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1. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И РАВНОВЕСИЕ

Необходимые исходные сведения

Химическая кинетика - это раздел физической химии, изучающий закономерности протекания химических процессов во времени. Основным понятием в химической кинетике является понятие скорости химической реакции. Под скоростью химической реакции подразумевают изменение какого-либо параметра реагирующей системы во времени. В соответствии с этим скорость химической реакции можно определить как убыль количества реагирующих частиц в единице объема в единицу времени. С количеством реагирующих частиц тесно связаны такие параметры, как масса, объем, угол вращения плоскости поляризации, электропроводность системы и др. Поэтому единицами скорости реакции могут являться: моль(с-1; г(с-1; см3(с-1; Ом-1(с-1 и др. Наиболее часто применяется единица моль(л-1(с-1.

Молекулярностью реакции называется число молекул (частиц), участвующих в элементарном акте химической реакции. По этому признаку все реакции делятся:

1) на мономолекулярные (реакции разложения, изомеризации и др.);

2) бимолекулярные (реакции омыления, этерификации и др.);

3) тримолекулярные (каталитическое омыление эфиров и др.).

Реакции с большей молекулярностью на практике не встречаются вследствие низкой вероятности одновременного столкновения четырех и более частиц. 

В общем виде химическую реакцию можно записать следующим образом:

аА + bB ( cC + dD.

Для такой схемы математическая запись скорости химической реакции выражается соотношением:
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= -dCA /dt    или  
[image: image2.wmf]u

 = - dCB /dt   (по исходным убывающим веществам) либо 
[image: image3.wmf]u

 = dCC /dt  или  
[image: image4.wmf]u

 = dCD /dt  (по продуктам реакции).

Для этой реакции в соответствии с основным постулатом химической кинетики


[image: image5.wmf]u

 = k CAаCB b,                                    (1.1)

где CA и CB - концентрации реагирующих веществ, моль(л-1; a и             b - стехиометрические коэффициенты веществ А и B; k - константа скорости химической реакции.

Как видно из уравнения (1.1), k = 
[image: image6.wmf]u

, если CA= CB = 1 моль(л-1. Отсюда следует, что константа скорости численно равна скорости химической реакции при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль(л-1. Численные значения коэффициентов a и b в уравнении реакции определяют порядок реакции по данному веществу, а их сумма - общий порядок реакции. Порядок реакции может принимать любое положительное (включая 0 и дробные числа) значение. Он определяет вид кинетического уравнения, позволяющего рассчитать константу скорости химической реакции для реакций:

0 порядка: k = (Cо-Ct)/t;                                        (1.2)

I порядка: k = (2,3/t)lg(Cо/Ct);                               (1.3)

II порядка: k = (1/t)(1/Ct-1/Cо);                             (1.4)

III порядка: k = (1/2t)(1/Ct2-1/Cо2),                        (1.5)

где C0 - начальная концентрация вещества А, моль(л-1; Ct - текущая концентрация вещества А, моль(л-1; t - время, прошедшее от начала реакции до момента t, с.

Реальный порядок реакции часто не совпадает с теоретическим, так как большинство реакций имеет сложный механизм.

К сложным реакциям относятся обратимые, последователь-ные, параллельные и некоторые другие реакции.

Обратимыми называются такие реакции, в которых наряду с протеканием прямой реакции образования продуктов протекает обратная реакция синтеза исходных веществ:
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Параллельными называются реакции, в которых из исходного вещества разными путями, с разной скоростью и константой скорости образуются два и более продукта:
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Последовательными называются реакции, сопровождающиеся образованием и превращением промежуточных веществ:

A→B→C
Обратимые реакции характеризуются константой равновесия K, которая определяется из соотношения:

K = k1/k2.,



 (1.6)

где k1 и k2 – константы скоростей прямой и обратной реакций.

Константа равновесия может принимать любое положитель-ное значение. Она зависит от ряда факторов (температуры, давления, концентрации реагирующих веществ и др.) и определяется принципом подвижного равновесия Ле Шателье - Брауна. Согласно этому принципу при любом изменении внешнего параметра, определяющего состояние системы, равновесие системы смещается в сторону, ослабляющую влияние воздействия этого параметра. Так, если реакция идет с выделением теплоты, то повышение температуры сместит равновесие в сторону образования исходных веществ, а охлаждение - в сторону образования продуктов реакции. 

Если реакция идет с увеличением количества вещества газообразных продуктов, то более полному протеканию реакции в прямом направлении будет способствовать понижение давления, а в обратном - повышение. Если в результате реакции образуется кислота или щелочь, то такие реакции чувствительны к присутствию в системе щелочи или кислоты.

В подавляющем большинстве случаев скорость и константа скорости реакции зависят от температуры. Как правило, при повышении температуры скорость растет. Эта зависимость приближенно выражается эмпирическим правилом Вант-Гоффа, согласно которому скорость большинства химических реакций при увеличении температуры на каждые 10 градусов (в пределах температур до 100(С) возрастает в два-четыре раза. Математически это записывается следующим образом:

kТ+10/kТ = ( =2-4,                                    (I.7)

где kТ и kТ+10 - константы скоростей реакции при температурах Т и Т+10; ( - температурный коэффициент скорости реакции (( = 2 - 4). Пользуясь этим правилом, можно оценить изменение скорости реакции в небольшом интервале температур (0-100(С):
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                (1.8)

Более точно зависимость скорости реакции от температуры определяется уравнением Аррениуса:
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      (1.9)

где R- универсальная газовая постоянная (R = 8,314 Дж(моль-1(К-1);

Е - энергия активации процесса, Дж(моль-1.

Согласно уравнению (1.9), угол наклона прямой в координатах  lg k=f(1/Т) дает возможность экспериментально определить Е:

Е = -2,3 R tg (.


      (1.10)

Энергией активации химической реакции называется минимальная энергия, которой должны обладать реагирующие молекулы для преодоления сил взаимного отталкивания при столкновении.

Лабораторная работа 1.1
Зависимость скорости химической реакции 

от концентрации реагирующих веществ

Цель работы. Изучить скорость взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой при различных концентрациях соли.

Оборудование: пробирки, колбы, бюретки, секундомер.

Реактивы: раствор серной кислоты (2,5 %), раствор тио-сульфата натрия (5,0 %).

Методика выполнения работы

При сливании растворов тиосульфата натрия и серной кислоты протекает реакция

Na2S2O3 + H2SO4 ( Na2SO4 + SO2 + H2O + S.

При этом появляется желтоватая муть, которая состоит из коллоидной серы. Время, прошедшее от момента сливания растворов до появления мути, пропорционально скорости химической реакции и зависит от концентрации реагирующих веществ. В три пробирки наливают из бюретки по 5 мл 2,5% раствора серной кислоты. В три колбы помещают 5,0% раствор тиосульфата натрия и воду в количествах, указанных в табл. 1.1.

Затем в каждую колбу приливают и быстро перемешивают раствор серной кислоты из пробирки. По секундомеру отмечают промежуток времени между моментом сливания растворов и образованием желтоватой мути. Результаты опытов вносят в    табл. 1.1.

Таблица 1.1

Результаты опытов

	Колба
	Объем, мл
	Концент-рация Na2S2O3

С, у.е.
	Тем-пера-тура

t, ºC
	Время, (, с
	Ско-рость реакции 
[image: image11.wmf]u
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15,0
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Вычисляют относительную скорость протекающей химической реакции по формуле ( = 1/(, где ( - время от момента сливания до появления мути, с. По результатам опытов строят график зависимости  ( = f (С), приняв за единицу скорость и концентрацию Na2S2O3 в первой колбе. Делают вывод о влиянии концентрации на скорость химической реакции.

Лабораторная работа 1.2

Зависимость скорости реакции от температуры
Цель работы. Изучить влияние температуры на скорость химической реакции.

Оборудование: пробирки, колбы, бюретки, секундомер, электрическая плитка, водяная баня, термометр. 

Реактивы: раствор серной кислоты (2,5%), раствор тио-сульфата натрия (5,0 %), дистиллированная вода.

Методика выполнения работы

В три пробирки наливают из бюретки по 5 мл раствора серной кислоты, а в три колбы - по 5 мл раствора тиосульфата натрия и  10 мл дистиллированной воды. Одну колбу и пробирку нагревают на водяной бане до 40 ºC, другую - до 60 ºC, а третью не нагревают. Затем приступают к попарному смешению растворов, нагретых до одинаковой температуры. Извлечение пробирок и колб из бани, сливание растворов и их перемешивание проводят как можно быстрее, чтобы они не успели остыть. Определяют относительную скорость реакции. Результаты опытов заносят в табл. 1.2, считая концентрацию постоянной, а относительную скорость в первом опыте (табл. 1.2) равной 1.

Таблица 1.2

Результаты опытов

	Опыт
	Время до появления мути (, с
	Температура

t, ºC
	Скорость реакции

(, c-1

	1

2

3
	
	20

40

60
	


Скорость реакции определяют по формуле ( = 1((. По полученным данным строят график зависимости ( = f(t). Делают вывод о влиянии температуры на скорость химической реакции.

Лабораторная работа 1.3

Влияние концентрации реагирующих веществ

 на химическое равновесие

Цель работы. Изучить влияние концентрации ионов водорода на равновесие ионов хромат - дихромат.

Оборудование: пробирки, капельница.

Реактивы: растворы дихромата калия, едкого натрия, серной кислоты концентрации 2 моль/л.

Методика выполнения работы

В пробирку наливают 3-5 капель раствора дихромата калия, имеющего оранжевый цвет, прибавляют к нему 2-3 капли раствора едкого натрия концентрации 2 моль/л. При этом оранжевая окраска раствора изменится на желтую. Затем вносят в пробирку 3-4 капли раствора серной кислоты концентрации 2 моль/л. Желтая окраска вновь сменится на оранжевую. Дают объяснение полученным фактам. Приводят уравнения протекающих реакций. Делают вывод.

Контрольные вопросы

1. Что такое скорость химической реакции и как её измеряют?

2. Что называется константой скорости химической реакции? В каких единицах она выражается?

3. От каких факторов зависит константа скорости химической реакции?

4. Сформулируйте основной постулат химической кинетики.

5. Какие реакции называются последовательными? Приведите примеры.

6. Какие реакции называются параллельными? Приведите примеры.

7. Какие реакции называются обратимыми? Приведите примеры.

8. В чем заключается сущность принципа подвижного равновесия  Ле Шателье - Брауна? Объясните на конкретных примерах.

9. Что называется молекулярностью и порядком реакции? Объясните на конкретных примерах.

10. Приведите зависимость константы скорости химической реакции от степени превращения исходного вещества А для реакций 0, I, II и III порядков.

11. Что такое энергия активации и как она определяется?

2. КОНДУКТОМЕТРИЯ

Необходимые исходные сведения
Метод измерения электрической проводимости, иначе называемый кондуктометрией, относится к числу наиболее распространенных и точных способов изучения свойств растворов электролитов. Он позволяет изучать свойства растворов электролитов в любых растворителях, очень широких интервалах температур, давлений и концентраций.

Кондуктометрией широко пользуются как методом анализа, в том числе и в медицине. Она находит весьма широкое применение в клинической практике и биологических исследованиях, в контроле производств лекарственных веществ и в анализе готовых фармакопейных препаратов.

Электрическая проводимость растворов электролитов - это способность их проводить электрический ток под действием внешнего электрического поля. Она обеспечивается за счет потоков миграции ионов, присутствующих в данном растворе.

Электрическая проводимость L представляет собой величину, обратную сопротивлению проводника R:
L = 1/R .



(2.1)

В Международной системе единиц (СИ) единицей электрической проводимости является сименс (См). Сименс равен электрической проводимости проводника сопротивлением в 1 Ом (1 См = 1 0м -1).

Как и для обычных металлических проводников, сопротивление растворов рассчитывается по формуле
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где (  - удельное электрическое сопротивление (очевидно, если        l = 1м и S = 1м2, то R =(), Ом(м; l - длина проводника (расстояние между электродами), м; S - площадь поперечного сечения проводника (для растворов - площадь электродов), м2.

Подставив в уравнение (2.1) , значение R из уравнения (2.2), получим:
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где 1/( - величина, обратная удельному сопротивлению, называемая удельной электрической проводимостью. Обозначается она буквой (. С учетом этого обозначения уравнение (2.3) примет вид
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Если S = 1 м2, а l = 1 м, то L = (.

Удельная электрическая проводимость раствора электролита - это электрическая проводимость объема раствора, заключенного между двумя параллельными инертными электродами, имеющими площадь по одному квадратному метру и расположенными на расстоянии одного метра друг от друга. Она характеризует электрическую проводимость 1 м3 раствора, ее единицей является См(м-1 (сименс на метр) или Ом-1(м-1 (Ом в минус первой степени на метр).

Удельная электрическая проводимость растворов электролитов зависит от природы электролита и растворителя, концентрации, температуры и других факторов. Особенно сложна зависимость ( от концентрации, поскольку она определяет ион-ионные взаимодействия в растворах.

Для однозначной характеристики проводящей способности растворов электролитов обычно пользуются значениями эквивалентной ( и молярной (m электрических проводимостей.

Эквивалентная электрическая проводимость ( представляет собой проводимость раствора, помещенного между двумя параллельными электродами, расположенными на расстоянии одного метра друг от друга и имеющими такую площадь, что объем раствора между ними содержит один моль эквивалента вещества, то есть молярную массу эквивалента вещества  (в случае молярной электрической проводимости (m - один моль растворенного вещества).

Часто пользуются эквивалентной электрической проводи-мостью. Эквивалентная электрическая проводимость ( выражается через удельную проводимость (:
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где V - разведение (или разбавление) раствора, то есть объем (в м3), в котором содержится 1 моль эквивалента растворенного вещества, м3/моль; С - молярная концентрация эквивалентов электролита, моль/м3 (1 моль/л = 103 моль/м3), а моль – молярная масса эквивалента.

В соответствии с представленными определениями и соотношением (2.5) единицей эквивалентной электрической проводимости является См(м2(моль-1 (сименс-метр в квадрате на моль) или Ом-1(м2(моль-1 (Ом в минус первой степени-метр в квадрате на моль).

В реальных системах эквивалентная электрическая проводимость зависит от концентрации и разбавления. С разбавлением раствора (уменьшением концентрации) ( увеличивается, достигая при бесконечно большом разбавлении (при С ( 0) максимального и постоянного для каждого электролита значения. Это значение называется эквивалентной электрической проводимостью при бесконечном (предельном) разбавлении и обозначается (( или ((.

В бесконечно разбавленном растворе диссоциация электролита полная (степень диссоциации ( = 1), ионы значительно удалены друг от друга, взаимодействие между ионами отсутствует и они движутся независимо в электрическом поле. Поэтому эквивалентная электрическая проводимость при бесконечном разбавлении равна сумме предельных подвижностей ионов:
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где ((+ и ((- - предельные подвижности (или эквивалентные электрические проводимости) катиона и аниона:
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2.7)

где u(+ и u(- - абсолютные скорости движения ионов при бесконечном разбавлении, м2(В-1(с-1; F - постоянная Фарадея, равная 96485 Кл/моль. Абсолютной скоростью движения иона называется его скорость при единичном градиенте потенциала в 1 В(м-1. Формула (2.6) выражает закон Кольрауша или закон независимого движения ионов, сущность которого заключается в том, что в растворе электролита катионы и анионы переносят электрический ток независимо друг от друга. Предельная подвижность ионов является специфической величиной для данного вида ионов, то есть зависит от природы иона, а также от природы растворителя и температуры, но не зависит от природы другого иона, присутствующего в данном электролите. Различие в подвижности ионов используется в кондуктометрическом методе анализа.

Значения предельных эквивалентных электрических проводимостей (подвижностей) некоторых ионов в водном растворе представлены в прил.2. Подвижности ионов выражаются в тех же единицах, что и эквивалентная электрическая проводимость.
Пользуясь известными значениями подвижностей ионов, можно вычислить согласно закону Кольрауша по формуле (2.6) эквивалентную электрическую проводимость электролита при бесконечном разбавлении. Непосредственное экспериментальное измерение предельной эквивалентной электрической проводимости при бесконечном разбавлении растворов электролитов 
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 невозможно. Для определения 
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 растворов сильных электролитов наиболее пригоден метод экстраполяции, поскольку в области разбавленных растворов (при С меньше 10-2 моль/л) ( находится     в линейной  зависимости  от  
[image: image20.wmf]C

 (рис.2.1) в  соответствии с эмпирическим уравнением Кольрауша:
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(2.8)

где A - постоянная, зависящая от природы растворителя, температуры и валентного типа электролита; А = tg(. Эквивалентная электрическая проводимость сильных                      1–1-валентных электролитов описывается уравнением (2.8) в большем интервале концентраций (до 0,002 моль/л) по сравнению с эквивалентной электрической проводимостью многовалентных электролитов. Линейная экстраполяция полученной прямой             ( = f(
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) на нулевую концентрацию позволяет найти
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 сильного электролита (как отрезок на ординате).
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Рис. 2.1. Графическое определение (( сильных электролитов методом экстраполяции

Метод экстраполяции для слабых электролитов непригоден, так как для них зависимость ( от 
[image: image25.wmf]C

 не является линейной.

Рассчитать 
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l

 слабого электролита можно по закону Кольрауша, если известна 
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 сильных электролитов, в состав которых входит тот или иной ион слабого электролита. Например, для уксусной кислоты - типичного слабого электролита:
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В правой части последнего равенства находятся значения (( сильных электролитов, которые могут быть определены методом экстраполяции или же вычислены (по данным таблиц справочной литературы) как сумма предельных подвижностей катионов и анионов.

Измерение электрической проводимости позволяет решать ряд теоретических и практических задач.

Данные по электрической проводимости растворов используются для определения степени и константы диссоциации слабых электролитов. Например, степень диссоциации слабого бинарного 1–1- валентного электролита определяется по уравнению Аррениуса:
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      (2.9)

где ( - экспериментальное значение эквивалентной электрической проводимости при данной концентрации, к которой относится ( ; 
[image: image30.wmf]¥
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- эквивалентная электрическая проводимость при бесконечном разбавлении, рассчитываемая обычно по табличным данным как сумма предельных подвижностей ионов.

Константа диссоциации слабого бинарного 1–1- валентного электролита рассчитывается по результатам измерения электрической проводимости растворов при различных концентрациях по уравнению закона разбавления Оствальда:
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где КС  - концентрационная (классическая или реальная) константа диссоциации.

Термодинамическую константу диссоциации Ка (рассчитывается по активности) получают путем экстраполяции значений концентрационной константы на нулевую концентрацию.

Если табличные данные о подвижностях ионов отсутствуют, значения КС и 
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можно найти из экспериментальных данных по электрической проводимости растворов исследуемого электролита при  нескольких концентрациях. Для этого придадим уравнению (2.10) вид
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и обе части поделим на 
[image: image34.wmf]λ

)

λ

(

2

¥

C

K

. После небольших упрощений будем иметь
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 (2.12)

В координатах 1/( - (C (рис.2.2) это будет прямая с угловым коэффициентом tg( =1/[
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1

. Константу диссоциации определяют по тангенсу угла наклона прямой:
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(2.13)

Значения (( и КС постоянны, не зависят от концентрации раствора слабого электролита, а определяются только природой веществ и температурой.

Следует отметить, что для сильных электролитов
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(2.14)

где (( - коэффициент электрической проводимости.

Коэффициент f( принимает значения меньше единицы (так как всегда ((>( ) не в результате неполной диссоциации, как в случае слабых электролитов, а за счет влияния сил межионного взаимодействия. Значение ((  зависит от концентрации электролита и его валентного типа. По мере разбавления эти различия исчезают ((( = 1,0).
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Метод измерения электрической проводимости находит широкое применение в титрометрическом методе анализа под названием кон-дуктометрического титрования.

Кондуктометрическое титрование это метод определения концентрации или содержания вещества по кондукто-метрическим кривым титрования. Их получают многократным измерением электрической проводимости после каждого прибавления небольшой определенной порции титранта        (0,1 – 0,2 мл) к титруемому раствору, находящемуся в кондуктометрической ячейке. Кривую кондуктометрического титрования или кондуктограмму строят в координатах 1/R - Vт (объем титранта). На ней находят точки пересечения отрезков прямых линий, соответствующих точкам эквивалентности (т.э). По объему титранта (Vт.э..), пошедшего на титрование до т.э., рассчитывают концентрацию и количество вещества в анализируемом растворе.

Практически в этом методе могут быть использованы такие химические реакции, в ходе которых достаточно заметно изменяется электрическая проводимость раствора или происходит резкое изменение (обычно возрастание) электрической проводимости после точки эквивалентности. К таким реакциям относятся реакции кислотно-основного взаимодействия, осаждения, замещения, окисления-восстановления, комплексообразования.

Рассмотрим кривую кондуктометрического титрования на примере титрования сильной кислоты, например HCl, сильным основанием, например NaOH (рис.2.3):

H+ + Cl( + Na+ + OH( = H2O + Na+ + Cl(.

Вследствие того, что HCl и NaOH являются сильными электролитами и диссоциированы практически полностью, то в данном растворе в любой момент времени находятся ионы H+, Cl(,
Na+ и OH(, а электрическая проводимость раствора будет определяться их концентрациями и подвижностями (рис.2.3, а).

Значение СCl- в процессе титрования раствора практически не будет изменяться, а СNa+ будет монотонно возрастать. Значение СН+ будет уменьшаться от исходного значения практически до нуля в т.э., а COH-, практически равная  нулю в т.э., после т.э. будет возрастать. Таким образом, изменение электрической проводимости до т.э. будет определяться действием двух взаимно противоположных тенденций: понижающей за счет уменьшения СH+ и возрастающей за счет увеличения СNa+. Результирующая этих вкладов (ветвь АВ, рис.2.3, б) показывает резкое уменьшение электрической проводимости до т.э. Падение электрической проводимости вызывается уменьшением концентрации иона H+, имеющего при 25оС подвижность 349,8(10-4 См(м2∙моль-1, что намного превышает подвижность иона Na+ (50,1(10-4 См(м2ּмоль-1).
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Рис.2.3. Кондуктометрическое титрование сильной кислоты (HCl) сильным основанием (NaOH): а - изменение концентрации ионов при титровании; 

б - изменение электрической проводимости.

После т.э. начинается резкий подъем электрической проводимости (ветвь ВС), так как в растворе будет нарастать концентрация ионов Na+ и OH(, подвижность последнего составляет 198,3(10-4 См(м2ּмоль-1. Однако возрастание по ВС будет более пологим, чем уменьшение по АВ, так как подвижность иона OH( почти в два раза меньше подвижности иона водорода.
Кривая кондуктометрического титрования сильного основания (NaOH) сильной кислотой (HCl), очевидно, должна иметь аналогичный вид, но с обратным соотношением наклонов ветвей.

Лабораторная работа 2.1

Кондуктометрическое определение степени

и константы диссоциации слабого электролита
Цель работы. Определить константу кондуктометрической ячейки. Определить удельную электрическую проводимость воды. По сопротивлению водных растворов слабого электролита вычислить удельную и эквивалентную электрические проводимости. Построить и объяснить графические зависимости     ( = f (C), ( = f (1/C), ( = f(
[image: image42.wmf]C

). Вычислить предельную эквивалентную электрическую проводимость, степень и константу диссоциации слабого электролита.

Реактивы: калий хлористый 0,02М; вода дистиллированная; слабый электролит (по заданию преподавателя).

Оборудование: реохордный мост Р-38, кондуктометрическая ячейка, набор мерной посуды, термостат.

Методика выполнения работы

Измерение электрической проводимости, растворов практически сводится к измерению их сопротивления. В данной работе она определяется с помощью реохордного моста Р-38, работающего на переменном токе.

Реохордный мост Р-38 и методика измерений

Реохордный мост Р-38 (рис.2.4) является уравновешенным мостом со ступенчаторегулируемым плечом сравнения 5 и плавно регулируемым отношением плеч 6. Реохордный мост смонтирован в пластмассовом ящике с крышкой, на внутренней стороне которой размещены схема и краткие правила пользования прибором. Питание осуществляется от сети переменного тока с напряжением 127 или 220 В. К мосту прилагается кондуктометрическая ячейка для определения электрической проводности растворов, электроды в ячейках изготавливаются из платины.

Измерение сопротивления растворов с использованием реохордного моста Р-38 проводят в следующем порядке:

1) прибор присоединяют к сети переменного тока с напряжением 220 или  127 В (обратить внимание на включение вилки в гнездо на панели. Знак "(" вилки должен быть обращен к "220" или "127" В, указанному около гнезда для подключения прибора 1, и соответствовать напряжению в сети переменного тока!), при этом загорается индикаторная лампа 8;

2) переключатель питания 9 ставят в положение "~";

3) переключатель плеча сравнения 5 переводят в положение "Установка нуля";

4) установив переключатель гальванометра в положение "точно", вращением корректора устанавливают стрелку гальванометра  в нулевое положение;

5) гальванометр выключают, переводя его переключатель в положение "КЗ";

6) электроды кондуктометрической ячейки подключают к клеммам 4  и приступают к измерению электрической прводимости раствора;

7) переключатель гальванометра переводят в положение "грубо", уравновешивают мост вращением рукояток плеча сравнения 5 и реохорда 7, устанавливая стрелку гальванометра в нулевое положение;

8) переключатель гальванометра переводят в положение "точно" и доуравновешивают мост, затем выключают гальванометр, переводя его переключатель в положение "КЗ";
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а                                         б
Рис. 2.4. Реохордный мост Р – 38: а - схема верхней панели:

1 - гнездо для подключения прибора в сеть; 2 - гальванометр;            3 – пере-ключатель гальванометра; 4 - клемма для подключения измерительного сосуда; 5 - переключатель плеча сравнения; 6-шкала реохорда; 7 - ручка для регулирования величины отношения плеч реохорда; 8 - индикаторная лампочка; 9 - переключатель питания;    б - кондуктометрическая ячейка

9) производят отсчет значений сопротивления умножением показания плеча сравнения 5 (Rср) на показание шкалы реохорда 6 (m):
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(2.15)

Сопротивление раствора измеряют трижды и берут среднее значение.

После окончания измерений на приборе Р-38:

1)  выключают гальванометр, переводя его переключатель в положение "КЗ";

2)  переводят переключатель плеча сравнения в положение "Установка нуля";

3)  приводят шкалу реохорда к нулевому делению;

4)  выключают прибор вначале тумблером переключателя питания 9, а затем из сети переменного тока.

Работу выполняют в следующем порядке.

1. Определение константы кондуктометрической ячейки

Для измерения электрической проводимости растворов электролитов необходимо знать константу кондуктометрической ячейки (или сосуда). Дело в том, что экспериментально определяемое сопротивление раствора зависит не только от концентрации электролита, площади электродов и расстояния между ними, но и от формы, взаимного расположения, степени погружения и объема раствора, так как в переносе электричества участвует значительно больший объем раствора, чем тот, который заключен между электродами. Поэтому форма и расположение электродов, а также объем растворов должны являться постоянными во всех измерениях.

Если расстояние между электродами кондуктометрической ячейки для измерения электрической проводимости равно l, S - площадь их поверхности и f - фактор, зависящий от геометрических особенностей ячейки, то измеренное сопротивление раствора составляет
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Так как величины f, l, S - постоянны, то можно записать:

χ = Кя/R



(2.17)

где Кя = (f l)/S – константа (постоянная) ячейки (сосуда), м-1, является индивидуальной характеристикой каждой кондуктометрической ячейки.

Для измерения электрической проводимости растворов используют ячейки (сосуды) либо с прочно закрепленными платиновыми электродами (см. рис. 2.4, б), либо с электродами, погруженными в сосуд на время работы. Площадь электродов, расстояние между ними подбирают в зависимости от значения измеряемого сопротивления. Чем больше сопротивление, то есть меньше удельная электрическая проводимость, тем большую поверхность должны иметь электроды и тем меньше должно быть расстояние между ними.

Для определения константы ячейки измеряют сопротивление стандартных растворов хлорида калия с известной удельной электрической проводимостью в широком диапазоне температур при нескольких концентрациях. В данной работе для этой цели используют 0,01 и 0,02 М водные растворы хлорида калия, значения удельных электрических проводимостей этих растворов при различных температурах приведены в прил. 2. 

В мерной колбе вместимостью 100 мл готовится 0,02 М водный раствор KCl, а 0,01 М раствор получают разбавлением в два раза  50 мл такого раствора дистиллированной водой в мерной колбе вместимостью 100 мл доведением ею до метки. Если электроды хорошо покрыты платиновой чернью и на время хранения были залиты дистиллированной водой, то можно сразу приступить к определению постоянной ячейки. В противном случае электроды платинируют электролитическим путем заново (проводит лаборант).

Измеряют сопротивление растворов KCl, начиная с раствора меньшей концентрации. Перед измерением кондуктометрическую ячейку тщательно промывают дистиллированной водой, два - три раза ополаскивают небольшим объемом 0,01 М раствора хлорида калия. Затем ячейку заполняют 50 мл 0,01 М раствора хлорида калия и термостатируют при заданной температуре в течение       10-15 мин. Измерение сопротивления раствора производят трижды (сбивая показание по шкале реохорда m) и берут среднее значение. Расхождение между параллельными измерениями не должно превышать 1,5%. Аналогично измеряют сопротивление 0,02 М раствора KCl. Константу ячейки вычисляют по уравнению
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При концентрациях электролита более 0,001 моль/л электрическая проводимость хлорида калия существенно превышает электрическую проводимость воды, поэтому 

электрической проводимостью воды можно пренебречь. Для дальнейших расчетов берут среднее арифметическое значение константы ячейки.

Результаты измерений и расчетов заносят в табл. 2.1.

Таблица 2.1

Определение константы кондуктометрической ячейки

	Изме-рение
	СKCl, моль/м3
	Показание
	RKCl, Ом
	(KСl , См(м-1
	Кя, м-1

	
	
	плеча срав-нения Rср, Ом
	 шкалы реохорда  m
	изме-ренное
	сред-нее
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	


Полученное значение константы ячейки можно использовать для расчета удельной электрической проводимости любой жидкости по уравнению (2.17). При этом необходимо следить, чтобы расположение электродов и объем жидкости в ячейке не изменялись. Объем раствора определяется объемом кондуктомет-рической ячейки, уровень жидкости должен быть выше верхнего края электродов на 5-10 мм.
2. Определение электрической проводимости воды

При малых концентрациях растворов учитывают электрическую проводимость самой воды, так как она  становится сравнимой с таковой электролита. Для обычной дистиллированной лабораторной воды из-за свободного растворения в ней СО2 и NН3 и выщелачивания стекла ( = 1(10-4 См(м-1 при 25оС и возрастает с увеличением температуры на 1оС (вблизи комнатной температуры) на 2-2,5%. Для точного определения ( электролита из измеренной удельной электрической проводимости раствора (изм вычитают измеренное значение электрической проводимости воды 
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(2.19)
Перед измерением 
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 кондуктометрическую ячейку тщательно промывают и ополаскивают дистиллированной водой. Измеряют сопротивление R трех порций воды при постоянной температуре и по среднему значению R рассчитывают 
[image: image50.wmf]O

2

H

c

 по уравнению (2.17). При измерении электрической проводимости воды пользуются той же аппаратурой и методикой измерения, что и при определении константы ячейки. Однако в этом случае используют дополнительное сопротивление, позволяющее повысить пределы измеряемого сопротивления.

Результаты измерений и расчетов заносят в табл.2.2.

Таблица 2.2

Определение удельной электрической проводимости воды

	Изме-рение
	Показание
	R, Ом
	Кя, м-1
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Сопоставляют полученное значение удельной электрической проводимости воды с табличным значением.

3. Исследование электрической проводимости растворов     слабых электролитов, определение степени и константы электролитической диссоциации

Для изучения электрической проводимости исследуемого слабого электролита используют исходный раствор молярной концентрации эквивалента вещества 0,5 моль/л. Затем последо-вательным разбавлением исходного раствора в мерной колбе вместимостью 100 мл получают растворы следующих концентраций, моль/л: 0,05; 0,025; 0,01; 0,005; 0,0025; 0,001. Перед измерением их сопротивлений тщательно промывают кондуктометрическую ячейку дистиллированной водой, два-три раза ополаскивают и затем заполняют исследуемым раствором электролита. При последующих измерениях сосуд ополаскивают только исследуемым раствором. Измеряют сопротивление R,
начиная с раствора самой низкой концентрации. Результаты измерений и последующих расчетов заносят в табл.2.3.

Найдя среднее значение сопротивления R для каждой концентрации раствора исследуемого слабого электролита, рассчитывают удельную ( и эквивалентную ( электрические проводимости по уравнению (2.17) и (2.5). Начиная с концентрации 0,01 моль/л и ниже, следует учитывать поправку на электрическую проводимость воды по уравнению (2.19). По полученным данным строят и объясняют графические зависимости: ( = f (С), ( = f (1/С) и ( = f (
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Таблица 2.3

Определение электрической проводимости, степени 

и константы диссоциации слабого электролита

	Изме-рение
	С, моль/м3
	R, Ом
	Кя, м-1
	(,

См(м-1
	(,

См (м2  x моль-1
	((, См(м2(моль-1
	(
	Кс
	Кa

	
	
	
	
	
	
	расч.
	граф.
	
	расч.
	граф.
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Предельную эквивалентную электрическую проводимость ((  рассчитывают по формуле Кольрауша (2.6), предельные электрические проводимости ионов ((+ и ((-  и их температурные коэффициенты находят в прил. 2. Получив значения ( и ((, вычисляют степень ( и концентрационную или классическую константу KС электролитической диссоциации слабого электролита для каждой концентрации по уравнениям (2.9) и (2.10). Значения (( и KС  определяют также графическим путем, построив график в координатах 1/( - (С (см. рис.2.2). Полученные графическим путем значения (( и KС сравнивают с их значениями, вычисленными соответственно по уравнениям (2.6) и (2.10). Термодинамическую константу диссоциации Kа  (рассчитывается по активности) получают путем экстраполяции значений концентрационной KС на нулевую концентрацию (С=0). Полученное значение Kа сравнивают с табличным (прил. 3).

Лабораторная работа 2.2

Определение предельной эквивалентной электрической проводимости и коэффициента электрической проводимости сильного электролита
Цель работы. Определить константу кондуктометрической ячейки, электрическую проводимость воды, удельную и эквивалентную электрические проводимости растворов сильного электролита. Построить и пояснить графики зависимости: ( = f (С), ( = f (1/С), ( = f (
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). По зависимости ( = f (
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) определить (( и сопоставить со значением, рассчитанным по закону Кольрауша. Вычислить коэффициент электрической проводимости для электролита всех концентраций и пояснить полученную зависимость.

Реактивы: калий хлористый 0,02М, сильный электролит (по заданию преподавателя).

Оборудование: реохордный мост Р-38, кондуктометрическая ячейка, набор мерной посуды, термостат.

Методика выполнения работы

При определении константы ячейки, электрической проводимости воды и растворов сильного электролита пользуются той же аппаратурой и методикой, что и при исследовании электрической проводимости слабого электролита (см. лаб.     работу 2.1).

Для определения предельной эквивалентной электрической проводимости сильного электролита из исходного раствора эквивалентной концентрации 0,1 моль/л последовательным разбавлением в мерной колбе вместимостью 100 мл получают серию растворов следующих концентраций, моль/л: 0,05; 0,025; 0,01; 0,005; 0,001; 0,0005 и 0,0001. Измеряют сопротивление растворов в порядке возрастания концентрации. Кондуктомет-рическую ячейку перед измерением тщательно промывают дистиллированной водой, два - три раза ополаскивают 0,0001М раствором заданного электролита. При последующих измерениях ячейку ополаскивают только исследуемым раствором. В кондуктометрическую ячейку наливают 50 мл раствора, помещают ячейку в термостат с заданной температурой и через 10-15 мин три раза измеряют R. По среднему значению R вычисляют удельную электрическую проводимость раствора, используя уравнение (2.17). Начиная с концентрации 0,001М и ниже следует делать поправку на электрическую проводимость воды. Эквивалентную электрическую проводимость вычисляют через удельную проводимость по уравнению (2.5). 

По найденным значениям ( и ( строят и поясняют графики зависимости от С,  от 1/С и ( от 
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. Из последнего графика методом экстраполяции находят (( (как отрезок на ординате при    С = 0). После этого вычисляют f( по уравнению (2.14) при всех концентрациях электролита, строят график полученной зависимости и поясняют его. Результаты измерений и расчетов заносят в табл.2.4. 

Таблица 2.4

Определение (( и f( сильного электролита

	Изме-рение
	С,
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Найденное графическим путем значение (( сравнивают с рассчитанным, согласно закону Кольрауша, по формуле (2.6). Предельные эквивалентные электрические проводимости ионов исследуемого сильного электролита и их температурные коэффициенты приведены в прил. 3.

Лабораторная работа 2.3

Кондуктометрическое титрование

Цель работы. Провести кондуктометрическое титрование сильной и слабой кислот, а также смеси сильной и слабой кислот сильным основанием. Построить кривые титрования и объяснить ход каждой ветви на кривых титрования. Определить точку эквивалентности и вычислить концентрации взятых для исследования растворов кислот.

Реактивы: растворы сильных и слабых кислот, сильных и слабых оснований (по заданию преподавателя).

Оборудование: реохордный мост Р-38, кондуктометрическая ячейка или химический стакан с вместимостью 50 мл с платиновыми электродами, микробюретка, мешалка электромаг-нитная или механическая.

Методика выполнения работы

Для кондуктометрического титрования используют специальную ячейку или химический стакан вместимостью 50 мл с платиновыми электродами, в который заливается исследуемый раствор. Электроды представляют собой две жестко соединенные друг с другом стеклянные трубочки с впаянными в них платиновыми проволоками. Электроды должны быть предварительно платинированы. При кондуктометрическом титровании нет необходимости определять константу ячейки Кя и каждый раз рассчитывать удельную электрическую проводимость. Однако константа ячейки не должна изменяться до конца работы. Для уменьшения влияния разбавления раствора титрантом на константу ячейки и на электрическую проводимость раствора кондуктометрическое титрование следует проводить в 10-20 раз более концентрированным раствором титранта. Так как ( = Kя/R, то вместо ( можно брать 1/R и строить график зависимости этого отношения от объема реагента, пошедшего на титрование (VT). При этом характер кривой, описывающей зависимость 1/R = f (VT), соответствует характеру кривой ( = f (VT). По перегибу кривой находят точку эквивалентности. Если эта точка получается нечеткой, ее определяют экстраполяцией (продолжением прямолинейных участков кривой до пересечения). На основании найденного объема титранта в т.э. рассчитывают молярную концентрацию эквивалентов кислоты в исследуемом растворе по формуле

СК = СщVщ, т.э / VK,


(2.20)

где Ск и Сщ – молярные концентрации эквивалентов кислоты и щелочи, моль/л; Vк и Vщ, .т.э.- объемы раствора кислоты и щелочи в т.э., мл.

Для выполнения работы необходимо провести кондуктомет-рическое титрование сильной и слабой кислот, а также смеси сильной и слабой кислот сильным основанием. Сами кислоты и основания, их концентрации, а также соотношение их в смеси кислот указываются преподавателем. 

В химический стакан вместимостью 50 мл наливают 20 мл исследуемого раствора кислоты концентрации ( 0,1 моль/л или     20 мл смеси сильной и слабой кислот приблизительно равных концентраций, вставляют мешалку механическую или лучше электромагнитную, так как последняя не затрудняет доступ к титруемому раствору и позволяет удобнее расположить бюретку и электроды в растворе. Затем в стакан помещают электроды. Необходимо следить, чтобы они были погружены в раствор полностью. Если это условие не выполняется, объем раствора в стакане увеличивают. Электроды присоединяют к реохордному мосту Р-38 и определяют исходное сопротивление раствора (методику измерения на приборе см. в лаб. работе 2.1). После того в 

стакан из микробюретки добавляют 0,2 мл 1М раствора щелочи (титрованного), тщательно перемешивают и вновь определяют сопротивление раствора. Прибавление раствора щелочи порциями по 0,2 мл повторяют несколько раз. Проводят  два - три параллельных титрования и результаты их наносят на один график 1/R от Vщ разными точками. Кривую кондуктоме-трического титрования следует строить по полученным данным одновременно с экспериментом, чтобы получить полную кривую. Затем через полученные точки необходимо провести прямые до их пересечения.

Точки пересечения ветвей кривых титрования дают т.э., по которым находят Vщ, т.э.. Концентрации взятых для исследования растворов кислот рассчитывают по уравнению (2.20).

Результаты измерений и расчетов сводятся в табл.2.5.

Таблица 2.5

Данные кондуктометрического титрования 

Титруемый раствор (указать)

	Изме-рение
	Vк, мл
	Vщ, мл
	Rср , Ом
	m
	R , Ом
	1/R ,

Ом
	Vщ,, т..э.

мл
	Сщ,  моль/л
	Ск,  моль/л

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Контрольные вопросы

Какого рода бывают проводники электрического тока? В чем их отличие?

1. Что называется удельной, молярной и эквивалентной электрической проводимостью? Как они взаимосвязаны?

2. Что такое константа ячейки и как она определяется?

3. Поясните зависимости удельной и эквивалентной электрической проводимостей от концентрации и разведения.

4. Как вычислить степень и константу диссоциации слабого электролита исходя из электрической проводимости раствора?

5. Как графически находят значение предельной электрической проводимости сильного электролита?

6. Что понимают под абсолютной скоростью движения ионов и их подвижностью ? Каково их соотношение?

7. Объясните аномальную подвижность ионов Н+ и ОН(.

8. В чем сущность кондуктометрического метода титрования?

9. Изобразите и поясните ход кривых кондуктометрического титрования при титровании: а) раствора сильной кислоты раствором сильного основания; б) раствора слабой кислоты раствором сильного основания; в) смеси растворов сильной и слабой кислот раствором сильного основания?

10. Перечислите достоинства и недостатки кондуктометрического метода титрования.

3. ПОТЕНЦИОМЕТРИЯ

Необходимые исходные сведения
При погружении пластинки металла в водный раствор его соли на границе раздела металл - раствор образуется двойной электрический слой. Образовавшаяся пограничная разность потенциалов получила название электродного потенциала. 

Различают электроды первого и второго рода. Электроды первого рода обратимы относительно одного вида ионов (катионов или анионов), а электроды второго рода - относительно обоих видов ионов раствора. Примером электрода первого рода является металл, погруженной в раствор, содержащий его ионы, например, медный и цинковый электроды в растворах их солей. Они обратимы относительно катионов.

Такой электрод можно представить в виде схемы:  Мz+  ‌ М.   Ему отвечает электродная реакция

Мz+ + z e-   ↔  М,

где z - число электронов, принимающих участие в процессе.

Потенциал электрода определяется уравнением Нернста:
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      (3.1)

где (( - стандартный (нормальный) электродный потенциал, В;                 R- универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/(моль(К);                            Т - абсолютная температура, К; z - число электронов, участвующих в реакции; F - постоянная Фарадея, равная 96485 Кл/моль; 
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z
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 - активность ионов металла в растворе.

Электрод второго рода состоит из металла, покрытого слоем его труднорастворимого соединения и погруженного в раствор легкорастворимой соли, содержащий тот же анион, что и малорастворимое соединение, например каломельный и хлорсеребрянный электроды. Они обратимы относительно как катиона, так и аниона.

Электрод второго рода записывается в виде схемы                   Аz- ‌ МА, М. Схема электродной реакции:

МА + z e-   ↔  М + Аz-.

Потенциал электрода второго рода определяется уравнением
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где 
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 - активность анионов в растворе.

Окислительно-восстановительный электрод состоит из инертного металла (например, платины), погруженного в раствор, содержащий вещества с различной степенью окисления Red и Ox. Металл в такой системе обменивается электронами с участниками окислительно-восстановительной реакции и принимает определенный потенциал при установлении равновесного состояния. В общем виде схема электрода и уравнение потенциалопределяющей реакции записывается так:

                   Ox, Red ‌ Pt;                  Ox + z e-   ↔ Red.
К редокси - электродам относятся в первую очередь электроды, у которых Ox и Red представляют собой ионы, причем электродная реакция состоит в перемене их зарядов. Например, ферри-ферроэлектроду Fe3+, Fe2+ ‌ Pt соответствует потенциалопределяю-щая реакция: Fe3+ + e- ↔ Fe2+.
Потенциал окислительно-востановительного электрода определяется по уравнению
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где 
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 - стандартный окислительно-восстановительный потенциал.

Стандартные электродные потенциалы наиболее применяемых электродов приведены в прил. 4.

Потенциометрический метод определения рН основан на том, что измеряют ЭДС элемента, состоящего из вспомогательного электрода с известным потенциалом (электрода сравнения) и электрода, потенциал которого зависит от концентрации водородных ионов (электрода определения). Наиболее часто в качестве электрода с известным потенциалом применяют каломельный, хлорсеребряный и хингидронный электроды. В качестве электрода, потенциал которого зависит от рН, используют водородный, хингидронный, стеклянный и сурьмяный.

ЭДС гальванического элемента, равная разности потенциалов двух его электродов, связана определенной зависимостью с активностью водородных ионов, т.е. рН раствора. Подставив в соответствующую формулу, выражающую зависимость между ЭДС цепи (Е) и рН раствора, измеренное значение Е, находят искомый рН.

Лабораторная работа 3.1

Определение рН с использованием двойной

хингидронной цепи
Цель работы. Составить двойную хингидронную цепь и измерить ее ЭДС компенсационным методом. Определить рН заданного раствора. 

Реактивы: хингидрон, раствор Вейбеля (с рН=2,04), исследуемый раствор с рН<7 (по заданию преподавателя).

Оборудование: платиновая проволока - 2 шт., химический стакан вместимостью 50 мл- 2 шт., солевой мостик, потенциометр ППТВ-1.

Методика выполнения работы

Для определения рН исследуемого раствора иногда применяют двойную хингидронную цепь, т.е. цепь, составленную из двух хингидронных электродов. Один из этих электродов содержит раствор с известным рН и является поэтому электродом сравнения. Двойную хингидронную цепь ( рис. 3.1 ) можно записать так:
(-) Pt | С6Н4О2, С6Н4(ОН)2, Н+(ах)(КС1(Н+(аст), С6Н4(ОН)2, С6Н4О2( Рt (+)

электрод определения                                       электрод сравнения

Рассматриваемая цепь является концентрационной, так как ее электроды отличаются только концентрацией ионов водорода. Электродвижущая сила выражается формулой
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Рис. 3.1.  Двойная хингидронная цепь

Двойная хингидронная цепь составляется следующим образом. В один стакан наливают раствор, рН которого известен (рНст). Обычно в качестве стандартного раствора берут смесь, состоящую из одного объема раствора НС1 концентрации 0,1 моль/л и девяти объемов раствора КС1 концентрации 0,1 моль/л. Такой раствор, именуемый раствором Вейбеля, имеет рН 2,04 при 250С В другой стакан наливают исследуемый раствор, рН которого необходимо определить (рНх).

В оба стакана добавляют хингидрон и вставляют платиновые электроды. В целях устранения диффузионного потенциала цепь соединяется через агар-агаровый мостик с насыщенным раствором КС1.

Знаки электродов в вышеприведенной схеме цепи (рис 3.1) указаны для случая, если аст>ах. Если это условие не выполняется, знаки заряда электродов в цепи будут обратными. ЭДС указанной двойной хингидронной цепи составит Е = ((ст) - (хг .
Подставив в это уравнение значения потенциалов хингидронных электродов, получим
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Отсюда
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Учитывая, что в качестве стандартного раствора берется раствор Вейбеля, уравнение ( 3.4 ) примет следующий вид:
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(3.6)

При исследовании растворов, в которых активность ионов Н+ больше таковой в растворе электрода сравнения и следовательно ах>аст, ЭДС цепи составит
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Отсюда
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Для определения рН исследуемого раствора измеряют ЭДС двойной хингидронной цепи компенсационным методом с помощью потенциометра ППТВ-1, рН вычисляют, пользуясь соответственно формулами (3.6) и (3.8) в зависимости от типа гальванической цепи.

Методика выполнения работы на потенциометре ППТВ-1

На верхней панели потенциометра (рис.3.2) расположены рукоятки декадных реостатов 1-5 и переключателя нормального элемента Вестона “НЭ”, а также четыре пары клемм для присоединения источника тока “Б” (аккумулятор), элемента Вестона НЭ, исследуемого элемента “Х”, гальванометра “Г”; кнопки для включения в цепь гальванометра с добавочным сопротивлением “50000”, без сопротивления "0" и для короткого замыкания “КЗ”; переключателя “НЭ-Х” для включения гальванометра в цепь нормального или исследуемого элемента; три ручки рычажного магазина сопротивлений и ручка реостата, применяемые для регулировки рабочего тока (от грубой до точной).

Порядок работы на потенциометре ППТВ-1

1. Подключают аккумулятор, элемент Вестона, исследуемый элемент, обращая на знаки, и гальванометр.

2. Устанавливают рабочий ток потенциометра. Для этого отмечают температуру опыта и рассчитывают ЭДС насыщенного элемента Вестона при температуре, близкой к комнатной, по формуле
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Ставят переключатель “НЭ” на контакт, номер которого равен числу десятитысячных вольта в значении ЭДС (если Е = 1,0186, то переключатель “НЭ” ставят на контакт 6).
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Рис. 3.2. Верхняя панель потенциометра ППТВ-1

3. Переключатель “НЭ-Х” ставят в положение “НЭ” и поворотом ручек трехдекадного магазина сопротивления ((грубо – точно() добиваются компенсации нормального элемента. Гальванометр включают кратковременным нажатием кнопок "50000" при грубой компенсации и затем "0" при более точной. Добиваются, чтобы ток в цепи гальванометра не шел. Кнопка "КЗ" служит для успокоения гальванометра.

4. Устанавливают переключатель “НЭ-Х” в положение “Х” и вращают рычаги декадных реостатов так, чтобы при нажатии на кнопку "50000" и затем "0" ток через гальванометр не шел.

Значение измеряемой ЭДС определяется суммой цифр, которые видны в окошечках панели, с учетом соответствующих множителей декад. Например, если видны цифры (7х0,1)+(8х0,01) + +(3х0,001), то измеряемая ЭДС равна 0,783 В.

При работе необходимо соблюдать следующие правила измерения ЭДС гальванических элементов.

1. ЭДС аккумулятора в первое время после включения его в цепь может немного падать. В связи с этим измерение ЭДС целесообразно производить через несколько минут после включения аккумулятора в цепь.

2. Никогда не следует измерять ЭДС исследуемого элемента сразу же после его составления. Окончательное значение ЭДС всегда устанавливается через некоторое время (3 - 5 мин).

3. Во избежание поляризации гальванического элемента цепь необходимо замыкать ключом на очень короткие промежутки времени.

Лабораторная работа 3.2

Определение электродного потенциала

окислительно-восстановительного электрода
Цель работы. Приготовить окислительно-восстановительный электрод по заданию преподавателя. Составить гальваническую цепь из исследуемого окислительно-восстановительного электрода и электрода сравнения, измерить ЭДС полученного гальванического элемента методом компенсации. Зарисовать схему составленного гальванического элемента. Рассчитать значение электродного потенциала исследуемого окислительно-восстановительного электрода.

Реактивы: хингидрон, раствор Вейбеля (с рН=2,04), раствор калия йодистого концентрации 0,1 моль/л, йод кристаллический, 0,001М раствор Fe(NH4)(SO4)2; 0,1М раствор FeSO4(NH4)2SO4(6Н2О (соль Мора); 0,001М раствор К3[Fe(CN)6] - красная кровяная соль; 0,1М раствор К4[Fe(CN)6] - желтая кровяная соль; H2SO4 концен-трированная; 0,1М раствор H2SO4.

Оборудование: платиновая проволока – 2 шт., химический стакан вместимостью 50 мл - 4 шт., солевой мостик, потенциометр ППТВ-1.

Методика выполнения работы

Окислительно-восстановительный электрод состоит из инертного металла (обычно платины), погруженного в раствор, содержащий окисленную и восстановленную формы вещества.

В этом случае металл электрода не принимает участия в электродной реакции с ионами в растворе, а лишь выполняет роль проводника электронов, переходящих от одних атомов к другим в процессе определенной окислительно-восстановительной реакции.

Раствор, содержащий одновременно окисленную и восстановленную формы вещества, образует окислительно-восстановительную систему (редокс-систему). Платиновая проволока, опущенная в раствор солей FеCl2 и FeCl3, - пример окислительно-восстановительного электрода, потенциал которого зависит от соотношения окисленной и восстановленной форм в растворе.

Приготовить окислительно-восстановительный электрод по заданию преподавателя. Составить гальваническую цепь из исследуемого окислительно-восстановительного электрода и хингидронного электрода сравнения, например:

(-)Pt( С6Н4О2, С6Н4(ОН)2, Н+(аСТ)(КС1(Ox,Red|Рt (+).

Полученную гальваническую цепь подсоединяют к потенциометру ППТВ-1 (методику работы на потенциометре см. в лаб. работе 3.1.) ЭДС такого элемента измеряют методом компенсации. Если ЭДС цепи окажется слишком малой (менее 0,1В, точка компенсации находится в крайнем положении на реохорде), необходимо включить последовательно элемент Вестона.

Измерив суммарное значение ЭДС такой цепи, вычисляют потенциал окислительно-восстановительного электрода:

Е =(Ox,Red – (хг(СТ);   (Ox,Red = (хг(СТ) + E.

(3.10)

Лабораторная работа 3.3

Потенциометрическое титрование
Цель работы. Провести потенциометрическое титрование водного раствора НС1 раствором NаОН концентрации 1 моль/л. Построить дифференциальную кривую потенциометрического титрования. Найти конечную точку титрования и вычислить концентрацию раствора кислоты.

Реактивы: раствор НС1 концентрации 0,1 моль/л, раствор NaOH концентрации 1 моль/л.

Оборудование: стакан химический вместимостью 50 мл, бюретка на 25 мл, рН-метр-милливольтметр.

Методика выполнения работы

Сущность метода потенциометрического титрования состоит в том, что точка эквивалентности (т.э.) находится по резкому изменению потенциала индикаторного электрода. Вблизи т.э. потенциал индикаторного электрода изменяется скачком при добавлении нескольких капель титрующего раствора.

При потенциометрическом титровании кислот нет необходимости вычислять потенциал индикаторного электрода. Интегральные и дифференциальные кривые титрования можно начертить по результатам измерения ЭДС гальванического элемента или рН раствора. Для определения их значений удобно воспользоваться рН-метром-милливольтметром.

В качестве индикаторного электрода в приборе pH-340 (рис.4.1) служит стеклянный электрод, а в качестве электрода сравнения - хлорсеребряный. Порядок измерения pH на приборе pH-340 описан в теме 4 "Буферные растворы".

При использовании прибора рН-метра как милливольтметра следует иметь в виду, что в приборе предусмотрена возможность измерения электродвижущихся сил различной полярности. При отсчете показаний на участке шкалы от 0 до 1400 мВ знак, соответствующий положению ручки переключателя "Род работы" в момент измерения, соответствует знаку потенциала индикаторного (измерительного) электрода. Показания, отсчитанные на любом диапазоне измерения, необходимо умножить на 100. Примеры:      1. Переключатель диапазонов установлен в положение "11-14", а стрелка показывающего прибора установилась на значении 0,25. Измеренное значение ЭДС: (11+0,25).100 = 11,25.100 = 1125 мВ.

2. Переключатель диапазонов установлен в положении "-1-4", стрелка показывающего прибора установилась на значении 0,25. Измеренное значение ЭДС: (-1+0,25).100 =  -0,75.100 = -75 мВ.

В химический стакан для титрования наливают 20 мл исследуемого раствора кислоты (НСl концентрации 0,1 моль/л), а бюретка с делением не более 0,1 мл заполняется титрованным раствором NаОН концентрации 1 моль/л. Электроды рН-метра-милливольтметра погружают в исследуемый раствор и измеряют ЭДС гальванического элемента или рН.

В начале титрования раствор щелочи приливают порциями по 0,5 мл четыре раза. После прибавления каждой порции щелочи раствор перемешивают и через три-четыре мин снимают показания прибора. Вблизи эквивалентной точки реагент приливают по каплям, а затем проводят еще три-четыре измерения, приливая по 0,5 мл раствора щелочи. Результаты титрования заносят в таблицу. 

Данные потенциометрического титрования

	Номер опыта
	Объем добавленной щелочи Vщ, мл
	(V, мл
	Е, мВ, 

или рН
	(Е, мВ, или (рН
	(Е/(V, мВ/мл ,

или (рН/(V, мл - 1

	
	
	
	
	
	


По полученным данным строят дифференциальную кривую потенциометрического титрования (рис.3.4). Для построения кривой по оси ординат откладывают отношение изменения ЭДС (Е
соответствующему изменению объема прибавляемой щелочи (V, а по оси абсцисс - объём добавленной щелочи Vщ.

Точку эквивалентности можно также найти, измеряя рН после каждой прибавленной порции щелочи и построив график зависимости в координатах (рН/(V – Vщ.

Точка эквивалентности будет соответствовать точке перегиба на кривой потенциометрического титрования. 
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Рис.3.4. Дифференциальная кривая потенциометрического титрования сильной кислоты сильным основанием; т.э. – точка эквивалентности

Определив объем раствора щелочи, израсходованного для полной нейтрализации данного объема раствора кислоты, рассчитывают ее концентрацию по формуле

СК = СщVщ, т.Э. / Vк.
Контрольные  вопросы

1. Укажите причину возникновения скачка потенциала на границе металл - раствор.

2. Что понимают под электродным потенциалом? Относительно какого электрода его измеряют?

3. Какую роль выполняют стандартные электроды сравнения? Назовите типы электродов.

4. Что такое ЭДС гальванического элемента? На чем основан компенсационный метод измерения ЭДС?

5. Какие электроды называют окислительно-восстановительными?

6. Что такое нормальный окислительно-восстановительный потенциал?

7. Редокс-потенциал. Какие факторы влияют на его значение?
8. Хингидронный электрод. Приведите электрохимическую схему окислительно-восстановительной реакции, протекающей при его работе. Для каких измерений он используется?

9. Почему нельзя пользоваться хингидронным электродом при измерении рН в щелочных средах?

10. В чем сущность потенциометрического метода определения рН?

11. Какие индикаторные электроды применяют для определения рН?

12. Какие гальванические цепи применяют для определения рН?

13. В чем преимущества стеклянного электрода? Какова его конструкция?

14. В чем сущность потенциометрического титрования?

15. Как строятся интегральная и дифференциальная кривые потенциометрического титрования?

4. БУФЕРНЫЕ РАСТВОРЫ

Необходимые исходные сведения 

Все жизненные процессы в живом организме протекают нормально при постоянном значении концентрации ионов водорода (рН). Поэтому там, где должно сохраниться одно и то же значение рН, необходимо наличие буферных систем (работа ферментов и гормонов, изменение концентрации ионов водорода в крови и лимфотканевых жидкостях влияют на осмотическое давление).

Буферные растворы - растворы солей, соли и кислоты или соли и щелочи, т.е. так называемые кислотно-основные, обладающие способностью почти не изменять свой водородный показатель при разбавлении, добавлении кислоты или щелочи в количестве, не превышающем некоторого предела.

Простейшие буферные растворы можно разделить на два основных типа: первый - смесь слабой кислоты и ее соли, имеющей с этой  кислотой общий анион (например, ацетатный буферный  раствор, состоящий из уксусной кислоты СН3СООН и ацетата натрия СН3CООNa), второй – смесь основания и соли, имеющей с этим основанием общий катион (например, аммиачный буферный раствор, состоящий из гидроксида и хлорида аммония). К буферным системам можно отнести также смесь, состоящую из растворов двух солей разной основности одной и той же кислоты (например, фосфатная буферная система, состоящая из двухзамещенного и монозамещенного фосфата натрия Na2HPO4 и NaH2PO4).

Буферными свойствами обладают и растворы некоторых индивидуальных солей, например тетрабората натрия, карбоната аммония и некоторых других.

Свойство буферных систем сохранять постоянным значение рН объясняется их механизмом действия.

Центральное место среди таких систем в организме занимает гидрокарбонатная буферная смесь из угольной кислоты и гидрокарбоната натрия (H2CO3 + NaHCO3). Механизм ее действия связан с дыхательной и почечной регуляцией концентрации ионов Н+ и заключается в связывании избыточных ионов водорода или гидроксила в случае нарушения кислотно-основного балланса в крови. Это возможно за счет диссоциации компонентов гидрокарбонатного буферного раствора, при этом возрастает активная концентрация ионов водорода по схемам:
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Если в крови в процессе обмена веществ появилось избыточное количество кислых продуктов (НСl) и возросла активная концентрация ионов водорода
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то равновесие последней реакции по принципу Ле Шателье-Брауна будет смещено в сторону образования угольной кислоты и концентрация ионов Н+ уменьшается вследствие очень низкой степени ее диссоциации. Однако накопление угольной кислоты в крови не происходит, так как она декарбоксилирует на углекислый газ (CO2) и воду. Под действием дыхательных функций легких избыток углекислого газа выводится из организма. При уменьшении концентрации ионов водорода, равновесие реакции
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в соответствии с принципом подвижного равновесия смещается вправо, так как уменьшение концентрации ионов Н+ повысит диссоциацию угольной кислоты. Количество ионов водорода восстанавливается. При этом концентрация Н2СО3 в крови не уменьшается, так как происходит образование новых молекул угольной кислоты из СО2 и Н2О. Этим самым пополняется запас этой кислоты в системе. Подобный механизм действия характерен для всех буферных систем.

Способность буферного раствора сохранять постоянным значение рН ограничена буферной емкостью (В). За единицу В принимают емкость такого буферного раствора, для изменения рН которого на единицу требуется введение сильной кислоты или основания в количестве 1 моль эквивалента на 1 л раствора.

Буферная емкость (моль/л) рассчитывается по формуле
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где С – молярная концентрация эквивалентов сильной кислоты или основания, моль/л; V - объем добавленного сильного электролита, мл; Vб - объем буферного раствора, мл; (рН - изменение рН.

На практике значение рН буферных растворов определяют методами: а)колориметрическим - по изменению окраски цветных индикаторов; б)электрометрическим или потенциометрическим. В последнем методе определение рН буферных растворов сводится к измерению ЭДС цепи, составленной из электрода с известным потенциалом – электрода сравнения (вспомогательного) и электрода определения (индикаторного):

Е = (инд - (всп .

Так как (всп не зависит от изменения рН и состава исследуемого раствора, то изменение ЭДС пропорционально (рН:

(Е = ((инд = b0(рН,
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где (инд = b0 рН; b0- коэффициент пропор-циональности, равный 2,303(RT/F). Для из-мерения рН исполь-зуют электроды, спо-собные закономерно (линейно) отвечать изменениям своего по-тенциала на изменение активной концентрации ионов водорода, т.е. на рН. Такие электроды называются индикатор-ными. К ним относятся: водородный, хингид-ронный, стеклянный.

Стеклянный элек-трод является универ-сальным для определе-ния рН. Концентрацию ионов водорода с ис-пользованием стеклян-ного электрода измеряют на приборах - рН-метрах. Эти приборы имеют различное оформление, но принцип их работы один и тот же.

Рабочим органом рН-метра является гальваническая ячейка, состоящая из стеклянного электрода и хлорсеребряного электрода сравнения (см. рис. 4.1).

Схему цепи электродной системы можно записать следующим образом:

(1                (2
     (3
       (4                   (5
Ag , AgCl| НС1 (0,1М) ( стеклянная  ( исследуемый ( КС1 (нас)(АgC1,   Ag
внутренний               (  мембрана(раствор(Н+)(
электрод
        стеклянный электрод                             электрод сравнения

Общие указания по работе с прибором рН-340 (рис.4.2.)

Прибор предназначен для определения рН от -1 до 14.
1.
Перед каждым погружением электрода (предварительно вымоченного в растворе соляной кислоты концентрации 0,1 моль/л в течение не менее 8 ч)  в контролируемый раствор, особенно при 
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Рис. 4.2. Внешняя панель рН-метра-340

1 - измерительная шкала; 2 - ручка переключателя "род работы"; 3 - ручка переключателя "пределы измерения"; 4 - ручка переключателя "температура раствора"; 5 - контрольная лампочка; 6 - (Еu) - переменный резистор для плавной настройки по буферному раствору; 7 - (S) - переменный резистор для регулирования шкалы; 8 - ручка для включения прибора в сеть; 9 – ручка переключателя "размах"

измерении рН раствора, обладающего малой буферной емкостью, электроды необходимо тщательно промыть дистиллированной водой. Промывка заключается в многократном погружении электрода подниманием и опусканием стаканчика с дистил-лированной водой. При этом недопустим контакт нижней точки электрода с дном стаканчика. Удаление избытка воды с нижней поверхности стеклянного электрода допускается только фильтровальной бумагой. 

2.
С целью обеспечения наибольшей точности измерения рекомендуется переключатель "Размах" устанавливать в положение "3 рН" только на время отсчета в данном диапазоне. Во всех остальных случаях (замена буферного раствора, вымачивание электрода, предварительное определение значения рН в широком диапазоне) переключатель "Размах" должен быть установлен в положение "15 рН".

3.
Ручкой температурной компенсации рекомендуется пользоваться в случае измерений рН растворов, имеющих постоянную температуру. При этом ручку "Температура раствора" следует установить на значение температуры контролируемого раствора.

4.
Отсчет рН по шкале прибора следует производить после того, как показания примут установившееся значение. Время установления показаний определяется буферной емкостью и температурой раствора. Обычно время установления показания не превышает 3 мин. При измерении рН сильнокислых и сильнощелочных растворов при температурах, близких к 0(С, или при измерениях рН растворов с очень малой емкостью, время установления показаний может возрасти до 10 мин.

5.
При эксплуатации прибора необходимо иметь в виду, что буферные растворы при многократном применении могут изменять значение рН. Изменение настройки рН-метра может быть обнаружено проверкой прибора по нескольким стандартным буферным растворам.

6.
При эксплуатации прибора не следует допускать высыхания стеклянного электрода, так как это может привести к изменению его характеристики. Длительное пребывание электродов в концентрированных кислотах и щелочах также может менять их характеристики.

7.
По окончании работы с прибором электроды должны оставаться погруженными в воду или раствор соляной кислоты концентрации 0,1 моль/л.

Отсчет показаний

Отсчет показаний в широком диапазоне измерения (-1 - 14) необходимо производить по нижней шкале показывающего прибора, оцифрованной от -1 до  14 рН, при установке переключателя "Размах" в положение "15 рН". Отсчет показаний на любом из других диапазонов (-1 - 2; 2 - 5; 5 - 8; 8 - 11; 11 - 14) необходимо производить по верхней шкале показывающего прибора, руководствуясь оцифровкой верхней шкалы и положением переключателя "Пределы измерения". Переключатель "Размах" устанавливается в положение "3 рН".

Рекомендуется следующее правило отсчета показаний: измеряемое значение рН = начальное значение рН для данного диапазона (нижний предел измерения) + показания, отсчитанные по верхней шкале показывающего прибора.

Примеры: 

1. Переключатель диапазона установлен в положении "11 - 14", а стрелка показывающего прибора установилась на значении 1,25. Измеряемое значение рН = 11 + 1,25 = 12,25.

2. Переключатель диапазонов установлен в положении "-1 - 2", а стрелка показывающего прибора установилась на значении 1,15. Измеряемое значение рН = -1 + 1,15 = 0,15.

3. Переключатель диапазонов установлен в положении "5 – 8", а стрелка показывающего прибора установилась на значении 1,35. Измеряемое значение рН = 5 + 1,35 = 6,35.

Лабораторная работа 4.1

Приготовление буферных смесей и определение их рН потенциометрическим методом

Цель работы. Приготовить серию буферных смесей с различным соотношением компонентов. Вычислить и определить на рН-метре рН каждой смеси.

Реактивы: растворы  CH3COOH и CH3COONa концентрации        0,1 моль/л.

Оборудование: рН-метр-милливольтметр рН-340 или любой модификации, химические стаканы вместимостью 50 мл, пипетки и пробирки вместимостью 10 мл.

Методика выполнения работы

В девяти химических стаканах вместимостью 50 мл готовят аце-татные буферные растворы различного состава (согласно табл. 4.1.). Значение рН для каждой смеси определяют на приборе. Далее вычисляют рН буферных растворов по уравнению Гендерсона-Гассельбаха
рН = рКкисл + 1g(Cсоли.Vсоли)-1g(Cкисл.Vкисл),

где рКкисл= -1gКкисл , Ккисл - константа диссоциации кислоты; Cсоли и Cкисл – соответственно молярные концентрации эквивалентов соли и кислоты, моль/л; Vсоли и Vкисл – объем растворов соли и кислоты, мл. Значение константы диссоциации CH3COOH приведено в прил. 3. Изменненые и вычесленные значения pH ацетатно буферных растворов заносят в табл. 4.1.

Таблица 4.1

Составы ацетатных буферных растворов и рН

	Про-бирка
	Состав буферной смеси, мл
	Значение рH

	
	0,1М  CH3COOH
	0,1М  CH3COONa
	вычисленное
	измеренное

	1

2

3

4

5

6

7

8

9
	9

8

7

6

5

4

3

2

1
	1

2

3

4

5

6

7

8

9
	
	


Затем строят график, откладывая по оси ординат измененное значение рН, а по оси абсцисс - объем раствора соли, мл. Делают выводы.

Лабораторная работа 4.2

Влияние разбавления на рН буферного раствора
Цель работы. Приготовить буферную смесь заданного состава. Изучить влияние разбавления на рН буферного раствора колориметрическим и потенциометрическим методами.

Реактивы: буферная смесь заданного состава, дистиллированная вода, раствор универсального индикатора.

Оборудование: колбы конические вместимостью 50 мл, пипетки, пробирки одинакового диаметра, прибор рН-метр-340, химические стаканы вместимостью 100 мл.

Методика выполнения работы

Для изучения влияния разбавления на pH буферного раствора колориметрическим методом в трех колбах готовят по 10 мл ацетатного буферного раствора заданного состава (по табл. 4.1). Приготовленные смеси перемешивают встряхиванием. Раствор в первой колбе разбавляют дистиллированной водой в два раза (добавляя 10 мл дистиллированной воды), во второй – в пять раз (добавляя 40 мл дистиллированной воды), а раствор в третьей колбе не разбавляют (контрольный раствор). Переносят в три пробирки одинакового диаметра по 10 мл каждого раствора и прибавляют к каждому из них по 3 капли универсального индикатора. Отмечают окраску в пробирках и делают вывод о влиянии разбавления буферных растворов на значение рН.

Для проведения работы на рН-метре объем буферных смесей увеличивают до 30 мл.

Лабораторная работа 4.3

Влияние кислоты и щелочи на рН буферного раствора
Цель работы. Приготовить ацетатный буферный раствор (по заданию преподавателя). Изучить влияние добавления кислот и щелочей на рН буферного раствора колориметрическим и потенциометрическим методами.

Реактивы: растворы буферных смесей, растворы соляной кислоты (НСl) и едкого натра (NaOH) концентрации 0,1моль/л; 1% раствор универсального индикатора, дистиллированная вода.

Оборудование: конические колбы вместимостью 50 мл, пробирки одинакового диаметра, пипетки вместимостью 10 мл, прибор рН-метр.

Методика выполнения работы

В трех пробирках готовят по 10 мл буферного раствора (по заданию). Затем прибавляют по 5 капель в одну пробирку раствор HСl концентрации 0,1 моль/л, в другую - раствор NaOH концентрации 0,1 моль/л, в третью - дистиллированной воды и в каждую по 2 капли универсального индикатора.

Отличается ли окраска растворов? Сделайте вывод о влиянии кислот и щелочей на рН буферного раствора. Для проведения исследований на рН-метр объем буферных растворов увеличивают до 30 мл.

Лабораторная работа 4.4

Определение буферной емкости раствора

Цель работы. Определить значение буферной емкости раствора по кислоте и основанию потенциометрическим методом.

Реактивы: буферный раствор (по заданию преподавателя); растворы соляной кислоты и едкого натра концентрации 0,1моль/л, дистиллированная вода.

Оборудование: конические колбы вместимостью 50 мл, бюретки на 25 и 10 мл, рН-метр.

Методика выполнения работы

В двух конических колбах вместимостью 50 мл готовят буферные растворы (по заданию преподавателя) с заданным соотношением компонентов объемом 30 мл. Затем проводят исследования зависимости рН буферного раствора от количества добавленной кислоты. Для этого в один из буферных растворов добавляют порциями по 0,05 мл раствор соляной кислоты концентрации 0,1 моль/л до тех пор пока pH раствора изменится на единицу. После добавления каждой порции раствора кислоты определяют pH на pH-метре. 

Данные заносят в табл. 4.2.

Таблица 4.2

Значение pH буферного раствора от объема добавленной кислоты

	Объем добавленной кислоты Vк, мл
	0
	0,5
	1,0
	1,5
	2,0
	2,5
	...

	рH
	
	
	
	
	
	
	


Используя полученные данные, аналитически вычисляют значение буферной емкости по кислоте (Вк) по формуле
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где Cк – молярная концентрация эквивалентов кислоты, моль/л; Vк – объем раствора кислоты, мл; Vб – объем буферного раствора, мл; pHизменение значения pH.

Буферную емкость растворов определяют также графически по тангенсу угла наклона зависимости рН= f(Vк), где tg ( = рН/Vк. 

Аналогичные исследования проводят для нахождения значения буферной емкости по основанию (Восн). В заданный буферный раствор добавляют сильное основание (NaOH) концентрации 0,1 моль/л.

Полученные данные заносят в табл. 4.3.

Таблица 4.3

Значение рН буферного раствора от объема добавленного основания

	Объем  добавленного основания  Vосн., мл
	0
	0,5
	1,0
	1,5
	2,0
	2,5
	…

	рH
	
	
	
	
	
	
	


Значение буферной емкости по основанию вычисляют аналитически и графически так же, как и для определения Вк по аналогичной формуле:
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Контрольные вопросы

1. Какие системы называются буферными? Их состав. Приведите примеры.

2. Каков механизм действия буферных смесей? Поясните на примере избытка ионов водорода и ионов гидроксила в системе.

3. Какие методы определения рН буферных смесей вы знаете?

4. Приведите формулу расчета рН буферных систем.

5. От каких факторов и как зависит рН буферных растворов?

6. Что называется буферной емкостью? Как она рассчитывается и какие факторы   оказывают влияние на ее значение?

7. Какие методы определения буферной емкости вы знаете?

8. Как на практике определяют значения рН буферных систем?

9. Какие электроды применяются для определения рН?

10. Объясните устройство и механизм действия стеклянного электрода.

11. Каков принцип работы рН-метра?

12. Биологическое значение буферных систем.
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ПРИЛОЖЕНИЯ

1. Удельная электрическая проводимость (, См·м-1, водного раствора КСl

	T,

(С
	При концентрации, моль/л
	T,

(С
	При концентрации, моль/л

	
	0,02
	0,01
	
	0,02
	0,01

	15

16

17

18

19

20
	0,2243

0,2294

0,2345

0,2397

0,2449

0,2501
	0,1147

0,1173

0,1199

0,1225

0,1251

0,1278
	21

22

23

24

25


	0,2553

0,2606

0,2659

0,2712

0,2765


	0,1305

0,1332

0,1359

0,1386

0,1417




2. Предельная эквивалентная электрическая проводимость ионов в воде при 25оС

((t = ((25 [1 +  (t – 25)].

В интервале от 15 до 35 (С температурный коэффициент электрической проводимости 0,02.

	Катионы
	((+104, См(м2(моль-1
	(102
	Анионы
	((-104,

См(м2(моль-1
	(102

	Н+

К+
NН4+
1/2 Pb2+
1/3 Fе3+
Ag+

1/2 Сu2+
1/2 Zn2+
Na+
Li+
	349,8

73,5

73,5

70

68,0

61,9

56,6

54

50,1

38,6
	1,42

1,87

1,87

1,78

2

1,94

2,40

1,85

2,08

2,14
	ОН -
1/2SО42--

С1-

NО3-

1/2С2О42-

НСОО-

СН3СОО-

С2Н5СОО-

С3Н7СОО-

С6Н5СОО-
	198,3

80,0

76,35

71,46

74

54,6

40,9

35,8

32,6

32,3
	1,96

2,06

1,94

1,84

2

2

2,06

2

2

2


3. Константы диссоциации слабых кислот и оснований в водных растворах при 250С

В таблице приведены выраженные через активности термодинамические константы диссоциации. Через I, II, III обозначены ступени диссоциации.

	Кислота
	
	Ка
	pК

	1
	
	2
	3

	Бензойная      С6Н5СООН
	
	6,310-5
	4,20

	1
	
	2
	3

	Масляная       СН3СН2СН2СООН
	
	1,510-5
	4,82

	Муравьиная   НСООН
	
	1,810-4
	3,75

	Пропионовая СН3СН2СООН
	
	1,310-5
	4,87

	Уксусная        СН3СООН
	
	1,7410-5
	4,76

	Щавелевая     НООС-СООН
	I
	5,610-2
	1,25

	
	II
	5,410-5
	4,27

	Фосфорная      H3PO4
	I
	7,1(10-3
	2,15

	                         H2PO4-
	II
	6,2(10-8
	7,21

	                         HPO42-
	III
	5,0(10-13
	12,30

	Основание
	
	
	

	Гидроксид аммония NН4ОН
	
	1,7610-5
	4,755


4. Стандартные электродные потенциалы в водных растворах при 25(С

	Электрод
	Реакция
	((, В

	Электроды, обратимые относительно катиона

	Zn2+, Zn
	Zn2+ +2 e- ( Zn
	-0,763

	Cu2+, Cu
	Cu2+ + 2 e- (Cu
	+0,337

	Электроды второго рода

	Ag , AgCl, Cl -
	AgCl +  e-( Ag + Cl -
	+0,222

	Окислительно-восстановительные электроды

	Fe3+, Fe2+(Pt)
	Fe3+ +  e- ( Fe2+,
	+0,771

	Fe(CN)63-, Fe(CN)64-(Pt)
	Fe(CN)63- +  e- ( Fe(CN)64-
	+0,364

	J3-, 3J-(Pt)
	J3- + 2 e- ( 3J--
	+0,545

	H+, C6H4O2, C6H4(OH)2(Pt)
	C6H4O2 + 2H+ + 2 e- ( C6H4(OH)2
	+0,699


5. Буферные ряды

	Соотношение компонентов в буферной смеси
	рН буферной системы при температуре 250C

	
	ацетатной
	фосфатной
	аммиачной

	9 : 1

8 : 2

7 : 3

6 : 4

5 : 5

4 : 6

3 : 7

2 : 8

1 : 9
	3,72

4,05

4,27

4,45

4,63

4,80

4,99

5,23

5,57
	5,91

6,24

6,47

6,64

6,81

6,98

7,17

7,38

7.73
	10,28

9,95

9,73

9,55

9,37

9,20

9,01

8,77

8,43
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Рис.4.1. Схема электродной системы:


1 - стеклянный электрод; 2 – внутренний электрод; 3 – проточный хлорсеребряный электрод сравнения; 4 – электролитический контакт; 5 - насыщенный раствор КС1;          6 - пористая перегородка;  7 - винт;                 8 – провода для подключения электродной ячейки к рН–метру








PAGE  
2

[image: image95.png]


_1126345686.unknown

_1126420113.unknown

_1126595504.unknown

_1149660905

_1149945931.doc
[image: image1.png]+ -

Pacteop ayembii
n3gect. pl pactaop

(PHy)

XMHTUAPOH XMHTUAPOH







_1149947052.cdx

_1149947125.cdx

_1149946055.unknown

_1149676301.unknown

_1149939938.cdx

_1149676151.unknown

_1149496720.cdx

_1149660883

_1126595640.unknown

_1126595527.unknown

_1126440839.unknown

_1126442239.unknown

_1126445659.unknown

_1126513009.unknown

_1126595411.unknown

_1126446576.unknown

_1126446672.unknown

_1126444304

_1126445455.cdx

_1126442554

_1126441457.unknown

_1126442035.unknown

_1126441225.unknown

_1126441267.unknown

_1126423773.unknown

_1126425757.unknown

_1126422119.unknown

_1126346413.unknown

_1126347297.unknown

_1126419049.unknown

_1126419688.unknown

_1126419517

_1126348172.unknown

_1126348237.unknown

_1126346763.unknown

_1126346841.unknown

_1126346457.unknown

_1126346731.unknown

_1126346063.unknown

_1126346154.unknown

_1126346158.unknown

_1126346150.unknown

_1126345931.unknown

_1126346040.unknown

_1126345869.unknown

_1126345226.unknown

_1126345263.unknown

_1126345441.unknown

_1126345475.unknown

_1126345283.unknown

_1126345246.unknown

_1126345253.unknown

_1126345240.unknown

_1126339742.unknown

_1126344765.unknown

_1126344777.unknown

_1126344804.unknown

_1126344773.unknown

_1126344530.unknown

_1126344556.unknown

_1126344579.unknown

_1126344615.unknown

_1126344625.unknown

_1126344569.unknown

_1126344543.unknown

_1126344507.unknown

_1126344520.unknown

_1126344037.unknown

_1110799315.unknown

_1126339048

_1126339144.unknown

_1126335814.unknown

_1111003192.unknown

_1099725911.unknown

_1101112441.unknown

_1106045561.unknown

_1101112440.unknown

_1099989931

_1087285325.unknown

_1094251953

_1099723255.unknown

_1087285331.unknown

_1087285323.unknown

