электроду положительный заряд. В данном случае инертный металл (платина) играет роль передатчика электронов и не претерпевает в процессе реакции никаких химических превращений. В этом и за​ключается отличие окислительно-восстановительных элементов от других гальванических элементов, в которых хотя и происходят ре​акции окисления — восстановления, электроды в процессе реакций химически изменяются (например, растворение цинка в медно-цинковом элементе Якоби — Даниеля).
К окислительно-восстановительным гальваническим элементам относятся такие элементы, которые состоят из двух окислительно-восстановительных электродов. Причем каждый из электродов представляет собой пластинку из благородного металла, опущенную в раствор разнозаряженных ионов. Потенциал, возникающий на гра​нице соприкосновения пластинки с раствором, называется окисли​тельно-восстановительным потенциалом.
Рассмотрим теперь, как зависят величина и знак этого потенци​ала от соотношения концентраций (активностей) ионов разной зарядности в растворе. Допустим, что мы имеем водный раствор солей железа (III) и (II), в который погружена платиновая пластинка. Поскольку эти ионы оказываются разнозарядными, между ними должно существовать равновесие:

                            [image: image202.png]Fe2+
= Fedt +e—




Как и во всех нейтральных реакциях, здесь можно определить кон​станту равновесия:
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Введение в данную систему дополнительного количества электро​нов повлечет за собой уменьшение концентрации окисленной и по​вышение содержания восстановленной форм. Уменьшение же кон​центрации электронов будет способствовать увеличению концентра​ции окисленной и понижению восстановленной форм.
Таким образом, характер и направление процесса в окислитель​но-восстановительной реакции зависит от того, насколько легко вос​становитель отдает свои электроны и насколько прочно эти электро​ны связывает окислитель. Иными словами, окислительные свойства той или иной ОВ-системы определяются прочностью связи электро​нов с окисленной и восстановленной формами ее компонентов. Это позволяет выражать окислительно-восстановительные свойства лю​бых систем при помощи так называемого ОВ-потенциала, возника​ющего на поверхности платиновой пластинки при погружении ее в эти системы. Величина потенциала, обозначаемого eh, зависит от того, насколько легко система отдает свои электроны. Можно счи​тать, что потенциал окислительно-восстановительного электрода

	[image: image204.png](VIL71y
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где [еМ] — концентрация электронов (или упругость электронного газа) в металле;          [е-] — та же величина для окислительно-восстановительной системы; n — разность между зарядностями ионов (для рассматриваемой системы Fe3+↔Fe2+ n=l).
Из уравнения (4.135) определим величину [е-]:
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Подставляя это значение в уравнение (4.137), получим
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Вследствие большой емкости металлического электрода величину [ем] можно считать постоянной. Объединяя величины [ем], Е0 и К в одну постоянную е0, получим
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Таким образом, для любой окислительно-восстановительной реак​ции типа  

                     [image: image207.png][Red] O +e—,
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где Ох — окислитель; Red — восстановитель; е- — электрон, потен​циал окислительно-восстановительного электрода выразится уравнением
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Более высокий потенциал показывает, что реакция (а) сдвинута вправо. При низком потенциале реакция будет сдвинута влево.
Все это приводит к выводу о том, что величина окислительно-восстановительного потенциала служит мерой интенсивности про​цессов окисления — восстановления, протекающих в данной системе, и зависит от соотношения в ней концентраций (активностей) окис​ленной и восстановленной форм ионов, образующих данную систе​му. Величина ε0 в уравнениях (4.139) и (4.140) называется нор​мальным потенциалом окислительно-восстановительного электрода. Она определяется по отношению к нормальному водородному элек​троду и равна потенциалу данного окислительно-восстановительно​го электрода при условии, что активные концентрации ионов обеих зарядностей равны между собой, т. е. [Ox]=[Red]. В качестве иллю​страции в табл. 4.10 приведены некоторые величины нормальных по​тенциалов для различных окислительно-восстановительных элек​тродов.

При сочетании какого-либо электрода в гальваническом элементе с одним из нижестоящих в этой таблице электродов, имеющим более положительный потенциал, протекает реакция окисления. И наоборот, реакция восстановления будет протекать при сочетании электрода с вышестоящими более отрицательными электродами.
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 Нормальные окислительно-восстановительные потенциалы характеризуют окислительно-восстановительную способность веществ по отношению друг к другу, так как они являются мерой изменения изобарного потенциала ∆G (максимальной работы) при окислительно-восстановительном взаимодействии веществ. Нормальный потенциал любой окислительно-восстановительной системы может быть вычислен по формуле
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              где ∆G — стандартное изменение свободной энергии, отнесенное к 1 моль; n — число валентных электронов, участвующих в реакции; 96,487 — число Фарадея, кДж/В, отнесенное к 1 моль.
Так, для рассмотренной выше системы (а), потенциал которой выражается уравнением (4.142), можно записать
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Подставляя в это уравнение численные значения ∆G0 Fe3+ и ∆G0 Fe2+ из специально составленных таблиц, получим
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С учетом этого уравнение окислительно-восстановительного потен​циала для системы Fe3+—Fe2+ примет вид
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где [Fe3+] и [Fe2+] — активные концентрации данных ионов в рас​творе.
Все рассматриваемые уравнения, выражающие величину ОВ-потенциала, были выведены для простейших реакций, когда кроме окислителя и восстановителя в реакции не участвуют другие ком​поненты. В наиболее общем случае под знаком логарифма должны находиться равновесные концентрации (активности) всех участвующих в реакции соединений. Иными словами, в уравнении (4.144) под окисленной формой следует понимать все ионы раствора в пра​вой стороне уравнения реакции (а), а под восстановленной — все ионы раствора слева от знака равенства. Так, для какой-либо реак​ции типа
                       Аm + В + Nv ↔An + D + Сλ + (n - m) е-
окислительно-восстановительный потенциал будет равен:
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где Аn и Ат — ионы соответственно окисленной и восстановленной форм, В и D —твердые фазы; Nv и Сλ — ионы раствора, не участву​ющие в окислительно-восстановительных реакциях.
Часто, особенно в реакциях органических соединений, окисление и восстанов​ление происходят с участием водородных ионов. Роль их во всех окислительно-восстановительных процессах следует оценивать исходя из конкретных условий реакции. При этом возможны три случая: 1) водородные ионы вовсе не участву​ют в ОВ-реакции; 2) водородные ионы непосредственно участвуют в окислитель​ных процессах; 3) косвенное влияние водородных ионов.
Первый случай. Ионы водорода не принимают участия в окислительно-восстановительных реакциях простых ионов металлов и ряда анионов. Например:
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Во всех этих и подобных реакциях εh не зависит от рН, если оба компонента смеси одинаково хорошо растворимы.
Второй случай. Реакции многих органических соединений, а также не​которых кислородсодержащих анионов часто сопровождаются образованием во​ды или слабых кислот. В этих реакциях непосредственное участие принимают ионы водорода, потому и величина εh таких окислительно-восстановительных си​стем зависит от рН. Примером подобных реакций может служить рассмотренный нами ранее хингидронный электрод, а также реакции типа:
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или в общей форме  
                                   [image: image216.png]Ox + ne— + mH+ 2 Red




Уравнение для εh таких систем с участием т ионов водорода записывают так:
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         Из этого уравнения следует, что по мере подкисления раствора εh систем увеличи​вается. Величина сдвига ОВ-потенциала в общем случае зависит от числа элек​тронов и числа ионов водорода, участвующих в реакции, и определяется коэффи​циентом уравнения (4.146):
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Третий случай. В реакциях этого типа водородные ионы оказывают на εh косвенное влияние в результате изменения растворимости компонентов систе​мы при подкислении или подщелачивании раствора. В качестве примера можно рассмотреть равновесие в системе Fe2+— Fe3+. Допустим, что одновременно имеется 0,1 н. раствор ионов   Fe2+ и Fe3+.Величина εh определяется уравнением (при условии, что коэффициенты активности близки к единице)

                         εh = ε0 + 0,0577 lg [Fe3+] / [Fe2+] .

При рН, например, равном 6,0, количество ионов железа в растворе можно вы​числить из произведений растворимости:
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В этих уравнениях значения [ОН-] найдены из уравнения ионного произведения воды. Для рН 6,0 [ОН-] =10-8 моль/л.
Из полученных равенств видно, что ионы Fe2+ находятся в растворе, тогда как ионы Fe3+ находятся в осадке. Следовательно, при рН 6,0 потенциал 
окислительно-восстановительной системы определяется только [Fe2+] при условии, что в растворе нет каких-либо органических веществ, сохраняющих подвиж​ность [Fe3+].
Если этот раствор подкислить до рН 1,0, количество ионов [Fe2+] в растворе не изменится, а гидроксид железа (III) полностью растворится. В результате [Fe2+] = [Fe3+], а εh=ε0 .
Рассмотрим несколько подробнее, как зависит растворимость Fе(ОН)3 от рН среды. Из уравнения (4.148) имеем
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Заменяя значение [ОН-] на [Н+] из ионного произведения воды, получим
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С учетом этого
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                 Логарифмируя выражение (4.149) получим
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Таким образом, концентрация (активность) иона Fe3+ в растворе контролируется только величиной рН. Задаваясь произвольными значениями рН, можно составить таблицу активности иона Fe3+ в растворе (табл. 4.11).
Как видно из таблицы, растворимость гидроксида железа (III) при рН 1,0 практически безгранична. При повышении величины рН на единицу растворимость гидроксида железа (III) уменьшается в 1000 раз и уже при рН 3,0 активность иона Fe3+ измеряется стотысячными долями грамма на 1 л воды.
Таким образом, в подобных случаях рН, влияя на растворимость одного из компонентов окислительно-восстановительной системы, оказывает существенное влияние на ОВ-потенциал этой системы.

§ 73. Окислительно-восстановительные реакции и потенциалы
в почвах.

Окислительно-восстановительные процессы играют важную роль в почвообра​зовании, на что впервые указал В. Р. Вильямс. В этой связи почву можно рас​сматривать как сложную окислительно-восстановительную систему. Нормаль​ный рост и развитие растений возможны только при определенном окислительно-восстановительном состоянии почвы.
Характерной особенностью почвенных условий является необратимость большинства реакций окисления и вос​становления, протекающих в почве. Об​ратимые реакции, которые полностью подчиняются всем рассмотренным выше теоретическим положениям, свойственны только некоторым окислительно-восста​новительным системам — окислению и восстановлению железа (Fe3+↔Fe2+), марганца (Мп4+↔Мп2+), азота (N5+↔N3+) и др. С другой стороны, в почве протекает большое число окисли​тельно-восстановительных реакций био​химической природы.
Важнейшим и наиболее сильным дей​ствующим окислителем в почве является молекулярный кислород, содержащий​ся в почве и почвенном растворе. Поэтому направление и развитие окислитель​но-восстановительных процессов в почве тесно связано с условиями се аэрации и, следовательно, зависит от всех свойств почвы, влияющих на ее газообмен — структуры, плотности, механического состава, а также влажности. Ухудшение аэрации в результате повышения влажности почвы, ее уплотнение, образование так называемой корки на ее поверхности и целый ряд других причин приводят к снижению окислительно-восстановительного потенциала почвы.
Опыт показывает, что в нормально аэрируемых почвах ОВ-потенциал варьиру​ет в пределах 300—650 мВ. Заболачивание и оглеение снижают его до 200 мВ и ниже. Бурное развитие биологических процессов также способствует снижению ОВ-потенциала почвы вследствие потребления кислорода микроорганизмами и корнями растений.
От окислительно-восстановительных условий в почве (т. е. от величины ОВ-потенциала) зависит подвижность, а следовательно, и доступность для растений таких элементов, как железо, марганец, азот и др. Например, увеличение содер​жания в почвенном растворе веществ с высоким ОВ-потенциалом отрицательно сказывается на процессах фиксации атмосферного азота микроорганизмами (так называемыми азотобактерами, в частности azotobacter chlorococcum). Процессы нитрификации, денитрификации и аммонификации также идут при определенных окислительно-восстановительных условиях, т. е. в определенном интервале значе​ний  ОВ-потенциалов.
Превращение соединений серы (аналогично остальным микробиологическим процессам) находится в зависимости от ОВ-состояния в почве. Так, сульфиды могут окисляться серобактериями, а сульфаты восстанавливаться сульфатредуцирующими  бактериями по  следующей  схеме:   SO42-↔S4O62-↔S2O32-↔S↔SH-. При разложении органических веществ в условиях высоких значений ОВ-потенциала в почве образуются преимущественно сульфаты, а при его низких значени​ях, т. е. в анаэробных условиях,— сульфиды.
В настоящее время накоплены данные о содержании в различных почвах со​единений железа, марганца и нитратов, что позволяет сделать определенные обоб​щения и указать примерные границы окислительно-восстановительных условий, т. е. интервал оптимальных значений ОВ-потенциала и рН нормального усвоения высшими растениями этих элементов. Опыт показывает, что для различных почв по-разному изменяется ОВ-потенциал в зависимости от изменения внешних условий. Для одних почв изменение значений εh происходит резко, для других—не столь резко, поскольку окисли​тельно-восстановительные системы почв обладают различной загруженностью (ем​костью) и податливостью к изменениям. Рассмотрим это положение более под​робно.
Окислительно-восстановительный потенциал среды определяется в общем виде уравнением
                      [image: image223.png]
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В почве отношение концентраций окислителя и восстановителя редко бывает равно единице, а концентрация компонентов ОВ-системы в целом низкая. Этим и объясняется чрезвычайная податливость почвы к изменению и снижению величины ОВ-потенциала при увлажнении. 

	  
	4.151


Повышение содержания органического веще​ства в почве повышает ее буферность (загруженность), поэтому все мероприятия, направленные на повышение содержания гумуса в почве, положительно сказыва​ются на ее ОВ-состоянии.
Поскольку в почве всегда имеется большое  число  окислительно-восстанови​тельных систем, главной или, как ее еще называют, потенциалопределяющей   системой всегда будет та, которая имеет максимальную загруженность по сравне​нию со всеми остальными. Иными словами, ОВ-потенциал любой среды, в том числе и почвы, определяется максимально загруженной системой, которая потому и называется потенциалопределяющей. В зависимости от конкретных условий   эта система может быть химической (реакции окисления — восстановления) и биоло​гической (деятельность микроорганизмов).
Окислительно-восстановительный потенциал εh, а также загруженность бу​ферной системы являются важными характеристиками почвы с точки зрения ее плодородия.
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 § 74.  Потенциометрическое титрование.

Потенциометрическое титрование, как и определение активных концентраций ионов, является важнейшим практическим приложе​нием измерений э.д.с. При потенциометрическом титровании эк​вивалентная точка определяется не по изменению цвета индикато​ра, как при обычном объемном методе титрования, а по изменению скачка потенциала индикаторного электрода. Особо удобно потен​циометрическое титрование, например, при титровании окрашенных или мутных растворов, когда нельзя использовать обычные инди​каторы. Кроме прямого аналитического назначения, потенциомет​рическое титрование часто используют для определения свойств титруемых соединений — константы диссоциации слабых электро​литов, количества активных групп и др.

Рассмотрим процесс титрования какой-либо сильной кислоты щелочью с использованием в качестве  индикатора  водородного электрода.
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Для сравнения берем каломельный электрод. Схема этой установки показана на рис. 4.22. Титруемый раствор (в нашем случае кислоту) строго определенного объема наливают в стакан, погружают в него водородный электрод и агар-агаровый ключ (сифон) каломельного электрода и включают мешалку. Далее из бюретки небольшими порциями добавляют раствор щелочи, титр которой точно известен. После каждого прибавления щелочи про​изводят определение рН с помощью потенциометра, к которому подсоединены соответствующим образом водородный и каломель​ный электроды.
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В начале титрования концентрация водородных ионов (а сле​довательно, рН среды) уменьшается постепенно. Однако вблизи эквивалентной точки это уменьшение становится значительным да​же от прибавления весьма малых количеств щелочи. После про​хождения эквивалентной точки изменение рН раствора вновь ста​новится небольшим. Соотношения между изменением концентра​ции ионов Н+ и потенциалом водородного электрода (Е) в случае титрования 0,1 н. раствора соляной кислоты 0,1 н. раствором ед​кой щелочи показаны в табл. 4.12.

Как видно из табл. 4.12, на нейтрализацию последней части кислоты (0,1%) при добавлении такого же избытка едкого натра (0,1%) приходится изменение концентрации водородных ионов от 10-4 до 10-10, что соответствует изменению рН на шесть единиц. Именно по этой причине кривая титрования сильной кислоты силь​ной щелочью, изображенная на рис. 4.23, около самой точки эквивалентности практически перпендику​лярна оси абсцисс. Это резкое измене​ние рН около точки эквивалентности называется скачком титрования (нейт​рализации) . Как видно из рис 4.23, точ​ка А, соответствующая моменту нейт​рализации раствора (рН 7,0), находит​ся как раз посередине скачка нейтра​лизации, при этом потенциал водород​ного электрода  Е = 0,058 lg 10-7 = —0,058·7= — 0,406 В.
§ 75. Ионоселективные электроды и возможности их применения.

        Для определения содержания различных ионов К+, Cl‾‾, Na+, NO3‾‾, NH4+, Ca2+ используют ионоселективные электроды, потенциалы которых зависят от концентрации соответствующих ионов. На межфазных границах этих электродов протекают ионообменные реакции.

        К их числу относятся электроды с гетерогенными мембранами. Твердое вещество, которое обладает ионообменными  свойствами, находится  в полимерной матрице мембраны.

       Одним из первых ионоселективных  электродов был электрод для определения Cl‾‾ (при исследовании солеустойчивости). В этом  электроде AgCl располагают в твердом парафине или силиконовом каучуке.

       Имеются также довольно сложные электроды, позволяющие определить концентрацию ферментов или ферментных субстратов (например, электрод на основе уреазы, чувствительный к мочевине).

 Принцип работы, подготовка электрода и калибровка.

 Принцип работы электрода основан на селективном обмене между ионами мембраны и ионами кальция, содержащиеся в растворе, в результате чего возникает скачок потенциала, описываемый уравнением: 

                                 Е = Е0 + (RT/zF) ln αCa2+
где Е – измеренный потенциал электрода, В; Е0 – стандартный потенциал электрода, В; R – газовая постоянная, Дж·моль-1·К-1; T – абсолютная температура, 0К; F – число Фарадея; z – заряд иона кальция; αCa2+ - активность ионов Са2+.
        Такая  зависимость выполняется как правило на участке концентраций ионов от  10-2 до 5·10– 4 моль/л. При меньших и больших концентрациях наблюдаются отклонения от линейности. Однако для вышеуказанного диапазона определения концентраций 10-1 до 5·10–5 моль/л эти отклонения воспроизводимы и могут быть учтены при измерениях концентраций ионов кальция. Для этого либо при калибровке строят зависимость Е от логарифма активности кальция и используют затем ее при расчетах, либо при наличии микропроцессора в приборе заводят такую зависимость в программу расчетов концентраций ионов кальция.

        Для определения концентрации ионов кальция в исследуемом растворе измеряют потенциал электрода относительно электрода сравнения. Концентрацию ионов кальция определяют по калибровочному графику.

        Устройство и подготовка электрода к работе.

        Электрод состоит из пластмассового корпуса, мембраны, колпачка и провода со штекером. Внутрь корпуса, где помещен хлорсеребряный полуэлемент, заливается электролит. Электролит приготавливается и заливается потребителем в отверстие в верхней части корпуса электрода.

Подготовка электрода к работе состоит в следующем:

   -   приготовить раствор для заполнения с концентрацией по СаСl2  равной 0,01 m;

   -   с помощью шприца залить внутрь корпуса данный раствор, при чем заливку надо осуществлять порциями – после каждой порции стряхивая электрод как градусник (это необходимо, чтобы исключить наличие воздушных пузырьков внутри корпуса электрода);

   -   после заполнения электролитом можно заклеить заливное отверстие скотчем, и проколоть небольшое отверстие с помощью иголки в том месте, где расположено заливное отверстие (это необходимо, чтобы выровнить давление снаружи и внутри корпуса электрода при изменении температуры).

   -  поместить электрод в раствор СаСl2  концентрации 0,01 моль/л и выдержать в течение не менее суток.

        Проверка работоспособности и калибровка электрода.

        Проверку работоспособности электрода лучше проводить, погрузив кальциевый и вспомогательный электроды в раствор 0,01 m СаСl2. Измерительный прибор перевести в режим измерения «мВ». В случае, если показания прибора будут в интервале...±20мВ, то электрод пригоден для дальнейших измерений. Если показания неустойчивы, то следует проверить заливку электрода электролитом (возможно, внутри электрода остались воздушные пузырьки).

        Электрод калибруют по стандартным растворам СаСl2 при той же температуре, при которой будут проводить измерения в исследуемом растворе. Исходный раствор концентрации 0,1 моль/кг  готовят, учитывая следующее. Раствор СаСl2 нельзя готовить по точной навеске, так как хлорид кальция в виде кристаллогидратов, содержащих неконтролируемые количества сорбированной воды (помимо кристаллогидратной). Поэтому навеску титрованного раствора СаСl2 высокой концентрации (порядка 3М) доводят весовым методом до концентрации 0,1 М  добавлением дистиллированной воды. Более разбавленные растворы готовят последовательным объемным разбавлением исходного раствора.

        При определении ионов кальция в сложных по составу средах калибровку электрода следует проводить по растворам, близким по составу и ионной силе с исследуемым раствором.

        При определении в области разбавленных растворов (менее 10– 4 М Са2+) электрод следует тщательно промыть дистиллированной водой и выдержать в ней 20 – 30 мин.

        По данным калибровки строят график зависимости Е (мВ) от активности ионов кальция (рСа).

	Концентрация раствора, СаСl2, моль/л
	10– 1 
	10– 2 
	10– 3 
	10– 4  
	10– 5 

	Логарифм активности, lg αCa
	–1,54
	–2,26
	–3,10
	–4,01
	–5,00


       Определение значения рСа в анализируемом растворе.

       Измеряют величину потенциала электрода в анализируемом растворе и по калибровочному графику определяют концентрацию ионов кальция. Время установления потенциала обычно не превышает 1 мин.

        По окончании работы электрод хранить в растворе 0,01 моль/л СаСl2. Если перерыв в работе более 5 суток, то электрод следует хранить закрытым колпачком в сухом виде и перед следующими измерениями вымачивать в 0,01 М растворе СаСl2.

         Для повышения точности измерений надо корректировать калибровочный график, проводя измерения по калибровочным растворам в начале каждого рабочего дня.

         Следует учитывать, что величина рСа коррелирует с концентрацией свободных ионов кальция в исследуемой среде. При наличии комплексообразования или иных явлений, вызывающих связывание ионов кальция, его аналитическая концентрация может сильно отличаться от концентрации свободных ионов и не определяться прямой ионометрией, требуя, например, потенциометрического титрования или применения метода стандартных добавок. 

         Влияние посторонних ионов удовлетворительно описывается уравнением, предложенным комиссией I PAC:

                                   [image: image224.png]E=Ey+3 - Ig (ncatk ™)




где  zm – заряд иона М.

Вопросы для самоподготовки

1. Понятие о растворах и их свойствах. Законы, характеризующие эти свойства.

2. Сформулируйте законы электропроводности: Кольрауша, Аррениуса и Оствальда; охарактеризуйте удельную и эквивалентную электропроводности и их зависимости.

3. Опишите криоскопический, кондуктометрический и потенциометрический методы  исследования, их сущность и применение.

4. Ионное произведение воды, понятие о рН, рОН и рК растворов. Общая, активная и обменная кислотности и методы их определения .

5. Буферные растворы, их классификация и основные свойства. Механизм буферного действия, буферная емкость и ее определение.

6. Электроды, их строение, электродный потенциал и его уравнение.

7. Типы электродов и гальванических элементов, применяемых при определении рН.

ЗАДАНИЯ К ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЕ 4

ЗАДАНИЕ 1. Определение концентрации, молярной массы и величины осмотического давления растворов неэлектролитов 

                           криоскопическим методом.

Цель работы.

1. Освоить методику криоскопического метода исследования.

2. Определить концентрацию, молекулярную массу и осмотическое давление исследуемого раствора (см. с.  280-282 ).

3. Рассчитать относительную ошибку работы.

ЗАДАНИЕ 2. Определение количества растворенных веществ и величины осмотического давления почвенных или растительных  вытяжек.

Цель работы.

1. Освоить методику криоскопического метода исследования.

2. Определить общее содержание растворенных веществ в вытяжках исследуемых почв и растений (см. с. 280-282 ).

3. Сделать выводы.
ЗАДАНИЕ 3. Определение изотонического коэффициента, кажущейся степени электролитической диссоциации, осмотического    давления и ионной силы растворов сильных электролитов.

Цель работы.

1. Освоить методику криоскопического метода исследования.

2. Определить изотонический коэффициент (см. с. 280-282).

Рассчитать осмотическое давление, кажущуюся степень диссоциации и  ионную силу раствора.

ЗАДАНИЕ 4. Определение степени и константы электролитической  диссоциации методом электропроводности.

Цель работы.

1. Освоить метод кондуктометрии.

2. Определить степень и константу электролитической диссоциации растворов NH4OH или CH3COOH (см. с. 282-283 ).

3. Рассчитать относительную ошибку работы.

4. Изобразить графически χ =((С(, α = ((С) и λv = ((V). 

5. Сделать выводы.

ЗАДАНИЕ 5. Определение содержания различных ионов в растворах    методом кондуктометрического титрования.

Цель работы.

1.Освоить методику кондуктометрического титрования.

2.Определить содержание заданных ионов (Н+, ОН-, Cl-, SO42- и др.) в растворах (см. с. 283-284).

3.Рассчитать относительную ошибку работы.

ЗАДАНИЕ 6. Определение рН и буферной емкости почвенных

                        растворов потенциометрическим методом.

Цель работы.

1. Освоить колориметрический и потенциометрический методом определения рН (см. с.285-286 ).

2. Определить величины рН и буферной емкости почвенных вытяжек образцов почв различных горизонтов.

3. Сопоставить данные рН и буферных емкостей и сделать выводы.

ЗАДАНИЕ 7. Приготовление буферных растворов и изучение 

                                                 их  свойств.

Цель работы.

1.Освоить методику потенциометрического метода.

        2.Приготовить буферную смесь и изучить ее свойства (см.с.286-

           288).                                                                                                             

        3. Рассчитать буферную емкость и сделать выводы.

ЗАДАНИЕ 8.Приготовление буферных растворов и расчет активности     водородных ионов.

Цель работы:

1. Освоить методику потенциометрического метода.

2. Составить буферные системы согласно заданию и измерить величины их рН (см. с 288-289(.

3. Рассчитать активность водородных ионов в растворах.

4. Определить ошибку работы и сделать выводы.

 МЕТОДИКА ПРОВЕДЕНИЯ РАБОТ

ЗАДАНИЕ 1 –3. Методика измерения криоскопическим методом

1. Подготовка к работе. Собирают криоскоп, во внутреннюю пробирку  наливают 50 см3 дистиллированной воды, опускают термометр и мешалку. Во внешний сосуд помещают охлажденную смесь, состоящую из снега или измельченного льда и соли, реакция растворения которой сопровождается поглощением тепла (например, NaCl) в соотношении с 1 : 3.

2. Измерение температуры замерзания растворителя (Тз).
При помощи специального проволочного смесителя осторожно перемешивают растворитель (Н2О) в пробирке  до момента появления кристаллов, фиксируют и записывают в табл. 4.13 значения Тз. При необходимости большей точности  измерение температуры проводят с помощью термометра Бекмана. Пробирку вынимают из криоскопа, нагревают рукой или струей воды до исчезновения кристаллов и опыт по определению температуры замерзания повторяют, находя среднее значение Тз.

Таблица 4.13               Результаты криоскопических исследований

Исследуемое вещество (хим. формула) ___,   m = 0,5 -1,0  г. Растворитель – вода, W = 50 г
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3. Измерение температуры замерзания раствора  (
[image: image226.wmf]з

Т

).

В пробирку, содержащую 50 см3 воды добавляют точно взвешенную навеску (0,5-1 г) исследуемого вещества, помещают ее в охлаждающую смесь и равномерно перемешивают раствор, измеряют его температуру замерзания. Опыт повторяют, определяют среднее значение Т, данные записывают в табл. 4.13.

               4. Вычисления.Понижение температуры замерзания раствора ((Тз) находят как разность между температурами замерзания раствора(Тз,р-ра( и растворителя(Тз,о(
              (Тз = Тз(,о)- Тз(,р-ра.)   ,                                    (4.152)

Зная (ТЗ можно рассчитать:

 для неэлектролитов:

    а(    - молярную концентрацию, Сm
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б(    - осмотическое давление, Росм
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где: Росм – осмотическое давление;     R    – универсальная газовая  постоянная (см. приложение);    Т     -  температура окружающей среды, К;

     в(   - молекулярную массу растворенного вещества, М
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 для электролитов:

а (- изотонический коэффициент (i( :

                     i = 
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где    
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       б( - кажущуюся степень диссоциации электролита ((( :    
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где: n – количество ионов, на которые диссоциирует данный электролит;

· в( - ионную силу раствора  ((,( - см. ур-ние  4.23.

ЗАДАНИЕ 4. Методика измерения кондуктометрическим методом
Для определения степени и константы электролитическй диссоциации с помощью кондуктометра (см. правила работы) измеряют удельную электропроводность растворов различной концентрации (например, NH4OH, CH3COOH). Затем, используя уравнения (4.159, 4.160), рассчитывают эквивалентную электропроводность((v( и степень диссоциации (((по формуле:
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где 
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- эквивалентная электропроводность бесконечно  или предельно разбавленного  раствора, находится по закону Кольрауша как сумма  подвижностей ионов при предельном разбавлении:
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Значения  
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 см. Приложение.

Таблица 4.15         Результаты работы по методу электропроводности

	Раствор
	С,

кмоль/м3
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Для слабых электролитов согласно закону разбавления Оствальда можно определить константу электролитической диссоциации
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Результаты измерений и расчетов заносят в табл. 4.15 и согласно цели работы строят графические зависимости, рассчитывают ошибку работы (см. Приложение) и делают выводы.

ЗАДАНИЕ 5. Методика кондуктометрического титрования
Метод основан на измерении электропроводности раствора при титровании. Применяется для определения содержания различных ионов, без предварительного выделения, в том числе в окрашенных и мутных растворах.

Проведение эксперимента возможно только при соблюдении следующих условий:

1) при титровании определяемый ион (или ионы) должен образовывать малорастворимое или малодиссоциируемое соединение;

2) ион, имеющий большую подвижность (
[image: image241.wmf]-
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) должен заменяться ионом, имеющим меньшую подвижность (см. Приложение).

Для выполнения работы берут определенный объем ( Vx( исследуемого раствора и измеряют его электропроводность. Затем из бюретки добавляют точно отмеренный объем раствора реагента ( 0,5 – 1,0 см3 ( известной концентрации, тщательно перемешивают и вновь измеряют электропроводность. Данные заносят в таблицу 4.16.

Таблица 4.16  Результаты кондуктометрического титрования

	№№

п/п
	Объем раствора реагента, см3
	L, См
	Примечание


	
	
	
	


Титрование продолжают до тех пор, пока 3-4 измерения не покажут увеличение электропроводности. По экспериментальным данным строят кривую кондуктометрического титрования (см. рис. 4.24), по которой находят объем раствора реагента в точке эквивалентности (V1) и рассчитывают концентрацию исследуемого раствора (Сх) по формуле:
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где: С1 – молярная концентрация эквивалента реагента.

 Кроме того, рассчитывают содержание определяемого иона (mx)

                                 mx =Cx  V Э 10 -3 , г                 (4.163),

ошибку измерений и делают выводы;

где   Э – эквивалент определяемого иона.

                               L,  Ом-1
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Рис.4.24. Кривая кондуктометрического титрования.

ЗАДАНИЕ 6. Методика определения  рН и буферной емкости 

почвенных растворов 

1. Получение почвенной вытяжки. 10 г почвы заливают 50 см3 дистиллированной воды и встряхивают на качалке в течение 10-15 мин. Смесь фильтруют через предварительно смоченный складчатый фильтр, а фильтраты используют для определения рН и буферной емкости.

Для определения общей кислотности навески почвы заливают  50 см3 0,1н KCl или NH4Cl и проводят только потенциометрическое определение рН.

2. Колориметрическое определение проводят путем сравнения окраски капли фильтрата на полоске универсальной бумаги с цветной шкалой индикатора; или 5-7 см3 почвенной вытяжки помещают в пробирку и добавляют 2-3 капли раствора универсального индикатора. Затем сравнивают цвет почвенной вытяжки с окраской стандартных растворов в наборе Алямовского. Записывают значение 

рНкол = …   

3.Потенциометрическое определение рН проводят с помощью потенциометра (иономера), (см. инструкцию). Данные записывают в табл. 4.17.

Таблица 4.17.   Результаты потенциометрических измерений

	Почва
	рН1
	рН2
	Буферная емкость

	
	
	после добавления HCl
	после добавления

NaOH
	по

 HCl
	По NaOH

	Чернозем
	
	
	
	
	

	Бурая лесная
	
	
	
	
	

	И т.д.
	
	
	
	
	


      4.Определение буферной емкости. В два стаканчика отмеряют по  10 см3 почвенной вытяжки. В один добавляют 1 см3 0,1 н NaOH, в другой 1 см3 0,1 н HCl. Измеряют рН, данные записывают в таблицу 12. По уравнениям (4.162) и (4.81) вычисляют буферную емкость почвенного раствора. Делают выводы.

ЗАДАНИЕ 7. Методика выполнения работы по изучению свойств буферных растворов

Опыт 1. Влияние разбавления на свойства буферной смеси

В плоскодонной колбе готовят смесь, отбирая из бюретки:

6 см3 0,1 н СН3СООН или NH4OH
14 см3 0,1 н СН3СООNa  или NH4Cl
Измеряют рН приготовленной смеси и разделяют ее на две равные части (по 10 см3). К одной из частей прибавляют 10 см3, а к другой 20 см3 дистиллированной воды.

После тщательного перемешивания растворов измеряют их рН, данные заносят в табл. 4.17.

Таблица 4.17.        Влияние разбавления на рН буферной смеси

	Разбавление раствора
	1
	2
	3

	рН
	
	
	


Делают вывод о влиянии разбавления на  рН буферных растворов.

Опыт 2. Изучение действия кислот и щелочей на величину рН

буферного раствора

В колбе аналогично опыту 1 готовят буферную смесь состава: 

6 см3 0,1 н СН3СООН или NH4OH
14 см3 0,1 н СН3СООNa  или NH4Cl
Измеряют рН приготовленной смеси, разделяют ее на две равные части . К одной из них прибавляют 1 см3 0,1 н HCl; к другой – 1 см3 0,1 н NaOH. Измеряют рН полученных растворов, для контроля аналогичные действия выполняют с дистиллированной водой. Все данные заносят в табл. 4.18

Таблица 4 .18          Буферное действие смесей

	Вода
	Буферная смесь

	рН до 

добавления HCl и NaOH
	рН
	рН до 

добавления HCl и NaOH
	рН

	
	после 
добавле- ния HCl
	После добавле -ния NaOH
	
	после добавле -ния HCl
	после добавле -ния NaOH

	
	
	
	
	
	


Делают вывод о буферном действии.

Опыт 3. Изучение зависимости рН  и буферной емкости от 

соотношения концентрации компонентов смеси

Готовят буферные смеси согласно указанных в табл. 4.19 соотношений.

Таблица 4.19.      Зависимость рН и буферной емкости от

            соотношения           концентрации компонентов

	Компонент смеси, см3
	рН1
	рН2
	 Буферная емкость

	СН3СООН или NH4OH
	СН3СООNa или NH4Cl
	 до 

добавления HCl или NaOH
	после

добавления 
	по

HCl
	по

NaOH

	
	
	
	HCl
	NaOH
	
	

	10

2

18
	10

18

2


	
	
	
	
	


Измеряют рН приготовленных смесей. Затем, разделив на две части, к одной части прибавляют 1 см3 0,1 н HCl, к другой – 1 см3 0,1 н NaOH.

Измеряют рН всех растворов и записывают в табл. 15. Рассчитывают по формулам (4.162) и (4.81) значения буферной емкости отдельно по кислоте и щелочи.

Отмечают в выводах, при каком соотношении компонентов буферной смеси буферная емкость наибольшая, соответствуют ли  ваши опытные данные теории буферных систем.

ЗАДАНИЕ 8. Потенциометрическое определение рН  и расчет 

активности водородных ионов в буферных растворах
В 5 пробирок отмеряют из бюреток 0,1 н раствора СН3СООН (NH4OH) и СН3СООNa (NH4Cl) в соотношении, указанном в таблице 4.20

Таблица 4.20

	№

п/п
	1
	2
	3
	4
	5
	Контрольный раствор

	 Объем СН3СООН (NH4OH), см3
	     9                 
	    8
	     5
	    2
	     1
	

	Объем СН3СООNa (NH4Cl), см3
	     1
	    2
	     5
	    8
	    9
	

	рН потенц.
	
	
	
	
	
	

	аН+, моль/л
	
	
	
	
	
	

	рН теоретич.
	
	
	
	
	
	


Зная, что рН = -lgaH+, рассчитывают активность водородных ионов. Данные заносят в таблицу  4.20.

Расчет величины рН при равных концентрациях компонентов осуществляют по уравнениям:

для кислых буферных систем

pH = рКд + lgVc – lgVк ,                                             (4.164(
для основных буферных систем

pH = pKв –рКд + lgVо – lgVс,                                     (4.165(
где: Кд – константа слабой кислоты или основания (см. приложение, табл. 5); Кв – ионное произведение воды (см. Приложение);  

     Vк, Vо, Vс -  объемы соответственно взятых кислот, основания или соли.

Данные заносят в таблицу, после чего получают контрольный раствор, измеряют его рН и рассчитывают ан , а также объемы взятых компонентов.

Проводят расчет ошибки опыта. Делают выводы.
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ТЕМА 5

ПОВЕРХНОСТНОЕ НАТЯЖЕНИЕ, АДСОРБЦИЯ
ПОВЕРХНОСТНЫЕ ЯВЛЕНИЯ НА ГРАНИЦЕ РАЗДЕЛА ФАЗ

Поверхностное натяжение и поверхностная энергия
     Жидкость всегда стремится принять такую форму, при которой ее по
верхность при данном объе​ме будет наименьшей. Этому ус​ловию отвечает
 шар.
     Поверхностный слой жидко​сти по физико-химическим свой​ствам отличается от ее внутрен​них слоев. На каждую молекулу внутри жидкости равномерно действуют силы притяжения со стороны окружающих молекул, поэтому силовое поле каждой молекулы внутри жидкости симметрично насыщено (рис.5.1). Равнодействующая всех сил при​тяжения равна    нулю. Иначе об​стоит дело с

         Рис. 5.1             молекулами, кото​рые находятся в поверхностном слое жидкости. На них действуют силы притяжения только со стороны молекул, находящихся в ниж​ней полусфере. Силы, действующие вне жидкости, ничтожны и ими можно пренебречь. В результате этого равнодействующие молеку​лярных сил уже не равны нулю и направлены вниз. Поверхностные молекулы жидкости находятся под действием сил, стремящихся втянуть их внутрь жидкости. По этой причине поверхность любой жидкости стремится к сокращению.
     Наличие у поверхностных молекул жидкости ненасыщенных, неиспользованных сил сцепления является источником избыточной поверхностной энергии, которая также стремится к уменьшению. На поверхности жидкости образуется как бы пленка, которая об​ладает поверхностным натяжением.
    Для того чтобы увеличить поверхность жидкости, необходимо преодолеть силы ее поверхностного натяжения, т. е. затратить не​которое количество работы. Работа, необходимая для увеличения поверхности жидкости на 1 м2, служит мерой поверхностной энер​гии и называется коэффициентом поверхностного натяжения или просто поверхностным натяжением. Поверхностное натяжение можно рассматривать не только как работу, отнесенную к едини​це поверхности, но и как силу, которая действует на
 единицу дли​ны (1 м) линии, ограничивающей поверхность жидкости, и на​правлена в сторону сокращения поверхности. Обозначается по​верхностное натяжение греческой буквой а (сигма).
    В зависимости от того или иного определения поверхностное натяжение измеряется или в джоулях на 1 м2, или в ньютонах на 1 м. Оба измерения численно совпадают, так как         1Дж/м2  = 1 Н·м/м2=1 Н/м.
    Для чистых жидкостей поверхностное натяжение зависит от природы жидкости и температуры, а для растворов — от природы растворителя, а также от природы и концентрации растворенного вещества. 
     Жидкий металл ртуть отличается большой величи​ной поверхностного натяжения. Органические жидкости — спирты, эфиры, ацетон, бензол — имеют малые значения σ. Поверхностное натяжение связано обратной зависимостью с температурой. С по​вышением температуры, как установил Д. И. Менделеев, поверхно​стное натяжение уменьшается и при критической температуре ста​новится равным нулю. 
     Поверхностное натяжение жидкости находится в обратной за​висимости от давления пара над ней. Чем выше давление пара, тем меньше величина внутреннего давления жидкости, меньше ве​личина поверхностной энергии и, следовательно, меньше поверх​ностное натяжение. Растворенные вещества изменяют поверхност​ное натяжение жидкости. Одни из них значительно понижают поверхностное натяжение и потому носят название поверхностно-активных веществ, другие, наоборот, увеличивают поверхностное натяжение и называются поверхностно-неактивными. По отноше​нию к воде поверхностно-активными веществами являются спирты, белки, мыла. Добавление их к воде облегчает смачивание, поэто​му при приготовлении растворов некоторых ядохимикатов добав​ляют поверхностно-активные   вещества    (например, мыла)   для того, чтобы раствор хорошо смачивал обрабатываемую поверх​ность. Эффективность ядохимиката при этом значительно повы​шается.
     Поверхностное натяжение жидкости зависит от природы ее молекул. Например, в гомологическом ряду жирных кислот поверх​ностное натяжение быстро уменьшается с удлинением углеродной цепи — в среднем в 3,2 раза на каждую прибавляемую группу СН2.
     Изучение поверхностного натяжения помогает глубже понять различные технологические процессы: смачивание, крашение, эмульгирование, измельчение твердых тел и др.
Общая характеристика сорбционных явлений.

Опыт показывает, что чем выше степень дисперсности данного тела, тем большее количество частиц другого тела оно может по​глотить своей поверхностью. Процесс самопроизвольного сгущения растворенного или парообразного вещества (газа) на поверхности твердого тела или жидкости носит название сорбции. Поглощающее вещество носит название сорбента, а поглощаемое — сорбтива. Процесс, обратный сорбции, называется десорбцией. В зависимости от того, насколько глубоко проникают частицы сорбтива в сорбент, все сорбционные процессы подразделяются на адсорбцию, когда вещество поглощается на поверхности тела, и абсорбцию, когда вещество поглощается всем объемом тела. В зависимости от харак​тера взаимодействия частиц сорбента и сорбтива сорбция бывает физическая (взаимодействие проявляется силами когезии и адге​зии, т. е. силами Ван-дер-Ваальса) и химическая, или, как ее еще называют, хемосорбция (когда происходит химическое взаимодей​ствие). В свою очередь химическая сорбция подразделяется на аб​сорбционную и адсорбционную.
Между физической сорбцией, хемосорбцией и типичной химиче​ской реакцией очень трудно провести четкие границы, поэтому та​кое деление имеет лишь условный характер.

Особое положение занимает сорбционный процесс, называемый капиллярной конденсацией. Сущность этого процесса заключается не только в поглощении, но и в конденсации твердым пористым сорбентом, например активированным углем, газов и паров. Ка​пиллярная конденсация в первую очередь наблюдается у легко сжижаемых газов.

Из всех перечисленных выше сорбционных явлений наибольшее значение для практики имеет адсорбция.

Абсорбция—это сорбция газа за счет его проникновения (диф​фузии) в массу сорбента. По существу, она представляет собой процесс растворения одного вещества (абсорбтива) в другом (аб​сорбента). Распределение вещества между фазами подчиняется закону Генри, известному из физической химии. Абсорбционные процессы в настоящее время широко применяются в промышлен​ности. Так, получение соляной кислоты в заводских условиях цели​ком основано на абсорбции хлористого водорода водой. На явле​ниях абсорбции основаны также разделение газовых смесей, очист​ка их от различных вредных примесей, улавливание ценной состав​ной части газовой смеси и т. п.

Хемосорбция представляет собой наиболее глубокое взаимодействие поглощаемого вещества и поглотителя с образованием нового химического вещества. В качестве примера хемосорбции можно указать на поглощение оксида углерода (IV) или оксида серы (IV) натронной известью [смесь NaOH и Са(ОН)2], которая, поглощая их, химически взаимодействует с ними.
 Хемосорбцию легко можно отличить от физической абсорбции и адсорбции по значительно большему количеству выделяющейся   при хемосорбции   теплоты,

вполне соизмеримой с теплотами образования химических  соеди​нений.

Капиллярная конденсация — процесс конденсации парообраз​ных сорбтивов в порах твердого сорбента. Конденсация зависит от температуры, упругости пара, диаметра капилляров, а также сма​чиваемости поверхности твердого сорбента сорбтивом в жидком состоянии. Чем уже капилляры и чем лучше жидкость смачивает их стенки, тем при прочих равных условиях скорее происходит на​сыщение паров и их конденсация.

Явление адсорбции-как известно, всякая поверхность, независимо от агрегатного состояния разделяемых ею веществ, обладает некоторым запасом свободной энергии. В силу второго начала термодинамики поверх​ность раздела веществ (как и любая система, обладающая запасом свободной энергии) стремится к самопроизвольному уменьшению этой энергии. Это стремление и является прямой или косвенной причиной разнообразных физических явлений, в том числе и ад​сорбции.

Адсорбция — это в широком смысле процесс самопроизвольного изменения концентрации вещества у поверхности раздела двух фаз, а в более узком и употребительном смысле — это повышение кон​центрации одного вещества у поверхности раздела двух фаз, из которых одна обычно является твердым телом. В соответствии с об​щей терминологией по сорбции вещество, на поверхности которого происходит накопление другого вещества, носит название адсор​бента, а поглощаемое вещество — адсорбтива или адсорбата.

Количество поглощенного вещества на 1 м2 поверхности адсор​бента называется удельной адсорбцией. Так как поверхность любо​го адсорбента практически измерить трудно, адсорбцию выражают в молях на 1 кг адсорбента и обозначают буквой  А:
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Связь между обоими выражениями удельной адсорбции имеет сле​дующий вид:   
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 Величина удельной адсорбции Г для данного адсорбента и дан​ного адсорбтива зависит от двух термодинамических параметров: температуры Т и давления р при газообразном адсорбтиве и от температуры и концентрации С при адсорбции из раствора. 

Как показали исследования, процессы адсорбции (так же как и другие виды сорбционных процессов) обратимы. Частицы, нахо​дящиеся в  адсорбционных слоях, не закреплены жестко. Некото​рые из них могут выходить за пределы действия сил притяжения адсорбента, т. е. отрываться от поверхности адсорбента и уходить в окружающее пространство (десорбция). Со временем оба процес​са приводят систему в состояние адсорбционного равновесия:

                                адсорбция ↔ десорбция,

при котором среднее число частиц, покидающих поверхностный слой, становится равным числу адсорбируемых частиц за тот же отрезок времени.

Процесс адсорбции экзотермичен, следовательно, в соответст​вии с принципом Ле Шателье его выгодно осуществлять при срав​нительно низких температурах. Опыт показывает, что с повышени​ем температуры в силу увеличения колебания частиц, адсорбиро​ванных поверхностью, равновесие сдвигается в сторону процесса десорбции.

Помимо обратимости и экзотермичности, адсорбция характери​зуется и третьим общим признаком — чрезвычайно малой энергией активации, т.е. низким энергетическим барьером, а следовательно, большой скоростью ее протекания. Благодаря этому адсорбция с энергетической стороны имеет много сходного с обратимыми экзо​термическими химическими реакциями, однако отличается от них и от хемосорбции гораздо меньшим значением теплового эффекта.

Чаще всего адсорбция носит избирательный характер. Так, рас​смотренный нами активированный уголь хорошо поглощает не только аммиак, но и хлор, однако не адсорбирует окись углерода. Поэтому нельзя пользоваться обычным противогазом при тушении пожаров, так как в зоне пожара всегда много окиси углерода.

Адсорбция на поверхности раздела  твердое вещество — газ.
Адсорбция газа на твердом теле является простейшим случаем адсорбционного процесса, так как система состоит всего из двух компонентов. Конкретный пример такой адсорбции мы рассмотрели в предыдущем параграфе. Опыт показывает, что при прочих рав​ных условиях для твердого адсорбента и данного адсорбируемого газа количество адсорбируемого вещества будет возрастать  по ме​ре увеличения адсорбирующей поверхности. Следовательно, чтобы достигнуть большого адсорбционного эффекта, необходимо иметь как можно большую поверхность поглотителя. Способность адсорбента к поглощению газов определяется не только его пористостью, но и физическим состоянием; так, адсорбенты в аморфном состоя​нии лучше адсорбируют газы, чем в кристаллическом.
В качестве адсорбентов на практике применяют древесный и ко​стяной угли, силикагель, высокодисперсные металлы, полученные восстановлением их из оксидов. 
       Активированный уголь как адсорбент применяет​ся в противогазах, а также для очистки воздуха на промышленных предприятиях, для осветления различных растворов и т. п. Высо​кая адсорбционная способность активированного угля объясня​ется, сильно развитой поверхностью. Так,, суммарная поверхность всех пор, заключающихся в 1 г такого угля, составляет от 300 до 1000 м2. Такая огромная площадь обус​ловливает возникновение большого молекулярного силового поля и, стало быть, избыток поверхностной энергии на границе уголь — газ. За счет свободной поверхностной энергии и происходит адсорб​ция газа, т. е. повышение его концентрации в поверхностном слое угля при одновременном понижении концентрации газа в окружа​ющем пространстве.

Как показали исследования, время пребывания молекул газа на поверхности твердого адсорбента очень мало: они удерживают​ся на адсорбенте всего сотые и тысячные доли секунды и, десорбируясь, замещаются на новые частицы. В конечном итоге устанавли​вается динамическое равновесие между свободными и адсорбиро​ванными молекулами. Скорость достижения адсорбционного рав​новесия для разных газов неодинакова: при адсорбции СО2 на угле равновесие наступает через 20 с, при адсорбции О2— через 2,5 ч, при адсорбции N2— через 20 ч и т. п. Скорость адсорбции   имеет большое значение для практического использования различных ад​сорбентов. Например, в широко используемом при химической за​щите противогазе проходящий через коробку воздух должен очень быстро очищаться от примесей отравляющих веществ. Это возмож​но лишь при высоких скоростях адсорбционных процессов.

Активированный уголь в противогазе играет роль не только адсорбента целого ряда отравляющих веществ, но и катализатора реакции разложения многих из них. В качестве примера можно указать на каталитический гидролиз фосгена

                         [image: image245.png]COClg + Hg0 — 2HCI + CO,




или хлорпикрина

                        [image: image246.png]CCI3NO; + 2H90 — CO; + 3HCI + HNO2




Опыт показывает, что адсорбция зависит не только от приро​ды поглотителя, но и от природы поглощаемого газа,  при прочих равных ус​ловиях сильнее адсорбируются те газы, которые легче конденсиру​ются в жидкость. Следовательно, они обладают более высокой температурой кипения в сжиженном состоянии.

Для объяснения явлений адсорбции существуют различные тео​рии. Одна из них — физическая теория, согласно которой природа адсорбционных сил чисто физическая и связана с проявлением межмолекулярных сил. Согласно химической теории ненасыщенные силы адсорбционных поверхностных слоев являются химическими (валентными) силами.

Известно несколько теорий физической адсорбции, из которых интерес представляет теория мономолекулярной адсорбции Ленгмюра (1915). В построении ее ученый опирался на представление об адсорбционных силах, которые впервые были высказаны рус​ским ученым Л. Г. Гуревичем. Основные положения теории Ленгмюра:

1. Адсорбция вызывается валентными силами или силами оста​точной химической валентности.

2. Адсорбция происходит не на всей поверхности   адсорбента, а лишь на активных центрах этой поверхности. Такими центрами являются углубления и выступы, имеющиеся на любой, даже самой гладкой поверхности. Действие таких центров сводится к высокой ненасыщенности их силового поля, благодаря чему центры удержи​вают газовые молекулы. Причем активность центра тем выше, чем меньше насыщена молекула или атом адсорбента.

3. Адсорбционные силы обладают малым   радиусом действия, вследствие чего каждый активный центр адсорбирует   лишь одну молекулу адсорбтива, и на адсорбенте образуется мономолекуляр​ный слой адсорбтива.

 4. Адсорбированные молекулы газа не сидят прочно на поверх​ности адсорбента; они непрерывно обмениваются с молекулами в газовой сфере, при этом устанавливается динамическое адсорбци​онное равновесие. Каждая молекула задерживается в течение ко​роткого времени на поверхности, затем в результате  флуктуации энергии молекулы отрываются от активного центра, уступая место новой молекуле.

В отличие от физической адсорбции химическая адсорбция, или хемосорбция, осуществляется при помощи химических сил. Эти виды адсорбции имеют следующие отличительные признаки: физи​ческая адсорбция — явление обратимое, и теплота ее составляет всего 8,4—33,5 кДж/моль, в то время как теплота химической ад​сорбции достигает десятков и сотен кДж/моль.
 С повышением тем​пературы физическая адсорбция уменьшается, а химическая уве​личивается. 
Объясняется это тем, что химическая адсорбция требу​ет более значительной энергии активации (40—120 кДж/моль).

Химическая адсорбция необратима, поэтому процесс десорбции состоит не в простом отрыве адсорбированной молекулы, а в раз​ложении поверхностного химического соединения. В качестве ти​пичного примера химической адсорбции можно назвать адсорбцию кислорода на поверхности угля. 

Весьма характерным является то, что при нагревании с поверх​ности адсорбента удаляется не кислород, а окись углерода.

Согласно современным представлениям при адсорбции проявля​ются все виды физических и химических сил, т. е. адсорбция, по существу, является физико-химическим процессом. И действитель​но, советские ученые Н. А. Шилов, М. М. Дубинин, Л. К. Лепинь установили, что при различных случаях адсорбции играют роль физические и химические взаимодействия между адсорбентом и адсорбируемым веществом. Это особенно четко проявляется при адсорбции газов. Исследования показали, что при поглощении первых порций газа на чистой поверхности адсорбента чаще проявляется действие химических сил, а при последующей адсорбции газа, при повышении давления процесс переходит постепенно в чисто физический.

Изотермы адсорбции.

Как показали исследования, адсорбция увеличивается с ростом давления (концентрации) газа, однако это увеличение не беспре​дельно. Для каждого адсорбируемого га​за    (при t = const) через некоторое время над адсорбентом устанавливается пре​дельная величина адсорбции, отвечающая равновесию между обеими фазами. Кри​вая зависимости адсорбции от давления (концентрации) при постоянной темпера​туре носит название изотермы адсорбции. Она является одной из важнейших харак​теристик адсорбционных процессов. На рис. 5.2 изображены типичные изотермы адсорбции СО2 углем при различных тем​пературах, взятые из работы А. А. Ти​това.     

Как видно из рис. 5.2, повышение дав​ления газа                Рис 5.2              увеличивает  адсорбируемое количество его. Однако на разных участ​ках изотермы адсорбции это влияние ска​зывается неодинаково .                                                               
 Наиболее силь​ным оно оказывается в области низких давлений, где адсорбция подчиняется закону Генри для раствори​мости газов в жидкостях, т. е. она прямо пропорциональна давлению газа.
Дальнейшее повышение давления тоже увеличивает количество адсорбированного газа, но уже во все уменьшающейся степени. И, наконец, при достаточно высоких давлениях кривая стремится к прямой, параллельной оси абсцисс. В этом случае достигнуто полное насыщение адсорбента и повышение давления газа уже не влияет на его адсорбцию.

Таким образом, между адсорбцией и давлением (концентрацией) газа отсутствует прямая пропорциональная зависимость. Это и вызвало необходимость найти математическое выражение, которое достаточно точно описало бы экспериментальные данные. Впервые эмпирическое уравнение, которым пользуются и в настоящее время, было предложено Фрейндлихом. Это уравнение имеет следующий вид:
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где х/m— величина адсорбции на единицу массы адсорбента; р — равновесное давление газа над поглотителем (для растворов поль​зуются равновесной концентрацией С), К и 1/n — константы ад​сорбции, характерные для данного процесса адсорбции в опреде​ленных пределах, значение которых можно найти из опытных дан​ных.

Рассмотрим, как определяются численные значения констант. На рис. 5.3, а дано графическое изображение уравнения для слу​чая адсорбции из жидкости. По оси абсцисс отложены равновес​ные концентрации С (кмоль/м3), по оси ординат — значения  х/m
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Рис 5.3
(кмоль/кг). Если прологарифмировать уравнение (5.3), получим следующее выражение:
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из которого можно найти значения постоянных К 1/п. Для этой цели построим график, выражающий зависимость lg х/m — lg С. Получается прямая линия (рис. 5.3 ,б), отсекающая на оси орди​нат отрезок, равный lg К, а тангенс угла наклона этой прямой к абсциссе дает значение 1/n.

Уравнение (5.4) есть уравнение прямой линии. Несмотря на то, что уравнение Фрейндлиха широко применяется на практике, оно имеет определенные недостатки. Многочисленные исследования показали, что значение адсорбции, вычисляемое на основании этого уравнения, не соответствует данным опыта в области малых и боль​ших концентраций. Константы К и 1/n являются чисто эмпириче​скими и не имеют реального физического смысла.

Позднее (1917) Ленгмюр вывел простейшее уравнение адсорб​ции для случая адсорбции газа на гладкой твердой поверхности (стекло, слюда, монокристаллы), оказавшееся в дальнейшем при​менимым и к другим поверхностям раздела.   При   выводе своего уравнения Ленгмюр исходил из допущения, что адсорбционный слой мономолекулярен, т. е. только один слой молекул связан си​лами молекулярного сцепления с поверхностью. При этом указан​ный слой полностью поглощает собой все адсорбционные силы по​верхности адсорбента, поэтому образование второго слоя адсорби​рованных молекул исключается.

Число активных мест поверхности ученый принял равным еди​нице, а долю активных мест, связанных с адсорбированными моле​кулами, обозначил через х. При этом условии свободная часть по​верхности равняется 1—х. Обозначив величину адсорбции через Г и учитывая, что при х=0, Г = 0 и при х=1, Г = Г∞, он нашел, что х=Г/Г∞, где Г — количество вещества, адсорбированное единицей поверхности при полном насыщении.
Тогда уравнение Ленгмюра можно записать: 
	                         Г  = Г∞ 
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Опыт показывает, что уравнение изотермы адсорбции Ленгмю​ра сравнительно удовлетворительно дает количественную характе​ристику адсорбции при низких и при высоких концентрациях по​глощаемого вещества. В отличие от уравнения изотермы Фрейндлиха все величины, входящие в уравнение Ленгмюра, имеют опреде​ленный физический смысл и вполне обоснованы теоретически. Уравнение Ленгмюра исходит  из расчета   мономолекулярного адсорбционного слоя.
 Однако не все ученые разделяют эту точку зрения. По мнению Поляни и ряда других авторов, возможен мно​гослойный адсорбционный слой,   причем эта точка   зрения имеет некоторое теоретическое и опытное обоснование.

По теории Ленгмюра молекулы адсорбтива, притянутые к от​дельным активным точкам, между собой не взаимодействуют. Од​нако при накоплении в адсорбционном слое молекул веществ, об​ладающих высокой молекулярной массой, между ними могут воз​никнуть значительные силы сцепления. В этом случае уравнение Ленгмюра дает неверные результаты. В ряде случаев, в частности при применении пористых адсорбентов, таких, как уголь, силикагель и др., формула Фрейндлиха дает лучшие результаты, чем уравнение Ленгмюра.

    Изотерма Брунауэра – Эммета – Теллера (БЭТ) см. рис.5.4.
Теория адсорбции БЭТ исходит из:

1) адсорбционный слой имеет непостоянную толщину на поверхности адсорбента;

2) тепловой эффект адсорбции ≠ тепловому эффекту конденсации адсорбтива;

3) центры адсорбции – двумерные ячейки на поверхности адсорбента;

4) латеральное взаимодействие отсутствует.

                             

                                 Рис. 5.4
При малых P/P0 изотерма БЭТ переходит в изотерму Ленгмюра.

Достоинство:

      1)учитывает полимолекулярность слоя адсорбтива.

Недостатки:

     1) не учитывает латеральные взаимодействия.

На основе БЭТ – изотермы рассчитывают величину адсорбции для конкретных систем.

Адсорбция на поверхности раздела жидкость — газ.

Ранее мы выяснили, что мерой свободной поверхност​ной энергии единицы поверхности является поверхностное натяже​ние , под которым следует понимать силу, действующую на единицу длины линии, ограничивающей поверхность жидкости. При об​суждении поверхностных явлений обычно говорят не о свободной поверхностной энергии, а о поверхностном натяжении, так как оно для поверхностей раздела жидкость—газ или жидкость—жидкость доступно непосредственному измерению.

В чистой жидкости состав поверхностного слоя одинаков с соста​вом ее в объеме. Поэтому при растворении какого-либо вещества в растворителе возможны три случая: 

а) растворение данного веще​ства в растворителе не изменяет  его  поверхностного  натяжения;

б) растворение повышает поверхностное натяжение растворителя;

в) растворение понижает поверхностное натяжение растворителя. 

Поскольку поверхностная энергия в силу второго начала термо​динамики стремится к минимуму, то в случае, когда  растворение вещества понижает поверхностное  натяжение  растворителя, кон​центрация растворенного вещества в поверхностном   слое должна быть больше, чем в объеме раствора. И наоборот, когда растворе​ние повышает поверхностное натяжение, поверхностный слой раст​вора должен быть беднее растворенным веществом по сравнению с общим его объемом. Таким образом,  на  границе  раздела  жидкость — газ наблюдается явление уменьшения или увеличения концентрации растворенного вещества, т. е. явление адсорбции.

Величина адсорбиру​ющей поверхности S жидкости может быть точно измерена, чего почти нельзя сделать в отношении, например, твердых адсорбентов. Характерным отличием адсорбции на границе раздела жидкость — газ является и то, что изменение поверхностной энергии в процессе адсорбции может быть определено непосредственно.

Все растворимые вещества по их способности адсорбироваться на границе раздела жидкость—воздух делятся на две группы: по​верхностно-активные и поверхностно-неактивные вещества. Первые должны обладать меньшим поверхностным натяжением, чем раст​воритель, сравнительно малой растворимостью, а также способно​стью резко изменять свойства поверхности адсорбента в результате образования тонких мономолекулярных адсорбционных слоев. 

Поверхностно-активные вещества по своим физико-химическим свойствам делятся на три группы: молекулярные, ионогенные — анионо-активные и ионогенные — катионо-активные.

К молекулярным, или неионогенным, поверхностно-активным веществам относятся электрически нейтральные молекулы спиртов, карбоновых кислот, белковых веществ. Ионогенные анионо-активные поверхностные вещества в водной среде диссоциируют на ионы, причем поверхностно-активным будет только анион. К ним относят​ся мыла, сульфокислоты, их соли и другие соединения.

 Молекулы катионо-активных поверхностно-активных веществ в водных растворах также диссоциируют на ионы, однако поверхно​стно-                       Рис. 5.5                   активным будет только катион. К ним относятся органические азотсодержащие основания и их соли ( Рис.5.5(а,б,в))
Характерной особенностью всех поверхностно-активных веществ является то, что молекулы их содержат две части: полярную гидро​фильную группу, например ОН, СООН, NH2, и неполярный углево​дородный или ароматический радикал (рис.5.5). Полярная группа обладает значительным электрическим моментом диполя и хорошо гидратируется. Эта группа и определяет сродство поверхностно-активных веществ к воде. В отличие от полярной группы углеводородный ра​дикал гидрофобен, т. е. понижает растворимость поверхностно-активных веществ в воде. При взаимодействии поверхностно-активных веществ с водой молекулы их погружаются в воду своими гидрофильными группами, гидрофобная же углеводородная цепь (радикал), располагается выше уровня воды, т. е. как бы «торчит» из во​ды. Выталкивающее действие воды на гидрофобную часть молекул поверхностно-активных веществ способствует накоплению их в поверхностном слое жидкости. Опыт показывает: чем длиннее углево​дородный радикал, тем хуже вещество растворяется в воде, тем большая доля его находится в поверхностном слое и, стало быть, выше его адсорбируемость. За счет накопления поверхностно-активных веществ в поверхностном слое жидкости и происходит уменьшение поверхностного натяжения раствора.  

Таким образом, поверхностная активность, следовательно, и ад​сорбируемость вещества зависят от природы полярной группы, строения молекулы и длины углеводородной цепи. Исследованиями установлено, что с удлинением цепи углеводородного соединения (например, кислоты) растворимость его в воде падает, что хорошо видно из приводимых ниже данных для кислот:
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При изучении поверхностного натяжения водных растворов жир​ных кислот было установлено, что удлинение цепи в жирных кисло​тах на радикал — СН2 — увеличивает их способность к адсорбции в 3,2 раза. Эта закономерность получила название правила Траубе—Дюкло. Согласно ему длина цепи жирной кислоты возрастает в арифметической прогрессии, а поверхностная активность увели​чивается в геометрической прогрессии.

Правило Траубе—Дюкло применимо только для разбавленных растворов. Дело в том, что когда концентрация поверхностно-ак​тивных веществ мала, их гидрофобные части лежат на поверхно​сти жидкости (рис. 5.5, а и б). При дальнейшем повышении кон​центрации адсорбированные молекулы заполняют все места на по​верхности, образуя насыщенный слой. Как видно из рис. 5.5, в, та​кой слой представляет собой мо​номолекулярную пленку толщи​ной в одну молекулу адсорбиро​ванного вещества. Правило Траубе — Дюкло справедливо также для температур, близких к ком​натной. Опыт показывает, что с повышением температуры способ​ность к адсорбции уменьшается, так как увеличивается десорбция, и поверхностная активность па​дает.

Поверхностно-неактивные ве​щества обладают следующими характерными особенностями: а) обладают большим по сравне​нию с растворителем поверхност​ным натяжением; б) имеют бо​лее высокую растворимость.
 К по​верхностно-неактивным вещест​вам относятся все неорганические электролиты: кислоты, щелочи, соли, а также некоторые органи​ческие соединения, например муравьиная НСООН и аминоуксусная H2NCH2COOH кислоты. Поверхностно-неактивные вещества повышают поверхностное натяжение воды, так как их молекулы стремятся уйти с поверхности жидкости вглубь.

Следует также упомянуть и о таких веществах, которые, будучи растворены в воде, не изменяют ее поверхностного натяжения. К числу таких веществ относится, например, сахар. Как показали исследования, молекулы этих веществ равномерно распределяются между поверхностным слоем и объемом раствора.

Математическая зависимость между поверхностным натяжением σ Н/м, концентрацией растворенного вещества С кмоль/м3 и избыт​ком его в поверхностном слое Г кмоль/м2 была установлена Гиббсом еще в 1876 г. и выражается следующей формулой:
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где Г –  величина адсорбции, количество молей адсорбированного вещества, приходящееся на 1 м2 поверхности, моль/м2;

R   – газовая постоянная ( 8,321*10 3 Дж/кмоль*К );

Т   – абсолютная   температура, К;

СР – равновесная концентрация, кмоль/м3;
(   – поверхностное натяжение, Н/м.

Производная  
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   показывает изменение поверхностного натяжения с изменением концентрации, и называется поверхностной активностью.

Для поверхностно-активных веществ, у которых увеличение концентрации приводит к понижению поверхностного натяжения   (
[image: image254.wmf]О

с

Ð

¶

¶

d

) величина адсорбции Г будет положительной – вещество накапливается в поверхностном слое.

Для поверхностно-неактивных веществ, у которых увеличение концентрации повышает поверхностное натяжение (
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 EMBED Equation.3  [image: image256.wmf]> 0) величина адсорбции будет отрицательной, т.е. адсорбция не происходит.. При этом концентрация вещества в поверхностном слое будет меньше, чем в объеме. Критерием поверхностной активности веществ является дифильность их молекул, то есть содержание в их составе полярной и неполярной частей ( например, полярной функциональной группы и неполярного углеводородного радикала).
В более общем виде зависимость поверхностного натяжения от концентрации для водных растворов жирных кислот может быть выражена эмпирическим уравнением Б. И. Шишковского   (1909):
	[image: image257.png]As=BIn(AC +1), (X,20)




	5.7




      где ∆σ— разность поверхностных натяжений раствора и раствори​теля; 
В и А — постоянные, величина которых может быть найдена экспериментальным путем;
 А — константа, изменяющаяся в гомо​логическом ряду в 3,2 раза для каждого последующего члена ряда в соответствии с правилом Траубе—Дюкло.

Поверхностно-активные вещества широко применяются в народном хозяйст​ве. Опыт показывает, что даже очень малые добавки этих веществ позволяют рез​ко изменить условия взаимодействия соприкасающихся тел и природу их поверх​ности. С помощью поверхностно-активных веществ можно не только изменять ус​ловия образования различных дисперсных систем, но и управлять их устойчи​востью. Добавки поверхностно-активных веществ облегчают разрушение, напри​мер, при тонком помоле веществ, а также облегчают тончайшее распыление жид​кости. В ряде случаев поверхностно-активные вещества позволяют уменьшать трение между поверхностями, движущимися одна относительно другой, а также ослаблять прилипание друг к другу твердых поверхностей, например волокон.

Без добавки поверхностно-активных веществ — мыла или какого-либо другого моющего вещества — нельзя отмыть сильные загрязнения, например загрязненную ткань, даже горячей водой.

При получении некоторых новых материалов с заданными свойствами, напри​мер резины, различных пластмасс, нельзя обойтись без поверхностно-активных ве​ществ. При производстве синтетических материалов необходимы так называемые активные наполнители (сажа, каолин), которые резко усиливают прочность к из​носу, стойкость к температурам и сообщают ряд других свойств этим материалам. Добавление поверхностно-активных веществ делает наполнители еще более ак​тивными, обеспечивая хорошее смешение их с наполняемым полимером.

Адсорбция на поверхности раздела твердое вещество — жидкость.

Как показали исследования, процесс адсорбции растворенных веществ на твердой поверхности гораздо сложнее процесса адсорб​ции на поверхности жидкостей. Общая теория адсорбции на твер​дой поверхности в достаточной мере еще не разработана. Ее созда​ние осложняется не только особым характером поверхности твер​дых адсорбентов, но и тем, что при адсорбции из раствора происхо​дит одновременная адсорбция растворителя и растворенного веще​ства. Кроме того, необходимо учитывать взаимодействие между мо​лекулами растворенного вещества и растворителя. Вопрос стано​вится еще более сложным, когда растворенным веществом является сильный электролит, и процесс адсорбции принимает ионный ха​рактер.
На границе твердое тело — раствор различают два вида адсорб​ции — молекулярную, или адсорбцию неэлектролитов, когда твер​дое тело адсорбцирует молекулы адсорбтива, и адсорбцию ионную, когда адсорбент избирательно поглощает из раствора один из видов ионов растворенного электролита. Рассмотрим кратко оба вида ад​сорбции.

Молекулярная адсорбция из растворов. При адсорбции из раст​вора вместе с молекулами растворенного вещества адсорбируются и молекулы растворителя. Количество тех и других молекул, адсор​бируемы/, твердым адсорбентом, зависит от их собственной адсорб​ционной способности, а также от концентрации растворенного ве​щества. Опыт показывает, что при малых концентрациях преобла​дает адсорбция молекул растворенного вещества, при больших — адсорбция растворителя.

На рис. 5.6 приведена зависимость удельной адсорбции (С0 – C)/ m  от концентрации адсорбтива в растворе (С0— концентрация раст​воренного вещества до адсорбции;                     
 С — концентрация вещества по​сле адсорбции;  m— масса адсорбента). Как видно из рис. 5.6, вна​чале количество адсорбированного вещества увеличивается с рос​том концентрации его в растворе, затем начинает преобладать ад​сорбция молекул растворителя, в результате концентрация   вещества в растворе повышается и потому дробь (С0 – C)/ m становится отрицательной, так как С0—С<0. Кривая опускается ниже оси абс​цисс. Таким образом, более полно адсорбция происходит из раство​ров низкой концентрации и мерой адсорбции может служить изменение концентрации на единицу массы твердого адсорбента..
Для   экспериментального определения величины адсорбции 

( Г ) пользуются уравнением Ловица :

Г   =  
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где:   Со — начальная концентрация адсорбтива, кмоль/кг;
Ср— равновесная концентрация адсорбтива, кмоль/кг;

V— объем раствора, из которого происходит адсорбция, м3;
m— масса адсорбтива, кг.
П. А. Ребиндер предложил правило уравновешивания полярно​стей, согласно которому адсорбция будет идти, если полярность ве​щества С, характеризуемая диэлектрической проницаемостью εс, будет находиться между полярностью веществ А и В, т. е. при усло​вии εА>εC>εВ или εА<εC<εВ. Так, на границе вода (в = 80) — то​луол (ε = 2,4) анилин (ε = 7,3) является поверхностно-активным ве​ществом, т. е. он хорошо адсорбируется. На границе толуол—воздух (ε =1) анилин несколько повышает поверхностное натяжение, сле​довательно, поверхностно-активным веществом в данном случае будет являться уже толуол, растворимый в анилине.

 На основании правила уравнения полярностей П. А. Ребиндера можно сделать вывод о том, что чем больше разность полярностей между растворимым веществом и раствором, т. е. чем меньше раст​воримость растворенного вещества, тем лучше оно будет адсорби​роваться. Правило распределения полярностей разъясняет порядок ориентации молекул поверхностно-активных веществ на границе раздела твердое тело — жидкость. При этом полярная часть моле​кулы поверхностно-активных веществ будет обращена к полярной фазе, а неполярная часть — к неполярной. Так, при адсорбции из растворов поверхностно-активных веществ углем или силикагелем имеет место различная ориентация молекул адсорбтива. При ад​сорбции углем к гидрофобной его поверхности обращена неполярная гидрофобная цепь углеродных атомов, а гидрофильная часть молекулы погружена в воду (рис. 5.7, а). При адсорбции поверх​ностно-активных веществ из неполярных растворителей силикагелем адсорбируемые молекулы своей гидрофильной частью ориенти​рованы к поверхности адсорбента, а своей гидрофобной углеводо​родной частью направлены внутрь растворителя (рис. 5.6 .б):
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        Рис. 5.6                                   Рис.5.7

Таким образом, все гидрофильные вещества (силикагель, глины) хорошо адсорбируют поверхностно-активные вещества из неполярных или слабо полярных жидкостей. Все неполярные гидрофобные вещества (уголь, графит, тальк, парафин), наоборот, хорошо адсорбируют, поверхностно-активные вещества из полярных жидкостей, например  из водных растворов.

   На твердом адсорбенте возможны три случая адсорбции: 

1) по​ложительная, если растворенное вещество адсорбируется на поверхности адсорбента в большем количестве, чем растворитель; 

2) отрицательная, когда в большем количестве адсорбируется растворитель      
 3) отсутствие адсорбции, когда концентра​ция растворенного вещества остается одинаковой и на поверхности адсорбента и в объеме раствора. Наибольший практический интерес представляет случай положительной адсорбции.

Сама по себе скорость адсорбции вообще велика, однако в слу​чае адсорбции на твердых адсорбентах эта скорость в какой-то ме​ре лимитируется скоростью диффузии молекул растворенного ве​щества. Установление адсорбционного равновесия еще более затя​гивается в случае мелкопористых адсорбентов, например, углей. На практике для ускорения установления адсорбционного равнове​сия прибегают к энергичному перемешиванию и встряхиванию.

Большое влияние на адсорбируемость того или иного растворен​ного вещества оказывает не только его природа, но и природа ад​сорбента и растворителя. Этот вопрос подробно был изучен многи​ми учеными, в частности А. А. Титовым, Л. В. Гуревичем, П. А. Ребиндером и др. Рассмотрим более подробно зависимость адсорбции от свойств твердой поверхности и природы растворителя. В этом случае следует особо отметить свойство смачивания (рис.5.8,а,б). Если на твер​дую поверхность нанести каплю воды, возможны три случая: 1) капля растекается по поверхности; 2) капля остается на поверх​ности в виде шарика; 3) капля растекается лишь частично, образуя с поверхностью некоторый так называемый краевой угол (рис. 5.8. а,б):
                                           Рис.5.8
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Если капля жидкости растекается по поверхности или образует с ней острый краевой угол 0, это значит, что жидкость смачивает данную поверхность. Степень смачиваемости гладких поверхностей определяется величиной угла или величиной В = cosθ. Чем больше положительное значение cos θ, тем больше смачиваемость (тем больше силы адгезии между молекулами жидкости и молекулами адсорбента по сравнению с силами когезии внутри жидкости). Если угол θ тупой, т. е. если cosθ является величиной отрицательной, смачиваемость отсутствует (силы адгезии в данном случае меньше сил когезии).
По предложению П. А. Ребиндера, твердые поверхности, хоро​шо смачиваемые водой, называются гидрофильными, а несмачиваемые — гидрофобными. Так как гидрофобные поверхности хорошо смачиваются неполярными органическими жидкостями (например, углеводородами), их называют также олеофильными поверхно​стями.

Таким образом, адсорбция растворенных веществ твердыми ад​сорбентами подчиняется одному общему правилу: чем лучше раст​воритель смачивает поверхность адсорбента, тем меньше адсорбция молекул растворенного вещества из данного растворителя на этой поверхности, и наоборот, если растворитель плохо смачивает твер​дую поверхность, адсорбция молекул растворенного вещества на ней будет велика.

 Так, если растворитель хорошо смачивает поверхность адсорбента, он сильно понижает его поверхностное натяжение, следова​тельно, на поверхности адсорбента появляется слой адсорбируемых молекул растворителя. Для молекул растворенного вещества не ос​тается (или остается очень мало) места на поверхности адсорбента. В том случае, когда растворитель не смачивает поверхности адсор​бента, она остается свободной, и молекулы растворенного вещества адсорбируются на поверхности.

При адсорбции жидкого вещества на твердом адсорбенте выде​ляется теплота. Количество теплоты, выделенное при адсорбции одним граммом порошкообразного адсорбента данной жидкости, называется теплотой смачивания. Она связана с интенсивностью адсорбции данной жидкости адсорбентом, поэтому по теплоте сма​чивания можно судить об адсорбционной активности поглотителя. В табл. 5.1 приведены значения теплот смачивания некоторых адcорбентов водой и бензолом.

 Из данных таблицы  5.1 видно, что наибольшей активностью к воде обладает силикагель, к бензолу — уголь.                          Табл.5.1                               
Как показали исследования, природу твердой поверхности ад​сорбента можно изменить: гидрофильную поверхность сделать гид​рофобной, а гидрофобную — гидрофильной. Для этого на твердой поверхности адсорбента создают адсорбционный слой из поверх​ностно-активных веществ, например мыла, жирных кислот. Если гидрофильную поверхность обработать раствором жирной кислоты, поверхность станет гидрофобной. Молекулы кислоты, ориентируясь таким образом, что их полярные группы обращены к поверхности адсорбента, а углеводородные радикалы — в воздух, адсорбируются на поверхности и сообщают ей гидрофобные свойства. Капли воды, как видно из рис. 5.8 б, образуют на поверхности тупые краевые углы и уже не смачивают ее. Аналогичное явление имеет место при гидрофобизации тканей; они становятся водонепроницаемыми в ре​зультате пропитки их соответствующими гидрофобными вещества​ми. В качестве последних в на​стоящее время нашли широкое применение кремнийорганические жидкости.

На избирательном смачи​вании основан процесс флота​ции, широко применяемый при обогащении руд. Сущность это​го процесса заключается в раз​делении смеси гидрофильного и гидрофобного порошковидных веществ на
основании их изби​рательного смачивания различ​ными жидкостями. Горную по​роду или руду перед обогащением тщательно размалывают,     затем                     

энергично размешивают в воде, к которой прибавляют небольшое количество гидрофобного вещества (масла). Примеси обычно гид​рофильны, а ценная часть породы — гидрофобна. В результате это​го пустая порода остается в водной фазе и оседает на дно, а наи​более ценная часть, обильно смачиваемая маслом, переходит в мас​ляную пленку, затем собирается в специальном отстойнике.

Процесс флотации возможен и без применения масла. На по​верхности воды путем энергичного пропускания воздуха создают обильную пену. Гидрофобные частицы горной породы прилипают к пузырькам воздуха, затем вместе с пеной их удаляют в специаль​ный отстойник.

Ионообменная адсорбция. Поскольку сильные электролиты в ра​створах полностью или почти полностью диссоциированы на ионы, адсорбция электролитов на поверхности твердых адсорбентов в ре​зультате действия обычных адсорбционных и электрических сил имеет свои специфические особенности. Иными словами, адсорбция ионов сильных электролитов протекает под воздействием двух ро​дов сил: молекулярно-поверхностных адсорбента и электрических, проявляющихся только при адсорбции ионов.

Обычно различают три основных типа адсорбции электролита: 1) эквивалентная адсорбция; 2) обменная адсорбция; 3) специфиче​ская (избирательная) адсорбция.

При эквивалентной адсорбции происходит эквивалентное поглощение катионов и анионов электролитов, т. е. молекулы элект​ролитов поглощаются целиком. Сам механизм поглощения можно представить следующим образом. Лучше адсорбируемый ион дан​ного электролита притягивает свой парный, менее адсорбируемый ион на поверхность адсорбента. При этом адсорбируемость второго иона возрастает, а первого — уменьшается, так как часть
его удер​живается в растворе другим, хуже адсорбируемым ионом. В резуль​тате оба иона поглощаются (адсорбируются) эквивалентно, почему эквивалентную адсорбцию часто и называют молекулярной. Она ха​рактерна для слабых электролитов. При эквивалентной адсорбции электронейтральность на границе фаз не нарушается.

При обменной адсорбции избирательное поглощение одного из ионов электролита, находящегося в растворе, сопровождается одновременным вытеснением другого иона того же знака из поверх​ности адсорбента. Обмен ионами протекает в строго эквивалентных количествах, поэтому электронейтральность на границе раздела фаз не нарушается. Опыт показывает, что обменная адсорбция про​текает более медленно, чем обычная, и ее можно рассматривать как хемосорбционный процесс.
Мерой степени взаимного обмена ионов служит свободная энергия образования ионнообменника ( Δ F), выраженная уравнением изотермы обмена :

- Δ F =RTlgK
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где К — константа ионного равновесия, определяющая соотношение ионов в поглощенном соотношении при заданной концентрации. 
Если при обменной адсорбции взамен поглощаемого иона нейт​ральной соли адсорбент отдает в раствор эквивалентное количество ионов водорода или гидроксида, такая адсорбция носит название гидролитической. Например, адсорбция на угле неорганических ней​тральных солей (NaCl, KC1, KNO3) сопровождается подщелачиванием, т. е. в данном случае по преимуществу адсорбируются ани​оны, а в раствор поступают ионы ОН-. К гидролитической адсорб​ции относятся все случаи обменного выделения адсорбентом ионов Н+ или ОН- независимо от того, образовались ли эти ионы в ре​зультате тех или иных поверхностных процессов на адсорбенте или же содержались в нем заранее как составная часть молекул. Так, глинистые минералы (каолинит, монтмориллонит) могут участво​вать в обменной адсорбции своими Н+- ионами.

Гидролитическая адсорбция имеет большое значение в почвен​ных условиях, а также в корневом питании растений. На основе представлений об обменной адсорбции К. К. Гедройц создал свое учение о почвенном поглощающем комплексе, которое имеет важ​ное значение для разрешения проблемы повышения плодородия почв. На основании полученного им большого экспериментального материала Гедройц установил, что поглощение иона почвой из раст​вора сопровождается выходом из нее другого иона в строго эквива​лентных количествах. По Гедройцу, носителем обменной адсорбции в почве является почвенный поглощающий комплекс, который пред​ставляет собой высокодисперсную смесь нерастворимых в воде алюмосиликатных, органических и органоминеральных соединений. Многочисленными экспериментами Гедройц доказал, что в таком обмене участвуют только катионы, причем обменная способность их тем выше, чем больше валентность (в пределах ионов одной валент​ности тем выше, чем больше  атомная  масса). 
Обобщая данные изучения ионного обмена в почве можно сказать, что: 

а) обменная способность иона тем выше, чем больше его степень окисления,

б) у ионов одной валентности обменная способность возрастает с увеличением массы иона,

в) обмен ионами идет в строго эквивалентных количествах.

По интенсивности поглощения кислыми почвами, еще К.К. Гедройц экспериментально установил  ряд катионов:                                           

       < Na+ < NH4+ < K+ < Mg2+ < Rb+ 
                                                       < Ca2+ < Cd2+ < Co2+ < Al3+ < H+

Представления Гедройца о катионном обмене в почвах легли в основу современного учения о поглотительной способности почвы, подвижности питательных веществ в почве, механизме поглощения почвами катионов и анионов и закономерностях структурообразования почвы как одного из факторов ее плодородия. По Гедройцу, анионы Cl—, NO3—, SO42— почти не поглощаются почвой. Поэтому считается, что азотное удобрение лучше вносить в виде аммиачной воды, так как нитратный азот селитры легко вымывается. От природы поглощенных ионов зависят агротехнические свойства почвы.

 Для снижения жесткости технических вод, которая в основном обусловливается присутствием солей кальция и магния, в технике применяются либо естественные силикаты — цеолиты и глаукониты, либо искусственные алюмосиликаты щелочных металлов, называе​мые пермутитами. Схематически обменное действие пермутита мож​но представить следующим образом:
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Применение пермутитов позволяет устранить жесткость воды, но не освобождает воду от всех катионов и анионов. Практически полное очищение воды от посторонних катионов было достигнуто лишь в недавнее время путем применения ионообменных смол. Эти смолы или иониты получают введением ионогенных групп (SO3H, COOH, NH2) в скелет углеводородных цепей высокополимерных соедине​ний. Одни смолы имеют кислотный характер (поверхность их заря​жена отрицательно) и потому обменно адсорбируют только катионы с заменой любого из них на ион водорода. Такие адсорбенты полу​чили название катионитов. Другие смолы, имеющие основной ха​рактер, получили название анионитов. Эти адсорбенты адсорбируют из растворов только анионы в обмен на ионы ОН-.Пропуская воду через особые фильтры, заполненные тонко из​мельченными катионитом и анионитом, ее полностью очищают от всех катионов и анионов. Очищенная таким образом вода нисколь​ко не уступает по чистоте дистиллированной воде, т. е. очищенной путем перегонки. Очистка воды с применением ионитов может быть представлена следующей схемой:
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При очистке воды катионит и анионит следует брать в эквива​лентных соотношениях.
 Для регенерации, т. е. восстановления уже отработанных катионитов, обычно применяют          3—5%-ные растворы серной или соляной кислоты. В результате этого катиониты                   «заря​жаются» ионами водорода:
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Для восстановления анионитов применяют чаще всего 5%-ный рас​твор NaOH или КОН:
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Возможность получать при помощи ионообменных смол очи​щенную воду имеет большое значение для питания котлов высокого давления, а также в ряде производств (сахарной промышленности, пивоварения, химии чистых реактивов, производстве фототоваров, лекарственных препаратов). Особенно большое значение ионооб​менные смолы приобрели за последнее время в винодельческой промышленности. С их помощью производят удаление излишков Fe3+, Cu2+, Ca2+, вызывающих помутнение вина, а также обеспечивают сусло вина. В молочной промышленности иониты широко использу​ются для изменения солевого состава молока. Известно, что коровье молоко богаче женского содержанием соответствующих солей и от​личается характером створаживания, что зависит от соотношения кальция и казеина. Удаляя из коровьего молока с помощью ионообменных смол избыток кальция, его делают вполне пригодным для питания грудных детей.

В свое время было предложено несколько уравнений, описываю​щих обменную адсорбцию. Наиболее точным оказалось теоретиче​ски выведенное Б. П. Никольским уравнение, которое имеет следу​ющий вид:
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где Г1 ,и Г2 — количества поглощенных ионов, выраженные в моль на 1 кг адсорбента, С1 и С2 — концентрации или активности соот​ветствующих ионов в растворе; Z1 и Z2 — валентности ионов; К — константа обмена.

Константа ионного обмена К определяет соотношение ионов в поглощенном состоянии при заданной концентрации в растворе и должна заметно отличаться от единицы.

Вид адсорбции, когда на твердом адсорбенте адсорбируются преимущественно только ионы одного типа, получил название специфической адсорбции или адсорбции потенциал-определяющих ионов. 
В этом случае катионы (или анионы) поглощаются из раствора и необменно фиксируются на поверхности адсорбента, сообщая поверхности свой заряд. Специфическая адсорбция имеет особенно большое значение в коллоидных системах при образовании так называемого двойного электрического слоя.

Процессы специфической адсорбции широко представлены в биологических объектах и в почвах. Согласно С. Н. Алешину, ион водорода (протон) в отличие от других катионов может адсорбиро​ваться многими минералами необменно, что играет большую роль в выветривании различных горных пород и образовании обменной почвенной кислотности.

На адсорбционных явлениях основан важнейший метод анализа сложных смесей — хроматография.
В зависимости от механизма адсорбции растворенного вещества адсорбционная хроматография может быть разделена на два подвида:  молекулярная хроматография и ионообменная хроматография. С помощью молекулярной  - разделяют неэлектролиты в неводных растворах. Ионообменная хроматография используется для разделения ионов. Наши знания об антибиотиках, витаминах, алкалоидах, а также о динамике обмена веществ в растениях почти целиком получены методами хроматографии. Для хроматографического анализа требуются очень незначительные количества исследуемого вещества –десятые доли миллиграмма  или микрограмма.

Адсорбция и биологические процессы.

Явления адсорбции чрезвычайно широко распространены в природе. Там, где соприкасаются газы (или пары), жидкости и твердые тела, имеют место адсорб​ционные процессы. Почва хорошо поглощает (адсорбирует) не только растворен​ные в воде органические и минеральные соединения, но и воздух, углекислоту, па​ры воды, аммиак. Поглощение корнями питательных элементов из почвы начина​ется с их адсорбции на поверхности корневых волосков и тонких неопробковевших корней. Усвоение растением углекислого газа при фотосинтезе начинается с ад​сорбции СО2 на внутренней поверхности листа. Превращения поглощенных солей и углекислоты связаны с явлениями адсорбции и десорбции на протоплазматических структурах и поверхностях клеточных органелл, пластид, митохондрий, микросом.

Явления адсорбции играют очень большую роль также и в жизнедеятельности животных организмов. Роль адсорбции обусловлена наличием в организме огром​ного количества самых разнообразных поверхностей   раздела — стенок  сосудов, поверхности клеток, клеточных ядер и вакуолей, коллоидных частиц протоплаз​мы и, наконец, поверхности раздела между организмом и средой. Особенно важна функция поверхности раздела между организмом и средой у низших организмов и организмов, живущих в воде, так как этой поверхности принадлежит сущест​венная роль в процессах питания и обмена веществ. Исследования последних лет показали, что пищевые вещества, как правило, являются поверхностно-активными, и потому первым этапом их усвоения является адсорбция, а процесс их химиче​ского превращения уже вторичен.

Чтобы наглядно представить роль и значение адсорбционных процессов, про​текающих в животном организме, рассмотрим адсорбционные возможности эри​троцитов крови человека.
 Исследования показали, что эритроциты являются пе​реносчиками различных веществ, в том числе аминокислот, которые они разносят и передают клеткам и различным тканям организма. Количество эритроцитов в крови взрослого человека примерно 5 000 000 в 1 нм3. У здорового мужчины в среднем на 1 кг массы приходится 450 миллиардов эритроцитов, 27 триллионов на весь организм. Учитывая, что диаметр эритроцита 7—8 мкм, можно легко подсчи​тать, что общая поверхность эритроцитов всей крови человека составит пример​но 3200 м2.

Большинство реакций, протекающих в организме, совершается при непосред​ственном участии ферментов-катализаторов. Исследования показали, что первые стадии действия любого фермента сводятся к адсорбции субстрата на поверхности ферментного комплекса, и только после этого фермент проявляет свое специфиче​ское каталитическое действие.
Адсорбционная способность может быть увеличена, если адсорбент имеет пористую структуру. Пористые адсорбенты бывают как минеральные , так и органичсекие. Минеральные – широко применяются для осветления и стабилизации фруктово-ягодных соков , растительных масел ,очистки  питьевой и технической воды , в качестве осушителей пищевых продуктов и др.
Вопросы для самоподготовки

1. Понятие о поверхностной энергии и поверхностном натяжении. Методы их измерения. Способы уменьшения свободной энергии системы.

2. Что такое адсорбция? Виды адсорбции. Уравнения Гиббса.

3. Поверхностно-активные вещества (ПАВ), особенности их строения и действия; примеры применения в сельском хозяйстве.

4. Опишите адсорбцию на твердых адсорбентах.

5. Что является мерой смачивания. Приведите примеры гидрофильных и гидрофобных поверхностей, каково их значение в сельском хозяйстве.
6. Понятие о поверхностной энергии и поверхностном натяжении. Методы их измерения. Способы уменьшения свободной энергии системы.

7. Что такое адсорбция? Виды адсорбции. Уравнения Гиббса.

8. Поверхностно-активные вещества (ПАВ), особенности их строения и действия; примеры применения в сельском хозяйстве.
9.      Опишите адсорбцию на твердых адсорбентах.

 10    Что является мерой смачивания. Приведите примеры гидрофильных и гидрофобных поверхностей, каково их значение в сельском хозяйстве.

     11    .Охарактеризуйте изотермы сорбции по Ленгмюру и Фрейндлиху, поясните БЭТ- изотерму.

 12.   Ионный обмен и его закономерности. Запишите уравнение  ионообменного равновесия Б.П. Никольского.

   13.   Сущность поглотительной способности почв и ее значение для агрономической науки. Роль адсорбционных процессов в природных явлениях.

Как ранее было сказано, при изучении адсорбции веществ на жидких поверхностях наиболее удобным методом является измерение поверхностного натяжения жидкостей, так как мерой адсорбции на границе раздела жидкость – газ и  жидкость-жидкость является уменьшение поверхностного натяжения с увеличением концентрации раствора.

Величину адсорбции на жидкой поверхности можно определить, измерив поверхностное натяжение, для чего существует несколько различных методов.

Важнейшими из них являются следующие: метод капиллярного поднятия, сталагмометрический метод, метод наибольшего давления пузырьков, метод отрыва кольца.

В данном практикуме предполагается определение поверхностного натяжения с последующим расчетом величины адсорбции на жидких адсорбентах методом наибольшего давления пузырьков воздуха ( метод Ребиндера ) и метод капиллярного поднятия жидкости..

Метод Ребиндера  основан на измерении давления Р, необходимого для выделения воздуха из стеклянного капилляра в жидкость ( воду ) и зависит от радиуса капилляра, через который проскакивает пузырек.
В качестве стандарта используют  чистые жидкости которые  при постоянной температуре имеют постоянную величину поверхностного натяжения. Например, при 20оС коэффициент поверхностного натяжения ( сигма - ( ) равен:   для воды 72,75; ртути – 475,00; этилового спирта – 22,0; бутилового спирта – 24,60*10 –3 Н/м. (см. Приложение табл. 4).

 ЗАДАНИЯ   К   ЛАБОРАТОРНОЙ     РАБОТЕ  5

ЗАДАНИЕ 1. Определение величины адсорбции поверхностно-активных  веществ на жидкой поверхности методом Ребиндера.

Цель работы.
1. Освоить методику  определения поверхностного натяжения жидкостей по методу Ребиндера (    ).

2. Определить поверхностное натяжение растворов бутилового спирта разных концентраций.

3. Рассчитать величину адсорбции бутилового спирта на воде и построить изотермы адсорбции и поверхностного натяжения.

4.Сделать выводы о принадлежности бутилового спирта к поверхностно-активным веществам (ПАВ).

ЗАДАНИЕ 2. Определение поверхностного натяжения и установление  влияния длины цепи на поверхностное натяжение алифатических спиртов.

Цель работы

.
1. Освоить методику определения поверхностного натяжения жидкостей по методу Ребиндера ( ).

2. Определить поверхностное натяжение спиртов при постоянной температуре.

3. Изобразить графически зависимость числа атомов углерода от поверхностного натяжения.

       4. Сделать вывод об экспериментальном подтверждении правила Траубе-Дюкло.

ЗАДАНИЕ 3. Определение величины адсорбции поверхностно-активных  веществ на жидкой поверхности методом поднятия жидкости в капилляре.
Цель работы.
1. Освоить методику  определения поверхностного натяжения  по методу капиллярного поднятия жидкостей (    ).

2. Определить поверхностное натяжение растворов бутилового спирта разных концентраций.

3. Рассчитать величину адсорбции бутилового спирта на воде и построить изотермы адсорбции и поверхностного натяжения.

4.Сделать выводы о принадлежности бутилового спирта к поверхностно-активным веществам (ПАВ).

ЗАДАНИЕ 4. Определение поверхностного натяжения и установление  влияния длины цепи на поверхностное натяжение алифатических спиртов методом поднятия жидкости в капилляре.
.

Цель работы

.
1. 1. Освоить методику  определения поверхностного натяжения й по методу капиллярного поднятия жидкостей (    ).

2. Определить поверхностное натяжение спиртов при постоянной температуре.

3. Изобразить графически зависимость числа атомов углерода от поверхностного натяжения.
       4.  Сделать вывод об экспериментальном подтверждении правила Траубе-Дюкло.

ЗАДАНИЕ 5. Определение величины адсорбции уксусной ки
                        слоты  на угле или почве.

Цель работы.
1. Освоить методику определения величины адсорбции из растворов на твердом адсорбенте ().

2. Определить величину адсорбции уксусной кислоты на угле или почве из растворов разной концентрации.

3.Построить изотермы адсорбции по Ленгмюру и Фрейндлиху, определить максимальную адсорбцию и константы адсорбции.
ЗАДАНИЕ 6. Определение обменных катионов Н+ в системе
                                               почва /раствор.

Цель работы.
1. Изучить методику ионообменного метода исследования ().

2. Определить содержание обменного катиона Н+ в почве.

       3. Обобщить полученные результаты исследования для разных почв.

ЗАДАНИЕ 7. Определение содержания ионов в пробе питьевой или  технической воды в пересчете на анион ОН- методом  ионного обмена.

Цель работы.
1. Изучить методику ионообменного метода исследования ( . ).

2. Определить общее содержание анионов в воде в пересчете на ОН-- ион с помощью анионита ЭДЭ-10П.

3.делать выводы о возможности использования проанализированной воды в питьевых или технических целях.

                     МЕТОДИКИ ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТ

Задание 1. Определение величины адсорбции поверхностно- активных веществ на жидкой поверхности  методом Ребиндера 

В термостат Т-прибора для определения поверхностного натяжения помещают пробирку П, заполненную испытуемой жидкостью и закрывают ее пробиркой с капилляром. Пробирка П при помощи бокового отростка соединяется с манометром М и аспиратором С. При истечении воды из аспиратора С в системе создается разряжение. Величину давления измеряют манометром М ( cм. рис. 5.9).

Рис. 9. Установка для определения поверхностного натяжения

При определении постоянной капилляра пробирку П заполняют дистиллированной водой, при этом конец капилляра должен слегка касаться поверхности жидкости (не глубже, иначе нужно вводить поправку на погружение). После установления постоянной температуры выпускают воду из аспиратора с такой скоростью, чтобы воздух проскакивал отдельными пузырьками. В момент проскакивания пузырька замечают разность высоты столбов в левом и правом коленах манометра (hл и hn) и записывают значения            Ро=(hл -- hn ). Заменяют дистиллированную воду в пробирке на испытуемую жидкость(растворы бутилового спирта различных концентраций),затем, предварительно промыв ею пробирку и капилляр, точно так же измеряют Рх. Результаты измерений записывают в табл. 5.2
Таблица  5.2       Данные для определения поверхностного натяжения

	Исследуемая жидкость
	С,

кмоль/м3
	Показание манометра
	Р = Δh
Δh = /hл -hn/
	σ, Н/м

	Н2О
	0,000
	1…1…
	1…
	

	
	
	2…2…
	      2…Р0 =
	

	
	
	3…3…
	3…
	

	Бутиловый спирт
	0,031
	1…1…
	     1…P1 =
	

	
	
	2…2…
	
	

	
	
	3…3…
	
	

	
	0.062
	…. ….
	  Р2 =
	

	
	0.125
	…. ….
	  Р3 =
	

	
	0.250
	………
	  Р4 =
	

	
	0.500
	………
	  Р5 =
	

	
	1.000
	………
	  Р6 =
	


На основании экспериментальных данных  рассчитывают поверхностное натяжение исследуемой жидкости по следующей формуле:

                (х  = К РХ     или           (х =(0 
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По данным таблицы 5.2 и 5.3, вычисляют величину адсорбцию по уравнению Гиббса (ур.5.6);

где СР – определяется как СР(1) =
[image: image267.wmf]2
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Δ( - рассчитывается - Δ(1 = (1–(0,  Δ(2 = (2 – (1 и   тд

ΔС – находится    ΔС1=С1 – С0 ,   ΔС2 =С2 - С1 и тд.

Результатов расчетов записывают в табл. 5.3.

Таблица 5.3     

	С, 

кмоль/м3 
	Ср,

кмоль/м3
	ΔС


	Δσ


	Δ(/ΔС
	Г, 

кмоль/м3

	1
	2
	3
	4
	5
	6

	0,000
	
	
	
	
	

	0,031
	
	
	
	
	

	0,062
	
	
	
	
	

	0,125
	
	
	
	
	

	0,250
	
	
	
	
	

	и т.д.
	
	
	
	
	


На основании данных табл. 5.2 и 5.3 строят изотермы адсорбции и поверхностного натяжения, откладывая по оси абсцисс значения равновесных концентраций растворов, а по оси ординат – величины адсорбции Г в кмоль/м3 и поверхностного натяжения (() в Н/м.В заключении по характеру изменения  делают вывод о принадлежности бутилового спирта к ПАВ. Если Δσ< 0, а Г будет (+),вещество накапливается в поверхностном слое и является поверхностно - активным (ПАВ).

Если   Δσ  > 0, Г будет отрицательной - вещество  поверхностно - неактивно.

ЗАДАНИЕ 2. Определение поверхностного натяжения 0,1 М раствора спиртов жирного ряда С2Н5ОН, С3Н7ОН, С5Н11ОН, и т.д. проводят методом Ребиндера (см. методику задания 1).

Результаты измерений заносят в табл. 5.4.
Затем рассчитывают поверхностное натяжение спиртов по формуле (5.11) и по результатам строят график, откладывая на оси абсцисс число атомов углерода, а на оси ординат – значения (.

Понятие ( в разбавленных растворах может служить мерой поверхностной активности.

Найдя последовательное отношение ( спиртов, необходимо показать, во сколько раз уменьшается поверхностное натяжение с удлинением углеродной цепи на группу - СН2 -, т.е., соблюдается ли правило Траубе-Дюкло (с увеличением длины углеводородной цепи на –СН2 –адсорбционная активность возрастает в 3-3,2 раза(.
Таблица  5.4. Данные для определения поверхностного

                                                                                    натяжения

	Исследуемая жидкость
	С,

кмоль/м3
	Показание манометра
	Р = Δh
Δh = /hл -hn/
	(, Н/м

	Н 2О
	0,000
	1…1…
	1
	

	
	
	2…2…
	2…Р0=
	

	
	
	3…3…
	3…
	

	С2Н5ОН
	0,1
	1…1…
	Р 1= Δh1ср
	

	
	
	2…2…          
	
	

	
	
	3…3…
	
	

	С3Н7ОН
	0,1
	…. ….
	Р2 …
	

	С4Н9ОН
	0,1
	…. ….
	Р3
	

	С5Н11ОН
	0,1
	………
	Р4
	

	……….
	
	………
	Р5
	

	…………
	
	………
	Р6
	


ЗАДАНИЕ 3. Определение величины адсорбции поверхностно-активных  веществ на жидкой поверхности методом поднятия жидкости в капилляре.
В стакан на 50 см3 наливают с помощью цилиндра 20-25 см3  дистил. воды , опускают капилляр, который должен слегка касаться поверхности жидкости и с помощью измерительной линейки измеряют уровень поднятия жидкости в капилляре.
Опыт повторяют с исследуемыми жидкостями ( растворами бутилового спирта). Данные заносят в таблицу 5.5.
Таблица  5.5     Данные для определения поверхностного натяжения

	Исследуемая жидкость
	С,

кмоль/м3
	Показание масштабной линейки, h м
	Масса 10см3жидкости, 

m, кг
	Плотность, уд.вес ж-ти, d кг/м3
	(, Н/м

	Н2О
	0,000
	1……
	…
	
	

	
	
	  2… h0
	    
	1000
	

	
	
	3……
	…
	
	

	Бутиловый спирт
	0,031
	1……
	     m1 =
	
	

	
	
	2……
	
	
	

	
	
	3……
	
	
	

	
	0.062
	…. ….
	  m2=
	
	

	
	0.125
	…. ….
	  m3 =
	
	

	
	0.250
	………
	  m4 =
	
	

	
	0.500
	………
	  m5 =
	
	

	
	1.000
	………
	  m6 =
	
	


Из формулы  

                         (  = К h g d                                       ( 5.12)      

  рассчитывают К- постоянную капилляра по стандартной жидкости( дистил.воде) по уравнению
                     К = (0// h0 g d0                                     (5.13)
 найдя ( в зависимости от температуры) значение (0 из таблицы (см. Приложение табл.   )
g- сила тяжести- величина постоянная и равна 9,8 м/сек
d0 - плотность  дистил. воды равная  1г/см3 = 1000 кг/м3
h0 – уровень поднятия воды в капилляре.
Для определения dх – плотностей исследуемых жидкостей поступают следующим образом:

-взвешивают сухой стакан на 50 см3 ( подсушив его фильтровальной бумагой (m0 );
-затем , залив в него 10 см3 ( поочередно исследуемых растворов ) – снова проводят взвешивание (mх= m1,,   m2, …) Данные записывают в  таблицу 5.5.

- плотность рассчитывают по формуле :
             d  = mх-m0 /V                            (5.14)
где V= 10 см3 =1*10-5м3 
Поверхностное натяжение исследуемых жидкостей ( растворов бутилового спирта ) рассчитывают по формуле     (5.12).
По данным таблицы 5.5 и 5.6, вычисляют величину адсорбцию по уравнению Гиббса (ур.5.6);

где СР – определяется как СР(1) =
[image: image269.wmf]2
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Δ( - рассчитывается - Δ(1 = (1–(0,  Δ(2 = (2 – (1 и   тд

ΔС – находится    ΔС1=С1 – С0 ,   ΔС2 =С2 - С1 и тд.

Результаты расчетов записывают в табл. 5.6.

Таблица 5.6     

	С, 

кмоль/м3 
	Ср,

кмоль/м3
	ΔС


	Δσ


	Δ(/ΔС
	Г, 

кмоль/м3

	1
	2
	3
	4
	5
	6

	0,000
	
	
	
	
	

	0,031
	
	
	
	
	

	0,062
	
	
	
	
	

	0,125
	
	
	
	
	

	0,250
	
	
	
	
	

	и т.д.
	
	
	
	
	


На основании данных табл. 5.5 и 5.6 строят изотермы адсорбции и поверхностного натяжения, откладывая по оси абсцисс значения равновесных концентраций растворов, а по оси ординат – величины адсорбции Г в кмоль/м3 и поверхностного натяжения (() в Н/м.В заключении по характеру изменения  делают вывод о принадлежности бутилового спирта к ПАВ. Если Δσ< 0, а Г будет (+),вещество накапливается в поверхностном слое и является поверхностно - активным (ПАВ).

Если   Δσ  > 0, Г будет отрицательной - вещество  поверхностно - неактивно.
ЗАДАНИЕ 4. Определение поверхностного натяжения и установление  влияния длины цепи на поверхностное натяжение алифатических спиртов методом поднятия жидкости в капилляре.
  Опыт проводят согласно методике , описанной в задании 5.3.
Таблица  5.7     Данные для определения поверхностного натяжения

	Исследуемая жидкость
	С,

кмоль/м3
	Показание масштабной линейки, h м
	Масса 10см3жидкости, 

m, кг
	Плотность, уд.вес ж-ти, d кг/м3
	(, Н/м

	Н 2О
	0,000
	1……
	…
	
	

	
	
	  2… h0
	    
	1000
	

	
	
	3……
	…
	
	

	С2Н5ОН
	0,1
	1……
	     m1 =
	
	

	
	
	2……
	
	
	

	
	
	3……
	
	
	

	С3Н7ОН
	0,1
	…. ….
	  m2=
	
	

	С4Н9ОН
	0,1
	…. ….
	  m3 =
	
	

	С5Н11ОН
	0,1
	………
	  m4 =
	
	

	……….
	
	………
	  m5 =
	
	

	…………
	
	………
	  m6 =
	
	


Результаты измерений заносят в табл. 5.7.
Затем рассчитывают поверхностное натяжение спиртов по формуле (5.12) и по результатам строят график, откладывая на оси абсцисс число атомов углерода, а на оси ординат – значения (.

Понятие ( в разбавленных растворах может служить мерой поверхностной активности.

Найдя последовательное отношение ( спиртов, необходимо показать, во сколько раз уменьшается поверхностное натяжение с удлинением углеродной цепи на группу - СН2 -, т.е., соблюдается ли правило Траубе-Дюкло (с увеличением длины углеводородной цепи на –СН2 –адсорбционная активность возрастает в 3-3,2 раза(.
ЗАДАНИЕ 5. Определение величины адсорбции уксусной кислоты на угле или почве
Для изучения адсорбции уксусной кислоты активизированным углем или почвой определяют ее концентрацию в испытуемом растворе методом титрования до и после адсорбции.

В титровальные колбы отбирают по 10 см3 растворов, добавляют к ним 1-2 капли раствора фенолфталеина и титруют из бюретки 0,1 н раствором щелочи до появления слабой малиновой окраски, не исчезающей в течение одной минуты. Титрование каждого раствора следует проводить в 2-3-х кратной повторности.
Расчет концентрации кислоты в растворах осуществляют, используя усредненные данные результатов титрования, по формуле:

                       С К = 
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где: Ск – молярная концентрация эквивалента кислоты, моль/дм3;

Сщ – молярная концентрация эквивалента щелочи, моль/дм3;

Vк - объем кислоты, см3;
Vщ - объем щелочи, см3.

Адсорбцию проводят в отдельных колбах, куда помещают по 1 г активированного угля или по 10 г почвы, заливают 50 см3 исходных растворов уксусной кислоты и содержимое перемешивают или встряхивают.

Затем адсорбент отфильтровывают через двойной складчатый фильтр, а фильтрат используют для титрования. Результаты   титрования   заносят         в табл. 5.8.
Таблица 5.8    Результаты титрования при адсорбции.                                       
	Раствор

N
по

порядку
	До адсорбции
	После адсорбции

	
	Измерение, Vщ
	Ск
	Измерение, Vщ
	Ск
	Г

	
	1
	2
	среднее
	
	1
	2
	среднее
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


и по данным рассчитывают величину адсорбции по уравнению Ловица (см ур. 5.8)

При изучении адсорбции из растворов для нахождения константы адсорбции удобнее применять графические выражения уравнения Фрейндлиха  и Ленгмюра (см ур. 5.3 -5.5,   рис 5.2, 5.3 )

Значение константы К и 1/n находят из графика изотермы адсорбции по Фрейндлиху (см ур. 5.3-5.4, рис 5.3 ) откладывая на оси абцисс  значения lgC на оси ординат –lg Х / m.

ЗАДАНИЕ 6. Определение обменных катионов Н+ в системе почва -раствор

10 г воздушно-сухой почвы и 50 см3 дистиллированной воды встряхивают в конической колбе в течение 6 мин. Затем суспензию отфильтровывают через складчатый бумажный фильтр. Последние капли фильтрата наносят на полосу  фильтровальной бумаги, добавляют каплю индикатора (метилового оранжевого или фенолфталеина) и проверяют наличие ионов Н+. Если индикатор дает положительную реакцию, то промывку продолжают, приливая еще 10 см3 дистиллированной воды на фильтр с почвой. Операцию продолжают до тех пор, пока индикатор не дает отрицательную реакцию на ионы Н+.

Отмытую от свободный ионов Н+, почву с фильтра переносят снова в коническую колбу, смывают почву с фильтра 50 см3 1,0 н KCl, энергично встряхивают и фильтруют через бумажный складчатый фильтр в мерную колбу объемом 50 см3. Фильтрат доводят до метки водой и, отобрав 25 см3, добавляют индикатор (фенолфталеин) и титруют 0,001 н NaOH до изменения окраски индикатора. Титрование повторяют, данные заносят в табл. 5.6.

Таблица 5.9.              Результаты титрования при ионном

обмене

	Объем отобранного фильтрата Vк,

см3
	Ср(щ),

моль/дм3
	Vщ, см3
	Сн(к),

моль/дм3

	Vф, см3
	mН, г

	
	
	1 титрование
	2 титрование
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	


По усредненным данным титрования рассчитывают концентрацию ионов Н+ в фильтрате, используя формулу (5.15).
       Затем определяют содержание Н+  в почвенном растворе и по уравнению:

mx = CH+VФЭХ 10-3                                  5.16  

где        Vф - общий объем фильтрата, см3;

Эх – эквивалент определяемого иона (Э(Н+) =1)

Почва, как известно, состоит из органической и минеральной части. Содержащиеся в почве в поглощенном состоянии ионы водорода могут обмениваться в эквивалентных количествах на любые другие ионы. Общее уравнение  ионного обмена Б.П.Никольского (ур. 5.10).
При обмене ионов Н+ в почве происходит процесс

ПН++ К+ + Cl— → ПК++ Н+ + Cl—.

Вытесненный ион Н+ и определяется титрованием. Сделайте выводы.

Количественная характеристика ионного обмена в почве впервые изучена К.К.Гедройцем.

ЗАДАНИЕ 7. Определение содержания ионов в пробе питьевой или технической воды в пересчете на анион ОН- 
Для определения общего количества анионов в исследуемом растворе, в основном, используются аниониты, которые предварительно переводят в ОН- форму. Для этого через предварительно набухшей под водой анионит     ЭДЭ-10П, находящийся в ионообменной колонке, пропускают 10 см31 н раствора NaОН. 

Затем анионит отмывают от не поглощенных ионов ОН- небольшими порциями дистиллированной воды до отрицательной реакции по фенолфталеину. Для проверки на полноту промывания каплю фильтрата помещают на предметное стекло и добавляют к ней одну каплю фенолфталеина. Отсутствие окраски при этом свидетельствует о полноте промывания анионита от ионов ОН-. 

Во всех  случаях пропускания через ионообменную колонку жидкостей над анионитом следует оставлять столбик жидкости 1-1,5 см, иначе в колонке могут образоваться воздушные пузырьки, которые уменьшат ее емкость и затруднят прохождение жидкости через ионит.

Испытуемую жидкость (питьевую или техническую воду) в объеме       25 см3 пропускают через подготовленный анионит и промывают его 2-3 раза небольшими порциями дистиллированной воды. Фильтрат и промывные воды собирают в мерную колбу объемом 50 см3.
 Раствор доводят до метки дистиллированной водой, отбирают 25 см3, добавляют 1-2 капли индикатора (фенолфталеин) и титруют из бюретки 0,01 н раствором кислоты (НCl) до исчезновения малиновой окраски. Титрование повторяют, а данные заносят в табл. 5.10
По среднему значению Vк-ты, пошедшего  на титрование, рассчитывают концентрацию ионов ОН- в пробе из выражения:

СН+ *Vк-ты
                               Сон- = —————                                   5.17
Vпр

Таблица 5.10.   Результаты титрования при анионном обмене
	Объем отобранного фильтрата Vпр,

см3
	СН+ ,

моль/дм3
	Объем кислоты, пошедшей на титрование Vк-ты, см3
	Спробы на ОН-ион,

моль/дм3

	Vф, см3
	mОН-, г

	
	
	1 титрование
	2 титрование
	среднее
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	


Затем рассчитывают содержание ионов ОН- ионов в 25 см3 взятой на анализ воды: 

mОН-= СОН _   VФ    ЭОН _   10 -3  г / 25 см3 воды.         5.18
Далее выражают mОН_ на 1 дм3 (1 л) питьевой или технической воды и делают вывод об общем содержании анионов в пробе в пересчете на ОН—ион.

На границе раздела раствор сильного электролита и полярное твердое тело (анионит) возникает двойной электрический слой. Ионы  внешней обкладки этого слоя, сравнительно слабо связанные с твердой фазой силами  электростатического взаимодействия, могут обмениваться с одноименными ионами из раствора в эквивалентных количествах.

Процессы ионного обмена на твердой поверхности характеризуются уравнениям Б.П. Никольского (см. ур –ние 5.10).

При обмене анионов в пробе с анионитом в ОН- форме происходит процесс, который схематично можно записать: 

     Cl-                                        │Cl-          

Анионит X OH— +SO42-            (   Анионит       SO42  + X OH—

     CO32-  и др                               │ CO32
                                               и др.

Концентрация ОН- анионов определяется титрованием HCl и будет характеризовать суммарное количество анионов в пробе воды в перерасчете на ион ОН-.

ТЕМА 6.

КОЛЛОИДНЫЕ СИСТЕМЫ

                                                                   ВВЕДЕНИЕ

Коллоидная химия изучает физико-химические свойства гетеро​генных высокодисперсных систем и высокомолекулярных соедине​ний в твердом состоянии и в растворах. Коллоидная химия — важ​ный самостоятельный раздел физической химии. Коллоидная хи​мия уделяет особое внимание роли поверхностных явлений на гра​нице раздела фаз.

В настоящее время коллоидная химия занимается уже не толь​ко химическим строением и химическими реакциями, протекающи​ми в коллоидных системах, но и физической структурой, физиче​скими (и даже механическими) свойствами и физико-химическими процессами, характерными для высокодисперсных и высокомолеку​лярных систем. Вот почему правильнее было бы назвать этот раз​дел науки более общим термином — физическая химия дисперсных систем.

Из курса физической химии известно, что если одно вещество в более или менее раздробленном (дисперсном) состоянии равно​мерно распределено в массе другого вещества, то систему назы​вают дисперсной. Раздробленное вещество в этом случае называ​ют дисперсной фазой, а среду, в которой оно распределено, — дис​персионной средой. Так, система, представляющая собой взмучен​ную в воде глину, состоит из взвешенных мелких частиц глины — дисперсной фазы и воды — дисперсионной среды.

Для характеристики и классификации различных дисперсных Систем в практике широко пользуются понятием степень дисперсно​сти D, которая определяется как величина, обратная величине раз​мера (диаметра) дисперсной частицы a:D=l/a м-1. Отсюда сле​дует, что степень дисперсности есть величина, показывающая, ка​кое число частиц можно уложить вплотную в 1 м.

Иногда применяется и другая характеристика степени дисперс​ности — так называемая удельная поверхность, которая представляет собой отношение поверхности S данного тела к занимаемому объему V, т. е. Sуд.=S/V, где Sуд. — удельная поверхность. С повы​шением степени дисперсности величина удельной поверхности быстро растет.
дисперсные системы по величине частиц дисперсной фазы и по степени дисперсности можно разделить условно на три груп​пы: грубодисперсные, коллоидно-дисперсные и молекулярно (ионно)-дисперсные (табл. 6.1).
Дисперсные системы третьей группы, известные под общим на​званием истинных или молекулярных растворов, всесторонне ис​следуются в физической химии. Эти системы являются наиболее изученными, так как сравнительно просты по составу и структу​ре (дискретными единицами в них являются либо простые моле​кулы, либо ионы), а поведение определяется простыми и четкими

 закономерностями. Молекулярно- и ионно-дисперсные системы мо​гут образоваться самопроизвольно; они являются системами рав​новесными и термодинамически устойчивыми, подчиняющимися правилу фаз.
                                                                    Таблица 6.1

Вторая группа дисперсных систем, получивших название кол​лоидно-дисперсных, является основным объектом изучения колло​идной химии. Системы этой группы получили название коллоидов или коллоидных систем. Структурной и кинетической единицей в них являются не ион и не молекула в общем смысле, а либо комп​лекс (агрегат), состоящий из обычных молекул, атомов или ионов, называемых мицеллой, либо макромолекула, т. е. молекула-поли​мер «гигантских» размеров ~100÷1 нм, обладающая молекулярной или частичной массой в десятки и сотни единиц. 

С увеличением относительной молекулярной массы в дисперс​ных системах второй группы можно ожидать новых качественных изменений, т. е. появления новых,более сложных свойств, которые 
                                                                   Таблица 6.2
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                       не укладываются в закономерности более простых систем третьей группы. По мере изменения размеров частиц от наиболее крупных (грубодисперсных) к мелким и обратно соответственно изменяют​ся кинетические, оптические, каталитические и другие свойства дис​персных систем. В табл. 6.2 приведены изменения некоторых свойств различных дисперсных систем.

Из этой таблицы следует, что коллоидно-дисперсные системы в отличие от истинных растворов сами по себе агрегативно неустойчивы. Размеры их дисперсных частиц могут изменяться как самопроизвольно, так и под влиянием внешних факторов. Одной из причин неустойчивости коллоидных растворов является их гетерогенность. Обладая громадной суммарной поверхностью, следовательно, большой свободной энергией, коллоидные системы со​гласно второму началу термодинамики стремятся к равновесному состоянию, характеризующемуся разделением системы на две фазы, имеющие минимальные межфазовые поверхности и минималь​ную свободную поверхностную энергию.

Агрегативная устойчивость коллоидно-дисперсных систем повы​шается, если на поверхности коллоидных частиц за счет свободной поверхностной энергии адсорбируются молекулы (ионы) третьего компонента системы – стабилизатора, Так, если в пробирку с водой ввести небольшое количество растительного масла, при встряхивании образуется эмульсия, которая быстро расслаивается снова на два слоя – масло и вода. Неустойчивость эмульсии объясняется самопроизвольным уменьшением суммарной поверхности за счет слипания мелких капелек масла в более крупные. Однако если ввести в эту смесь небольшое количество 2%-ного раствора мыла и хорошо встряхнуть, образуется стойкая эмульсия белого цвета. Мыло в данном случае играет роль стабилизатора.

В отличие от коллоидно-дисперсных систем высокомолекулярные системы значительно более устойчивы: они дают при смешении с растворителями молекулярные растворы, подобные обычным растворам низкомолекулярных веществ, но с очень длинными цепными молекулами. Такие растворы являются гомогенными системами, они образуются самопроизвольно, потому что сам процесс растворения идет с уменьшением свободной энергии и не требует наличия стабилизатора. Растворы высокомолекулярных соединений являются термодинамически равновесными и потому обратимыми системами.

Гетерогенные коллоидно–дисперсные  и гомогенные высокомолекулярные системы обладают целым рядом общих свойств, что и делает их объектом изучения коллоидной химии.

Во многом близки к коллоидно–дисперсным системам и изучаются теми же методами суспензии, эмульсии и пены (D ≈ 105 ÷ 107 м-1). Хотя эти системы и обладают рядом особых специфических свойств, однако их следует причислить именно к коллоидным системам.

Коллоиды очень широко распространены в природе и играют важную практическую роль, чем и определяется не только научное, но и народнохозяйственное значение коллоидной химии. Драгоценные камни, а также другие минералы в недрах земли, пищевые продукты, одежда, обувь, дым, облака, мутная вода в природных водоемах, почва, глина – все это не что иное, как коллоидные системы. Такие биологические жидкости, как кровь, плазма, лимфа, спинно – мозговая жидкость, белки, крахмал, слизи и камеди, являются коллоидами.

Существенную роль играют коллоиды в промышленности, главным образом в таких ее отраслях, как добыча и переработка нефти, металлургическая промышленность, горнорудное дело, производство различных строительных материалов и пластмасс, синтетических волокон, синтетического каучука и резины, текстильная, лакокрасочная и пищевая промышленность, мыловаренное производство и т.д. Такие важные для промышленности технологические процессы, как обогащение полезных ископаемых путем флотации, механическая и термическая обработка металлов, технология фотографических и кинематографических процессов, имеют прямое отношение к коллоидно–дисперсным системам. В фармацевтической и парфюмерной промышленности многие лекарственные и бытовые препараты производятся в виде паст, кремов, мазей, тонких суспензий и эмульсий.
Исключительно важное значение имеет коллоидная химия в геологии. Представления о коллоидном состоянии вещества способст​вуют более углубленному пониманию процессов образования мине​ралов, различных руд, горных пород и т. п.
В области почвоведения многие проблемы, например процессы ионного обмена, строение и свойства почвенного поглощающего комплекса, биохимия гумуса и др., также тесно связаны с коллоид​ной химией. Закономерности, устанавливаемые ею, дают возмож​ность агроному не только глубже понимать процессы, протекающие в почве, но и в известной мере сознательно их изменять в желае​мом направлении.
Велика роль коллоидной химии в вопросах химической защи​ты растений от различных вредителей и сорняков. В целях более высокой эффективности различные ядохимикаты применяются в виде суспензий, эмульсий, дымов и туманов (аэрозолей). Вот по​чему в системе агрономического образования коллоидной химии уделяется большое внимание. Такие важные для подготовки агронома научные дисциплины, как почвоведение, агрохимия, физиоло​гия растений и животных, метеорология, биохимия, микробиология и др., широко пользуются основными положениями и методами коллоидной химии.
       Краткая история развития коллоидной химии. Как самостоятельная научная дисциплина коллоидная химия возникла в начале XX в., однако практические све​дения о коллоидах можно найти уже в работах Аристотеля и алхимиков. Многие коллоидные системы и их свойства были хорошо известны человеку в глубокой древности и широко им использовались. Однако до середины XIX в., несмотря на успешное развитие естествознания, изучение и понимание коллоидов продвинулось очень мало. Объясняется это не только сложностью коллоидных систем, но и тем, что в XVIII и начале XIX вв. в естествознании господствовали идеалистические и вульгарно-механистические взгляды на сложные явления природы вроде учения о «жизненной силе» и т. п.
       Русские ученые внесли неоценимый вклад в создание основ коллоидной хи​мии. Так, в трудах М. В. Ломоносова (1751) четко различались явления кристал​лизации и свертывания (коагуляция) растворов, описаны способы получения и свойства коллоидных растворов в воде и стекле (его знаменитые цветные стекла по существу являются твердыми растворами). Позднее Т. Е. Ловиц (1789) впер​вые открыл одно из важнейших явлений, на которых основана коллоидная химия,— адсорбцию из растворов на твердом адсорбенте (угле). Это свойство угля Ловиц успешно использовал в практических целях для осветления сахарного сиропа и растительных масел, а также для очистки селитры, которая применялась в производстве пороха.
       В 1808 г. профессор Московского университета Ф. Ф. Рейсс впервые установил факт движения частичек дисперсной фазы и дисперсионной среды под влиянием внешнего электрического поля. Эти работы легли в основу изучения электрокинетических свойств коллоидно-дисперсных систем.
Большое значение имели работы итальянского химика Сельми, который еще в 1845 г., исследуя свойства различных растворов, заметил, что биологические жидкости — сыворотка, молоко, кровь, лимфа и другие — резко отличаются по своим свойствам от обычных истинных растворов; они были им названы псевдо​растворами. Сельми доказал, что характерным отличием псевдорастворов (или ложных растворов) от истинных растворов является то, что образование их не сопровождается самопроизвольным раздроблением вещества на молекулы. Не менее важное значение имели работы Фарадея, который впервые (1857) открыл явление, получившее впоследствии название «эффекта Фарадея», а также разгадал секрет древних алхимиков — способ получения коллоидных растворов золота.

Однако началом классического периода в развитии коллоидной химии следует считать работы английского химика Грэма (1861), которого по праву считают «отцом» коллоидной химии. Он ввел термин и определил понятие «коллоиды, причем в отличие от обычных истинных растворов коллоидные растворы были названы Грэмом золями.
 Профессор Киевского университета И. Г. Борщов (1833—1878) независимо от Грэма дал определение сущности коллоидного раствора (золя) и коллоидной частицы.
Позднейшие исследования подтвердили правоту высказывания И. Г. Борщова о том, что правильнее говорить не о коллоидах как об особой группе веществ, а о коллоидном состоянии вещества.. Эту идею об универсальности коллоидного состояния вещества окончательно развил и экспериментально обосновал другой русский ученый П. П. Веймарн, которому удалось получить в коллоидном состоянии огромное количество веществ, считавшихся до него типичными кристаллоидами. Так, раствор мыла в воде обладает свойствами коллоида, а мыло растворенное в спирте, проявляет свойства истинных растворов. Аналогично этому типичный кристаллоид — поваренная соль, растворенная в воде, дает истинный раствор, а в бензоле — коллоидный раствор и т. п. В настоящее время любое вещество можно получить в коллоидном состоянии. Поэтому нельзя говорить о коллоидных веществах, а следует говорить о коллоидном состоянии тех или иных веществ.

Начало современного этапа развития коллоидной химии тесно связано с целым рядом замечательных открытий в области физики и смежных с ней наук в первые два десятилетия нашего века. За этот период произошла переоценка многих классических представлений.  В учении о коллоидах в этот период на первый план выступает изучение поверхностносорбционных явлений. Эти явления были подробно исследованы русскими учеными А. А. Титовым (1910) и Н. А. Шиловым (1916), а также зарубежными — Ленгмюром (1917) и др. Успешное применение  советским  ученым  А. В. Думанским центрифуги для изучения коллоидных систем послужило мощным толчком к разработке метода ультрацентрифугирования, который, по существу, является одним из важнейших современных методов исследования коллоидных растворов.

В решении проблемы устойчивости коллоидных систем и их коагуляции наряду с выдающимися работами таких крупных зарубежных ученых, как Дюкло, Фрейндлих и Кройт, весомый вклад внесли и наши советские ученые Н. П. Песков, А. И. Рабинович, П. А. Ребиндер и многие другие.

Большую известность у нас и за рубежом приобрели работы С. М. Липатова и В. А. Каргина в области исследования высокомолекулярных соединений. В част​ности, В. А. Каргин и его сотрудники подробно исследовали механизм процесса образования коллоидных частиц, экспериментально доказав наличие двух стадий в этом процессе.

В области исследования поверхностно-сорбционных слоев коллоидных систем большое значение приобрели работы А. Н. Фрумкина, Б. В. Дерягина и других советских ученых.

В нашей стране впервые были выполнены обширные и всесторонние исследо​вания почвенных коллоидов. Выдающиеся работы К. К. Гедройца явились основополагающими в учении о почвенном поглощающем комплексе. Дальнейшее развитие наука о почвенных коллоидах получила в работах В. Р. Вильямса, А. Ф. Тюлина, И. Н. Антипова-Каратаева, А. Н. Соколовского, Н. П. Ремезова, С. Н. Але​шина, Н. И. Горбунова, А. В. Петербургского и других советских ученых. Из зарубежных исследователей необходимо отметить работы Г. Вигнера и С. Маттсона.
       ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА КОЛЛОИДОВ И ИХ СВОЙСТВ

                      Классификация дисперсных систем.

Дисперсные системы классифицируются по дисперсности (см. табл. 6.1), агрегатному состоянию и интенсивности взаимодействия частиц на поверхности раздела между фазами.

Классификация дисперсных систем по агрегатному состоянию приведена в табл. 6.3.

Из указанных дисперсных систем ближе всего к биологическим объектам коллоидные растворы, включающие жидкую дисперсионную среду (воду) и высокомолекулярную дисперсную фазу (белки, полисахариды, липоиды и др.). Коллоидные растворы, с жидкой дисперсионной средой называют, как уже отмечалось, золями (от латинского слова solutus — растворенный). Водные коллоидные растворы называются гидрозолями, спиртовые — алкозолями, бензоловые — бензолями, эфирные — этерозолями и т. п. Ввиду того, что коллоидные растворы могут при известных условиях терять свою текучесть и затвердевать с образованием так на​зываемых гелей, они называются соответственно гидрогелями, алкогелями, бензогелями, этерогелями и т. п.

По характеру взаимодействия между частицами дисперсной фазы и дисперсионной среды дисперсные системы подразделяются на лиофильные (от греческого 1уо — растворяю; philia — люблю) и лиофобные (phobia — страх, нелюбовь). Лиофильные системы характеризуются интенсивным взаимодействием частиц дисперсной фазы с дисперсионной средой. Если дисперсионной средой лиофильной системы является вода, то такие системы называют гидрофильными. Например, растворы мыл, некоторых белков и т. д.

В лиофобных системах почти полностью отсутствует взаимодействие между молекулами среды и частицами дисперсной фазы. Лиофобные системы, в которых дисперсионной средой является вода, называются гидрофобными системами. Например, многие металлы в коллоидном состоянии, эмульсии масел в воде и др.

. Исследования показали, что основной структурной единицей лиофильных золей является не мицелла (как у лиофобных золей), а сильно сольватированная (гидратированная) макромолекула высокомолекулярного или высокополимерного соединения. Причем для многих полярных полимеров и белков 

сольватация является хотя и главным, но не единственным фактором устойчивости их растворов. В значительной мере характер поведения высокомолекулярных соединений в растворах определяется свойствами их длинных цепеобразных частиц— макромолекул. Огромные размеры макромолекул, превышающие в отдельных случаях размеры коллоидных частиц, объединя​ют эти системы с коллоидно-дисперсными системами. Сближает их и то , что при концентрировании растворов высокомолекулярных соединений они обращаются в так называемые студни (гели), в которых решающую роль играют поверхностные (адсорбционные) явления, которые характерны для гетерогенных лиофобных коллоидов. В остальном лиофильные золи гораздо ближе к обычным молекулярным растворам.
Таблица 6.3. Классификация дисперсных систем по агрегатному состоянию дисперсной фазы и среды
	Дисперсная фаза  
	Дисперсионная среда
	Примеры дисперсных систем

	Твердая

	Газообразная    

Жидкая 

Твердая


	    Табачный дым; пыль цементная, сахарная,    мучная, космическая и др. 

   Суспензии: холодное молоко;   коллоидные

растворы металлов

    Металлические сплавы; искусственные драгоценные камни; цветные стекла; голубая каменная соль и др.

	Жидкая
	Газообразная    

Жидкая 

Твердая


	    Аэрозоли: туман, облака, распыленные органические вещества, газ в критическом состоянии 

    Эмульсии: горячее молоко,   маргарин, сливочное масло; эмульсии масла в воде, во​ды в нефти, бензина в воде; некоторые кремы и мази

    Природные минералы  с жидкими   включениями: жемчуг, опал и др.

	Газообразная
	Газообразная    

Жидкая 

Твердая


	    Не являются дисперсной системой, так как являются гомогенной смесью

    Пены: пивная, противопожарная и др. 

    Твердые пены: пенопласты; пемза; активированный уголь; микропористая резина; ряд ионообменных смол


.

Таким образом, по интенсивности взаимодействия частиц дисперсной фазы со средой все коллоидные системы подразделяются на лиофобные коллоиды (гидрозоли металлов, сульфидов) и высокомолекулярные соединения и их растворы (белки, полисахариды, каучук, полиамиды), именуемые по старой терминологии лиофильными коллоидами.

§ 84. Получение коллоидно-дисперсных систем.

Размеры коллоидных частиц в коллоидно-дисперсных системах настолько велики по сравнению с молекулами дисперсионной среды, что между ними образуется поверхность раздела.

То или иное вещество может быть получено в коллоидном состоянии при следующих условиях:

1) размеры частиц вещества доводят до коллоидных размеров двумя  методами:  а)   раздроблением   (дисперсионные   методы); б) укрупнением молекул, атомов или ионов до частиц коллоидного размера (конденсационные методы);

2) для воспрепятствования слипанию частиц при их взаимном столкновении в растворе необходимо присутствие стабилизаторов (ионов электролитов, которые на поверхности коллоидной частички образуют ионно-гидратную оболочку);

3) коллоидные частицы (дисперсная фаза) должны обладать плохой растворимостью в дисперсной среде, хотя бы в момент их получения.

При соблюдении этих условий коллоидные частицы приобрета​ют электрический заряд и гидратную оболочку, что препятствует выпадению их в осадок.

Дисперсионные методы. Механические методы. Сущность мето​дов механического диспергирования заключается в энергичном и продолжительном растирании, размалывании и прочих механических приемах раздробления вещества. Для этих целей применяются специальные машины, работающие по принципу ударного раз​мельчения и растирания диспергируемых веществ. Наиболее широкое распространение получили шаровые и коллоидные мельницы ( за счет дробления или истирания). Шаровая мельница представляет собой полый цилиндр, в ко​тором находятся стальные или фарфоровые шарики различного диаметра( Рис. 6.1). Измельчение вещества достигается за счет движения шаров, находящихся в цилиндре. 
Для более высокой степени дисперсности, используют специальные коллоидные мельницы.                                                          Рис. 6.1.
Во всех случаях диспергирование обычно ведут, добавляя соответствующие стабилизирующие вещества, препятствующие слипанию раздробленных частиц.

Ультразвуковой метод. Довольно широкое распространение получил метод измельчения веществ с помощью ультразвука.. Ультразвуковые установки отличаются высокой производительностью. С их помощью можно диспергировать самые разнообразные вещества.

Метод химического диспергирования. Наиболее распространен метод пептизации. Это процесс перехода из геля в золь под влиянием диспергирующих веществ — пептизаторов. Сущность пептизации заключается в том, что к свежеполученному рыхлому осадку диспергируемого вещества прибавляют небольшое количество пептизатора (чаще всего электролита), который уменьшает взаимодействие между частицами осадка и облегчает их переход в состояние золя. Пептизаторами служат различные электролиты, которые способствуют дезагрегации аморфных осадков. В качестве при​мера можно назвать получение золя гидроксида железа (III) Fe(OH)3 при действии на его осадок небольшим количеством соли FeCl3, выполняющей роль пептизатора. Практически все рыхлые свежеобразованные осадки гидроксидов металлов, например Аl(ОН)3, Zn(OH)2, подвергаются пептизации.

К химическим методам диспергирования относится и так называемый метод самопроизвольного диспергирования. Он заключается в получении коллоидных растворов веществ растворением их в соответствующих растворителях. Так, путем растворения в воде можно получить коллоидные растворы крахмала, желатина, агар-агара и др. Самопроизвольное диспергирование совершается без внешних механических воздействий. Этот метод широко применяется для получения растворов высокомолекулярных веществ из твердых полимеров.

Образование коллоидов в природе. В природе активно протекают процессы диспергирования. Приливно-отливные явления океанов и морей, разрушающее действие прибоя, резкие колебания температур, ветер и другие явления природы развивают колоссальные силы, которые дробят горные породы до частиц коллоидных размеров. Постоянное действие ледников и рек также приводит к интенсивным процессам измельчения слагающих пород.

Мощным фактором механического диспергирования твердых горных пород является расширение воды при ее замерзании. Проникая глубоко в трещины по​роды и замерзая там, вода вызывает дробление породы на частицы различного (вплоть до коллоидного) размера.

Громадные массы осадочных пород, глины, лесса, которые мы встречаем в при​роде,— все это результат диспергирования твердых горных пород, которое происходит не только под влиянием механических факторов, но и под влиянием химического воздействия (выветривание под действием диоксида углерода и воды), а также под влиянием биологических факторов. Животные, как и растения, своими выделениями способствуют изменению горных пород. Таким образом, в результате всех перечисленных выше процессов горные породы, подвергаясь глубоким физическим и химическим изменениям, могут образовать сложные коллоидные системы.

Конденсационные методы. Большинство конденсационных методов получения коллоидных растворов основано на различных химических реакциях: окисления, восстановления, обменного разложения, гидролиза и др. В результате этих реакций молекулярные или ионные растворы переходят в коллоидные путем перевода растворенных веществ в нерастворимое состояние. В основе методов конденсации, помимо химических процессов, могут лежать и процессы физические, главным образом явления конденсации паров.

Рассмотрим кратко наиболее важные методы конденсации (агрегации) частиц до коллоидных размеров.

Метод окисления. Он основан на реакциях окисления, в результате которых одно из веществ может быть получено в коллоидном состоянии. Так, при окислении сероводорода кислородом воздуха или двуокисью серы можно получить золь серы:

               [image: image273.png]2HyS 4 Op = 2H;0 +25;  2HS 4 50, = 2Hy0 + 38




Эти реакции, как показали исследования, протекают гораздо сложнее, так как наряду с коллоидной серой образуется ряд тионовых кислот.

Метод восстановления. Наиболее распространенные химические методы получения коллоидных растворов различных металлов основаны на реакциях восстановления. Ионы, восстанавливаясь, т. е. присоединяя электроны и превращаясь в нейтральные атомы, конденсируются затем в коллоидные частицы. В качестве примера рассмотрим реакцию получения золя золота путем восстанов​ления пероксидом водорода или формалином:

          [image: image274.png]2HAuCl, -+ 3HpOp - 2Au + 8HCL + 30z




          [image: image275.png]2HAuCly + 3HCHO + 1 {KOH — 2Au 4 3HCOOK + 8KCI + 8H,0




Реакцией восстановления получены в коллоидном состоянии мно​гие металлы: Аu, Ag, Pt, Pd, Rh, Os, Hg и др.

Метод обменного разложения. При взаимодействии двух веществ в результате реакции обменного разложения образуется новое труднорастворимое вещество, которое при наличии определенных условий способно находиться в коллоидном состоянии. В качестве примера можно назвать реакцию получения золя сульфата бария

[image: image276.png]BaCly + K9S0y — BaS0, + 2KCI




или золя хлорида серебра

[image: image277.png]AgNO; 4 KCl —~ AgCl + KNOg




Метод гидролиза. Этим методом широко пользуются при получении золей различных металлов из их солей, если в результате реакции гидролиза образуется труднорастворимый гидроксид. Так, например, труднорастворимый гидроксид железа образуется при гидролизе хлорида железа по уравнениям реакций

[image: image278.png]FeCl, -+ 3H,0 — Fe (OH); + 3HCI
Fe (OH)g -+ HCl— FeOCl + 2H,0




Образующаяся в результате этих реакций соль железа FeOCl диссоциирует частично на ионы:

                                                     [image: image279.png]FeOCl 2= FeO+ + Cl—




Эти ионы и обеспечивают ионогенный слой вокруг частиц Fe(OH)3, благодаря чему они удерживаются во взвешенном состоянии.

Замена растворителя. При замене растворителя вещество, ранее находившееся в растворенном состоянии, выделяется из раствора в виде высокодисперсной фазы, нерастворимой в данном растворителе. Так, если спиртовой раствор канифоли (который представляет собой истинный раствор) небольшими порциями прибавлять в воду, образуется коллоидный раствор канифоли в воде. В данном случае спирт хорошо смешивается с водой, а канифоль очень мало в ней растворяется и поэтому выделяется в виде высокодисперсной фазы. Кроме канифоли этим методом можно приготовлять золи серы, фосфора, мастики и т. п. также путем вливания их спиртовых растворов в воду.

Электрический метод. Этот метод, предложенный Бредигом еще в 1898 г., используется преимущественно для приготовления коллоидных растворов благородных металлов. Сущность его заключается в получении электрической дуги между находящимися в воде электродами из золота или платины, серебра и т. д., т. е. из металла, золь которого хотят получить. (Рис. 6.2) показывает схема прибора для получения золей металлов этим способом.


Рис.6.2

§ 85. Получение растворов высокомолекулярных веществ.

Растворы высокомолекулярных соединений образуются само​произвольно и для их устойчивости не требуется вводить стабили​зирующие вещества. Все высоко​молекулярные вещества состоят главным образом из цепных линейных структур, отдельные звенья которых связаны между собой прочными химическими связями, в результате чего моле​кулярные цепи сохраняются как в твердых полимерах, так и в ра​створах. Образование высокомо​лекулярных веществ из низкомо​лекулярных происходит двумя методами: полимеризацией и поликонденсацией.

Полимеризацией называется соединение молекул низкомолекулярного вещества с образованием высокополимера такого же элементарного состава, как и исходное вещество. Так, при полимеризации винилхлорида получается высокомолекулярное соединение — поливинилхлорид:

[image: image280.png]7(CHy = CHCl)





Соединение молекул винилхлорида в данном случае происходит за счет раскрытия двойных связей. Молекулярная масса образующе​гося поливинилхлорида достигает 90 000 углеродных единиц.

Напомним, что молекулы низкомолекулярных веществ, обра​зующие полимер, называются мономерами (или звеньями), а их число в макромолекуле носит название степени полиме​ризации.

Продукты полимеризации разнородных мономеров называются сополимерами. В качестве примера можно назвать сополимер винилхлорида и винилацетата:

          [image: image281.png]xCHp = CHCI + » CHp = CHOCOCH; — /~CHz — CHCl — CHy — CH—
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Поликонденсацией называется образование полимера из низкомолекулярных веществ с отщеплением от них атомов или групп атомов и образованием воды, спирта или других соединений. Элементарный состав продукта поликонденсации отличается от исходных веществ. В качестве примера можно назвать образование белков путем поликонденсации

аминокислот с отщеплением воды:

          [image: image282.png]27 (NHoCHRCOOH) ~ H (—NH ~- CHR — CO — NH — CHR — CO—), OH +
+@n—1)H0



 

При поликонденсации одновременно с высокомолекулярным соединением образуется низкомолекулярное вещество, что позволяет считать эти реакции как бы реакциями обмена.

Типичным примером поликонденсации может служить реакция образования ортокремниевой кислоты:
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Дальнейшая конденсация приводит к образованию макромолекул следующего строения:
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Опыт показывает, что растворы ортокремниевой кислоты неустойчивы во времени и имеют тенденцию образовать мицеллы или переходить в студень.

Некоторые высокомолекулярные вещества могут быть получе​ны как полимеризацией, так и поликонденсацией. Так, полиэтилен-оксид можно получить полимеризацией окиси этилена:

          [image: image285.png]% CHy — CHp — (—CHy — CHy — O—)c
N ° Ve




а также поликонденсацией этиленгликоля (по Коршаку):

          [image: image286.png]& HOCHz — CHyOH—( — CHy — CHg ~ 0 =— ) + H0




Высокомолекулярные системы образуются также из длинных цепных молекул (или макромолекул), которые, в свою очередь, были получены методами полимеризации или поликонденсации.

К высокомолекулярным системам относятся различные полимеры с линейными гибкими макромолекулами (каучук, эластомеры), линейными жесткими макромолекулами (целлюлоза и ее эфиры), спиральными макромолекулами (крахмал, гликоген) и др.

Для образования цепей полимерных соединений могут служить не только углерод или кремний, как считалось еще недавно, но и алюминий, бор, титан, фосфор, магний и многие другие элементы. Таким образом, высокомолекулярные соединения могут иметь как органическую, так и неорганическую природу. 

     При небольшой степени поликонденсации (если молекулы содержат до десяти атомов кремния) получаются жидкости, применяе​мые в качестве смазочных масел. При более высокой степени по​ликонденсации получаются вещества, имеющие характер смол.

Синтетические полимеры нашли широкое применение в сельском хозяйстве для создания агрономически важной оструктуренности почвы. Искусственное оструктуривание почв осуществляется введением в почву небольших количеств структурообразующих веществ. Начиная примерно с 1950 г. в ряде стран в качестве структурообразующих веществ стали применять высокомолекулярные соединения — полимеры и сополимеры, главным образом со​стоящие из производных акриловой         СН2 = СН—СООН, метакриловой СН2 = С(СН3)— СООН и малеиновой  СООН—СН = СН—СООН кислот. Внесение, например, сополимера, состоящего из метакриловой кислоты (60%) и метакриламида (40%), всего лишь в количестве 0,001% от массы почвы существенно увели​чивает водопрочность структурыПомимо синтетических высокомолекулярных соединений, широкое распространение в народном хозяйстве имеют и так называемые искусственные высокомолекулярные соединения. Это природные высокомолекулярные соединения, подвергшиеся химической обработке. Искусственные полимеры в громадных количествах получают в промышленности в виде производных   целлюлозы:   нитроцеллюлоза, ацетилцеллюлоза, вискоза и др. Из этих веществ получают нитролаки, искусственную кожу, бездымный порох, целлулоид, искусственный шелк, негорючую кинопленку и т. п. Продуктом химической обработки казеина является, например, искусственный роговидный материал галалит, который широко используется в произ​водстве предметов массового потребления.

§ 86. Методы очистки золей и растворов высокомолекулярных веществ.

Гидрофобные золи и растворы высокомолекулярных соединений при их образовании почти всегда «загрязняются» различными примесями: чаще всего в системе присутствует исходный электролит; загрязняются золи введенным в избытке стабилизатором. Для получения устойчивых коллоидных растворов необходимо удалять из них примеси. Рассмотрим методы очистки золей и растворов высокомолекулярных веществ.

Диализ. Диализ — это процесс освобождения коллоидных растворов от примесей, способных проникать через полупроницаемые мембраны. Этот метод очистки, предложенный еще Грэмом, наибо​лее прост и доступен. Процесс очистки основан на способности примесных ионов и молекул малых размеров свободно проникать через полупроницаемые мембраны, тогда как крупные коллоидные частицы и молекулы высокомолекулярных соединений такой способностью не обладают.   
              Рис.6.3

Полупроницаемыми являются различные растительные, животные и искусственные мембраны; их можно приготовить из пергамента, бычьего, свиного и рыбьего пузыря, из коллодия, целлофана и т. д. Приборы, в которых производится диализ, называются диализаторами. На рис. 6.3 изображен простейший диализатор Грэма. В нем очищаемый золь контактирует с проточной дистиллированной водой через полупроницаемую мембрану. Чем больше разность концентраций коллоида по обе стороны мембраны, тем эффективнее идет диализ. Вот почему очистка золя ускоряется, если во внешней камере диализатора вода проточная или часто сменяется. Однако даже при этих условиях диализ идет очень медленно, 

длится иногда недели и даже месяцы и требует огромного количества растворителя. Для ускорения процесса диализа было предложено использовать электрический ток.

Электродиализ. Этот метод представляет собой ускоренный процесс диализа с применением электрического тока. Во внешних камерах находятся электроды, на которые подается напряжение постоянного тока. При падении потенциала 2—5·103 В/м и более образуется направленное движение ионов к соответствующим электродам. Поскольку ионы свободно проходят через полупроницаемую мембрану, а коллоидно-дисперсные частицы не проходят, коллоидный раствор постепенно очищается от электролитов.

Продолжительность электродиализа в отличие от простого диализа измеряется не днями, а лишь часами и минутами, причем затрата растворителя сведена до минимума. В настоящее время широкое применение метод электродиализа получил в биохимии и медицине, а также в народном хозяйстве.

Ультрафильтрация. Ультрафильтрацией называют фильтрование коллоидного раствора через полупроницаемые мембраны, которые укрепляются в специальных ультрафильтрах на твердой пористой подкладке. Поскольку через поры обычной фильтровальной бумаги (от 1,5 до 5 мкм) коллоидно-дисперсные частицы проходят легко, при ультрафильтрации пользуются специальными фильтрами, например целлофаном или фильтровальной бумагой, пропитанной коллодием. Дисперсная фаза остается на фильтре. Обычно процесс ультрафильтрации проводят под разрежением или под повышенным
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                                                       Рис. 6.4
давлением. На рис. 6.4 показана установка для  ультрафильтрации.

Методом ультрафильтрации можно производить концентрирование золей и растворов высокомолекулярных соединений, что позволяет избежать выпаривания, например, для таких соединений, которые не выдерживают высоких температур.

Применяя для ультрафильтров мембраны с определенной степенью пористости, можно в известной мере произвести разделение коллоидных частиц и одновременно приближенно определить их размеры. Этим методом впервые были определены размеры целого ряда вирусов и бактериофагов.

В настоящее время методы ультрафильтрации иногда применяются в сочетании с электродиализом. 
Ультрацентрифугирование. Идея этого метода впервые была высказана еще в 1913 г. А. В. Думанским, который применил центрифугу для осаждения коллоидных частиц. В современных мощных ультрацентрифугах оседают не только коллоидные частицы гидрофобных коллоидов, но и молекулы белков и других высокомолекулярных соединений. Помимо очистки, метод ультрацентрифугирования широко применяется в настоящее время для определения среднего радиуса коллоидных частиц, а также для вычисления молекулярной массы высокомолекулярных соединений. Практически все выдающиеся достижения молекулярной биологии обязаны этому методу.
Оптические свойства коллоидных растворов.

По оптическим свойствам коллоидные растворы существенно» отличаются от истинных растворов низкомолекулярных веществ, а также от грубодисперсных систем. Наиболее характерными оптическими свойствами коллоидно-дисперсных систем являются опалесценция, эффект Фарадея — Тиндаля и окраска. Все эти явления обусловлены рассеянием и поглощением света коллоидными частицами.

В зависимости от длины волны видимого света и относительных размеров частиц дисперсной фазы рассеяние света принимает различный характер. Если размер частиц превышает длину световых волн, то свет от них отражается по законам геометрической оптики. При этом часть светового излучения может проникать внутрь частиц, испытывать преломление, внутреннее отражение и поглощаться.
Если размер частиц меньше длины полуволны падающего света, наблюдается дифракционное рассеяние света; свет как бы обходит (огибает) встречающиеся на пути частицы. При этом имеет место частичное рассеяние в виде волн, расходящихся во все стороны. В результате рассеяния света каждая частица является источником новых, менее интенсивных волн, т. е. происходит как бы самосвечение каждой частицы. Явление рассеяния света мельчайшими частицами получило название опалесценции. Оно свойственно пре​имущественно золям (жидким и твердым), наблюдается только в отраженном свете, т. е. сбоку или на темном фоне. Выражается это явление в появлении некоторой мутноватости золя и в смене («переливах») его окраски по сравнению с окраской в проходящем свете. Окраска в отраженном свете, как правило, сдвинута в сторону большей частоты видимой части спектра. Так, белые золи (золь хлорида серебра, канифоли и др.) опалесцируют голубоватым цветом.

Эффект Фарадея — Тиндаля. Дифракционное рассеяние света впервые было замечено М. В. Ломоносовым. Позднее, в 1857 г., это явление наблюдал Фарадей в золях золота. Наиболее детально явление дифракции (опалесценции) для жидких и газовых сред было изучено Тиндалем (1868).

Если взять один стакан с раствором хлорида натрия, а другой — с гидрозолем яичного белка, трудно установить, где коллоидный раствор, а где истинный, так как на вид обе жидкости бесцветны и прозрачны (рис. 6.5). Однако эти растворы можно легко различить, проделав следующий опыт. Наденем на источник света (настольную лампу) светонепроницаемый футляр с отверстием, перед которым в целях получения более узкого и яркого пучка света поставим линзу. Если на пути луча света поставить оба стакана, в стакане с золем увидим световую дорожку (конус), в то время как в стакане с хлоридом натрия луч почти не заметен. По имени ученых, впервые наблюдавших это явление, светящийся конус в жидкости был назван конусом (или эффектом) Фарадея — Тиндаля. Этот эффект является характерным для всех коллоидных растворов.

Появление конуса Фарадея — Тиндаля   объясняется  явлением рассеяния света коллоидными частицами размером 0,1—0,001 мкм.

Длина волн видимой части спектра 0,76—0,38 мкм, поэтому каждая коллоидная частица рассеивает падающий на нее свет. Он виден в конусе Фарадея — Тиндаля, когда луч зрения направлен под углом к проходящему через золь лучу.Таким образом, эффект Фарадея — Тиндаля —явление, идентичное опалесценции, и отличается от последней только видом коллоидного состояния, т. е. микрогетерогенности системы.

Теория рассеяния света коллоидно-дисперсными системами была разработана Рэлеем в 1871 г. Она устанавливает зависимость интенсивности (количества энергии) рассеянного света (I) при опалесценции и в конусе Фарадея — Тиндаля от внешних и внутренних факторов. Математически эта зависимость выражается в виде формулы, получившей название формулы Рэлея:
Рис.6.5
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где I — интенсивность рассеянного света в направлении, перпендикулярном к лучу падающего света; К — константа, зависящая от показателей преломления дисперсионной среды и дисперсной фазы; n — число частиц в единице объема золя; λ — длина волны падающего света; V — объем каждой частицы.

Из формулы (6.1) следует, что рассеяние света (I) пропорционально концентрации частиц, квадрату объема частицы (или для сферических частиц — шестой степени их радиуса) и обратно пропорционально четвертой степени длины волны падающего света. Таким образом, рассеяние коротких волн происходит относительно более интенсивно. Поэтому бесцветные золи в проходящем свете кажутся красноватыми, в рассеянном — голубыми.

Окраска коллоидных растворов. В результате избирательною поглощения света (абсорбции) в сочетании с дифракцией образуется та или иная окраска коллоидного раствора. Опыт показывает, что большинство коллоидных (особенно металлических) растворов ярко окрашено в самые разнообразные цвета, начиная от белого и кончая совершенно черным, со всеми оттенками цветового спектра. Так, золи As2S3 имеют ярко-желтый, Sb2S3 — оранжевый, Fe(OH)3 — красновато-корич​невый, золота — ярко-красный цвет и т. п.

Один и тот же золь имеет различную окраску в зависимости от того, в проходящем или отраженном свете она рассматривается. Золи одного и того же вещества в зависимости от способа приготовления могут приобретать различную окраску— явление полихромии (многоцветности). Окраска золей в данном случае зависит от степени дисперсности частиц. Так, грубодисперсные золи золота имеют синюю окраску, большей степени дисперсности — фиолетовую, а высокодисперсные — ярко – красную. Интересно отметить, что цвет металла в недисперсном со​стоянии не имеет ничего общего с его цветом в коллоидном состоянии.

Необходимо отметить, что интенсивность окраски золей в десятки (а то и в сотни) раз больше, чем молекулярных растворов. Так, желтая окраска золя As2S3 в слое толщиной в       1 см хорошо заметна при массовой концентрации 10-3 г/л, а красный цвет золя золота заметен даже при концентрации 10-5 г/л.

Красивая и яркая окраска многих драгоценных и полудрагоценных камней (рубинов, изумрудов, топазов, сапфиров) обусловлена содержанием в них ничтожных (не определимых даже на лучших аналитических весах) количеств примесей тяжелых металлов и их оксидов, находящихся в коллоидном состоянии. Так, для искусственного получения яркого рубинового стекла, употребляемого для автомобильных, велосипедных и прочих фонарей, достаточно на 1000 кг стеклянной массы добавить всего лишь 0,1 кг коллоидного золота.

Ультрамикроскоп. На явлении светорассеяния в конусе Фарадея — Тиндаля основан один из важнейших методов исследования высокодисперсных систем — с помощью ультрамикроскопа. 

В отличие от обычного микроскопа в ультрамикроскопе применено боковое освещение. При этом свет от осветителя не попадает в объектив микроскопа и в глаз наблюдателя, поэтому фон поля зрения микроскопа темный. 
Этим методом можно вычислить размер коллоидной частицы по формуле                                         
 Пусть d — плотность частиц, С — массовая концентрация коллоидного раствора, V — выде​ленный оптический объем; ν — число частиц в объеме V; 

Принимая форму частицы за куб или сферу, можно вычислить раз​мер коллоидной частицы по формуле   (6.2):    
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где D — диаметр сферической частицы 

 d — плотность частиц, С — массовая концентрация коллоидного раствора, V — выде​ленный оптический объем; ν — число частиц в объеме V; 

.

§ 88. Молекулярно-кинетические свойства  коллоидных растворов.

Как показали многочисленные исследования, коллоидные системы по своим молекулярно-кинетическим свойствам принципиально ничем не отличаются от обычных (истинных) растворов, только эти свойства у золей и растворов высокомолекулярных соединений выражены значительно (в сотни и тысячи раз) слабее.   

Все их молекулярно-кинетические свойства обусловлены броуновским движением.                                                                                      Рис.6.6
Броуновское движение. Частицы дисперсной   фазы золя под влиянием ударов молекул растворителя находятся в состоянии непрерывного хаотического движения. Так, если рассматривать какой-либо золь в ультрамикроскоп, можно заметить, что частицы золя все время беспорядочно движутся (рис.6.6).
Впервые это явление было обнаружено английским ботаником Р. Броуном (1827). Он рассматривал суспензию растительной пыльцы в воде в микроскоп и подробно описал беспорядочные колебательные движения (в виде своеобразного, никогда не прекра​щающегося «танца»), совершаемые частицами пыльцы.

Вначале Броун считал, что эти движения    присущи только живым существам, но вскоре убедился, что они свойственны любым суспензиям и эмульсиям органических и неорганических ве​ществ при условии, что размер частиц достаточно мал (в пределах от 1 до 5 мкм).  

 Опыты показали, что броуновское  движение совершенно не зависит от природы вещества; оно изменяется в зависимости от температуры, вязкости среды и размеров частиц. 
Диффузия и флуктуация. Вследствие молекулярно-кинетического движения частицы дисперсной фазы испытывают случайные смещения, например вверх и вниз. Однако если в каком-либо растворе частицы распределены неравномерно (содержание их у дна сосуда больше, чем в верхнем слое), общее число смещений частиц снизу вверх будет больше, чем сверху вниз. При этом частицы будут передвигаться вверх до тех пор, пока не наступит выравнивание концентраций. 

Самопроизвольный процесс выравнивания концентраций ионов, молекул или коллоидно-дисперсных частиц за счет их беспорядочного теплового движения (у коллоидных частиц — броуновского движения) получил название диффузии. Диффузия как самопроизвольный процесс для всех дисперсных систем подчиняется одним и тем же закономерностям, установленным Фиком для газов. Согласно первому закону Фика скорость диффузии прямо пропорциональна площади, через которую происходит диффузия, и градиенту концентрации. Математически этот закон имеет следующее выражение:
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где dm — масса вещества, продиффундировавшего за бесконечно малое время dt через площадь S; dC/dx— падение концентрации на бесконечно малом отрезке диффузионного пути dx, называемое градиентом концентрации; D — коэффициент диффузии, индивидуально характеризующей диффузионную способность данной дисперсной системы. Этот коэффициент выражает количество вещества, диффундирующего в единицу времени (1 с) через единицу пло​щади (1 см2) при градиенте концентрации, равном единице.

С изменением концентрации в процессе диффузии величина градиента концентрации также изменяется. Поэтому необходимо знать скорость изменения концентрации во времени, т. е. производную dC/dt, которая определяется по уравнению, называемому вторым законом Фика:
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Изучение броуновского движения и диффузии в коллоидных системах помогло глубже вскрыть природу дисперсных систем, а также установить общность молекулярно-кинетических свойств этих систем и систем молекулярной дисперсности. Оно подтвердило реальное существование молекул и явилось убедительным обоснованием правильности материалистического мировоззрения. Дальнейшее более детальное и углубленное изучение броуновского движения привело к созданию так называемой теории флуктуации.

Флуктуация представляет собой самопроизвольное отклонение плотности, концентрации или параметра от среднего равновесного значения в микрообъемах системы. Таким образом, флуктуация представляет собой явление, как бы обратное явлению диффузии, хотя оба они — результат теплово​го движения. Если диффузия как всякий самопроизвольный процесс должна, в соответствии со вторым началом термодинамики, идти необратимо, то флуктуация указывает на то, что второе начало термодинамики имеет статистический характер, т. е. оно неприменимо к отдельным индивидуальным частицам или к малому числу их. В обоих явлениях мы видим одно из доказательств справедливости закона материалистической диалектики—единства противоположностей.

Осмотическое давление. Для коллоидных растворов, как и для истинных, характерно осмотическое давление. Оно, подобно газо​вому давлению, является коллигативным свойством растворов, т. е. зависящим только от числа свободно движущихся коллоидных частиц.

Если учесть, что объем и масса коллоидной частицы значительно больше, чем объем и масса молекулы низкомолекулярных веществ, то при одной и той же весовой концентрации коллоидного и истинного растворов в единице объема золя содержится значительно меньше частиц, чем в единице объема истинного раствора. Вот почему по сравнению с последними коллоидные растворы обладают ничтожно малым осмотическим давлением.

Поскольку коллоидные растворы принципиально не отличаются от истинных растворов, к ним можно применить формулу Вант-Гоффа:
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где П — осмотическое давление золя; n — количество коллоидных частиц (в моль) в V л золя. Под молем коллоидных частиц подразумевается постоянная Авогадро.

Если данный золь содержит ν коллоидных частиц, а 1 моль — N0 таких же частиц, то              n= ν /N0. С учетом этого уравнение (6.5) примет вид ПV= (ν /N0)RT, откуда
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Относительно малые концентрации коллоидных растворов обусловливают также ничтожно малые значения всех других величин, зависящих от числа частиц в растворе (частичной концентрации). Так, все коллоидные растворы обладают чрезвычайно малым понижением упругости пара, ничтожными (практически не поддающимися экспериментальному измерению) величинами понижения температур замерзания и повышения температур кипения. Так, Понижение температуры замерзания золя золота концентрации 1 кг/м3 при размере частиц 4 нм равно всего 0,000004°.

Между осмотическим давлением П, числом частиц в единице объема n и средним радиусом коллоидных частиц r можно установить определенную зависимость. Как известно, масса диспергированного вещества в единице объема равна 4/3 πr3dn, где d — плотность раствора. Исходя из этого для двух дисперсных систем с одинаковой дисперсионной средой при одинаковой температуре можно записать: 4/3 πr13dn1 = 4/3 πr23dn2 и r13n1 = r23n2, откуда
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где D — степень дисперсности золя.

Таким образом, осмотическое давление коллоидных растворов обратно пропорционально кубу радиуса частиц и, следовательно, прямо пропорционально кубу степени дисперсности.

Экспериментально осмотическое давление золей измеряют в приборах осмометрах. Для отсчета берут разность давлений в манометре  . и вычисляют осмотическое давление  по формуле
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где С — концентрация золя или высокомолекулярного  соединения; М — относительная молекулярная масса.

Мембранное равновесие Доннана. Явление неравномерного распределения какого-нибудь электролита по обе стороны полупроницаемой мембраны под влиянием коллоидного электролита получило название мембранного равновесия Доннана.
Рассмотрим основные положения теории мембранного равновесия. Пусть имеется сосуд, разделенный на две части полупроницаемой мембраной, которая способна свободно пропускать ионы электролитов, но задерживает коллоидные частицы. В одной стороне этого сосуда помещен раствор, содержащий электролит Na+ и коллоидный анион R–, задерживаемый мембраной. По другую сторону мембраны в этом же сосуде находится электролит NaCl, оба иона которого могут свободно проходить через мембрану. Состав растворов в сосуде в начале процесса можно представить следующей схемой:
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В этой схеме буквами С1 и С2 обозначены начальные концентрации соответствующих ионов.

По истечении некоторого промежутка времени ионы Na+ и Сl– начнут свободно проходить из правой половины сосуда в левую. Причем коллоидный анион R– все время остается в левой половине сосуда. Перемещение ионов закончится установлением динамического равновесия, т. е. количество ионов, переходящих в единицу времени в ту и другую стороны, будет одинаково. Обозначая через х количество ионов Na+ и Cl–, перешедших из правой половины сосуда в левую, состояние равновесия по обе стороны мембраны можно представить следующим образом:
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где х не равняется 1/2 С2, как этого следовало ожидать. Распределение хлорида натрия по обе стороны мембраны не будет равномерным. Ионы, свободно диффундирующие через мембрану, должны распределиться так, чтобы произведение концентраций их в обоих отсеках сосуда было одинаковым, т. е
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Решая это уравнение относительно х, получим
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Доля электролита NaCl, которая перешла из правой части сосуда в левый, будет равна:
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Анализ уравнений (6.10) и (6.11) показывает, что если концентрация электролита велика по сравнению с концентрацией коллоида, т. е. С2>>С1 то x/С2≈1/2. В этом случае электролит NaCl распределяется поровну по обе стороны мембраны. Этот вывод имеет чрезвычайно важное практическое значение, так как экспериментально определенное осмотическое давление золя наиболее близко к расчетному. Таким образом, более точные значения осмотического давления золя могут получиться при избытке электролита в ультрафильтрате.

Если концентрация электролита очень мала по сравнению с концентрацией коллоида С2<<С1 то х/С2≈0, т. е. электролит практически не переходит из правой половины сосуда в левую.

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

Седиментационное равновесие. Частицы вещества, диспергированного в жидкой или газообразной среде, постоянно находятся под влиянием двух противоположно направленных сил — силы тяжести, под действием которой частицы данного вещества оседают, и сил диффузии, под влиянием которых частицы стремятся переместиться из области больших в область меньших концентраций, т. е. к равномерному распределению в объеме.

В зависимости от преобладания тех или иных сил в системе наблюдается осаждение частиц дисперсной фазы (под влиянием сил тяжести) или (в случае преобладания сил диффузии) выравнивание концентрации во всем объеме системы. Процесс оседания частиц под действием силы тяжести носит название седиментации (от лат. sedimentum — оседание). Скорость оседания частиц зависит не только от их размера, но и от разности плотностей частиц d—d0, а также от вязкости этой среды η и математически выражается следующим уравнением:
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где υ — скорость оседания частиц; r — радиус частиц; d и d0 — плотности диспергированного вещества и растворителя; η — вязкость среды, g — ускорение силы тяжести.

Из уравнения (6.15) видно, что с большей скоростью оседают более крупные частицы. Диффузия в случае более мелких частиц дисперсной фазы протекает с большей скоростью и замедляется с увеличением их размера. Если степень дисперсности вещества мала (радиус частиц больше 2 нм), то частицы не совершают броуновского движения, следовательно, их способность к диффузии равна нулю. В данном случае сила тяжести значительно преобладает над силами диффузии.

Если в системе силы тяжести полностью уравновешены силами диффузии, наступает так называемое седиментационное равновесие, которое характеризуется равенством скоростей седиментации и диффузии. 
Седиментационное равновесие наблюдается не только в коллоидных растворах, но и в молекулярно-дисперсных системах. Это равновесие характеризуется постепенным уменьшением концентрации частиц в направлении от нижних слоев к верхним. Распределение частиц в зависимости от высоты столба жидкости подчиняется гипсометрическому (или барометрическому) закону   Лапласа в применении к золям:   при увеличении высоты столба золя в арифметической прогрессии концентрация частиц убывает в геометрической прогрессии. Математически этот закон выражается в виде уравнения
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где С1 — концентрация дисперсной системы на исходном уровне; С2 — концентрация этой системы на высоте h; M — относительнаямолекулярная масса веще​ства; g — ускорение силы тяжести. 

На определении скорости оседания частиц дисперсной фазы основаны все методы седиментационного анализа. Определив экспериментально скорость оседания частиц, можно рассчитать их размер, т. е. степень дисперсности. Размер радиуса дисперсной частицы можно определить из уравнения (6.17)):
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ТЕОРИЯ КОЛЛОИДНЫХ СИСТЕМ

Прежде чем приступить к изложению теории строения коллоидных частиц, необходимо отметить, что термин «коллоидная частица» носит неопределенный характер: более правильным и более точным является термин «коллоидная мицелла». Рассмотрение теории строения коллоидных мицелл рациональнее всего начать с лиофобных или (в случае водных растворов) гидрофобных коллоидных систем.

В коллоидных растворах на границах раздела фаз возникают электрические заряды. Для понимания электрических свойств коллоидно-дисперсных систем необходимо изучение электрокинетических явлений в них, которые связаны с взаимодействием коллоидов с электролитами и наблюдаются при движении одной фазы относительно другой.

§ 89. Электрокинетические явления в коллоидных системах.

Электрокинетические явления в коллоидно-дисперсных системах и связанное с этими явлениями наличие электрических зарядов у коллоидов открыл Ф. Ф. Рейсс (1808). 

При дальнейшем изучении этих явлений обнаружилось, что они характерны для коллоидно-дисперсных систем. Движение частиц дисперсной фазы в электрическом поле к противоположно заряженному электроду получило название электрофореза.

Пытаясь определить причины поднятия уровня воды в цилиндре с отрицательно заряженным электродом, Рейсе поставил  опыт. Он пропускал постоянный ток через прибор, состоящий из                       U-образной трубки (рис. 6.7), средняя часть которой была заполнена мелким кварцевым песком. В этом приборе кварцевый песок играл роль пористой диафрагмы. После включения электрического тока уровень воды в колене с  отрицательным электродом начал повышаться, а в колене с положительным электродом         Рис. 6.7                                с положительным электродом — понижаться. Это продолжалось до тех пор, пока разность уров​ней в обоих коленах не достигла определенной величины. Многочисленные опыты показали, что, как и при электрофорезе, этот процесс протекает с постоянной скоростью. Причем количество перенесенной жидкости находится в прямой зависимости от приложенной разности потенциалов и диэлектрической проницаемости и обратно пропорционально вязкости этой среды. Впоследствии явление переноса жидкости через пористые диафрагмы и узкие капилляры получило название электроосмоса.
В 1878 г. Дорн обнаружил другое электрокинетическое явление, которое заключалось в возникновении скачка потенциалов при механическом передвижении твердых частиц в жидкой фазе (в опытах Дорнa — при оседании крупинок песка в воде). Указанное явление обратно электрофорезу и получило название эффекта седиментации, а возникающий скачок потенциала — потенциала седиментации.
Явления электрофореза и электроосмоса широко используются в технике и производстве. Электрофорез применяется в фарфоровом производстве для выделения из суспензий глин чистого каолина. Наиболее мелкие отрицательно заряженные частицы каолина после тщательного взмучивания в воде осаждаются на вращающемся свинцовом барабане, заряженном положительно. Посторонние примеси в виде положительно заряженных частиц Fе2О3, а также более крупные частицы каолина уносятся проточной водой. С помощью электрофореза различные изделия покрывают тонким слоем каучука из латекса. При этом отрицательно заряженные частицы латекса движутся в электрическом поле к аноду (покрываемый предмет) и осаждаются на нем. За последние годы метод электрофореза нашел широкое применение в получении оксикатодов в радиолампах.

Очень большое распространение получил метод инженера Коттреля с применением электрофореза в борьбе с топочными дымами и производственными пылями, а также для улавливания в заводских трубах наиболее ценных отходов производства. В заводских трубах устанавливают специальные металлические стержни, на которые подается отрицательное напряжение (в десятки тысяч вольт). Частицы дыма и пыли имеют одноименный заряд со стержнем и отбрасываются от него с силой на поверхность трубы. Аналогичным способом очищаются газы от всевозможных примесей.

Методы электроосмоса применяются в фильтр-прессах для обезвоживания различных пористых материалов, например торфа, а также для пропитки пористых материалов (например, древесины). В последние годы электроосмос довольно широко применяют для понижения уровня грунтовых вод, а также для осушения грунтов, особенно глинистых, в анодной зоне.  Частицы коллоидно-дисперсных грунтов заряжены, как правило, отрицательно. Если в такой грунт ввести два металлических электрода, один из которых (отрицательно заряженный) опустить в специально пробуренную скважину, вода под действием электрического поля будет перемещаться в скважину, откуда ее можно откачивать глубинным насосом.

Применяется электроосмос и в сельскохозяйственном производстве. В частности, сделана попытка использовать электроосмотическую подачу воды   к лемеху  плуга в целях уменьшения трения между плугом и почвой при пахоте. Благодаря этому, как показали исследования, эффект уменьшения  трения  достиг  примерно 80%.

Электроосмос применяется также при производстве кирпича для смачивания проволоки, режущей глиняные заготовки. При этом проволоку соединяют с отрицательным, а брусок глины — с положительным полюсом.

Детальное исследование электрокинетических явлений коллоидно-дисперсных систем позволило сделать ряд общих выводов.

1). Все золи по знаку заряда их дисперсной фазы при явлениях электрофореза и электроосмоса могут быть разделены на положительно и отрицательно заряженные. Положительный заряд дисперсных частиц имеют гидрозоли   таких   гидроксидов, как Fe(OH)3, Аl(ОН)3, а также водные растворы основных красителей (метиленовый синий, метиленовый зеленый, основной фуксин) и др. Отрицательный заряд частиц дисперсной фазы имеют гидрозоли золота, серебра, платины, а также водные растворы кислых   красителей (эозин, флуоресцеин, кислый фуксин).

 2). Электрофорез и электроосмос в золях не являются процессами односторонними. Оба они   представляют собой  единство двух противоположных процессов.

 3). При наличии определенных условий во многих случаях коллоидные частицы в золях могут перезаряжаться, т. е. менять свой знак заряда на обратный.

 4). Величина и знак заряда,   которые несет на себе коллоидная частица, также меняются в зависимости от концентрации   самого золя и от концентрации (а также от природы) посторонних ионов, присутствующих в золях.

§ 90. Возникновение двойного электрического  слоя и его строение.

На основании изучения электрокинетических явлений в коллоидных системах было установлено, что у поверхности коллоидных частиц на границе раздела фаз образуется двойной электрический слой и возникает скачок потенциала. Это обусловлено тем, что ионы одного знака необменно адсорбируются на поверхности адсорбента, а ионы противоположного знака в силу электростатического притяжения располагаются около нее. Причем величина и знак заряда поверхности зависят от природы твердых частиц адсорбента и от природы жидкости, с которой он соприкасается.

     Рис.6.8                                               
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Дальнейшее развитие диффузная теория двойного электрического слоя получила в трудах советских ученых А. Н. Фрумкина и Б. В. Дерягина.

Согласно современной теории двойного электрического слоя получили объяснение электрокинетические и электрокапиллярные явления, а также проблемы строения и устойчивости коллоидных частиц лиофобных золей. Согласно этой теории при относительном движении жидкой и твердой фаз плоскость скольжения их лежит на некотором расстоянии от твердой фазы линия тп рис.6.8). Слой жидкой фазы толщиной в 2—3 молекулы при движении фаз остается неподвижным вместе с твердой фазой. Иными словами, непосредственно у поверхности коллоидной частицы золя образуется так называемый адсорбционный слой, который включает не только потенциалопределяющие ионы (знак которых противоположен знаку твёрдой фазы), но и часть противоионов, которые в обычных условиях считаются неподвижными и при движении твердой фазы перемещаются вместе с ней. Остальная часть противоионов составляет диффузный слой, в котором концентрация ионов (по мере удаления от поверхности коллоидной частицы) постепенно убывает.

Неподвижный адсорбционный слой содержит далеко не все противоионы, а лишь определенную их часть, которая не в состоянии целиком компенсировать заряд твердой поверхности, а способна лишь его понизить. Иными словами, в адсорбционном неподвижном слое в результате взаимодействия положительных и отрицательных зарядов остается ненейтрализованным некоторый потенциал, который является частью общего потенциала поверхности твердой фазы.

Разность потенциалов между подвижной (диффузной) и неподвижной (адсорбционной) частью двойного электрического слоя называется электрокинетическим потенциалом. Этот потенциал обычно обозначают греческой буквой ζ, (дзета) и потому называют дзета-потенциалом (ζ-потенциал).

Полное падение потенциала от его значения на поверхности MN до нулевого значения (рис.6.8, б) соответствует максимальной разности потенциалов между твердой поверхностью и всеми противоионами, вместе взятыми. Эту максимальную разность потенциалов называют термодинамическим потенциалом и обозначают греческой буквой ε (эпсилон).

Как видно из рис. 6.8 б, электрокинетический потенциал составляет лишь часть термодинамического потенциала  ε:  ζ = ε— ε1 где ε1 — падение потенциала в неподвижном слое, вызываемое адсорбированными в нем противоионами.

Вычисление электрокинетического потенциала и определение его знака на практике производят, пользуясь данными электрофореза и электроосмоса, а также из потенциалов течения по следующей формуле:
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где К — постоянная, зависящая от формы коллоидно-дисперсных частиц (для малых сферических частиц К=6, для частиц цилиндрической формы К=4); η— вязкость дисперсионной среды; D — диэлектрическая постоянная; ε — градиент напряжения поля;           u — средняя скорость передвижения частиц под действием электрического поля.

Как видно из рис. 95, величина дзета-потенциала тесно связана с толщиной диффузного слоя противоионов.   Обычно  чем больше размыт этот слой, тем больше величина потенциала. Если слой противоио нов предельно сжат, т. е. вовсе не размыт,          дзета-потенциал равен нулю. Дзета-потенциал определяется толщиной диффузного слоя противоионов,     следовательно, его величина находится в обратной зависимости от концентрации электролитов, присутствующих в растворе. Увеличение концентрации электролитов влечет за собой уменьшение толщины диффузного слоя и, как следствие, уменьшение дзета-потенциала. Согласно закону действия масс повышение концентрации электролита способствует понижению концентрации противоионов в диффузном слое. При этом часть противоинов переходит из диффузного в адсорбционный слой, в результате дзета-потенциал уменьшается. Наоборот, разбавление золя способствует увеличению толщины диффузного слоя за счет перехода                      Рис.6.10                   противоионов из адсорбционного   слоя. Таким  образом, дзета-потенциал ,  очень чувствителен к посторонним электролитам. Причем влияние на него оказывают и ионы, имеющие заряд обратного знака.

Влияние постороннего иона на величину дзета-потенциала тем сильнее, чем больше заряд иона.

Как показали многочисленные опыты, влияние природы иона на дзета - потенциал возрастает в гораздо большей степени, чем заряд ионов. Так, для ионов К+, Ва2+, Аl3+ заряды относятся, как 1 : 2 : 3, а концентрации, производящие одинаковое действие, относятся, как 800 : 25 : 1.

Знак электрокинетического потенциала зависит от химической природы твердой фазы. Кислые вещества (кремниевая кислота, мастика, таннин, сульфиды металлов, сера) в водном растворе имеют, как правило, отрицательный заряд. Особенно ясно выступает зависимость знака дзета-потенциала твердой фазы от ее химического характера при рассмотрении групп кислотного (карбоксильные) и основного (амины) характера.

Мицеллярная теория строения коллоидной частицы.

Всякий лиофобный (гидрофобный) коллоидный раствор состоит из двух частей: мицелл и интермицеллярной жидко​сти. Мицеллы — это отдельные коллоидные частицы, которые в совокупности составляют дисперсную фазу золя, а интермицеллярная жидкость — это дисперсионная среда того же золя, включающая помимо растворителя все другие растворенные в нем вещества (электролиты и неэлектролиты), которые не входят в состав мицелл.

Коллоидная мицелла имеет значительно более сложное строение, чем обычные молекулы. В ней различают две основные части: внутреннюю — нейтральную, обычно называемую ядром, и внешнюю — ионогенную, в свою очередь состоящую из двух слоев (двух ионных сфер).

Ядро составляет основную массу коллоидной мицеллы и представляет собой комплекс, состоящий из атомов (в случае гидрозолей металлов или неметаллов) или нейтральных молекул [в золях гидроксида железа (III) или иодида серебра]. Общее число входящих в состав ядра атомов или молекул огромно (от нескольких сот до миллионов) и зависит от степени дисперсности золя и от размеров самих атомов или молекул.

В процессе образования гидрофобного золя рост ядра в той или иной стадии может быть приостановлен созданием так называемого адсорбционного слоя из ионов стабилизатора. Ионная сфера вокруг ядра коллоидной мицеллы состоит из двух слоев (или двух сфер)— адсорбционного и диффузного. Адсорбционный слой слагается из слоя потенциалопределяющих ионов, адсорбированных на поверхности ядра и сообщающих ему свой заряд, и части противоионов, проникших за плоскость скольжения и наиболее прочно связанных электростатическими силами притяжения. Вместе с ядром эта ионная атмосфера образует как бы отдельный гигантских размеров многозарядный ион — катион или анион, называемый гранулой. Диффузный слой, расположенный за плоскостью скольжения, в отличие от адсорбционного не имеет в дисперсионной фазе резко очерченной границы. Этот слой состоит из противоионов, общее число которых равняется в среднем разности между всем числом потенциалопределяющих ионов и числом противоионов, находящихся в адсорбционном слое.

Гранула вместе с диффузным слоем противоионов составляет коллоидную частицу — мицеллу. Мицелла всегда электронейтральна. Необходимо отметить, что противоионами могут служить любые ноны тех электролитов, которые участвуют в реакциях при образовании данного золя или же присутствуют как посторонние примеси. Для примера рассмотрим получение гидрозоля иодида серебра методом конденсации. Оно основано на химической реакции 
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Согласно теории строения коллоидной мицеллы ядро в данном случае будет состоять из нейтральных молекул AgI. В зависимости от относительной концентрации реагирующих веществ может быть три случая.

1. Концентрация нитрата серебра больше концентрации иодида калия. При этом в системе, помимо нерастворимого комплекса Agl, имеются ионы Ag+, K+ и NO3-. В процессе роста ядра коллоидной мицеллы достраивание решетки AgI идет только за счет ионов Ag+, которые прочно входят в его структуру, сообщают ему электрический заряд и потому называются потенциалопределяющими. Полученный в результате адсорбции ионов Ag+ электрический заряд определяет термодинамический потенциал.

Положительно заряженное ядро притягивает оставшиеся в растворе противоионы NО3-. Часть противоионов при этом входит в состав адсорбционного слоя, оставшаяся часть — в
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1
состав диффузного слоя. На рис. 6.11 изображена схема постепенного образования мицеллы гидрозоля AgI.

2. Концентрация нитрата серебра меньше концентрации иодида калия. В этом случае поверхность ядра адсорбирует только анион I–, который входит в его структуру и определяет знак заряда.

3. Концентрации нитрата серебра и иодида калия равны. В этом случае золь находится в так называемом изоэлектрическом состоянии, т. е. в состоянии, при котором электрокинетический потенциал (дзета-потенциал) равен нулю. В этом случае противоионы диффузного слоя перешли в адсорбционный слой, а потому  гранула лишена заряда.

Строение мицелл в коллоидной химии принято выражать особыми мицеллярными формулами. Так, в обобщенном и упрощенном виде строение любой мицеллы гидрофобного золя можно передать следующими формулами: {m[ядро]nК+(n—х)А-}+хА- — положи​тельно заряженная мицелла; {m[ядро]nА-(n—х)К+}-хК+— отри​цательно заряженная мицелла, где К+ — катионы; А–—анионы; n — число потенциалопределяющих ионов; х — число ионов, находящихся в диффузном слое; m — число нейтральных атомов или молекул в ядре.

В этих формулах в квадратные скобки заключено ядро, а в фигурные— заряженный комплекс (гранула).

Мицеллярная формула иодида серебра для случая, когда CAgNO3>CK1, имеет вид
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Для случая, когда   

                                [image: image308.png]Cagnoy < Cxii
(m [Agl] n 1~ (n— ) K+)— x K+




Когда концентрации обоих электролитов равны,
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Рассмотрим примеры образования и строения мицелл различых золей. Подвергая гидролизу разбавленный раствор FeCl3, можно получить коллоидный раствор гидроксида железа (III). Реакция гидролиза протекает по уравнению

            [image: image310.png]FeCl3 + 8H0 = Fe (OH); + 3HC!




Ионным стабилизатором для этого золя является FeOCl, образующаяся по уравнению

            [image: image311.png]Fe (OH); -+ HCI = FeOCl + 2H;0




Молекула стабилизатора диссоциирует по уравнению

            [image: image312.png]FeOCt = FeO* + Cl—




Таким образом, ядро коллоидной мицеллы гидроксида железа Fe(OH)3 состоит из большого числа молекул Fe(OH)3. Потенциалопределяющим ионом является FeO+, так как ион Сl- не входит в состав ядра. Исходя из этого мицеллярная формула золя гидроксида железа (III) может быть изображена следующим образом:

            [image: image313.png]{m [Fe (OH)s] n FeOF (n — x) Cl}*+ xCI—,




На рис. 6.12, а приведено схематическое изображение мицеллы гидроксида железа (III), а на рис. 6.12, б — мицеллы сульфида мышьяка.

Золь кремниевой кислоты относится к группе отрицательно заряженных золей. Ядро мицеллы состоит   из   скопления   молекул кремниевой кислоты, часть которых,

         [image: image314.png]Fe 0¥ -nomensisanaqpedensiouue uzkel =) HSnomenua ronpedensionue uons!
© Gl - npomutoucns ® H*-opomuboucss
a L2

Prc. 07, Cxéma ¢TpoeHiA MHUEAIN THAPOKCHAA Kenesa:

m—ncao monekys Fe(OHYi, 00pasyoIKIX anpo; & — aacopbunonneit cnoll (naotwuf):
Q— nuddysubl CION  MPUTHBOHOHOB; . ..— — NOBEPEHOCTD  CKONLKEHHR





                                                           Рис.6.12                                                          находящаяся на поверхности ядра, диссоциирует на ионы по уравнению
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причем ионы SiO32-, как прочно связанные с ядром, являются потенциалопределяющими. Роль компенсирующих ионов (противоионов) выполняют ионы водорода, которые распределяются как в адсорбционном, так и в диффузном слоях. Схематически строение коллоидной мицеллы этого золя можно изобразить формулой
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Рассмотренная выше мицеллярная теория строения гидрофобных коллоидов дает возможность наглядно представить схему движения гранулы и 

Форма коллоидных частиц может быть самой  разнообразной. Изучение строения и процесса образования коллоидных частиц с помощью электронного микроскопа позволило установить, что их форма во многом определяется типом   кристаллической   решетки ядра, которую образуют входящие в него атомы и молекулы. В зависимости от природы вещества решетка может быть как симметричной, так и асимметричной.

От формы частиц дисперсной фазы зависят некоторые свойства колло​идных растворов. Так,  коллоидные системы асимметрического строения способны образовать внутреннюю сетчатую структуру.

Опыты показали, что в случае гидрофобных коллоидов прибавление электролита к коллоидному раствору почти не влияет на термодинамический потенциал, тогда как на электрокинетический потенциал (дзета-потенциал) оказывает сильное влияние.

Благодаря чувствительности к изменению концентрации электролитов в золе электрокинетический потенциал играет большую роль для характеристики состояния различных гидрофобных систем. Во всех электрокинетических явлениях (электроосмос, электрофорез) ему принадлежит ведущая роль. Любые изменения величины и знака электрокинетического потенциала могут привести к существенным изменениям в золях, вплоть до разрушения колло​идного раствора с выпадением дисперсной фазы в осадок (процесс коагуляции). Таким образом, дзета-потенциал является одним из важнейших факторов устойчивости гидрофобных золей. Опыт показывает, что чем больше величина этого потенциала, тем более устойчива коллоидная система.

Вязкость гидрофобных золей.

Измерение вязкости золей имеет большое значение при изучении природы коллоидных растворов. Вязкость гидрофобных золей, как показали многочисленные исследования, зависит только от концентрации и не зависит от способа их приготовления. Поскольку концентрация гидрофобных коллоидов обычно очень мала, разница между вязкостью чистой дисперсионной среды и вязкостью золя незначительна и лежит в пределах ошибки наблюдений. В тех случаях, когда есть возможность приготовить гидрофобные золи сравнительно больших концентраций, наблюдается возрастание вязкости золя с концентрацией.

Первая попытка теоретического выяснения зависимости вязкости золей от их концентрации принадлежит Эйнштейну. Рассматривая золь как суспензию, состоящую из твердых шаров, которые во взвешенном состоянии находятся в вязкой жидкости, он вывел следующую математическую зависимость:
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где η — вязкость золя; η0 — вязкость чистой дисперсионной среды; φ — отношение объема дисперсной фазы к общему объему дисперсной системы.

.

Многочисленные проверки показали, что уравнение Эйнштейна применимо в тех случаях, когда отсутствует заметное взаимодейстие между мицеллами, т. е. коллоидные растворы достаточно раз​бавлены.

Исследования показали, что относительная вязкость гидрофобных золей находится в прямой зависимости от величины их электрокинетического потенциала.

Увеличение относительной вязкости гидрофобных золей в связи с возрастанием дзета-потенциала объясняется тем, что при этом возрастает концентрация противоионов, а следовательно, и сольватация (гидратация), что вызывает увеличение объема коллоидных мицелл.

Таким образом, между относительной вязкостью и радиусом коллоидных частиц существует обратная зависимость: при одинаковых концентрациях гидрофобного золя вязкость растворов, содержащих частицы меньших размеров, как правило, бывает больше, чем вязкость растворов, содержащих частицы больших размеров.

Устойчивость гидрофобных золей.

Коллоидные растворы сравнительно мало устойчивы во времени по сравнению с молекулярными растворами. Мицелла представляет собой агрегат более или менее простых молекул, характерный для данного золя только в данный момент и для совершенно опре​еленных условий. Под влиянием различных факторов (температуры, света, электричества, изменения концентрации, механического воздействия, присутствия ничтожно малых количеств посторонних примесей), а иногда даже и без видимых причин в коллоидных системах протекает ряд своеобразных необратимых процессов, приво​дящих к изменению частиц дисперсной фазы и их выпадению в осадок. Изменение свойств коллоидной системы, происходящее в результате самопроизвольного процесса укрупнения частиц и уменьшения их числа в единице объема, называется старением. В одних коллоидных системах нарушение устойчивости происходит сравнительно быстро, другие системы могут сохраняться годами и даже десятилетиями без видимых изменений.

Между коллоидными частицами действуют две взаимно противоположные силы — притяжения и отталкивания. Под действием силы притяжения происходит слипание частиц, совершающих броуновское движение. Эти силы носят преимущественно характер молекулярного взаимодействия (так называемые ван-дер-ваальсовы силы). Силы отталкивания определяются электрическим взаимодействием между ионами двойных электрических слоев, окружающих каждую коллоидную частицу. Эти силы препятствуют сближению частиц и их соединению. В зависимости от того, какие силы преобладают в данной системе, наблюдается или коагуляция (при перевесе сил притяжения), или более высокая устойчивость (если больше силы отталкивания).

В принципе все коллоидные системы с термодинамической точки зрения являются неустойчивыми; практически можно считать их относительно устойчивыми, так как процессы, нарушающие устойчивость, могут в различных коллоидных системах протекать с неодинаковой скоростью.

Н. П. Песков (1922) ввел в науку о коллоидах понятия кинетической и агрегативной устойчивости.

Под кинетической устойчивостью понимается способность дисперсных частиц удерживаться во взвешенном состоянии под влиянием броуновского движения. Кроме броуновского движения факторами кинетической устойчивости являются дисперсность, вязкость дисперсионной среды, разность плотностей дисперсной фазы и дисперсионной среды и некоторые другие. Из всех перечисленных факторов наибольшее влияние на скорость осаждения коллоидных частиц оказывает степень дисперсности вещества. Чем меньше размер частиц, тем выше устойчивость системы. Системы, в которых скорость осаждения взвешенных частиц под влиянием силы тяжести настолько мала, что ею можно пренебречь, принято называть кинетически устойчивыми.
Под агрегативной устойчивостью понимают способность частиц дисперсной фазы оказывать сопротивление их слипанию и тем удерживать определенную степень дисперсности. Потеря агрегативной устойчивости приводит к взаимному слипанию коллоидных частиц с образованием более крупных агрегатов. Агрегативная устойчивость объясняется наличием у коллоидных частиц одноименных зарядов, которые мешают им соединяться в более крупные частицы, а также наличием вокруг ядра коллоидных мицелл сольватных оболочек,  состоящих из прочно связанных молекул растворителя. В настоящее время установлена прямая зависимость между толщиной (плотностью) сольватных (гидратных) оболочек, величиной дзета-потенциала и агрегативной устойчивостью данной коллоидной системы.

РАСТВОРЫ ВЫСОКОМОЛЕКУЛЯРНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

(ЛИОФИЛЬНЫЕ СИСТЕМЫ)

Выше была рассмотрена группа коллоидных систем, объединенных под общим названием лиофобных (гидрофобных) коллоидов, которые обладают сильно развитой физической поверхностью раздела и большим избытком свободной поверхностной энергии. Благодаря этому образуются ионные и молекулярные адсорбционные слои, которые и сообщают агрегативную устойчивость коллоидным частицам, тогда как стремление свободной поверхностной энергии лиофобных (гидрофобных) коллоидов к самопроизвольному уменьшению в силу второго начала термодинамики делает их термодинамически неустойчивыми. Весьма характерным свойством этих коллоидных систем является, как известно, слабое взаимодействие между веществами дисперсной фазы и молекулами дисперсионной среды.

Однако коллоидная химия изучает и другие высокодисперсные системы — растворы высокомолекулярных соединений белков, целлюлозы, каучука, которые на заре развития коллоидной химии получили название лиофильных (гидрофильных) золей и были причислены к типичным коллоидам, так как обладают общими свойствами, характерными для коллоидных систем. К этим свойствам относятся:

1. своеобразное тепловое движение частиц растворенного вещества, аналогичное броуновскому движению;

2. очень малые, как и в типичных коллоидных растворах, скорости диффузии;

3. неспособность частиц   проходить   через   полупроницаемые мембраны (диализ и ультрафильтрация);

4. сравнительно небольшая величина осмотического   давления даже при значительной концентрации;

5. более медленное протекание в растворах высокомолекулярных соединений целого ряда физических и химических   процессов по сравнению с низкомолекулярными веществами;

6. повышенное стремление к образованию разнообразных молекулярных комплексов;

7. способность соединений коагулировать   и   пептизироваться под влиянием внешних факторов.

Степень дисперсности частиц дисперсной фазы коллоидных и высокомолекулярных соединений также близка: для типичных золей она составляет 107—109 м-1, для растворов высокомолекулярных соединений — примерно 108—109 м-1.

Однако позднее благодаря работам советских ученых В. А. Каргина, С. М. Липатова, зарубежных исследователей Мейера, Марка и других было установлено, что лиофильные золи на самом деле не являются золями, а представляют собой истинные растворы высокомолекулярных соединений, т. е. системы гомогенные, молекулярно- и ионно-дисперсные. В растворах этих соединений взвешенными частицами являются не мицеллы (как в случае лиофобных коллоидов), а гигантских размеров макромолекулы. Вот почему термин «золь» для этих растворов является принципиально неправильным и употребляется он в настоящее время исключительно в силу традиции, поскольку термин «лиофильные золи» полчил очень широкое распространение в литературе.

Общая характеристика растворов высокомолекулярных соединений.

К высокомолекулярным соединениям относится обширный класс веществ, основным признаком которых является высокая молекулярная масса (от 10 000 до нескольких миллионов) и, следовательно, большой размер молекул.

Как показывает опыт, свойства высокомолекулярных соединений, а также их растворов определяются не только химическим составом, но и размерами и формой макромолекулы. От величины и формы молекул соединений зависят прочность, гибкость, эластичность, устойчивость к многократным деформациям и ряд других важнейших технических свойств изделий, получаемых из них, при сравнительно невысокой плотности.

Все высокомолекулярные соединения делятся на две группы: природные (натуральный каучук, естественные смолы, целлюлоза, белки, крахмал, камеди) и искусственные (искусственные смолы, различные пластические массы, производные целлюлозы, синтетические каучуки). Иногда высокомолекулярные вещества подразделяются не на две, а на три группы: природные, искусственные и синтетические. В группу синтетических соединений входят все полимеры, полученные путем синтеза низкомолекулярных веществ (капрон, найлон, полиэтилен). К числу искусственных высокомолекулярных веществ относятся соединения, получаемые в результате химической обработки природных высокополимерных соединений (в большинстве случаев это производные целлюлозы).

С геометрической точки зрения все разнообразие форм макромолекул высокомолекулярных соединений может быть сведено в основном к трем типам: линейной, двухмерной (или плоскостной) и пространственной, т. е. трехмерной.

Линейными называются такие полимеры, макромолекулы которых существуют в виде длинных неразветвленных цепей. Строение линейной макромолекулы можно схематически представить так:
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где М — мономерная единица. Такой тип строения макромолекул имеют многие высокомолекулярные органические соединения, в которых основной связующей единицей является  четырехвалентный атом углерода.

Очень часто линейные цепи дают боковые ответвления, и тогда они называются разветвленными. В этом случае макромолекулу можно отнести к типу двухмерных полимеров. Схематически разветвленную цепь макромолекул можно представить так:
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В более редких случаях однородные линейные макромолекулы под влиянием особых факторов (температуры, различных добавок) могут вступать друг с другом в тесную химическую связь, устанавливающуюся в отдельных участках цепи по ее длине в виде своеобразных «мостиков» и «перемычек»:
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Такие макромолекулы получили в литературе название «сшитых» макроструктур. Поскольку «сшивание» идет в пространстве, образующиеся макромолекулы носят трехмерный характер.

Растворы высокомолекулярных соединений, несмотря на общность некоторых свойств с истинно коллоидными лиофобными растворами, имеют свои специфические особенности. Эти отличия связаны тремя общими термодинамическими признаками, характеризующими любой истинный раствор: 1) самопроизвольностью образования растворов ВМС; 2) высокой степенью их устойчивости; 3) обратимостью происходящих в них процессов.

Всякий лиофобный (гидрофобный) золь получается только искусственным путем за счет приложенной извне работы (химической или механической). Именно за счет этой работы золь и обладает большим избытком свободной поверхностной энергии, которая стремится к уменьшению, чем и обусловлена его агрегативная неустойчивость. Растворы высокомолекулярных соединений могут образоваться самопроизвольно в результате неогра​ниченного набухания, переходящего далее в обычное растворение, в результате чего происходит не увеличение, а убыль свободной энергии.

Эта важная особенность высокомолекулярных соединений объясняется весьма большой способностью молекул взаимодействовать с дисперсионной средой, что, собственно, и явилось причиной для употребления термина лиофильность. Именно с лиофильностью связаны и свойства большой сольватируемости и растворимости высокомолекулярных соединений по сравнению, например, с рассмотренными ранее гидрофобными коллоидами. Эта особенность и обусловливает довольно редкие различия между лиофобными золями и растворами ВМС. Если лиофобные золи могут существовать без видимых изменений только в очень незначительных концентрациях и поэтому обладают вязкостью, мало отличной от вязкости чистой дисперсионной среды, и проявляют свои диффузионные и осмотические свойства в ничтожной степени, то растворы высокомолекулярных соединений могут длительно существовать в достаточно ощутимых молярных концентрациях, следовательно, обладают заметным осмотическим давлением и повышенной вязкостью.

Лиофобные золи являются системами агрегативно неустойчивыми, растворы же высокомолекулярных соединений способны сохранять свою молярную концентрацию очень долгое время, т. е. являются системами термодинамически устойчивыми. Это экспериментально подтвердил В. А. Каргин, который показал, что растворы ВМС подчиняются, как и истинные растворы, правилу фаз.

И, наконец, в тесной и неразрывной связи со всем вышеизложенным находится и третий признак растворов ВМС —это обратимость всех совершающихся в них процессов с изменением температуры, давления и концентрации. Напомним, что все эти процессы являются необратимыми для лиофобных (гидрофобных) коллоидов.

Высокомолекулярные соединения способны образовывать не только истинные растворы, но и типичные лиофобные золи, если в качестве дисперсионной среды взята жидкость, по отношению к которой высокомолекулярное вещество является лиофобным. Такие коллоидные растворы отличаются ясно выраженной лиофобностью, что выражается в слабом взаимодействии вещества дисперсной фазы с дисперсной средой, требуют обязательного наличия стабилизатора для создания агрегативной устойчивости, обладают слабой диффузией и очень малым осмотическим давлением. Так же как и лиофобные золи, коллоидные растворы ВМС обладают термодинамической неустойчивостью, вызванной значительным избытком поверхностной свободной энергии.

Таким путем можно получить типичные лиофобные золи из желатина и спирта, из нитроцеллюлозы и воды.

 Набухание и растворение высокомолекулярных соединений.

Процесс растворения высокомолекулярных соединений своеобразен и отличается от растворения низкомолекулярных веществ. Растворению полимера предшествует его набухание. Оно характерно для всех высокомолекулярных соединений и никогда не наблюдается у низкомолекулярных веществ.  Он сводится в основном к двум различным процессам: к процессу сольватации и процессу распределения в полимере низкомолекулярной жидкости.
Весь процесс растворения высокомолекулярных соединений можно условно разделить на четыре стадии. Как видно из рис. 6.17, в первой (начальной) стадии система состоит из двух компонентов: полимера и низкомолекулярной жидкости. Вторая стадия растворения характеризуется процессом набухания, в результате котороо молекулы низкомолекулярной жидкости интенсивно проникают в погруженный в нее полимер, образуя с ним прочные сольватные комплексы (студни).
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                                                   Рис.6.13
Весь процесс растворения высокомолекулярных соединений можно условно разделить на четыре стадии. Как видно из рис. 6.13, в первой (начальной) стадии система состоит из двух компонентов: полимера и низкомолекулярной жидкости. Вторая стадия растворения характеризуется процессом набухания, в результате которого молекулы низкомолекулярной жидкости интенсивно проникают в погруженный в нее полимер, образуя с ним прочные сольватные комплексы (студни).

Студень, по существу, — насыщенный раствор низкомолекулярной жидкости в полимере, и его можно рассматривать как систему, состоящую из пространственной сетки, из частично взаимосшитых макромолекул и из молекул растворителя, которые заполняют пространство между макромолекулами. В студне дисперсной фазой служит растворитель, молекулы которого распределены в растворяемом ВМС, как в дисперсионной среде.

Таким образом, набухание есть проникновение молекул растворителя в среду высокомолекулярного соединения и связанное с этим увеличение его массы и объема         (Рис. 6.13, 2).

Третья стадия растворения ВМС характеризуется тем, что по мере дальнейшего набухания объем полимера и расстояния между макромолекулами настолько увеличиваются, что отдельные макромолекулы начинают отрываться друг от друга и переходить в слой низкомолекулярной жидкости (Рис. 6.13, 3).

В последней (четвертой) стадии растворения молекулы высокомолекулярного вещества равномерно распределяются в силу диффузии по всему объему низкомолекулярного растворителя, образуя истинный раствор (Рис. 6.13, 4).

Опыт показывает, что интенсивность набухания и растворения полимеров зависит от их физического состояния. Так, наиболее легко набухают и растворяются полимеры, находящиеся в высокоэластичном или вязко-текучем состояниях. Значительно медленнее и труднее растворяются полимеры, находящиеся в стеклообразном состоянии. В этом случае процесс растворения, как правило, начинается с поверхностного набухания, которое затем постепенно и очень медленно переходит в объемное набухание. Еще более трудно растворяются полимеры, находящиеся в кристаллическом состоянии. Их растворение в подавляющем большинстве случаев достигается лишь при нагревании.

Различают неограниченное и ограниченное набухание.

Неограниченное набухание — это набухание, которое в конечном итоге заканчивается растворением полимера. В качестве примера неограниченного набухания можно назвать растворение белка в воде или каучука в бензине.

Ограниченное набухание — это набухание, которое не доходит до стадии растворения. В этом случае полимер поглощает низкомолекулярную жидкость, но сам в ней не растворяется или растворяется очень мало, образуя студень. В качестве примера ограниченного набухания можно назвать набухание желатина в воде при комнатной температуре. При нагревании желатин полностью растворяется. Опыт показывает, что ограниченным набуханием обладают полимеры, которые имеют своеобразные «мостики», т. е. химические связи между макромолекулами. Такие мостики не позволяют молекулам полимера отрываться друг от друга и переходить в раствор. Кроме того, пространственная сетка, образованная такими макромолекулами, служит своеобразной мембраной, через которую могут проникать лишь молекулы растворителя (при невозможности диффузии макромолекул). Опыт показывает, что если связь между макромолекулами у полимера прочная, полимеры, обладающие ограниченным набуханием при низких температурах, могут набухать неограниченно при высоких температурах, как, например, агар-агар или желатин.

Скорость набухания полимеров зависит от целого ряда факторов: давления, температуры, рН среды, присутствия посторонних электролитов, степени измельчения и возраста (свежести) полимера.

В прямой зависимости находится скорость набухания и от степени измельчения. Чем выше эта степень, тем больше поверхность соприкосновения полимера с растворителем, а следовательно, и больше возможность проникновения молекул растворителя в данный полимер. Опыт показывает, что чем свежее (моложе) полимер, тем больше скорость и степень его набухания.

Способность полимеров к набуханию в различных жидкостях и при различных условиях с количественной стороны может быть охарактеризована степенью набухания, под которой понимают отношение массы поглощенной низкомолекулярной жидкости к массе полимера до набухания и иногда выражают в %:
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где α — степень набухания; m0 — масса полимера  до  набухания; m — масса набухшего полимера.

Всякий полимер, увеличиваясь в объеме при набухании, оказывает вполне определенное давление на стенки сосуда, ограничивающие полимер. Это давление набухания. В ряде случаев давление набухания достигает иногда десятков и даже сотен МПа. Давление набухания люди издавна использовали, в частности древние египтяне, при постройке знаменитых пирамид, пользовались давлением набухания древесины для откалывания каменных глыб. Для этой цели клинья из сухого дерева забивали в трещины скал и в специально проделанные отверстия, а затем поливали водой; древесина, набухая, разрывала скалу. Аналогично этому осуществляют свою разрушительную работу нежные корешки растений, дробя горные породы.

Опыт показывает, что набухание полимеров сопровождается выделением теплоты. Так, при набухании 1 кг сухого желатина выделяется 23,85 кДж, а 1 кг крахмала — 27,6 кДж. Тепловой эффект, сопровождающий набухание полимера в жидкости, получил название теплоты набухания.
Различают интегральную и дифференциальную теплоту набухания.
Интегральной теплотой набухания называется то общее количество теплоты, которое выделяется при набухании 1 кг сухого полимера до его полного насыщения или до какой-то определенной конентрации образовавшегося студня.

Дифференциальной теплотой набухания называется то количество теплоты, которое выделяется при поглощении 1 кг жидкости сухим или набухшим полимером.

Экспериментально интегральная теплота набухания определяется в специальных  калориметрах, а дифференциальная  теплота определяется путем соответствующего  расчета  из  интегральных теплот.

Набухание имеет очень большое значение не только в природе, но и в жизнедеятельности человека, а также во многих производствах. Так, прорастанию зерна всегда предшествует его набухание. Целый ряд физиологических процессов, таких, как сокращение мышц, образование опухолей, имеет в своей основе явления набухания. Способность кожи и волокнистых веществ растягиваться при набухании и сокращаться при высыхании широко используется в кожгалантерейном производстве, при изготовлении обуви, одежды и других изделий. В производстве различного рода клеящих веществ (столярного клея, гуммиарабика, крахмального ' клейстера) явление набухания играет главную роль. Кулинарная обработка большей части продуктов питания — муки, круп, овощей, мяса и т. п. сводится в основном к процессу набухания.

Не менее важное значение имеет набухание в производстве целлюлозы щелочными способами, а также в производстве пироксилиновых порохов. В качестве примера из области технологии неорганических веществ можно назвать процесс затвердевания (схватывания) цемента. Здесь набухающим высокополимером является силикат кальция.

Начальный этап самого акта пищеварения — это тоже в известной мере процесс набухания, сопровождающийся действием механических и химических факторов, которые усиливают скорость и степень набухания.


Свободная и связанная вода в коллоидах.
Молекулы воды сами по себе электронейтральны. Однако стоит только поместить их во внешнее электрическое поле, как тотчас начнет проявляться дипольный характер этих молекул. Во внешнем электрическом поле диполи воды ориентируются определенным образом в направлении электрических силовых линий.

Аналогично этому гидратация гидрофильных коллоидов обусловливается электростатическими силами, т. е. за счет электрических зарядов, возникающих вследствие ионизации. На поверхности коллоидных частиц высокомолекулярных веществ образуются оболочки, состоящие из диполей воды, ориентированных в зависимости от знака заряда ВМС своим положительным или отрицательным концом.

Те слои диполей воды, которые расположены в непосредственной близости к поверхности коллоидной частицы (макромолекуле), наиболее прочно с ней связаны и наиболее упорядоченно ориентированы.

Таким образом, в гидрофильных коллоидах, т. е. в растворах высокомолекулярных соединений, какая-то часть воды оказывается прочно связанной с коллоидными частицами и вместе с ними участвует в броуновском движении, другая же часть играет роль среды, в которой находятся коллоидные мицеллы.

В набухших полимерах (студнях) различают два вида воды: связанную (или гидратационную) и свободную (или капиллярную). Количество связанной воды в полимере зависит от его гидрофильности. Опыт показывает, что чем выше гидрофильные свойства полимера, тем больше содержит он связанной воды. Например, содержание связанной воды в желатине вдвое превышает массу сухого вещества.

Исследования многих ученых показали, что свойства связанной воды довольно резко отличаются от свойств свободной воды. Используя свойства связанной воды, Гортнер и Ньютон разработали криоскопический способ определения связанной воды. Чрезвычайно простой и остроумный метод определения ее был предложен в свое время А. В. Думанским, который для этой цели использовал методы рефрактометрии и поляриметрии.

Упорядоченность молекул воды в гидратных оболочках, ее уплотненность обусловливают еще одно замечательное свойство связанной воды: при охлаждении растворов ВМС она не замерзает, тогда как свободная вода замерзает. Протоплазма животных и растительных организмов представляет собой сложнейшую систему, состоящую из высокомолекулярных соединений, поэтому вполне понятно то огромное значение, которое играет свободная и связанная вода в живой клетке.

Морозостойкость сельскохозяйственных культур обусловлена свойствами связанной воды. Ранее полагали, что растения погибают от пониженных температур в результате механических повреждений протоплазмы кристаллами образующегося льда. Однако исследования показали, что механизм действия низких темпера​тур на растение гораздо сложнее: низкие температуры губительны для растений не сами по себе, а в результате их обезвоживающего действия при вымораживании воды. Микроскопические исследования показали, что на первой стадии замораживания кристаллы льда образуются не внутри клеток, а в межклеточных пространствах. Разрастающиеся кристаллы льда интенсивно оттягивают воду из клеток, что в конечном итоге приводит к обезвоживанию протоплазмы и резкому увеличению концентрации клеточного сока. Однако даже в полностью убитых морозом растениях клеточные стенки остаются практически неповрежденными.

Обезвоживание и действие повышенной концентрации электролитов клеточного сока вызывает необратимую коагуляцию протоплазмы.

Многочисленные исследования показали, что переохлаждение, при котором не образуются кристаллы льда, довольно легко переносится растениями, причем растения выдерживают такие низкие температуры, которые их неизбежно погубили бы, если бы началось образование кристаллов льда. Однако ряд факторов способствует тому, что некоторые культурные растения сравнительно легко перезимовывают, вынося зачастую очень низкие температуры. Одним из этих факторов является, как уже отмечалось, понижение точки замерзания тканевых и клеточных соков благодаря тому, что в них растворены различные электролиты и неэлектролиты. В растениях под влиянием низких температур увеличивается содержание глюкозы за счет процессов гидролитического распада крахмала. Кроме того, глюкоза оказывает определенное защитное действие на клеточные белки, предохраняя их от преждевременной коагуляции.

Но самым важным фактором, защищающим культурные растения от вымораживания, является наличие в клетках связанной воды. Она прочно удерживается высокомолекулярными соединениями, в первую очередь белками. Морозоустойчивость того или иного культурного растения находится в прямой зависимости от соотношения свободной и связанной воды в нем.

Морозоустойчивость культурных растений не следует рассматривать как постоянное, раз навсегда данное свойство. Исследования показали, что агроном в известных пределах может сознательно регулировать морозостойкость растений путем соответствующей их закалки.

Озимые злаки, выросшие в тепле, замерзают быстрее, чем выросшие на холоде. При постоянном и постепенном снижении температуры растения все больше закаляются, приобретают высокую морозостойкость. Вот почему неожиданные ранние морозы причиняют большие повреждения озимым культурам.

Связанная вода в значительной мере лишена той подвижности, которая свойственна обычной воде. Многие белковые студни при содержании ничтожно малого количества сухого вещества имеют полутвердый характер и обладают способностью сохранять свою форму. Так, медузы, тело которых содержит всего лишь 1% сухого вещества и около  99°/о воды, тем не менее сохраняют и форму и достаточную жизненную стойкость. 

Считается установленным, что одна из причин старения организма заключается в потере способности его тканей удерживать связанную воду на нормальном уровне. Как правило, молодые организмы содержат значительно больше связанной воды, чем старые.

Особый вид старения, например, наблюдается в процессе черствения хлеба. В свежей пшеничной муке связанной воды содержится примерно 44% от общего ее содержания, в тесте количество ее достигает уже 53%, в свежеиспеченном хлебе— 83%. Однако уже через пять суток в хлебе остается 67% связанной воды. Таким образом, процесс черствения хлеба обусловлен потерей воды и является, по существу, необратимым процессом старения. Вот почему попытка сохранить хлеб свежим путем хранения его в герметической упаковке, например в целлофановых пакетах, не дает положительных результатов. Хлеб при этом быстро «запотевает», покрывается плесенью и все равно черствеет. Опыт показывает, что наиболее приемлемый метод сохранения хлеба свежим — хранение его при повышенной температуре (около 333 К). При этом белки значительно дольше сохраняют в себе связанную воду и хлеб остается свежим в течение шести-семи дней. На этом принципе основан старинный русский способ освежения черствого хлеба путем смачивания и последующего выдерживания в подовой печи.

Вязкость высокомолекулярных соединений.

Вязкость гидрофобных коллоидов весьма мало отличается от вязкости дисперсионной среды, причем для этих коллоидов существует пропорциональная зависимость между вязкостью и концентра​цией коллоида. Как показали исследования, уравнение Эйнштейна оказывается совершенно непригодным для высокомолекулярных соединений, так как с увеличением концентрации вязкость их растворов непропорционально увеличивается. Причем в области небольших концентраций вязкость растворов МВС растет сначала медленно, а затем очень быстро.

Непропорциональный рост вязкости свидетельствует об увеличении объема дисперсной фазы растворов ВМС за счет гидратации. Г. Штаудингером была предложена формула, устанавливающая зависимость вязкости раствора ВМС от его концентрации и молекулярной массы частиц:
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где М — относительная молекулярная масса частиц; т — масса растворенного полимера;    Км — константа (порядка 10-4).

В отличие от гидрофобных коллоидов вязкость растворов высокомолекулярных соединений зависит от способа их приготовления и меняется со временем: обычно относительная вязкость увеличи​вается. Кроме того, вязкость растворов ВМС зависит от температуры: при повышении температуры она быстро уменьшается.

Исследование высокомолекулярных соединений типа белков показало, что минимум вязкости наблюдается в изоэлектрической точке, в сильнокислой и сильнощелочной области. Максимум вязкости приходится на точку, соответствующую ионизации максимального числа ионогенных групп, т. е. максимум вязкости соответствует максимуму электрической проводимости растворов ВМС.

Вязкость растворов высокополимеров зависит от присутствия посторонних электролитов: при их прибавлении она вначале падает, затем практически не меняется.

Помимо температуры, концентрации и побочных присутствующих электролитов на величину вязкости растворов ВМС влияет также и давление. Вязкость обычных жидкостей не зависит от давления, причем истечение их начинается при любом, даже очень малом давлении. Истечение же растворов ВМС начинается лишь после того, как давление достигнет определенной величины. Объясняется это тем, что частицы ВМС, обладая, как правило, удлиненной формой, преграждают путь слоям движущейся жидкости и нарушают правильное течение их. Повышенное внешнее давление вызывает ориентацию частиц параллельно потоку, т. е. преодолевает образующиеся внутри жидкости структуры из макромолекул.

                                        Белки как коллоиды.

Все животные и растительные ткани состоят из различных химических соединений: белков, углеводов, жиров и витаминов. И хотя все эти вещества необходимы для нормального развития организма, наибольшее значение имеют белки. Именно они служат той основной материей, из которой состоят все части отдельной клетки и целого организма. Белки являются высшей ступенью развития материи и с ними неразрывно связаны все неисчислимо многообразные проявления жизни, начиная с простейших функций самых примитивных существ и кончая сложнейшими функциями человеческой деятельности.

Строение белка. Различают белки простые и сложные. Простой белок в настоящее время рассматривается как продукт поликонденсации аминокислот, т. е. как природный полимер. Сложные белки состоят из простого белка и небелковых компонентов — углеводов, липидов, нуклеиновых кислот и других соединений.

Общим для всех белков является то, что их макромолекулы состоят из многих сотен звеньев, соединенных между собой так называемой пептидной связью, имеющей строение
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По своей природе каждое звено - остаток одной из аминокислот. Они образуют полипептидные цепи, из которых каждая содержит десятки и даже сотни остатков различных аминокислот. Все другие аминокислоты, входящие в состав белка, относятся к                                 α-аминокислотам, у которых аминогруппа NH2 связана с тем же атомом углерода, с которым связана и карбоксильная группа СООН. Все a-аминокислоты (за исключением гетероциклических) могут быть выражены общей фор​мулой
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где R — углеводородный радикал.

Аминокислоты отличаются друг от друга не только величиной, но и числом входящих в них групп NH2 и СООН, а также наличием в их составе атомов других элементов, таких, как S, Вг, I. В настоящее время открыто около 26 различных аминокислот, входящих в состав белков. Примерно половина этого количества содержит лишь по одной группе NH2 и СООН; они являются простыми, или моноаминокислотами. Другие содержат две группы СООН на одну аминогруппу и обладают характерными кислыми свойствами. Третья группа аминокислот обладает явно выраженными основными свойствами, она содержит одну группу СООН нa две аминогруппы. Кроме того, в состав белков входят несколько циклических ами​нокислот, более сложных по составу и структуре их радикала R.

Впервые наиболее простая схема строения белка была дана Фишером (1906) в виде полипептидной цепочки.

Реакции поликонденсации протекают по следующему уравнению
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Именно с помощью полипептидной связи идет дальнейшее образование полимеров белков любой сложности. По мере увеличения числа аминокислотных звеньев в молекулах полипептидов возрастает и количество возможных изомеров. Так, английский биохимик Ричард Синдж подсчитал, что белок с молекулярной массой 3400 (сравнительно короткоцепочечный), в каждой молекуле которого содержится 288 аминокислотных остатков, а в состав входит лишь 12 аминокислот, может иметь совершенно астрономическое число изомеров — 10300. Если бы можно было собрать воедино лишь по одной молекуле каждого из возможных изомеров этого гипотетического белка, то общая масса этих молекул составила бы 10277 кг. По​скольку масса Земли исчисляется значительно меньшей цифрой— 1024 кг,— совершенно очевидно, что реально в природе существует лишь несколько изомеров это​го белка.

Количество белков, встречающихся в природе, чрезвычайно велико. В настоя​щее время в чистом виде выделено несколько сот различных белков. Причем исследования показали, что общее число белков, отличающихся друг от друга по своим химическим свойствам, в любом живом организме достигает нескольких тысяч. Часто даже внешне совершенно идентичные белки из разных источников не всегда оказываются одинаковыми по составу и структуре. Итак, все многообразие форм жизни на нашей планете обусловлено существованием нескольких миллионов отдельных белков, каждый из которых в своем роде уникален.

Белковая макромолекула представляет собой очень сложный комплекс. Повторяющимися звеньями его являются так называемые микромолекулы, в состав каждой из которых входит пептидная цепочка из 4—6 аминокислот и циклическое образование (дикетопиперазиновое кольцо).

Таким образом, белки по составу представляют собой сложные полипептиды, а по строению — высокополимеры (высокополиконденсаты).

Как показали многочисленные исследования, не только аминокислоты имеют в полипептидной цепи каждая свое место, но и сами цепи в белках расположены в строго определенном порядке. Достаточно нарушить расположение цепей в молекуле, как белок изменится и погибнет. Наряду с пептидной связью внутри белковой молекулы имеются и другие виды связи, в частности, водородная. В результате этого макромолекула белка в своей основе приобретает характер очень прочного образования.

Многочисленными исследованиями установлено, что все белки по форме их макромолекул могут быть подразделены в основном на две группы — фибриллярные и глобулярные.
Фибриллярные, или волокнистые, белки (от латинского слова fibrilla — волокно) состоят из макромолекул в виде тонких вытянутых нитей, обычно соединенных между собой. В эту группу входят белки, являющиеся составными частями кожи и сухожилий (коллаген, желатин), волоса и рога (кератин), мышц (миозины) и др. В организме они выполняют в основном механические функции, хотя некоторые из фибриллярных белков обладают и биологической активностью. Так, названный выше миозин является ферментом; он расщепляет аденазинтрифосфорную кислоту (АТФ), которая обладает большим количеством энергии, выделяемой при ее расщеплении.

Фибриллярные белки при комнатной температуре обычно нерастворимы в во​де, однако способны набухать в ней, что говорит об их гидрофильных свойствах.

Глобулярные белки (от латинского слова globula — шарик) состоят из макромолекул шаровидной, эллипсовидной, реже веретенообразной формы. Характерной особенностью этих белков является хорошая растворимость в воде, т. е. высокая гидрофильность. Глобулярные белки находятся главным образом в биологических жидкостях: в крови, лимфе, протоплазме клеток. Белки этой группы — альбумины, а также глобулины яичного белка, молока, сыворотки крови, пепсин желудочного сока и другие — выполняют в организме очень важные биологические функции. 

Многочисленные эксперименты показали, что характер связей в фибриллярных и глобулярных белках одинаков. Молекулярная масса обоих основных структурных видов белка также примерно одинакова (от 30 000 до 1 000 000 и более), но форма значительно отличается. Так, у фибриллярных белков длина макроглобул в сотни и тысячи раз превышает их толщину. Например, макроглобула проколлагена с молекулярной массой 680 000 имеет длину около 30 нм, а толщину — всего лишь несколько десятков нанометров.

белковых глобул. Для устойчивости коллоидных частиц имеет значение только вода, создающая внешнюю водную оболочку. Именно она и препятствует столкновению и объединению белковых макромолекул.

Сложные белки состоят из макроглобулы простого белка, к которой присоединены другие компоненты: углеводы или липиды, фосфорная кислота и т. п. К этой группе относятся также и нуклеопротеиды, строение которых особенно интенсивно изучается в последнее время. Напомним, что нуклеопротеиды состоят из белка и так называемой нуклеиновой кислоты, которая   представляет   собой полимер, состоящий из мононуклеотидов (мономеров), соединенных между собой сложноэфирными связями. Каждый из мономеров является одним из пуриновых (аденин или гуанин) или пиримидиновых (тимин, цитозин или урацил) оснований, соединенных через рибозу или дизоксирибозу с фосфорной кислотой. Особое зна​чение придают в биологических Электрический заряд белков, помимо их своеобразного строения, является особенностью их свойств. В белковой молекуле содержатся две полярные группы: основная — NH2 и кислотная — СООН, которые и сообщают макромолекуле амфотерные свойства. Белки не просто электролиты, а электролиты — амфолиты. Это означает, что в водных растворах макромолекулы способны диссоциировать как кислоты, т. е. с отщеплением ионов водорода
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и как основания, т. е. с отщеплением ионов гидроксила
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Макромолекулы белков имеют спиралевидную конфигурацию, которая может  изменяться в зависимости от знака их заряда. Так, в нейтральном состоянии белка противоположно заряженные ионы NH3+ и СОО- испытывают сильное притяжение друг к другу и тем самым вызывают укорачивание белковой нити и даже скручивание ее в виде спирали:
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В кислой и щелочной среде происходит отталкивание отдельных групп и растягивание цепи в целом, т. е. раскручивание спирали.

Таким образом, заряд белка зависит от соотношения в его молекулах карбо​ксильных и аминных групп и от рН среды. Значение рН раствора белка, при котором белок становится электронейтральным, называется изоэлектрической точкой данного белка. Каждый белок имеет свое значение рН, при котором он нахо​дится в изоэлектрическом состоянии (Табл.6.5).
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                                        Таблица 6.5                                                                                                                  Опыт показывает, что в изоэлектрическом состоянии вязкость белков наименьшая. Это связано с изменением формы макромолекул, так как макромолекулы в развернутом состоянии придают растворам более высокую вязкость, чем макромолекулы, свернутые в спираль или клубок.

Экспериментальное определение изоэлектрической точки белковых растворов, как и определение изоэлектрического состояния лиофобных золей, может быть произведено прямым или косвенным методами.

Прямые методы сводятся к наблюдению за поведением частиц в электрическом поле при электрофорезе. При этом исследуемый белок подвергают электрофорезу в буферных растворах с разными значениями рН. В буферном растворе со значением рН, равным изоэлектрической точке белка, последний электронейтрален и не перемещается в электрическом поле. Эти наблюдения проводят либо макроскопически в особых электрофоретических аппаратах, либо микроскопически в кювете ультрамикроскопа. Помимо прямых методов наблюдения изоэлектрического состояния белков существуют и косвенные методы, которые сводятся к наблюдению максимума или минимума того или иного физического свойства, изменяющегося с изменением дзета-потенциала испытуемого раствора. Все эти методы подробно описаны в соответствующих руководствах.
ИЗМЕНЕНИЕ СОСТОЯНИЯ КОЛЛОИДНЫХ СИСТЕМ

Коагуляция гидрофобных золей электролитами.

Коллоидные системы, как известно, обладают высокоразвитой поверхностью раздела и большим избытком свободной поверхностной энергии. Поэтому эти системы термодинамически неустойчивы и имеют тенденцию к самопроизвольному уменьшению межфазной энергии. Это в большинстве случаев происходит за счет уменьшения суммарной поверхности частиц дисперсной фазы золей. Если в силу создавшихся условий мицеллы золя приходят в тесное соприкосновение между собой, они соединяются в более крупные агрегаты. Это процесс коагуляции (от латинского coagulatio — свертывание, створаживание).

Процесс осаждения укрупненых частиц твердой фазы золя называется седиментацией (от латинского sedimentation — осаждение).

Процесс коагуляции всегда связан с уменьшением степени дисперсности и обусловлен агрегативной неустойчивостью коллоидных систем. В коагуляции принято различать две стадии: скрытую коагуляцию, когда невооруженным глазом еще нельзя наблюдать какие-либо внешние изменения в золе, и явную коагуляцию, когда процесс агрегации частиц дисперсной фазы золя может быть легко обнаружен визуально.

Лиофобные золи характеризуются сравнительно короткой стадией скрытой коагуляции; для высокомолекулярных соединений период скрытой коагуляции может быть продолжительным. Часто скрытый период коагуляции в растворах высокомолекулярных соединений совсем не переходит в явную форму или заканчивается студнеобразованием.

Факторы коагуляции коллоидных систем бывают весьма разнообразными. Коагуляция может быть вызвана повышением температуры, длительным диализом, добавлением электролитов, разного рода механическими воздействиями (размешиванием, встряхиванием, взбалтыванием), сильным охлаждением, ультрацентрифугированием, концентрированием, пропусканием электрического тока, а также действием на данный золь других золей. В ряде случаев коагуляция может происходить в результате химических реакций, протекающих в золях (явление старения). 

Наиболее важным и наиболее изученным фактором коагуляции гидрофобных золей является действие электролитов. Практически все электролиты, взятые в достаточном количестве, способны вызывать коагуляцию коллоидных растворов. 
Чтобы начался процесс коагуляции, нужно наличие некоторой минимальной концентрации электролита в золе. Наименьшая концентрация электролита, вызывающая коагуляцию, получила название порога коагуляции и выражается в ммоль/л. Обычно порог ко​агуляции определяют по помутнению коллоидного раствора, по изменению окраски и по другим признакам.

Опытом установлено, что коагулирующее действие обычно ока​зывает ион, заряд которого по знаку противоположен заряду поверхности коллоидных частиц. Так, для положительно заряженных золей коагулирующим ионом электролита являются анионы, а для отрицательных — катионы. Коагулирующее действие электролита сильно возрастает с увеличением зарядности иона-коагулятора. Иными словами, ионы-коагуляторы высшей зарядности вызывают явную коагуляцию при значительно меньших концентрациях, чем ионы низшей зарядности (правило Шульце—Гарди)

Так, для катионов К+, Ва2+, А13+ отношение порогов коагуляции их хлоридов при действии на отрицательно заряженный золь As2S соответственно равно CКСl:СВаС12:САlС13= =49,5:0,69:0,093 (ммоль/л) или, принимая порог коагуляции иона алюминия за единицу CK+:CBa2+:CАl3+=540:7,4:1.

В случае коагуляции положительно заряженного золя гидроксида железа Fe(OH)3 для анионов-коагуляторов Сl- и SO42- отношение порогов коагуляции калийных солей                        CCl- :CSO42- = 9,0 : 0,205     или округленно CCl- :CSO42- = 44:1.

Правило Шульце—Гарди носит приближенный характер, так как коагулирующее действие электролита зависит не только от зарядности его ионов. Некоторые органические однозарядные основания, например катионы морфина, обладают более сильным коагулирующим действием, чем двухзарядные ионы. Подобное явление объясняется тем, что большие органические ионы обладают более сильной адсорбируемостью, т. е. они гораздо легче входят во внутреннюю часть двойного электрического слоя, образованного вокруг коллоидного ядра.

Пороги коагуляции ионов одного и того же знака и зарядности отличаются друг от друга. Здесь сказывается влияние не только размера ионов, но и степень их гидратации. По величине коагулирующей способности ионы щелочных металлов можно расположить в следующий ряд:
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Анионы можно расположить в соответствующий ряд:
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Такого типа ряды известны и для щелочноземельных металлов. Эти ряды ионов получили название лиотропных рядов.

Как показывает опыт, коагуляции гидрофобных золей можно вызвать и при помощи смеси электролитов. При этом возможны три случая: 1) коагулирующее действие смешиваемых электролитов суммируется; 2) коагулирующее действие смеси электролитов меньше, чем в случае чистых электролитов. Это явление носит название антагонизма ионов. Оно характерно для смесей ионов, имеющих различную валентность; 3) в ряде случаев имеет место взаимное усиление коагулирующего действия смешиваемых ионов. Это явление называется синергизмом ионов.
Помимо электролитов, коагуляция гидрофобных коллоидов может быть  вызвана смешиванием в определенных количественных соотношениях с другим гидрофобным золем, гранулы которого имеют противоположный знак. Это явление носит название взаимной коагуляции; оно может рассматриваться как частный случай электролитной коагуляции. Так, положительно заряженный золь Fe(OH)3 может быть скоагулирован путем прибавления отрица​тельно заряженного золя As2S3. .

Явление взаимной коагуляции золей имеет чрезвычайно широкое распространение в природе и в целом ряде технологических процессов. Так, взаимная коагуляция происходит при смешении морской и речной воды. При этом ионы солей морской воды адсорбируются на заряженных коллоидных частицах речной воды, в результате чего происходит их коагуляция. По этой причине на дне постепенно скапливаются большие количества ила, река мелеет, образуется множество мелей и островков.

С явлениями взаимной коагуляции мы часто встречаемся в быту. Чернила представляют собой коллоидные растворы различных красителей. Причем в разных чернилах коллоидные частицы заряжены по-разному. Вот почему при смешении разных чернил имеет место взаимная коагуляция.

На явлении взаимной коагуляции основана очистка питьевой воды. Исследования показали, что при добавлении к очищаемой воде раствора A12(SO4)3 в течение примерно первых 30 с в результате гидролиза коагулянта образуется коллоидный гидроксид алюминия Аl(ОН)3. Он обладает громадной суммарной поверхностью, на которой происходит
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Рис.6.14
адсорбция коллоидных примесей очищаемой воды. Тушь при температуре ниже нуля портится — коагулирует, так как вода замерзает и коллоидные частицы сажи, лишаясь защитной гидратной оболочки, необратимо коагулируют.

Механизм электролитной коагуляции. Как известно, гидрофобные коллоиды неустойчивы в изоэлектрическом состоянии, т. е. электронейтральные частицы коагулируют с наибольшей скоростью. На рис. 6.18 показана схема снятия заряда с коллоидной частицы при добавлении электролита с двухзарядными анионами. Как видим, гранула становится электронейтральной в том случае, если противоионы диффузного слоя, заряженные отрицательно, перемещаются в адсорбционный слой. Чем выше концентрация прибавляемого электролита, тем сильнее сжимается диффузный слой, тем меньше становится дзета-потенциал и, следовательно, тем быстрее начинается процесс коагуляции. При определенной  концентрации электролита практически все противоионы перейдут в адсорбционный слой, заряд гранулы снизится до нуля и коагуляция пойдет с максимальной скоростью, так как отсутствие диффузного слоя обусловит значительное понижение давления расклинивания.

Коагулирующее действие электролитов  не сводится  только к сжатию диффузного слоя. Как показали многочисленные  исследования, одновременно протекает избирательная адсорбция на коллоидной частице тех ионов электролита, которые имеют заряд, противоположный грануле. Причем чем выше заряд иона, тем интенсивнее он адсорбируется. Накопление ионов в адсорбированном слое сопровождается уменьшением не только дзета-потенциала, но и диффузного слоя (рис. 6.18).

При коагуляции золей электролитами имеет место также и процесс ионообменной адсорбции. При этом ионы добавляемого электролита обмениваются на одноименно заряженные противоионы адсорбционного слоя. Если ионы добавляемого электролита имеют большую зарядность по сравнению с одноименно заряженными противоионами, такая замена приводит к довольно значительному понижению дзета-потенциала.

Из всего вышесказанного не следует делать вывод о том, что основная причина коагуляции заключается в достижении некоторого постоянного для всех случаев критического дзета-потенциала.
 Когда расстояние между мицеллами становится меньше 10-9—10-10 м, , достигает нулевого значения  дзета-потенциала  наступает коагуляция. Рис.6.15 

В ряде случаев при добавлении к золям электролитов с многозарядными ионами, заряд которых противоположен по знаку заряду коллоидных частиц, может наблюдаться не коагуляция, а стабилизации золя и перемена знака дзета-потенциала. Это явление получило в коллоидной химии название перезарядки золей. Так, при добавлении к золю платины небольших количеств хлорида железа FeCl3 наблюдается понижение отрицательного заряда коллоидных частиц платины и их коагуляция. Дальнейшее увеличение концентрации FeCl3 приводит к перезарядке коллоидных частиц платины; они получают положительный заряд. 
Пептизация гидрофобных золей.

Часто продукт коагуляции гидрофобных золей — осадок, или коагель, — может быть вновь переведен во взвешенное состояние путем обработки его определенным электролитом. Так, скоагулированный золь гидроксида железа можно вновь вернуть в исходное состояние, если осадок Fe(OH)3 обработать водным раствором хлорида железа. Процесс перехода осадка во взвешенное состояние под влиянием внешних факторов получил название пептизации. Этот процесс противоположен коагуляции, потому его называют также декоагуляцией.

Вещества, способствующие переходу коагеля в золь, называют пептизаторами. Так FeCl3, A1C13, HC1 являются пептизаторами коагеля гидроксида железа. Обычно пептизаторами являются электролиты, вернее один из ионов электролита (так называемый ион-пептизатор). Однако в ряде случаев пептизирующим действием могут обладать и неэлектролиты, например растворитель.

Сам процесс пептизации в основном обусловливается адсорбционными явлениями, в результате которых происходит не только повышение дзета-потенциала дисперсных частиц, но и увеличение степени их сольватации (гидратации). Сообщение скоагулированным частицам дисперсной фазы золя заряда способствует, с одной стороны, общему разрыхлению осадка, с другой — переводу этих час​тиц во взвешенное состояние благодаря броуновскому движению. При этом происходит образование вокруг диспергируемых частиц сольватных (гидратных) оболочек, производящих свое расклинива​ющее действие. 

Как и коагуляция, пептизация гидрофобных золей не затрагивает глубинных масс коллоидного ядра. Эти процессы протекают в тончайших слоях на поверхности раздела фаз, поэтому для пептизации, как, впрочем, и для коагуляции, требуются незначительные количества электролитов по сравнению с количеством осадка, переводимого в состояние золя. 

Пептизация играет большую роль во многих явлениях природы и в технике. Обработка почвы раствором соли с одновалентным катионом приводит к пептизации ее коллоидной части. В этом случае имеет место не адсорбция потенциалопределяющих ионов, а обмен ионами б диффузном слое. Дело в том, что в черноземных почвах коллоидные частицы содержат в диффузном слое преимущественно ионы Са2+ и Mg2+, что обусловливает небольшую величину дзета-потенциала и слабые силы отталкивания. Почвенные коллоиды находятся в скоагулированном состоянии, поэтому они не вымываются из почвы. При обработке почвы раствором хлорида натрия ионы Са2+ и Mg2+ в диффузном слое в результате ионного обмена замещаются на ионы натрия, что приводит к пептизации почвенных коллоидов и к переходу их при достаточном увлажнении в состояние золя. Перешедшие в состояние золя коллоиды легко вымываются из верхних горизонтов почвы в нижние, в результате чего почва теряет свои ценные агрономические свойства, становится бесструктурной. Подобные процессы происходят в солонцовых почвах, содержащих значительное количество ионов натрия. Вот почему основатель учения о почвенном поглощающем комплексе К. К. Гедройц назвал кальций стражем плодородия почвы.

Если почву обрабатывать достаточно концентрированным раствором NaCl, ионы Са2+ в диффузном слое могут быть практически полностью замещены ионами натрия. Однако пептизации в этих условиях не будет, так как высокая концентрация электролита вызывает сжатие диффузного слоя и преобладание сил притяжения над силами отталкивания. Последующая промывка почвы водой от избытка NaCl приводит к расширению диффузного слоя и, как результат, к пептизации коллоидов. На этом принципе основан один из методов выделения почвенных коллоидов.

Хорошо известное каждому моющее действие мыла тесно связано с процессом пептизации. Коллоидный ион мыла, являясь диполем, хорошо адсорбируется частичками грязи, сообщает им заряд и способствует их пептизации. Грязь в виде золя легко удаляется с моющей поверхности. 
Тиксотропия.

Если к золю гидроксида железа прибавить какой-нибудь коагулятор (NaCl) в количестве, недостаточном для полной коагуляции, вязкость золя начнет заметно увеличиваться. С течением времени золь может превратиться в сплошной студень (гель). При сильном встряхивании гель вновь приобретает прежнюю легкоподвижность, вязкость его уменьшается до первоначального исходного значения. Однако стоит золь на некоторое время оставить в покое, он вновь превращается в студень. Это явление изотермического обратимого перехода золь↔гель получило название тиксотропии (от греч. thixis — трогать и trophos —меняться).

Тиксотропия — явление довольно распространенное. Оно наблюдается в золях V2O5, WO3, Fe2O3, в различных суспензиях бентонита, в растворах вируса табачной мозаики, миозина. Причем тиксотропные гели легче всего образуются у золей, обладающих асимметричным строением частиц (например, палочкообразной формы). Тиксотропные структуры возникают лишь при определенных кон​центрациях коллоидных частиц и электролитов. Для обратимого (тиксотропного) застудневания требуется определенное значение дзета-потенциала, лежащее выше критического. В этом случае заряд коллоидных частиц хотя и понижен, но не в такой степени, чтобы начался процесс коагуляции. В этих условиях уже становятся заметными силы взаимодействия между отдельными частицами дисперсной фазы, они образуют своеобразную сетку, каркас. При сильном встряхивании связь между частицами дисперсной фазы нарушается — тиксотропный гель переходит в золь. В состоянии покоя связи в результате соударения частиц при броуновском движении восстанавливаются, золь вновь переходит в тиксотропный гель и т.д.  

Явление тиксотропии широко распространено в природе. Так, свойства некоторых грунтов размягчаться под влиянием производимого на них механического воздействия объясняются тиксотропностью. Такие грунты называются плывунами. Плывуны, разжижаясь под действием гидростатического и гидродинамического давления грунтовой воды, затрудняют различные строительные и горные работы, заполняя выработанное пространство.

Применение глинистых растворов при производстве буровых работ также основано на явлении тиксотропии. Размешивание суспензий при накачивании в сква​жины делает их текучими. Попадая на стенки скважины, суспензия затвердевает, что предупреждает осыпание стенок скважины и их обвалы. Помимо укрепления стенок скважины, глинистый раствор выполняет и другие полезные функции. В частности, при временной остановке бурения глинистый раствор удерживает во взвешенном состоянии частицы выбуренных пород, что предупреждает так называемое захватывание бура, которое наблюдалось бы при оседании частиц.

Тиксотропные свойства приписывают таким сложным физиологическим структурам, как протоплазма и мускульная ткань. Раздражая иголкой тело малых лимфоцитов, Петтерфи наблюдал быстрое разжижение их протоплазмы, которая вновь быстро уплотнялась. Аналогичное явление можно наблюдать при раздражении иголкой мелких амеб. Явлением тиксотропии легко объясняется наблюдение Кюне, который видел, как вдоль мышечного поперечнополосатого волоконца лягушки продвигалась нематода с такой же легкостью, как в обычной жидкости. Дело в том, что нематода при своем продвижении, механически воздействуя на тиксотропную субстанцию мускульного волокна, вызывала превращение его в золь, который после прохождения через него нематоды вновь обретал структуру.

Период застудневания при тиксотропии — величина постоянная для каждой данной системы и часто используется в качестве показателя ее устойчивости. Причем количественной оценкой тиксотропии может служить прочность образовавшегося геля и скорость отвердевания. Для определения скорости отвердевания различные образцы сравниваются, по Фрейндлиху, при одной и той же прочности геля. Для этой цели определяют время, необходимое для превращения в трубках стандартных размеров золя в гель такой консистенции, чтобы он не вытекал при переворачивании трубки вверх дном.

Исследования показали, что явление тиксотропии имеет место не только под влиянием механических факторов, но и при воздействиях химического и температурного порядка. Тиксотропное застудневание зависит от добавок электролитов, рН и температуры. Аналогично явлению коагуляции оно ускоряется с ростом концентрации электролита. В качестве примера можно указать на гидрозоль железа [Fe(OH)3], время отвердевания которого увеличивается примерно в 100 раз при увеличении рН на единицу. Время застудневания уменьшается с повышением температуры. Дело в том, что при повышении температуры происходит увеличение броуновского движения частиц, которое ускоряет процесс образования структуры и сокращает время ее восстановления.

Коагуляция растворов высокомолекулярных соединений.

Растворы высокомолекулярных веществ в термодинамически равновесном состоянии аналогично истинным растворам обладают абсолютной агрегативной устойчивостью, что определяется наличием на поверхности частиц двух оболочек: электрической и сольватной (гидратной). Для коагуляции коллоидов высокомолекулярных соединений необходимо не только нейтрализовать заряд коллоидной частицы, но и разрушить жидкостную оболочку. Выделение высокомолекулярных соединений из растворов по своему характеру отличается от, коагуляции типичных гидрофобных коллоидов. Так, если для гидрофобных золей достаточно незначительных добавок электролита, чтобы вызвать коагуляцию, то для высокомолекулярных веществ этого недостаточно. Для выделения дисперсной фазы полимеров необходимы высокие (вплоть до насыщенных растворов) концентрации электролитов. Например, яичный глобулин выделяется при полунасыщении раствора сульфатом аммония, а яичный альбумин — только при полном насыщении.

Явление выделения в осадок растворенного ВМС под действием большой концентрации электролита получило название высаливания. К высаливанию неприменимо правило Шульце—Гарди, поэто​му нельзя отождествлять высаливание с явлением обычной электролитной коагуляции. Явление высаливания высокомолекулярных веществ в отличие от гидрофобных золей не связано с дзета-потенциалом коллоидных мицелл и заключается в нарушении сольватной (гидратной) связи между макромолекулами поли​мера и растворителем, т. е., иначе, в понижении растворимости полимера. При введении соли часть молекул растворителя, которая была в сольватной связи с макромолекулами ВМС, сольватирует молекулы введенной соли. Чем больше будет введено соли, тем большее число молекул растворителя покинет макромолекулы полимера и сольватирует соль. Таким образом, высаливающее действие соли заключается в ее собственной сольватации (гидратации) за счет десольватации (дегидратации) молекул высокомолекулярных веществ.

Многочисленные исследования показали, что всякое соединение, способное сольватироваться растворителем данного ВМС и понижать его растворимость, пригодно для высаливания.   Так, спирт и ацетон способны отлично высаливать желатину из ее водных растворов. Аналогично происходит осаждение спиртом белка из водного раствора или осаждение ацетоном каучука из раствора бензола. 
Рис.6.16
Учитывая механизм осаждающего действия электролитов и других десольватирующих веществ, Кройт в свое время предложил общую схему осаждения высокомолекулярных  веществ   (рис. 6.16). Для осаждения макромолекул, как видно на схеме, необходимо удалить водную оболочку (спиртом или другим дегидратирующим ве​ществом) и снять заряд ее путем прибавления электролита.   Последовательность этих операций не имеет значения. Схема Кройта учитывает только действие электролитов и   дегидратирующих   веществ, т. е. снятие заряда и водной оболочки, но совершенно не учитывает специфичности этих веществ.

В ряде случаев для осаждения многих высокомолекулярных соединений белков, полисахаридов) снятие заряда  не является обязательным условием, так как главным фактором их устойчивости служит гидратная оболочка, удерживаемая полярными, но не диссоциированными группами (эфирными и пептидными связями, спиртовыми группами). Некоторые высокомолекулярные соединения обладают высокой стойкостью к высаливанию. Например, при засолке рыбы в раствор (рассол) переходят значительные количества белковых соединений, коорые остаются в нем в состоянии золя, несмотря на то, что он        является почти насыщенным раствором соли. Такая высокая устойчи​вость к высаливанию объясняется особо сильной гидратацией белков.

Таким образом, при высаливании высокомолекулярных веществ решающую роль играет не зарядность ионов, а их способность к гидратации и к адсорбции на коллоидно-дисперсных частицах.

По своему высаливающему действию  все катионы  и анионы, можно расположить в лиотропные ряды:

                             С2О42-> SO42- > СН3СОО- > Сl- > NO3- > I- > CNS

                 Li+ > Na+ >K+ > Pb+ > Cs+ > Mg2+ > Ca2+ > Sn2+ > Ba2+
Расположение ионов в лиотропных рядах связано не с величиной их заряда, как в случае обычной коагуляции, а со степенью их гидратации. Чем больше ион способен связывать растворитель, тем больше его высаливающее действие. Основная роль в высаливании, как и в набухании, принадлежит анионам, катионы же оказывают, меньшее воздействие на высаливание.

Большое влияние на процесс высаливания оказывает также и степень растворимости самого полимера в данном растворителе: чем она ниже, тем полнее и быстрее происходит высаливание. В свою очередь растворимость полимерного соединения зависит от длины макромолекул и молекулярной массы полимера: чем они больше, тем меньше растворимость данного полимера, следовательно, тем легче он высаливается. На этом принципе основан метод так называемого фракционного высаливания, сущность которого заключается в последовательном высаливании из раствора все возрастающими порциями высаливателя отдельных фракций полимеров, начиная с полимеров наивысшей степени полимеризации (с наибольшей молекулярной массой). Так, на тонком сочетании действия спирта, солей и охлаждения до 268 К основаны способы детального фракционирования белковых смесей по Кону. Из сыворотки крови этим методом можно выделить свыше 12 различных белков.

Для фракционирования применяют также способ постепенного понижения температуры при постоянном составе жидкости. Препаративное разделение высокомолекулярных соединений широко применяется при научных исследованиях для характеристики полидисперсности полимеров.

Как показали исследования, высокомолекулярные вещества, выделенные из раствора высаливанием, после отмывки их от электролитов могут быть снова переведены в раствор (явление обратимо). Коллоиды, которые при устранении фактора, вызвавшего коагуляцию, способны переходить из состояния геля в состояние золя, носят название обратимых коллоидов. Однако высокомолекулярные вещества могут при определенных условиях осаждаться и необратимо. Такое необратимое осаждение высокополимеров, в частности белков, под влиянием высокой температуры, при воздействии концентрированных кислот и щелочей, дубильных веществ, лучистой энергии называется денатурацией. При денатурации происходит не только осаждение полимеров, но и изменение их химической природы. Белки при денатурации становятся нерастворимыми и в большинстве случаев утрачивают способность к набуханию.

Высаливание имеет большое практическое значение в целом ряде технологических процессов, например в мыловарении, в производстве красителей, канифоли и многих других искусственных волокон.


Коацервация.

В растворах высокомолекулярных соединений   при   изменении температуры, рН или при введении   низкомолекулярных   веществ иногда наблюдается явление коацервации. Внешне процесс коацервации характеризуется отделением от золя изолированных друг от друга макроскопических капель жидкости или целого жидкого слоя. Такая капля (рис. 6.20) содержит рой ультрамикроскопических капелек. Каждая из них состоит из нескольких первичных сольватированных частиц, сохранивших свою самостоятельность. Таким образом, от высаливания коацервация отличается тем, что вещество дисперсной фазы не отделяется от растворителя, а собирается в невидимые простым глазом жидкие капельки, которые постепенно сливаются в капельки больших размеров — вплоть до видимых невооруженным глазом, пока процесс этот не закончится полным расслоением системы на два жидких слоя. Вязкая фаза, содержащая все или почти все высокомолекулярное вещество, называется коацерватом.
Частицы высокомолекулярного соединения, входящие в состав коацерватных капель, по-видимому, отделены друг от друга тонкими гидратными оболочками. Об этом свидетельствует то, что явление коацервации обратимо. При изменении условий, вызвавших коацервацию
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(уменьшение концентрации электролита, изменение рН и температуры), коацерватные капли могут исчезать и система вновь переходит в однофазную. В то же время, изменяя условия в сторону усиления процесса дегидратации макромолекул высокополимера, можно вызвать разрушение коацерватных капель и полное осаждение растворенного вещества.

коацервацию можно наблюдать также и при взаимодействии желатина и лецитина. При комплексной коацервации по существу происходит высаливание одного золя другим. Здесь возможны следующие наиболее типичные случаи.

. По некоторым своим физико-химическим свойствам коацерваты напоминают свойства протоплазмы, поэтому считают, что именно процесс коацервации имел исключительно большое значение в истории возникновения жизни на Земле.

 Защитное действие растворов высокомолекулярных соединений.

Типичные гидрофобные золи легко коагулируют при прибавлении к ним малых количеств электролитов (миллиграммы на литр). Растворы высокомолекулярных соединений, наоборот, обладают большой устойчивостью против коагулирующего действия электролитов. Многочисленными исследованиями было установлено, что растворы ВМС, будучи прибавлены к гидрофобным золям, сообщают им повышенную устойчивость к электролитам. Так, если к золю золота (гидрофобный коллоид) прибавить небольшое количество желатина, гидрозоль золота становится более устойчивым. При прибавлении электролитов даже в количествах, значительно превосходящих порог коагуляции, а также при длительном стоянии этот золь не испытывает практически никаких изменений. Если этот золь выпарить, то при смешении сухого препарата с водой вновь образуется коллоидный раствор. Таким образом, типичный гидрофобный золь золота при прибавлении к нему желатина как бы приобрел свойства гидрофильного золя и стал обратимым. Подобное явление получило название защитного действия или просто защиты, а сами вещества, повышающие устойчивость гидрофобных золей, получили название защитных.
Как правило, защитным действием обладают высокомолекулярные вещества лиофильной природы (т. е. поверхностно-активные). Ниже приведены важнейшие защитные вещества и указано, какие гидрофобные золи хорошо защищаются этими веществами (Табл.6.6).
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                       Таблица 6.6                                                                               Исследования показали, что степень защитного действия растворов ВМС зависит от природы растворенного полимера и от природы защищаемого гидрофобного золя. Количественной мерой защитного действия растворов ВМС являются золотое, рубиновое и железное число. Золотое число — это минимальное число миллиграммов защищающего высокополимера, достаточное, чтобы воспрепятствовать перемене красного цвета в фиолетовый у 10 мл гидрозоля золота (концентрации 6·10-9 г/л, полученного по методу Зигмонди) от коагулирующего действия 1 мл раствора хлорида натрия с мас​совой концентрацией 100 г/л.

Золотое число, введенное в практику Зигмонди, рассчитано на самый чувствительный золь — гидрозоль золота. Позднее В. Оствальд в качестве стандарта вместо золотого числа предложил рубиновое число. Оно определяется как минимальное число миллиграммов защищающего золя, которое способно защитить 10 мл раствора красителя конго красного (конгорубина) с массовой концентрацией 0,1 г/л от коагулирующего действия 1 мл раствора хло​рида натрия с массовой концентрацией 100 г/л.

Помимо золотого и рубинового чисел, некоторое применение получило еще более простое и легко доступное железное число, которое можно определить как минимальное число миллиграммов защищающего высокополимера, способного защитить 10 мл золя гидроксида железа от коагулирующего действия 1 мл 0,025 М раствора Na2SO4.
Сравнение золотых, рубиновых и железных чисел некоторых веществ представлено в табл. 6.7.
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                                      Табл.6.7                                                                             
Механизм защитного действия достаточно хорошо  объясняется теорией Зигмонди, в основе которой лежит представление об адсорбционном взаимодействии между частицами  защищаемо​го и защищающего золей.  Более крупная частица гидрофобного  золя адсорбирует на своей поверхности   более  мелкие макромолекулы ВМС с их сольватными (гидратными) оболочками, и в результате этого она  

                                                                        Рис.6.18                                      приобретает лиофильные (гидрофильные) свойства.   В  дан ном случае коллоидные мицеллы необратимого гидрофобного золя предохраняются от непосредственного соприкосновения друг с другом, а следовательно, и от агрегации как в случае действия на такой золь электролита-коагулятора,  так  и  в  случае  концентрирования золя. На рис. 6.18, а показана схема подобного защитного действия. Таким образом, высокомолекулярные соединения выступают в роли стабилизатора лиофобных (гидрофобных) золей,   То, что именно на адсорбции основано защитное действие, подтверждается не только избирательным характером взаимодействия между макромолекулами ВМС и мицеллами, но и тем, что степень защитного действия увеличивается с концентрацией  защищающего  раствора ВМС только до полного адсорбционного  насыщения  поверхности мицелл защищаемого золя.

Исследования, проведенные в последние годы с применением электронного микроскопа, показали, что в случае нитевидных молекул ВМС одна макромолекула высокополимера адсорбционно взаимодействует с несколькими мицеллами (рис. 6.18,б). При этом мицеллы гидрофобного золя связываются в своеобразные агрегаты в виде структурных сеток, вследствие чего лишаются возможности сближаться друг с другом и коагулировать.

Коллоидная защита играет очень важную роль в ряде физиологических процессов, совершающихся в организмах человека и животных. Так, белки крови являются защитой для жира, холестерина и ряда других гидрофобных веществ. При некоторых заболеваниях содержание защитных белков в крови уменьшается, что приводит к отложению, например, холестерина и кальция в стенках сосуда (артеросклероз и кальциноз). Понижение защитной роли белков и других стабилизирующих веществ в крови может привести к образова​нию камней в почках, печени, протоках пищеварительных желез и т. п. С другой стороны, способность крови удерживать в растворенном состоянии большое количество газов (кислорода и углекислого газа) также обусловлена защитным действием белков. В данном случае белки обволакивают микропузырьки этих газов и предохраняют их от слияния.

Большое значение защитное действие имеет и в технологии многих производств. Так, при изготовлении ряда фармакологических препаратов, например колларгола и протаргола, используется явление защиты. Эти препараты представляют собой концентрированные золи металлического серебра, защищенного от выпадения добавкой декстрина и белковых веществ.

Путем введения в вино защитных коллоидов добиваются значительного удлинения сроков хранения вин без потери ими прозрачности. На явлениях защиты основано придание пенистости пиву в пивоваренном производстве, а также образование очень стойких пен в огнетушителях.

В органическом синтезе широко используются в качестве катализаторов защитные золи таких металлов, как платина, палладий и др. Защитные коллоиды используются также при приготовлении фотографических эмульсий. В кондитерском производстве в целях предотвращения образования крупных кристаллов сахара и льда при приготовлении мороженого широко применяется желатин.

Кроме органических защитных веществ известны и неорганические. Так, получены стойкие золи Pb, Se, Fe, Au, Rh, Bi, Sb, стабилизированные оловянной или титановой кислотой. Такой краситель, как, например, кассиев пурпур, является гидрозолем золота, защищенным оловянной кислотой.

Гели, их образование, строение и свойства.

Большинство растворов высокомолекулярных соединений и золи некоторых гидрофобных коллоидов способны при известных условиях переходить в особое состояние, обладающее в большей или меньшей степени свойствами твердого тела. Твердообразная текучая система, образованная коллоидными частицами или макромолекулами высокомолекулярного соединения в форме пространственного сетчатого каркаса, ячейки которого заполнены иммобилизованной жидкостью или газом, называется гелем (от латинского слова gelatus — замерзший). Таким образом, гели или студни представляют собой коллоидные системы, потерявшие текучесть в результате возникновения в них внутренних структур. Гелями являются каучук, целлулоид, клей, желатин, текстильные волокна, многие ткани растительного и животного происхождения, а также большинство продуктов пищевой промышленности — тесто, хлеб, мармелад, различные желе, а также такие минералы, как агат, опал.

По аналогии с золями, гели в зависимости от характера дисперсионной среды делятся на гидрогели, алкогели, бензогели и т. д. Бедные жидкостью или совершенно сухие студнеобразные вещества носят название ксерогелей. Примерами ксерогелей могут служить сухой листовой желатин, столярный клей (в плитках), крахмал. К типу сложных ксерогелей относят муку, сухари, печенье. Существуют студни, содержащие очень мало сухого вещества (1—2% и ме​нее), например кисель, студень, простокваша, растворы мыл и мылообразных веществ. Такие богатые жидкостью студнеобразные системы называются лиогелями.
Особую группу гелей образуют студенистые осадки, которые получаются при коагуляции золей [гидроксида железа (III), кремниевой кислоты и т. д.], а также хлопьевидные осадки высокополимеров, образующиеся при высаливании растворов. В таких осадках связывается лишь малая часть дисперсионной среды, большая ее часть образует отдельную жидкую фазу.

Студенистые осадки, образующие отдельные фазы, называются коагелями. Бедные жидкостью хлопья и микрокристаллические порошки, образующиеся при коагуляции гидрозолей типичных гидрофобных коллоидов (Аu, Ag, Pt, сульфиды), из категории гелей (коагелей) исключаются.

В зависимости от природы образующих веществ различают гели неэластичные (или хрупкие) и эластичные.
Неэластичные гели образуются коллоидными частицами SiO2, TiO2, SnO2, Fe2O3, V2O5. Эти гели впитывают всякую смачивающую их жидкость, при этом объем их почти не изменяется
Эластичные гели, или студни, образуются цепными молекулами желатина, агар-агара, каучука и других полимеров и по свойствам отличаются от хрупких гелей. Эластичные гели поглощают не все смачивающие их жидкости, а только некоторые, которые сходны с ними по своему химическому составу или в которых вещество студня может существовать также в виде жидкого раствора. Поглощение жидкости эластичным студнем сопровождается сильным увеличением объема — набуханием. По этой причине эластичные гели иначе называют набухающими гелями. Причем объем набухающего студня может в десятки раз превосходить собственный объем полимера.

Часто набухание студня переходит в полное его растворение (например, набухание каучука в бензине или гуммиарабика в воде). В этом случае говорят о неограниченном набухании данного полимера. Если студень поглощает определенное количество растворителя, но не образует раствора полимера, то такое набухание называется ограниченным. В качестве примера можно назвать набухание желатина в холодной воде, вулканизированного каучука в органических жидкостях. Иногда ограниченное набухание может переходить в неограниченное при повышении температуры или изменении состава среды. Так, студень желатина хорошо растворяется в воде при нагревании выше 313—315 К или при комнатной температуре при добавлении 2 н. раствора KSCN или KI.

На процесс геле- или студнеобразования существенное влияние оказывает температура. При повышении температуры интенсивность теплового движения коллоидных частиц и макромолекул высокополимера увеличивается, поэтому связь между ними ослабляется. В результате прочность пространственного сетчатого каркаса, образуемого коллоидными частицами или макромолекулами ВМС, уменьшается и гель переходит в золь. Таким образом, три повышении температуры увеличивается и минимальная концентрация дисперсной фазы или высокомолекулярного соединения в растворе, при которой возможен процесс образования внутренней структуры. При понижении температуры концентрация уменьшается.

Как на коагуляцию, так и на процесс геле- или студнеобразования большое влияние оказывает добавление электролитов. При этом происходит уменьшение дзета-потенциала, сжатие диффузного слоя и, как результат, уменьшение гидратной оболочки мицелл. Все это способствует образованию внутренних структур. Одни ионы ускоряют процесс гелеобразования, другие замедляют или вовсе устраняют ого. На процесс геле- или студнеобразования главным о​разом влияют анионы. 

Геле- или студнеобразование происходит только в том случае, если к коллоидному раствору или раствору ВМС добавляется небольшое количество электролитов, вызывающих десольватацию (дегидратацию) коллоидных частиц или макромолекул только в некоторых частях, т. е. на концах и краях. Добавление же насыщенных растворов электролитов вызывает десольватацию (дегидратацию) коллоидных частиц и макромолекул ВМС по всей их поверхности. Это в конечном результате приводит к коагуляции или высаливанию, т. е. к разделению системы на две фазы, а не к геле- или студнеобразованию.

Золи типичных гидрофобных коллоидов. (Ag, Au, Pt, As2S3) не способны застудневать. Причина данного явления заключается в своеобразном строении коллоидных частиц этих веществ, характере их гидратации и низкой концентрации золей (коллоидные растворы гидрофобных веществ не могут быть приготовлены в высокой концентрации).

Физико-химические свойства студней. Гели или студни характеризуются целым рядом свойств твердого тела. Они сохраняют форму, обладают упругими свойствами и эластичностью. Гели отличаются как от разбавленных растворов, в которых каждая коллоидная частица или макромолекула является кинетически индивидуальной, так и от компактных коагулятов или твердых полимеров. Гели по ряду свойств занимают промежуточное положение между растворами и твердыми телами.

Особый интерес представляют некоторые особенности диффузии и реакций в гелях. В водных студнях, в которых содержание воды доходит до 99% их массы, диффузия происходит почти с такой же скоростью, как в чистой воде. Однако явление диффузии в гелях в чистом виде наблюдается сравнительно редко. Обычно оно осложняется адсорбционными, электрическими или химическими явлениями. Рассмотрим кратко основные факторы, влияющие на скорость диффузия в гелях.

Скорость диффузии находится в обратной зависимости от концентрации геля. Чем выше эта концентрация, тем меньше скорость диффузии. 
Размер растворенных молекул или ионов также оказывает огромное влияние на скорость диффузии их в гелях. Чем больше размеры растворенных частиц, тем выше задерживающее действие структурной сетки данного геля, а следовательно, тем меньше скорость диффузии.
 Задерживающее действие студня или геля находится в прямой зависимости от его концентрации. На этом основано использование гелей при ультрафильтрации и диализе в качестве мембран, позволяющих отделять коллоидные частицы от молекул и ионов кристаллоидов.

Не меньшее влияние на скорость диффузии оказывает и природа диффундирующего вещества. Так, например, хлориды щелочных щелочноземельных металлов сравнительно хорошо диффундируют в гелях. 

Возраст студня также оказывает существенное влияние на его проницаемость. С течением времени студни уплотняются, т. е. стареют, и проницаемость их заметно понижается. Диффузия в гелях отличается от диффузии в жидкостях тем, что здесь отсутствует перемешивание и невозможно образование, конвекционных потоков,возникающих в жидких растворах.

Гели обладают электрической проводимостью. 
Совершенно по-особому проходят в гелях и процессы кристаллизации. Рост кристаллов внутри студней протекает спокойно, путем медленной диффузии. Поэтому в студнях удается выращивать очень крупные кристаллы многих веществ. Так, в студне кремниевой кислоты удалось вырастить кристаллы золота (до 3 мм величиной), крупные кристаллы меди, серебра и других металлов, а так​же некоторых химических соединений (оксалат бария, фторосиликат бария).

Синерезис гелей. Как показывают многочисленные исследования, гели с течением времени меняют свои свойства, т. е. стареют. В процессе старения на их поверхности начинают появляться капельки жидкости, которые затем сливаются вместе, образуя сплошную жидкую фазу. Происходит разделение студня на две фазы — дисперсионную и дисперсную, причем это разделение не является ни коацервацией, ни коагуляцией (высаливанием). Подобный само​произвольно возникающий процесс старения геля получил название синерезиса или отмокания.

Жидкая фаза, выделяющаяся при синерезисе, не является чистым растворителем, а представляет собой очень разбавленный раствор. Например, сыворотка, образовавшаяся при «отсекании» простокваши, содержит соли и небольшие количества коллоидов. Иными словами, эта жидкость по существу является золем данного коллоида, но очень малой концентрации. Аналогично этому выделяющаяся при синерезисе дисперсная фаза представляет собой лишь более концентрированный студень, так называемый «синергический сгусток», т. е. студень с еще достаточно большим количеством растворителя.

     Рис.6.19                           Синерезис можно наблюдать как у типичных коллоидов, так и у студней высокомолекулярных соединений, например крахмала, желатина, простокваши, каучука, вискозы, студней некоторых красителей.

Синерезис может протекать как самопроизвольно, так и род влиянием веществ, понижающих растворимость вещества дисперсной фазы, например электролитов

У студней высокомолекулярных соединений процесс синерезиса обратим. В ряде случаев  достаточно простого нагревания, чтобы система, претерпевшая синерезис, вернулась в состояние исходного студня. Этим приемом широко пользуются на практике для освежения, например, каш, пюре, хлеба. В подобных случаях процесс синерезиса не сопровождается какими-либо химическими превращениями компонентов системы. Иногда же при старении коллоидов возникают различные химические процессы, в этом случае синерезис усложняется и его обратимость теряется.

Практическое значение синерезиса велико. Чаще всего явления синерезиса в быту и промышленности нежелательны. Например, с синерезисом связано черствение хлеба и отмокание кондитерских изделий — мармелада, желе, фруктовых джемов, карамели. Борьба с черствением хлеба представляет важную народнохозяйственную проблему. Вредное действие оказывает синерезис в промышленности искусственного волокна, взрывчатых веществ, в производстве многих красителей. Примером положительного синерезиса мо​жет служить самопроизвольное отделение жидкости от творога в процессе созревания сыра и сыроварении.

Процесс синерезиса имеет важное биологическое значение. В процессе старения коллоидов происходит их уплотнение, что не может не сказаться на проницаемости клеточных мембран и цитоплазмы. Снижение проницаемости может нарушить обмен веществ между клеткой и окружающей средой. Исследования показывают, что при возрастных изменениях организма происходит уменьшение величины электрического заряда и степени гидратации коллоидных частиц. В результате уменьшается способность коллоидов тканей и органов связывать воду. Более поздние исследования показали, что процессы старения белков связаны не только со структурообразованием в растворах высокополимеров, но и с явлениями медленно протекающей денатурации. Именно процессами синерезиса и дегидратации объясняется появление у тканей с увеличением возраста организма новых качеств — большей жесткости и меньшей эластичности.

Однако объяснять причину старения живого организма только старением его коллоидов нельзя. Как известно, в организме происходит непрерывный обмен веществ, процесс ассимиляции и диссимиляции, разрушение органической субстанции и образование ее. И хотя протоплазма всех организмов находится в коллоидном состоянии, причины старения их кроются не в физико-химических, а более сложных, биологических, процессах. В самом деле, в любом растворе того или иного коллоида не наблюдается специфического, присущего именно живым организмам обмена веществ и энергии, явлений ассимиляции и диссимиляции. Если   у коллоидов   протоплазмы в процессе ее жизнедеятельности и наблюдается постепенное понижение водосвязывающей способности, уменьшение стойкости и изменение других свойств, сходных с изменениями коллоидных растворов, то они происходят в результате направленного изменения химического состава коллоидов организма, определяемых процессами обмена веществ.

Почвенные коллоиды.

К почвенным коллоидам относятся высокодисперсные системы, в которых дисперсионной средой служит почвенный раствор, а дисперсной фазой — частицы почвы размерами от 0,2 до 0,001 мкм. В развитии учения о почвенных коллоидах, а также в выяснении их роли в создании почвенного плодородия большое значение имели работы академика К. К. Гедройца в первые десятилетия XX в. Они были посвящены разработке вопроса о поглотительной способности почв. Под этим понятием Гедройц понимал способность почвы поглощать (задерживать) находящиеся в почвенном растворе соединения. Дело в том, что коллоиды почвы, имея огромную поверхность, обладают способностью адсорбировать из окружающей среды не только ионы электролитов, но и значительные количества газов, паров и жидкостей.

В своих исследованиях К. К. Гедройц вскрыл закономерности обмена катионов в почвах и влияния состава обменных катионов на свойства почвы, а также разработал ряд методов изучения обменного поглощения катионов. Совокупность соединений, которые обладают способностью к обменным реакциям, названа Гедройцем почвенным поглощающим комплексом. С химической точки зрения он характеризуется как комплекс нерастворимых в воде алюмосиликатных, органических и органоминеральных соединений, с физической точки зрения — как «совокупность почвенных соединений, которые находятся в почве в мелкораздробленном состоянии; это высокодисперсная часть почвы, ультрамеханическая часть ее, по всей вероятности, близко совпадает с коллоидной частью почвы».

Исследования академика Гедройца были продолжены и развиты В. Р. Вильямсом, Г. Вигнером, И. Н. Антиповым-Каратаевым, С. Маттсоном, А. Н. Соколовским, Н.П. Ремезовым, С. Н. Алешиным, Н. И. Горбуновым и другими исследователями.

Многочисленные исследования этих ученых показали, что адсорбционная способность почвы связана с наличием в ней коллоидных частиц, так как частицы более крупных размеров практически не участвуют в процессах поглощения и являются малоактивной с химической точки зрения ее частью.

По своей природе почвенные коллоиды делятся на минеральные, органические и комплексные, т. е. органо-минеральные. Минеральная часть (обычно преобладающая в составе почвенных коллоидов) в основном состоит из вторичных минералов, имеющих кристаллическое строение, и из аморфных веществ.

В природе почвенные коллоиды образуются не только в результате измельчения и выветривания горных пород и минералов, но и в результате различных реакций, происходящих в почвах между минеральными и органическими веществами. Качественный состав и количественное содержание высокодисперсной части разных почв неодинаков. Так, коллоидно-дисперсные частицы в тяжелых глинистых почвах составляют до 50% от массы почвы, в суглинистых — до 30, а в песчаных — до 3%.

Органические почвенные коллоиды в основном представлены гумусовыми веществами: гуминовыми кислотами, фульвокислотами и гумином. Органо-минеральные соединения представляют собой преимущественно соединения гумусовых веществ с глинистыми и другими вторичными минералами.

По элементарному составу коллоидная фракция значительно отличается от остальной массы почвы. В почвенных коллоидах содержится меньше кремнезема и значительно больше полуторных оксидов и особенно гумусовых веществ. Одним из важнейших свойств коллоидов почвы является их высокая поглотительная способность. Они легко адсорбируют из водных растворов (точнее из почвенных растворов) различные катионы (К+, Na+, Ca2+, Mg2+, NH4+, H+) до полного насыщения поверхности коллоидных частиц. После насыщения дальнейшая адсорбция может происходить лишь путем обмена уже адсорбированных катионов на катионы почвенного раствора. Общее количество катионов, которое могут поглотить 100 мкг почвы, получило название емкости поглощения или емкости обмена почвы.

Емкость поглощения принято выражать в миллимолях на один килограмм почвы (ммоль/кг). Для определения емкости поглощения все катионы почвы вытесняются одним (Ва2+, NH4+) путем многократной обработки ее раствором соли этого катиона. Избыток соли затем отмывается, а катион-вытеснитель в свою очередь вытесняется другим катионом (например, ионом водорода из раствора соля​ной кислоты) и уже в растворе определяется количественно. Величина емкости поглощения любых почв зависит от целого ряда факторов: содержания высоко​дисперсных частиц в почве, химического и минералогического состава почвенных коллоидов, а также реакции почвы.

Так, подзолистые почвы имеют емкость поглощения в пределах от 60 до 80 ммоль на 1 кг почвы, черноземные — от 400 до 600 ммоль/кг, торф — от 600 до 1000 ммоль/кг и даже более, каштановые почвы и красноземы — от 250 до 350 ммоль/кг. Наибольшей емкостью обмена обладают гумусовые вещества почвы: она исчисляется сотнями ммоль/кг этих веществ. Вот почему наиболее богатые гумусом почвы обладают и более высокой емкостью поглощения по сравнению с малогумусовыми. В качестве примера можно назвать черноземные почвы, а также верхние горизонты почв, наиболее обогащенные гумусом.

В силу разнообразия природных условий и особенностей почвообразовательного процесса состав поглощенных катионов у различных типов почв неодинаков. Например, черноземные почвы в поглощенном состоянии содержат преимущественно кальций, а подзолистые и дерново-подзолистые почвы, помимо кальция, содержат обменные ионы водорода и алюминия. Солонцовые и солонцеватые почвы содержат поглощенный натрий в различных количествах. Для красноземных почв характерно преобладание в почвенном поглощающем комплексе ионов алюминия и водорода.

Согласно учению академика К. К. Гедройца все почвы подразделяются на насыщенные и ненасыщенные основаниями. Насыщенные основаниями почвы не содержат в поглощенном состоянии ионов водорода и алюминия (черноземы обыкновенные и южные и некоторые другие). Ненасыщенные основаниями почвы кроме кальция и магния содержат в поглощенном состоянии значительное количество ионов водорода и алюминия. К таким почвам относятся прежде всего красноземы, подзолистые и некоторые другие.

Как показали многочисленные исследования, важнейшие свойства почвы — водопроницаемость, влагоемкость, набухаемость, липкость, связность, структура, рН почвенного раствора—находятся в прямой зависимости от состава поглощенных катионов. Причем адсорбированные катионы могут изменять плодородие почвы не только путем изменения ее водно-физических свойств, но, как впервые показал К. К. Гедройц, оказывают непосредственное влияние на рост и развитие культурных растений. Так, полное насыщение почвенного поглощающего комплекса ионами Na+, K+ и Mg2+ приводит к гибели растений. Наличие этих катионов в небольшом количестве в почвенном поглощающем комплексе, наоборот, весьма благоприятно сказывается на росте и развитии растений. Насыщение почвенного поглощающего комплекса такими ионами, как Ва2+, Со2+, Ni2+ или Сu2+, оказалось ядовитым для всех сельскохозяйственных культур.

Катионы, адсорбированные почвой, легко вступают в обменные реакции с другими катионами почвенного раствора. Именно благодаря этому явлению состав адсорбированных почвой катионов меняется. Состав поглощенных катионов можно изменять в нужную сторону, внося в соответствующем количестве в почву вещества с соответствующим катионом, например кальцием. На этом принципе основаны такие широко известные агроприемы, как известкование кислых и гипсо​вание солонцовых почв.

Адсорбция почвенными коллоидами анионов носит несколько иной характер. Как показали исследования, поглощение анионов зависит от состава почвенных коллоидов, реакции среды, величины электрокинетического потенциала коллоидов, а также от особенностей самих анионов. Ряд анионов (NO3-, Сl-) почвой не поглощается. В силу этого они свободно передвигаются в почве вместе с почвенной влагой. Вообще чем выше зарядность иона, тем больше его способность поглощаться почвой; например, анион фосфорной кислоты РО43- сравнительно легко поглощается почвой. Поглощение анионов почвой в значительной степени зависит от состава почвенных коллоидов. Опыт показывает, что чем больше в почве содержится глинистых минералов и полуторных оксидов, тем больше анионов она способна поглотить.

Реакция среды также оказывает свое влияние на величину поглощения анионов почвой. Как правило, подкисление способствует большему поглощению анионов, подщелачивание почвы, наоборот, способствует ослаблению поглощения ею анионов. Например, поглощение фосфат-ионов в подзолистых почвах увеличивается в шесть раз при подкислении почвенного раствора с рН 7,3 до рН 3,5. В слабокислых, нейтральных и щелочных почвах адсорбция анионов РО43- происходит с образованием нерастворимых или малорастворимых соединений, таких, как фосфат кальция, фосфат алюминия, фосфат железа. Таким образом, процесс поглощения почвой анионов в отличие от процесса поглощения катионов происходит с образованием в ряде случаев химических соединений, в силу чего он зачастую носит необратимый характер.

Такое важное свойство почвы, как буферность, также определяется свойством ее коллоидов. Появляющиеся в почвенном растворе кислота и щелочь тотчас же вступают во взаимодействие с почвенными коллоидами как наиболее активной частью твердой фазы почвы. В результате взаимодействия часть кислоты или щелочи исчезает из раствора, т. е. нейтрализуется, следовательно, сдвиг реакции ослабляется.

Не все почвы обладают одинаковым буферным действием. Так, глинистые почвы более тяжелого механического состава, богатые коллоидами, обладают наибольшим буферным действием. Очень малым буферным действием обладают почвы легкого механического состава, содержащие к тому же мало гумусовых веществ. 

Коллоидно-химические свойства протоплазмы.

Основным содержанием любой живой клетки является протоплазма — весьма сложная комплексная система, богатая водой и состоящая из ряда органических соединений. Главная роль в протоплазме принадлежит, безусловно, белкам, которые связаны с другими органическими соединениями, в первую очередь с липоидами, нуклеиновыми кислотами, гликогеном и др. Как показали многочисленные исследования, протоплазма характеризуется гомогенностью, нерастворимостью в воде, сократимостью, способностью к обратимым изменениям своего состава и вязкости.

По мнению ряда ученых, различные включения, встречающиеся в протоплазме живой клетки, не имеют принципиального значения для жизни и, по существу, являются специальными дифференцировками. Иными словами, в протоплазме могут быть, а могут и не быть, гранулы или вакуоли различной величины и в различном количестве. Протоплазма — бесцветное прозрачное вещество, которое получило специальное название гиалоплазмы.

Согласно современным представлениям протоплазму следует рассматривать как сложную коллоидную систему, обладающую всеми свойствами и признаками макромолекул в растворе. Исследования, проведенные за последние годы, убедительно показали, что протоплазма построена по типу сложных коацерватов. Как уже отмечалось, белки протоплазмы представляют собой сложные соединения более простых белков с нуклеиновыми кислотами, углеводами, высшими жирными кислотами и т. д. Именно при соединении с белком эти вещества образуют сложные коацерваты, из которых большое значение имеют так называемые внутрикомплексные коацерваты.

Протоплазма живой клетки обладает еще одним важным свойством, которое сближает ее с коллоидными растворами,— тиксотропностью. Тиксотропные свойства протоплазмы были обнаружены при исследовании разного рода течений протоплазмы, определением вязкости, а также прямыми опытами с помощью микроманипуляций. Исследования показали, что протоплазма стоит на грани между растворимостью и нерастворимостью в воде. В результате этого даже малейшего изменения условий внешнего или внутреннего порядка достаточно, чтобы изменить эти соотношения в пользу растворимости или нерастворимости.

Таким образом, по современным представлениям протоплазма является весьма подвижным тиксотропным студнем, который легко может переходить в золь, обладающий коацерватными свойствами. В основе этих превращений лежит функциональное состояние клетки.

Однако даже в состоянии золя протоплазма сохраняет пластичность, т. е. свойства твердого тела. Об этом свидетельствуют многочисленные опыты по падению в жидкой протоплазме посторонних микроскопических частиц. Из курса физики известно, что микроскопические тела падают в жидкости с постоянной скоростью (закон Стокса). В протоплазме же подобное падение идет с задержками, толчками, с отклонениями, как будто падающие частицы на своем пути встречают невидимые препятствия. На основании этих фактов был сделан вывод, что в протоплазме, даже в состоянии золя, имеется тончайший цитоскелет, основой которого являются вытянутые полипептидные цепи белка. Эти цепи взаимодействуют друг с другом своими боковыми цепями, образуют тончайшую сеть, т. е. молекулярный остов протоплазмы.

Основным свойством цитоскелета является его подвижность. При движении протоплазмы большое число точек скрепления боковых цепей полипептидных молекул непрерывно разрывается и вновь восстанавливается. Боковые цепи полипептидных молекул белка могут взаимодействовать друг с другом в точках сцепления путем образования водородных связей или же за счет сил Ван-дер-Ваальса.

В петлях цитоскелета находятся разнообразные глобулярные белки, молекулы которых при развертывании сами могут превращаться в скелетные образования. Внутри цитоскелета находятся и другие органические и неорганические вещества, а также вода. Протоплазма живой клетки представляет собой полифазную коллоидную систему, состоящую из высокомолекулярных соединений, диспергированных в водной среде.

Однако в отличие от тел неживой природы, характеризующихся постоянством состава и формы, протоплазма сохраняет свое постоянство в результате непре​рывно идущих процессов обмена.

«Жизнь,— говорит Ф. Энгельс,— есть способ существования белковых тел, и этот способ существования состоит по своему существу в постоянном самообновлении химических составных частей этих тел». Это положение остается и по сей день неоспоримым, и только исходя из него можно правильно анализировать различные биологические явления.
Вопросы для самоподготовки

1.Классификация дисперсных систем. Основные методы получения и условия образования коллоидов.

2.Опишите строение коллоидной частицы-мицеллы и приведите примеры.

3.Каковы физические, оптические и молекулярно-кинетические свойства коллоидных систем.

4.Что такое термодинамический и электрокинетический потенциал? Где они образуются? Опишите явление электрофореза и электроосмоса.

5.Опишите устойчивость коллоидных систем, укажите виды и факторы устойчивости (по Пескову).

6.Коагуляция дисперсных систем. Дайте определение порога коагуляции и сформулируйте правила коагуляции – Шульца-Гарди.

7.Охарактеризуйте явления синергизма, антогонизма и аддитивности ионов.

8.Покажите схематично строение белковой молекулы и укажите факторы ее устойчивости. Что такое ИЭТ и ИЭС.

Коллоидные системы — это один из видов дисперсных систем малорастворимых в данной среде веществ (лиофобных) с размерами частиц дисперсной фазы от1 до 100 нм ,(1 нм = 10-9  м )

Как было выше сказано, частицы коллоидных растворов не оседают под действием сил тяжести, проходят через бумажные фильтры, но задерживаются растительными и животными мембранами. Они имеют сложную структуру, зависящую от состава дисперсной фазы, дисперсной среды и условий получения коллоидов. .Необходимыми и достаточными условиями их образования являются:

а) достижение частиц размерами 10-9 – 10-7 м;

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 хлорида серебра), может быть представлена :
                                                                               х-
    [mAgCl]                 n  Сl—-            ·     (n – x) К+                хК+


     ядро      потенциалопределяющие          противоины        

                                   ионы

                              гранула

                             мицелла

      

Как видно из строения, потенциалопределяющими являются ионы, имеющие сродство (кристаллическую решетку) с ядром

( т.есть ионы Сl— ).

Противоионы притягиваются за счет сил электростатического притяжения.

Мицелла является электронейтральной частицей, а гранула несет заряд, соответствующий по заряду потенциалопределяющих ионов.

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

Для коллоидов свойственны процессы, сопровождающиеся убыванием свободной энергии (адсорбция и коагуляция )

Коагуляция – это процесс слипания (агрегации) коллоидных частиц, которая вызывается механическими, температурными, электрическими и др. воздействиями, а также добавлением электролитов.

Экспериментально установленные закономерности коагуляции электролитами (правила коагуляции) можно обобщить и свести к следующему:

1) коагуляцию вызывают любые электролиты, но с заметной скоростью она начинается лишь по достижению  определенной концентрации. Минимальное количество электролита, способного вызвать коагуляцию, называют «порогом коагуляции;
2) коагулирующим действием обладает лишь тот ион электролита, заряд которого противоположен заряду коллоидной частицы, причем его коагулирующая способность тем сильнее, чем выше степень окисления; для одно-, двух- и трехзарядных ионов коагулирующая сила соотносится как 1:50:1000 (правило Шульца-Гарди);

3) в ряду органических соединений их коагулирующее действие возрастает с повышением адсорбционной активности;

4) в ряду неорганических ионов одинаковой степени окисления их коагулирующая способность возрастает с уменьшением степени гидратации
                          Li+, Na+, K+, Rb+                    лиотропный ряд


                возрастание коагулирующей способности

5) началу коагуляции способствует снижение ζ (дзета) – потенциала до 0,03 В;

6) в осадках, получаемых при электролитной коагуляции, всегда присутствуют ионы, ее вызывающие.

ПОЛУЧЕНИЕ КОЛЛОИДНЫХ РАСТВОРОВ 

И ИЗУЧЕНИЕ ИХ СВОЙСТВ

Цель работы.

1. Получить коллоидные растворы  методами диспергирования и конденсации. 
2.Определить пороги коагуляции разных электролитов и проверить правило Шульца-Гарди.

3. Изучить метод защиты коллоидов.

4. Определить величину ИЭТ желатина.

5. Изучить влияние рН среды на набухание ВМС (желатина).

При выполнении задания 1 проделывают опыты 1, 2, 3, 5, 6, 7,8,10    ;  для задания 2-го – опыты 1,3, 4, 5, 6,7, 8, 9.
ПОЛУЧЕНИЕ КОЛЛОИДОВ МЕТОДОМ КОНДЕНСАЦИИ

Опыт 1. Получение гидрозоля серы (методом замены растворителя).

В 3-5 см3 дистиллированной воды по каплям вливают 0,5-1 см3 насыщенного раствора серы в абсолютном спирте, непрерывно взбалтывая содержимое. Образуется молочно-белый опалесцирующий золь.

Понаблюдайте и запишите, как изменяется окраска золя в отражении и в проходящем свете. Дайте объяснение.

Опыт 2. Получение золя  Fe(OH)3 путем гидролиза.

В термостойкий стакан помещают 50 см3 дистиллированной воды и нагревают до кипения. В кипящую воду добавляют по каплям 10 см3 3% раствора трихлорида железа. Получается интенсивно окрашенный коричнево-красный коллоидный раствор тригидроксида железа.

При этом происходят следующие реакции:

FeCl3 + 3H2O = Fe(OH)3
[image: image337.wmf] + 3HCl
Fe(OH)3 + HCl → FeOCl + 2H2O
FeOCl            FeO+ + Cl-

Напишите схему строения мицеллы полученной коллоидной системы. Полученный коллоидный раствор сохраните для дальнейшей работы.

Опыт 3. Получение золя берлинской лазури методом конденсации. Перезарядка поверхности коллоидных частиц.

А)В пробирку наливают 20 см3 0,01%-ного раствора железистосинеродистого калия K4[Fe(CN)6] и прибавляют 8-10 капель 2%-ного раствора хлорного железа FeCl3.

При этом протекает реакция:

3K4[Fe(CN)6] + 4FeCl3  → Fe  4 [Fe(CN)6] 3 ↓  + 12КCl
                                                                  берлинская лазурь

Так как соединение K4[Fe(CN)6] находится в избытке, то оно и является стабилизатором при образовании золя берлинской лазури (синего цвета ). Строение мицеллы этого золя запишите.

В) Отбирают 1 см3 золя, полученного ранее, и по каплям прибавляют к нему 2%-ного раствора FeCl3 происходит перезарядка поверхности вследствие замены потенциалопределяющих ионов, а, следовательно, и противоионов. Роль стабилизатора в этом случае выполняет FeCl3. Образование этого коллоида можно пронаблюдать визуально по изменению окраски золя (переходит в зеленую ). 

Изобразите строение мицеллы этого золя.

Опыт 4. Получение золя железа методом конденсации
К 20 см3 насыщенного раствора FeCl3 добавляют по каплям 2 н раствор (NH4)2CO3. Если есть осадок, то по каплям добавляют еще  FeCl3. Схема протекания реакции: 

2FeCl3 - 3(NH4)2CO3 + Н2О →2FeО(ОН) ↓+ 6 NH4Cl + 3СО2

Изобразите схему строения мицеллы этого золя 
Опыт 5.  Получение коллоидов методом диспергирования. 

Пептизация почвы раствором щелочи.

В два химических стакана помещают по 1 г почвы, в один стакан приливается 10 см3 0,1н NaOH, в другой стакан столько же дистиллированной воды. Растворы кипятят 3-5 минут, затем охлаждают и отфильтровывают в пробирки. При сравнении окрасок делают выводы об образовании при кипячении с NaOH золя Fe(OH)3. Напишите схему строения мицеллы полученного золя.

Опыт 6. Взаимная коагуляция золей.
При смешивании двух золей, частицы которых заряжены противоположно, может наступить взаимная коагуляция. Эта коагуляция лучше всего происходит при равенстве общего количества противоположных зарядов золей (возможна взаимная нейтрализация частиц), но может отсутствовать при значительном избытке одного из золей, так в этом случае происходит перезарядка частиц золя, взятого в меньшем количестве.

В шесть пробирок наливают указанные в табл. количества золей гидрата окиси железа и берлинской лазури. Содержимое пробирок перемешивают и через 10 мин. Отмечают интенсивность коагуляции золей в каждой пробирке. Результаты наблюдений заносят в табл. 6.8.
                                                                                        Таблица  6.8 
	Реактивы, см3
	№ пробирок

	
	1
	2
	3
	4
	5
	6

	Золь гидрата окиси железа
	4,0
	3,5
	3,0
	2,5
	2,0
	1,5

	Золь берлинской лазури
	1,0
	1,5
	2,0
	2,5
	3,0
	3,5

	Интенсивность коагуляции
	
	
	
	
	
	


Опыт 7. Коагуляция коллоидов и проверка правила знака и зарядности.

По 5 см3 исследуемого золя, полученного согласно заданию в опыте 2 или опыте 4, наливают в 4 пробирки и по каплям, до помутнения, добавляют заранее приготовленные растворы:

а) для золя, полученного в опыте 2,:

в первую пробирку – K3[Fe(CN)6],

во вторую пробирку – Na 2SO4,

в третью пробирку – KCl;

Степень помутнения определяют в сравнении с контролем (4-я пробирка). Отмечают объемы электролитов, пошедших на коагуляцию. Данные заносят в табл. 6.9
Таблица 6.9        Данные для определения порога коагуляции

	№№

п/п
	Электролит
	W3,

см3
	Сэл,

кмоль/м3
	Vэл,

см3
	γ, кмоль/м3
	Отношение

	1
	K3[Fe(CN)6] или  Na3PO4
	5
	
	
	
	γ3/γ1 =

	2
	NaSO4
	5
	
	
	
	γ3/γ2 =

	3
	KCl
	5
	
	
	
	γ3/γ3 = 1


Порог коагуляции рассчитывают по формуле (6.19).
                                       СЭ*VЭ
(   =   ————                        6.19

                   WЭ

где     Сэ    — концентрация электролита, кмоль/м3;

V э   —объем электролита, м3;

Wэ   —объем золя, м3;

 Делением большого порога коагуляции на меньшее находят соотношение коагулирующей способности ионов различной степени окисления.

Сделайте вывод о справедливости правила Шульца-Гарди.

Опыт 8. Защитное действие желатина на золь Fe(ОН)3.

В две пробирки наливают по 5 см3 золя, полученного в опытах 2 или 4. В одну из них добавляют 1 см3 1%-ного раствора желатина и, затем, в обе — по 3-5 см3 0,1 н раствора К2SO4.  Записывают в какой пробирке происходит коагуляция.
Сравнивают результаты и записывают наблюдения.

Опыт 9. Коагуляция желатина добавлением дегидратирующего вещества

В пять сухих пробирок приливают по 1 см3 буферных растворов со следующими значениями рН: 6,5; 5,3; 4,7; 4,1; 3,5. В каждую пробирку при перемешивании приливают по 0,3 см3 1%-ного раствора желатина, а затем поочередно добавляют по 1 см3 безводного этилового спирта.

Замечают и записывают очередность помутнения в каждой пробирке. Объясните, почему в пробирке с рН = 4,7 (ИЭТ желатина) помутнение начинается сразу, а при рН = 6,5 и рН = 3,5 помутнения не наблюдается. Сделайте выводы.

Опыт 10. Влияние рН среды на набухание ВМС (желатин).

В пять сухих мерных пробирок помещают по 0,4 г одинаково измельченного желатина. Объем (Vo), занятый желатином, записывают в табл. 6.10.               
Таблица 6.10
Данные по определению степени набухания
	№ п/п
	рН
	Vo, см3
	Vн, см3
	α

	1
	3.5
	0,36
	
	

	2
	4.1
	0,36
	
	

	3
	4.7
	0,36
	
	

	4
	5.3
	0,36
	
	

	5
	6.5
	0,36
	
	


В каждую пробирку приливают до отметки 6 см3 буферного раствора с различными значениями рН (3,5; 4,1; 4,7; 5,3; 6,5). Растворы периодически перемешивают, оставляют в штативе на 40-50 минут. Через указанное время измеряют объем набухшего желатина (Vн).

0,4 г желатина занимает объем ~ 0,70 см3. Рассчитывают степень набухания (α) по ур-нию  (6.20)  для различных значений рН.
                        VН –VО
                α  =  -----------                       6.20
                            VО
Данные заносят в табл.6.10  и строят график зависимости рН = f (α). Делают вывод о влиянии рН (ИЭТ) на набухание.
ПРИЛОЖЕНИЕ

Таблица  1                            Универсальная газовая постоянная R
	Единица измерения
	Сокращенное

обозначение,

размерность
	Коэффициенты для

приведения к

единицам СИ

	Джоуль на киломоль-градус
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(см2сек2град)
	0,082 
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	1,986
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	8,32 * 107
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моль
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	8,32 
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	8,32 * 103 
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Таблица 2.         Подвижность ионов при бесконечном разбавлении

раствора, См * м2/кмоль (291К)

	Ион
	Подвижность
	Температурный

Коэффициент

	Na+
	43,6
	0,0244

	K+
	63,7
	0,0217

	Cl+
	66,3
	0,0216

	OH -
	174,0
	0,1800

	NH4 -
	63,6
	0,0180

	CH3COO -
	35,0
	0,0238

	H+
	315,0
	0,154

	Ag+
	53,2
	0,0229

	NO3 -
	62,6
	0,0205


Таблица 3.       Криоскопические и эбулиоскопические константы некоторых растворителей

	Растворитель
	Формула
	К, 
[image: image344.wmf]кмоль

К

кг

3

10

*

*

-


	Е, 
[image: image345.wmf]кмоль

К

кг

3

10

*

*

-



	Вода.................................
	Н2О
	1,86
	0,85

	Бензол.............................
	С6Н6
	5,12
	2,57

	Уксусная кислота...........
	СН3СООН
	3,90
	3,10


Таблица 4 . Поверхностное натяжение воды при различных температурах

	Температура, К
	Поверхностное

натяжение,

10-3 Н/м
	Температура, К
	Поверхностное

натяжение,

10-3 Н/м

	291
	73,05
	295
	72,44

	292
	73,90
	296
	72,28

	293
	72,75
	297
	72,13

	294
	72,79
	298
	71,97


Таблица 5 .        Константы диссоциации кислот и оснований при 293 К

	Вещество
	 Формула
	Кд
	рКд= - lgКд

	 Уксусная
	СН3СООН
	1,85*10-6
	4,75

	Фосфорная
	 Н3РО4
	1.  7,52*10-3
	2,12

	
	
	2.  6,81*10-8
	7,20

	
	
	3. 1,26*10-12
	11,9

	Аммоний гидроксид
	NH4OH
	1,79*10-5
	4,74


Таблица 6.       Интегральная теплота растворения ΔН солей в воде при 298 К

	п, моль соли на

1 кг Н2О
	ΔН, кДж/моль

	
	NaCl
	KCl
	KNO3
	CaCl2
	K2SO4

	1/
	3,89
	17,23
	34,93
	-82,93
	23,15

	0,1
	4,25
	17,55
	34,77
	-80,88
	24,18

	1,0
	3,79
	17,28
	-
	-79,09
	-

	5,0
	1,99
	-
	-
	-
	-


Таблица 8   .       Метрическая система мер
       Меры массы                                    Меры объема

1 тонна = 1000 кг                       1 м 3  = 1000дм 3  = 1 000 000см 3 
1 центнер = 100 кг                     1 дм 3  = 1 000 см 3 
1 кг         = 1 000 г                       1 литр = 1 дм 3 
1 грамм = 1 000 мг                      1 гектолитр = 100 литрам 
Таблица 7.           Ионное произведение воды Кв = aн+ * аон_

                
 при различной температуре_

	t, oC
	Kв * 10-14
	t, oC
	Kв * 10-14
	t, oC
	Kв * 10-14

	15
	0, 4505
	21
	0,742
	24
	0,948

	18
	0,5702
	22
	0,802
	25
	1,008

	20
	0,6809
	23
	0,868
	30
	1,469


Таблица 8   .       Метрическая система мер

       Меры массы                                    Меры объема

1 тонна = 1000 кг                       1 м 3  = 1000дм 3  = 1 000 000см 3 
1 центнер = 100 кг                     1 дм 3  = 1 000 см 3 
1 кг         = 1 000 г                       1 литр = 1 дм 3 
1 грамм = 1 000 мг                      1 гектолитр = 100 литрам 
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 Рис. 4.2   Модель осмометра





Рис.4.3 Модель ионной атмосферы по теории Дебая и Гюккеля











Рис. 4.4


 Зависимость удельной электрической проводимости некоторых растворов сильных (Н2SО4, КОН, LiОН) и слабых (СН3СООН) электролитов от  концентрации





Таблица 4.5





Рис.4.4. Механизм электрической проводимости ионов Н+





Рис. 4.5  Зависимость между удельной и эквивалентной электрическими проводимостями





Рис. 4.6





4.7





Рис.4.7





Таблица 4.6 Константы диссоциации некоторых слабых кислот и оснований при 298 К





Таблица 4.7 Оптимальные значения рН для развития растений (по данным Д.Н.Прянишникова)





Таблица 4.8  Активная и общая кислотность некоторых кислот





Рис. 4.8 Гидратация поверхностно расположенных катионов металлов в воде - поверхностная растворимость металлов (схема): mn – поверхность раздела жидкой и твердой фаз





Рис. 4.9  Двойной электрический слой на границе металл – жидкость (диффузное строение слоя)





Таблица 4.9 Стандартные потенциалы некоторых электродов при 298 К (ряд напряжений)





Рис. 4.11 Возникновение э.д.с. в элементе Якоби – Даниэля


mn – пористая мембрана, проницаемая для ионов





Рис.4.10 Гальванический элемент Якоби - Даниэля





Рис. 4.12.  Цинковая концентрационная цепь:


М – солевой мостик











Рис. 4.15. Хлорсеребряный электрод:


 1 – серебряная проволока, 2 – слой хлористого серебра, 3 – раствор HCl или KCl





Рис. 4.16. Хингидронный электрод:


1 – платиновая проволока, 2 – ртуть, 3 – медная проволока, 4 – исследуемый раствор, в котором растворен хингидрон, 5 - избыток хингидрона





Рис. 4.17. Виды стеклянных электродов:


а – электрод Мак-Иннеса; б – шариковый электрод; в – электрод с защитной муфтой: 1 – стеклянная мембрана, 2 – 0,1 н раствор HCl, 3 – хлорсеребряный электрод, 4 – защитная муфта.





Рис. 4.18. Каломельно-водородная гальваническая цепь





Рис. 4.19. Схема хингидронно-каломельной гальванической цепи:


1 – стакан с испытуемым раствором, 2 – хингидронный электрод, 3 – солевой мостик, 4 – стакан с насыщенным раствором KCl, 5 – каломельный электрод





Рис. 4.20. Простейшая схема элементов со стеклянным электродом:


1 – парафиновый блок, 2.- каломельный электрод, 3 – солевой мостик, 4 – стеклянный электрод, 5 - крышка





Рис. 4.21. Схема окислительно-восстановительной цепи





Таблица 4.10. Нормальные окислительно-восстановительные потенциалы ε0  (в вольтах) в воде при 298 К





Таблица 4.11. Активность иона Fe3+ в зависимости от значения рН





Рис. 4.22. Схема гальванической цепи при потенциометрическом титровании:


1 – каломельный электрод, 2 – солевой мостик, 3 – водородный электрод, 4 - мешалка, 5 - бюретка





Таблица 4.12.  Нейтрализация 0,1 н раствора  HCl 0,1 н раствором NaOH





Рис. 4.23. Кривая титрования соляной кислоты едким натром
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