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ТЕМА 1. ЭЛЕКТРИЧЕСКАЯ ПРОВОДИМОСТЬ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Необходимые исходные сведения
По способу переноса электрического заряда различают: проводники I рода, перенос заряда в которых осуществляется электронами (к ним относятся все металлы, а также углерод, фосфор и некоторые другие неметаллы) и проводники II рода, перенос заряда в которых осуществляется ионами. К ним относятся расплавы некоторых солей (NaCl, KCl и др.), оснований (NaOH, KOH и др.), кислот (щавелевая, янтарная и др.), а также их растворы, в большинстве случаев водные. Важнейшей причиной электрической проводимости проводников II рода является их способность распадаться на ионы в водном растворе. Эта способность характеризуется степенью диссоциации. Степень диссоциации (() – это отношение количества молекул, распавшихся на ионы, к общему количеству молекул, введенных в раствор. Она выражается либо в долях единицы, либо в процентах. По значению ( проводники электрического тока II рода делятся на две группы – слабые и сильные электролиты. К слабым электролитам относятся вещества, для которых в водном растворе ( ( 0,85 (( ( 85%). В эту группу входят практически все органические кислоты и основания, а также H3PO4, NH4OH и некоторые другие минеральные кислоты и основания. К сильным электролитам относятся серная, соляная, азотная кислоты, растворы щелочей, а также большинство солей: нитраты, сульфаты, хлориды, бромиды и др. Для них 0,85 ( ( ( 1,0 (85% ( ( ( 100%).

Количественно электрическая проводимость проводников II рода выражается через удельную, молярную и эквивалентную электрические проводимости. Удельной электрической проводимостью (() раствора электролита называется электрическая проводимость объема раствора, заключенного между электродами, находящимися на расстоянии 1 м друг от друга и площадью 1 м2. Она выражается в СИ в сименсах на метр (См/м), 1См = 1Ом-1. Эквивалентной электрической проводимостью (λ) называется электрическая проводимость объема раствора электролита, заключенного между электродами, находящимися на расстоянии 1 м друг от друга, и такой площади, что в пространстве между ними содержится 1 моль эквивалента электролита. В СИ она выражается в сименс-метрах в квадрате на моль (См ( м2 /моль). Молярной электрической проводимостью (λm) называется электрическая проводимость раствора электролита, заключенного между электродами, находящимися на расстоянии 1 м друг от друга, и такой площади, что в пространстве между ними содержится 1 моль электролита. Она выражается в тех же единицах, что и λ. Существует также понятие о предельной эквивалентной электрической проводимости электролита λ∞ – электрической проводимости при бесконечном разведении электролита, т.е. при С → 0.

Часто пользуются эквивалентной электрической проводимостью. Эквивалентная электрическая проводимость λ выражается через удельную проводимость 
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где V=1/С – разведение (или разбавление) раствора, м3/моль, т.е. объем, м3, в котором содержится 1 моль эквивалента растворенного вещества; С – молярная концентрация эквивалента электролита, моль/м3 (1 моль/л = 103 моль/м3), а моль – молярная масса эквивалента.

Концентрационная зависимость эквивалентной электрической проводимости растворов сильных электролитов в области молярных концентраций эквивалентов, не превышающих 0,01 моль/л, описывается эмпирическим уравнением Кольрауша, называемым законом квадратного корня:
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где 
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 – эквивалентная электрическая проводимость раствора при концентрации С и при бесконечном разведении; А  ‑  константа (при данной температуре) для данного электролита и растворителя. Из графика зависимости 
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 от 
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линейной экстраполяцией полученной прямой на нулевую концентрацию можно найти значение 
[image: image8.wmf]¥

l

 (как отрезок на ординате). Константа А = - tg(.

Отношение эквивалентной электрической проводимости сильных электролитов при данной концентрации к предельной эквивалентной электрической проводимости называется коэффициентом электропроводности ( f ) и отражает межионное взаимодействие:

f = 
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Значение f зависит от концентрации и валентного типа электролита. 

В растворах слабых одно-одновалентных электролитов 
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 и 
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 связаны со степенью диссоциации ( электролита уравнением Аррениуса:
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Кроме того, для таких растворов выполняется закон разведения Оствальда:
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(1.5)

где Кс – концентрационная (классическая или реальная) константа диссоциации слабого электролита.

Подставляя (1.4) в (1.5), получаем еще одну форму закона разведения Оствальда:
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(1.6)

После преобразования получаем 
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(1.7)

Таким образом, строя график зависимости 1/( от (С, из наклона графика и отсекаемого участка можно установить значения Кс и 
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Термодинамическую константу диссоциации Ка (рассчитывается по активности) получают путем экстраполяции значений концентрационной константы на нулевую концентрацию.

В растворе проводника II рода перенос электрического заряда осуществляется ионами разного сорта: катионами (положительно заряженными ионами) и анионами (отрицательно заряженными ионами), движущимися во встречных направлениях. Скорость перемещения электрического заряда в растворе, а следовательно, и электрическая проводимость определяется многими факторами, в первую очередь зарядом и размером ионов, а также скоростью их движения в электрическом поле. Скорость движения ионов vi (v+ - для катионов и v- - для анионов) зависит от напряженности электрического поля: 

vi = ui Е,



 (1.8)

где Е – напряженность электрического поля, В ( м-1; ui – абсолютная скорость движения ионов, м2 ( с-1 ( В-1.

Произведение ui.F называется подвижностью или эквивалентной электрической проводимостью иона ((i), См ( м2 ( моль-1:
(i = ui .F,



(1.9)

где F – постоянная Фарадея. Подвижность иона при бесконечном разбавлении называется предельной подвижностью или предельной эквивалентной электрической проводимостью иона и обозначается 
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. Предельные подвижности 
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некоторых ионов в водном растворе приведены в прил. 2. Согласно закону Кольрауша о независимой миграции ионов эквивалентная электрическая проводимость раствора при бесконечном разведении равна сумме предельных подвижностей катионов и анионов:
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Согласно современным представлениям при равной напряженности электрического поля, температуре электролита и его концентрации подвижности ионов прямо пропорциональны их заряду и напряженности внешнего электрического поля, но обратно пропорциональны концентрации и их геометрическим размерам.

Так, в рядах ионов Li+, Na+, K+, Rb+ или  Be2+, Mg2+, Ca2+, Sr2+ подвижность ионов снижается вследствие увеличения их размеров (при постоянном заряде), а в рядах Na+, Mg2+, Al3+ или K+, Ca2+, Ga3+ - увеличивается вследствие увеличения заряда (при практически неизменных геометрических размерах ионов).

Аномально высокой подвижностью (а следовательно, аномально высокой электрической проводимостью) обладают ионы H+ (H3О+) и OН-. В основе причины такой аномалии лежат два фактора: 1) ионы H+  и OН- являются составной частью молекулы воды, которая является растворителем в большинстве электрохимических процессов; 2) ион водорода, в отличие от всех остальных ионов, представляет собой протон и имеет исчезающе малый геометрический диаметр.

Указанные факторы позволяют этим ионам переносить электрический заряд по так называемому «эстафетному механизму», при котором геометрическая длина пути ионов H+ и OН- оказывается существенно меньше расстояния между электродами. Для всех остальных ионов такой механизм невозможен. По этой причине в результате частых столкновений этих ионов с молекулами воды геометрическая длина пути их перемещения оказывается существенно больше расстояния между электродами. 

На различии в подвижностях ионов основан метод кондуктометрического титрования растворов электролитов кислот и оснований. Согласно этому методу при титровании кислоты (содержащей ионы Н+) щелочью или при титровании щелочи (содержащей ионы OН-) кислотой происходит связывание аномально подвижных ионов H+ (или OН-) и их замена в растворе на малоподвижные катионы (или анионы) по схеме

H+  +  Na+  +  OН-   =   Na+  +  H2O 

или
ОН-  +  H+  +  Cl-   =  Cl-  +  H2O.

[image: image1.wmf]c

При этом электропроводность раствора электролита снижается до точки эквивалентности (т.э.). В дальнейшем при избытке щелочи (кислоты)  происходит рост электропроводности вследствие избыточного количества аномально подвижных ионов ОН- или H+. Таким образом, обычная зависимость электрической проводимости сильной кислоты (основания) от количества прилитого основания (или кислоты) имеет вид, показанный на      рис.1.1.
Наклон кривых АВ и ВС определяется силой кислот (оснований). В случае ее уменьшения соответствующие кривые располагаются более полого. 

Каждый вид ионов в растворе электролита вследсвие различного заряда, концентрации и подвижности переносит различное количество электричества. Для оценки участия данного вида ионов в переносе электричества Гитторфом введено понятие о числе переноса ионов. Число переноса ионов i-го вида – это отношение количества электричества qi, перенесенного данным видом ионов, к общему количеству электричества q, прошедшему через раствор электролита:

ti  = qi  / q.



(1.11)

В соответствии с этим определением, сумма чисел переноса катионов t+ и анионов t- равна единице:  

t+ + t- = 1. 


(1.12)

В то же время числа переноса ионов можно определить исходя из их подвижностей:

ti = (i / ( ( (i ).


(1.13)

Из последнего соотношения легко убедиться в том, что различие в подвижностях катионов и анионов приводит к различию в значениях их чисел переноса. Это обстоятельство позволяет на практике определять числа переноса ионов в растворе электролита с помощью схемы, предложенной Гитторфом (рис. 1.2).
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Рис. 1.2.Схема определения чисел переноса по Гитторфу

Разделим пространство между электродами на три части: катодное пространство, анодное пространство и внутренний объем раствора. Для простоты примем, что электролит состоит из        одновалентных ионов. Пусть в начальный момент (до пропускания тока) концентрация электролита, а следовательно, и ионов каждого вида одинакова во всех трех частях пространства (положение А). Допустим, что ионы различаются по подвижности в три раза и что большей подвижностью обладают анионы (например, в растворе КОН). Допустим также, что ионы движутся как бы цепочками. При наличии электрического поля цепочка анионов будет передвигаться в три раза быстрее, чем цепочка катионов, и в то время как в катодное пространство войдет один новый катион, в анодное войдут три новых аниона (положение Б). За это же время из анодного пространства уйдет всего один катион, а из катодного – три аниона. В средней же части их концентрации, очевидно, не изменятся. Избыточные катионы катодного пространства разряжаются на катоде, а избыточные анионы анодного пространства – на аноде, причем количества их одинаковы. 

В результате оказывается, что все части раствора сохранили свою нейтральность, но концентрации электролита в анодном и катодном пространствах изменились и стали отличаться друг от друга. Измеряя эти изменения  в катодном (ΔСк) и анодном (ΔСа) пространствах, можно определить числа переноса. 

В простых случаях: 

t+ = ΔСа/ΔС,   а    t- = ΔСк/ΔС,

 (1.14)

где ΔС = ΔСк +ΔСа.

Лабораторная работа 1.1. Исследование электрической 

проводимости растворов слабого электролита
Цель работы: определить константу кондуктометрической ячейки и электрическую проводимость воды. Исследовать зависимости удельной и эквивалентной электрических проводимостей растворов слабого электролита от концентрации и разведения. Определить степень и константу диссоциации слабого электролита.

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

Реактивы: раствор хлористого калия концентрации 0,02 моль/л, вода дистиллированная, слабый электролит (по заданию преподавателя).

Методика выполнения работы
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Рис. 1.3. Реохордный мост Р–38:
а - схема верхней панели: 1- гальванометр; 2 - переключатель питания; 3- индикаторная лампочка; 4 - гнездо для подключения прибора в сеть; 5 – переключатель плеча сравнения; 6 - шкала реохорда; 7 - ручка для регулирования значения отношения плеч реохорда; 8 – клемма для подключения кондуктометрической ячейки (измерительного сосуда); 9 - переключатель гальванометра; б - кондуктометрическая ячейка

Измерение электрической проводимости растворов электролитов практически сводится к измерению их электрического сопротивления, т.к. электрическая проводимость – это величина, обратная сопротивлению. Измерение сопротивления проводят с помощью реохордного моста Р-38. Схемы верхней панели моста и кондуктометрической ячейки представлены на рис. 1.3.

Реохордный мост является уравновешенным мостом со ступенчато регулируемым плечом сравнения 5 и плавно регулируемым отношением плеч 6. 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 проводимости 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 положению "220" или "127", указанному около гнезда для подключения прибора 4, и соответствовать напряжению в сети переменного тока!), при этом загорается индикаторная лампа 3;

2)
переключатель питания 2 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 8 и приступают к измерению электрической проводимости 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";

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

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 2, а затем из сети переменного тока.

Реохордный мост Р-38 позволяет измерить сопротивление до 30000 Ом с погрешностью не более 1,5 %.
Порядок выполнения работы

1. Определение константы кондуктометрическй ячейки

С физической точки зрения электрическая проводимость проводников II рода определяется не только площадью электродов, расстоянием между ними, концентрацией, температурой и природой электролита, но и геометрической формой кондуктометрической ячейки, глубиной погружения электродов в раствор, объемом раствора электролита и другими геометрическими особенностями электроизмерительной системы. Эти обстоятельства связаны с кривизной силовых линий электрического поля. Поэтому часть силовых линий пересекает стенки и дно сосуда, а также границу раздела фаз жидкость – атмосфера, что приводит к разной электрической проводимости одного и того же электролита в разных электролитических ячейках, даже при прочих равных условиях (концентрации, температуры электролита, внешнего атмосферного давления и т. д.). Кроме того, не всегда удается достаточно точно определить площадь поверхности электродов, особенно если они имеют круглое сечение малого диаметра (металлическая проволока).

Таким образом, геометрические особенности измерительной ячейки при расчете и измерении электрической проводимости учесть очень сложно и часто невозможно. По этой причине предварительно определяют константу кондуктометрической ячейки Кя. Суть определения Кя заключается в измерении электрической проводимости стандартного раствора электролита (для этого наиболее часто используют растворы KCl). Найденная Кя (или поправочный коэффициент) учитывается при дальнейших расчетах.

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

(= Кя / R,



(1.17)

где Кя = f l / S – константа кондуктометрической ячейки. Она является индивидуальной характеристикой каждой кондуктометрической ячейки, в СИ выражается в метрах в минус первой степени (м-1).

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. 1.

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.

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 и берут среднее значение. Расхождение между измерениями не должно превышать 1,5%. Аналогично измеряют сопротивление 0,02 М раствора KCl. Константу ячейки вычисляют по уравнению

Кя = (КCl табл ( RKCl.


 (1.18)

Заполняют табл. 1.1 и определяют среднее арифметическое значение Кя.
Таблица 1.1

Результаты определения константы кондуктометрической ячейки

	СKCl, моль/м3
	Показание плеча сравнения Rср, Ом
	Показание шкалы 
реохорда

m
	RKCl, Ом
	( KСl
табл., См(м-1
	Кя, м-1
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Полученное значение константы ячейки используют для расчета удельной электрической проводимости любых растворов по уравнению (1.17). При этом необходимо следить, чтобы расположение электродов и объем жидкости в ячейке не изменялись.

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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Перед измерением 
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 кондуктометрическую ячейку тщательно промывают и ополаскивают дистиллированной водой. Измеряют сопротивление R трех порций воды при заданной постоянной температуре и по среднему значению R рассчитывают 
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 по уравнению (1.17). 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. 1.2.

Таблица 1.2

Результаты определения электрической проводимости воды

	Измерение
	Показание плеча сравнения Rср, 

Ом
	Показание шкалы 

реохорда  m
	R,

Ом
	КЯ,

м-1
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Сопоставляют полученное значение удельной электрической проводимости воды с табличным.

3. Измерение электрической проводимости растворов слабого электролита, определение степени и константы 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.1.3.

Найдя среднее значение сопротивления R для каждой концентрации раствора исследуемого слабого электролита, рассчитывают удельную ( и эквивалентную ( электрические проводимости по уравнению (1.17) и (1.1). Начиная с концентрации 0,01 моль/л и ниже, следует учитывать поправку на электрическую проводимость воды по уравнению (1.19). По полученным данным строят и объясняют графические зависимости: ( = f (С), ( = f (1/С) и ( = f (
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Таблица 1.3

Результаты определения электрической проводимости, степени и константы диссоциации слабого электролита

	Изме-

рение
	С, моль/м3
	R, Ом
	Кя, 

м-1
	(,

См(м-1
	(,

См (м2/моль
	((, 

См(м2/моль
	(
	Кс
	Кa

	
	
	
	
	
	
	расч.
	граф.
	
	расч.
	граф.
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Предельную эквивалентную электрическую проводимость ((  рассчитывают по формуле Кольрауша (1.10), 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 (1.4) и (1.6). Значения (( и Kс определяют также графическим путем, построив график в координатах 1/( - (С. Полученные графическим путем значения (( и Kс сравнивают с их значениями, вычисленными соответственно по уравнениям (1.10) и (1.6). 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).

Контрольные вопросы

1. Что такое удельная и эквивалентная электрические проводимости? Как взаимосвязаны они между собой?

2. Пояснить зависимости удельной и эквивалентной электрических проводимостей от концентрации и разведения.

3. Что понимают под абсолютной скоростью движения ионов и их подвижностью? Каково соотношение между ними?

4. В чем сущность закона Кольрауша?

5. Что такое константа сосуда? В каких единицах она выражается и от каких факторов зависит? Как определить ее экспериментально?

6. Как графически определяется предельная эквивалентная электрическая проводимость и константа диссоциации слабого электролита по данным электрической проводимости?

7. Как определяется степень диссоциации методом электропроводности? 

8. Как изменяется степень диссоциации слабого электролита с разбавлением раствора?

Лабораторная работа 1.2. Определение предельной эквивалентной электрической проводимости и коэффициента электрической проводимости сильного электролита

Цель работы: определить константу кондуктометрической ячейки и электрическую проводимость воды. Установить зависимость удельной и эквивалентной электрических проводимостей сильного электролита от концентрации и разведения. Определить предельную эквивалентную электрическую проводимость и коэффициент электрической проводимости сильного электролита.

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

Оборудование: реохордный мост Р-38, кондуктометри-ческая 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 выполнении лаб. работы 1.1.

Для определения предельной эквивалентной электрической проводимости сильного электролита из исходного раствора молярной концентрации эквивалента 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 0,0001 М 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 (1.17). Начиная с концентрации 0,001 М и ниже следует делать поправку на электрическую проводимость воды. Эквивалентную электрическую проводимость вычисляют через удельную проводимость по уравнению (1.1). 

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 (1.3) при всех концентрациях электролита, строят график полученной зависимости и поясняют его. Результаты измерений и расчетов заносят в табл.1.4. 

Таблица 1.4

Результаты определения (( и f( сильного электролита

	Измерение
	С,
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Найденное графическим путем значение (( сравнивают с рассчитанным, согласно закону Кольрауша, по формуле (1.10). Предельные эквивалентные электрические проводимости ионов исследуемого сильного электролита и их температурные коэффициенты приведены в прил. 2.

Контрольные вопросы

1. Повторить вопросы 1-5 к работе 1.1.

2. Как графически находят значение предельной эквивалентной электрической проводимости сильного электролита?

3. Какие тормозящие эффекты имеются в растворах электролитов? Каковы причины их возникновения? При каких условиях они отсутствуют?

4. Как определяется коэффициент электропроводности?

5. От каких факторов зависит коэффициент электропроводности?

6. Построить и проанализировать график f( = f(C).
Лабораторная работа 1.3. 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 вместимостью 50 мл с платиновыми электродами, микробюретка, мешалка электромагнитная 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 отсутствует необходимость в определении константы 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 (Vт). При этом характер кривой, описывающей зависимость 1/R = f(Vт), соответствует характеру кривой ( = f(Vт). 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 эквивалента кислоты в исследуемом растворе по формуле

Ск = Сщ Vщ,т.э.  / Vк,


(1.20)

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

Для выполнения работы необходимо провести кондуктометрическое 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 молярной концентрации эквивалента ( 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 1.1). После этого 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 кондуктометрического 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 которой находят Vщ,т.э.. Концентрации взятых для исследования растворов кислот рассчитывают по уравнению (1.20).

Результаты измерений и расчетов сводят в табл. 1.5

Таблица 1.5

Данные кондуктометрического титрования 

Титруемый раствор ….           Титрант ….

	Измерение
	Vк,  мл
	Vщ, мл
	Rср , Ом
	m
	R , Ом
	1/R ,

Ом
	Vщ, т.э.,

мл
	Сщ,

моль/л
	Ск, 

моль/л

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Контрольные вопросы

1.
Как зависят подвижности ионов от их природы, концентрации, температуры электролита и других параметров?

2.
Каковы причины аномальной подвижности ионов водорода и гидроксила?

3.
Опишите механизм эстафетного способа переноса электрического заряда некоторыми ионами.

4.
В чем сущность кондуктометрического титрования?

5.
В чем заключается преимущество кондуктометрического титрования перед кислотно-основным титрованием в присутствии индикаторов и другими методами анализа? 

6.
Объясните ход основных видов кривых кондуктометрического титрования. Чем определяется их наклон?

7.
Будут ли чем-либо отличаться кривые кондуктометрического титрования раствора HCl раствором KOH и наоборот, раствора KOH – раствором HCl?

Лабораторная работа 1.4. Определение чисел переноса ионов в растворе серной кислоты

Цель работы: определить числа переноса ионов водорода и сульфат-ионов в растворе серной кислоты.

Реактивы: раствор серной кислоты, этиловый спирт (гидролизный), хромовая смесь.

Оборудование: установка для определения чисел переноса ионов.

Методика выполнения работы

Экспериментальное определение чисел переноса ионов основано на определении количества электричества, прошедшего через раствор, и изменения концентрации электролита в околоэлектродных пространствах. Определение последних возможно только в том случае, если анодное и катодное пространства в достаточной степени разделены.

Количество протекающего через раствор электричества определяется кулонометрами – приборами, работающими по электрохимическому принципу действия. Количество электричества рассчитывается на основании законов электролиза Фарадея.

При электролизе с инертными электродами в растворе H2SO4 происходят следующие электрохимические процессы:

2H3O+ + 2е- → 2H2O + H2 (на катоде),

3H2O - 2е- → 2H3O+ + 1/2O2 (на аноде).

Перенос электричества в растворе осуществляется ионами H3O+ и SO42- (концентрация OН- ничтожно мала). Поэтому определить числа переноса ионов в растворе можно по изменению содержания серной кислоты за время опыта в электродных пространствах в согласно схеме Гитторфа (см. рис 1.2.).

Устройство для определения чисел переноса включает электролизер в виде двух сосудов с раствором электролита, соединенных соединительным сосудом (рис.1.4.). Такое соединение сосудов позволяет изолировать катодный и анодный электролиты друг от друга, и их можно титровать или проводить другие аналитические определения в процессе выполнения опыта. 

Пусть титр раствора кислоты вначале был Т1, а после опыта – Т2. Следовательно, в катодном пространстве до опыта ионов водорода (точнее, гидроксония) было Т1V моль, а после опыта – Т2V, где V – объем катодной жидкости. Изменение количества ионов водорода за время опыта равно (Т2-Т1)V.

Если общее количество протекающего электричества равно q, а ионы водорода перенесли 
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 кулонов электричества, то изменение концентрации кислоты в катодном пространстве определяется следующим образом:

ΔСк =
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(1.21)

где F – число Фарадея; q/F – количество ионов водорода, разрядившихся при электролизе, моль; 
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/F – количество ионов водорода, перешедшего из анодного пространства в катодное, моль.

Следовательно:

(Т1 – Т2) V = 
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(1.22)

или
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 = q + V F (T1 – T2).


(1.23)

Отсюда, разделив обе части уравнения (1.22) на общее количество протекшего электричества q, получим число переноса для ионов водорода:
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/q = 1+V F (T1 – T2)/q.                      (1.24)

Так как 
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 = 1, то число переноса для сульфат-иона определяем по уравнению
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(1.25)

В схеме установки для определения чисел переноса ионов в растворе серной кислоты вместо медного кулономера может быть использован газовый электрод или любой другой. Одновременное применение миллиамперметра и кулономера обусловлено тем, что по первому ведется грубое регулирование тока, а по второму определяется точное количество электричества, прошедшего в цепи за время опыта.

Медный кулономер состоит из медных электродов – пластинок, погруженных в раствор CuSO4. На границе электрод – электролит протекают процессы

Cu2+ + 2e- → Cu (на катоде),

Cu - 2e- → Cu2+ (на аноде).

Количество протекающего электричества qF определяется по увеличению массы катода за счет выделившейся на нем меди:
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(1.26)

где m – масса выделившейся меди, г; 31,77 – химический эквивалент меди. 

Точность показаний кулономера 0,1-0,5%. Для повышения точности показания кулономера рекомендуется:

1) в качестве электролита использовать раствор следующего состава, г/л: CuSO4 ( 5H2O – 150; H2SO4 – 50; C2H5OH – 50.

2) вести электролиз при умеренных плотностях тока на катоде (в пределах 2...20 мА / см2).
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Рис 1.4. Устройство для экспериментального определения чисел переноса ионов электролитов: 1 – реостат; 2 – электрический ключ; 3 – источник постоянного тока (выпрямитель); 4 – медный кулономер (А – анод, К - катод); 5 – электролизер (а, с, к – анодное, среднее и катодное пространства); 6 – миллиамперметр

Перед началом опыта медный кулономер необходимо подготовить к работе. Медные электроды очищают наждачной бумагой, промывают дистиллированной водой и этиловым спиртом и выдерживают на воздухе в течение 10-15 мин. Катод перед началом опыта должен быть покрыт свежеосажденной медью. Для этого собирают установку (см. рис.1.4) без электролизера, помещают в медный кулономер очищенный наждачной бумагой и промытый катод и пропускают ток 30-50 мА в течение получаса. Затем катод вынимают, промывают водой и этиловым спиртом, сушат в сушильном шкафу 10-15 мин при температуре не выше 40-50 0C (свежеосажденная медь легко окисляется на воздухе) и взвешивают на аналитических весах. Затем катод крепится на прежнее место, электроды погружаются в электролит (ячейка должна быть отключена от цепи) и кулономер готов для включения в рабочую цепь.

Опыт по определению чисел переноса заключается в следующем. В рабочую цепь установки (рис.1.4) включают медный кулономер и электролизер с платиновыми электродами, предварительно промытыми хромовой смесью и водой. Электролизер и соединительный сосуд заполнены раствором серной кислоты молярной концентрации эквивалента 0,05 моль/л.

Когда вся установка собрана, необходимо обратиться к преподавателю  для проверки правильности подключения. Включение тока при неверном соединении в установке может привести к короткому замыканию и порче миллиамперметра.

Ток включается при полностью введенном реостате. Реостат выводят постепенно и устанавливают силу тока примерно 150 мА. В дальнейшем силу тока стараются сохранить постоянной.

Электролиз ведут 2-3 ч. За время электролиза определяют точное значение начальной концентрации серной кислоты. Для этого берут пипеткой (10 мл) раствор кислоты и пробу титруют раствором едкого натра концентрации 0,05моль/л в присутствии индикатора метилового оранжевого. Из трех титрований берут среднее.

По окончании опыта, выключив ток, сливают электролит из соединительного сосуда. Затем сливают католит из электролизера в предварительно взвешенную сухую колбу, взвешивают ее с раствором на технических весах с погрешностью 0,01 г и вычисляют массу католита. Для разбавленных растворов массу раствора считают совпадающей с его объемом. Для определения концентрации кислоты после опыта снова проводят титрование: из колбы с катодной жидкостью отбирают пипеткой 3 пробы по 10 мл и титруют их раствором едкого натра концентрации 0,05 моль/л. Зная титр и объем щелочи, пошедшей на титрование кислоты до опыта и после него, а также общий объем кислоты, рассчитывают изменение количества ионов водорода в катодном пространстве. Кулономером измеряют общее количество электричества q, протекшее в цепи за время электролиза. После окончания опыта катод медного электрода промывают дистиллированной водой, сушат и взвешивают на аналитических весах. Разность масс катода медного кулономера до электролиза и после него будет количеством осажденной меди. Общее количество электричества, протекшего через цепь в течение опыта, рассчитывают по формуле (1.26).

Уравнение (1.24) для этого опыта можно переписать в виде 
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где V, V1 и V2 - объемы катодной жидкости, едкого натра, пошедшего на титрование 1 мл кислоты до и после опыта; F – число Фарадея; q - общее количество электричества (по кулономеру); TNaOH - титр едкого натра.

Числа переноса для сульфат-иона 
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определяют по уравнению (1.25).

Найденные значения чисел переноса ионов водорода и сульфата сравнивают друг с другом и со справочными данными.

Контрольные вопросы

1. Что означает термин "числа переноса ионов"?

2. Каковы экспериментальные методы определения чисел переноса?

3. Поясните схему определения чисел переноса по методу Гитторфа.

4. Как изменяются числа переноса ионов с увеличением: а) температуры, б) концентрации?

5. Опишите методики экспериментального определения чисел переноса ионов в растворе серной кислоты, приведите схему установки.

6. Чем отличаются "истинные" числа переноса от "кажущихся"?
7. Как можно определить предельные подвижности ионов по значению их чисел переноса?

ТЕМА 2. ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

 И ЭЛЕКТРОДВИЖУЩИЕ СИЛЫ

Необходимые исходные сведения

На границе раздела фаз (твердая – твердая, твердая – жидкая или твердая – газообразная) по тем или иным причинам возникает двойной электрический слой, состоящий из положительных и отрицательных зарядов. Таким образом, на границе возникает разность потенциалов, характеризующаяся вполне определенным потенциалом (. Такое распределение электричеcких зарядов не нарушает электронейтральности всей границы в целом. Скачок же потенциала на границе фаз аналогичен разности потенциалов между положительной и отрицательной обкладками конденсатора.

Разность потенциала на границе соприкосновения двух фаз (в том числе и двух разных металлов) не зависит ни от их формы, ни от их размеров и площади соприкосновения, а определяется  химической природой и физическим состоянием проводников.

Пусть имеется цепь, составленная из разных металлов А, В, С...М, N:
	А
	В
	С
	...
	М
	N


       (1                      (2                         (3                         (n-2                       (n-1

Эту цепь принято записывать так: А( В + В( С + ... + М( N или короче: А( В( C…M( N. Здесь А( B, B( C и M( N – разности (скачки) потенциалов на границах соприкасающихся проводников; при этом знак A( B показывает разность (скачок) потенциалов в месте соприкосновения проводников А и В, т.е. А( В = (1, В( С = (2  и т.д. Алгебраическую сумму скачков потенциала на всех межфазных границах раздела нормально разомкнутой цепи называют электродвижущей силой (ЭДС) цепи проводников и обозначают Е:
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(2.1)
Цепи проводников, включающие хотя бы один проводник второго рода, называются электрохимическими цепями или электрохимическими элементами. Электрохимический элемент можно определить и как химический источник тока, т.е. устройство, в котором энергия химической реакции непосредственно превращается в электрическую энергию. Все электрохимические элементы принято делить на две большие группы: гальванические элементы и аккумуляторы.

При записи электрохимических цепей подряд в строку пишут составы всех фаз в той же последовательности, какую они имеют в элементе, и разделяют вертикальными черточками те фазы, на границах которых имеются скачки потенциалов. Вертикальной сплошной чертой обозначается граница между металлом и раствором и пунктирной вертикальной чертой – граница между двумя электролитами в элементе. Если на границе между двумя электролитами устранен так называемый диффузионный потенциал с помощью солевого мостика, то границу между электролитами обозначают двумя вертикальными черточками. Отрицательный электрод элемента записывается слева. Например, для элемента Якоби – Даниэля, состоящего из цинкового и медного электродов, опущенных соответственно в растворы сульфатов цинка и меди, соединенные солевым мостиком, схема электрохимической цепи записывается следующим образом:

(–)   Zn( Zn2+ (( Cu2+ ( Cu   (+).

Если вещество, непосредственно участвующее в электрохимической реакции, растворено в другом индифферентном веществе, не обменивающемся ионами с раствором, то оно заключается в скобки. Например, электрод из цинковой амальгамы записывается так: (Hg) Zn2+( Zn.

Чем большим сопротивлением обладает соединяющий электроды проводник (прибор), тем медленнее происходит изменение равновесных значений скачков потенциалов на электродах. Принципиально можно замкнуть электроды проводником бесконечно малой длины. В этом случае изменение электродных потенциалов будет идти бесконечно медленно, так что в каждый момент времени будет существовать равновесие между электродами и раствором. Течение реакции в элементе в этом случае является обратимым. При изотермическом и обратимом проведении реакции работа является наибольшей. Измеренная при этом разность потенциалов между электродами носит название ЭДС гальванического элемента. Скачки потенциала между фазами не поддаются экспериментальному определению. Тем не менее задача разложения ЭДС гальванической цепи .на отдельно образующие ее слагаемые  решается в электрохимии вполне точно. Это достигается посредством отказа от использования понятия о скачках потенциала на межфазной границе и введения совершенно новых величин – электродных потенциалов (. ЭДС гальванической цепи равна алгебраической сумме электродных потенциалов. Для расчета ЭДС необходимо из электродного потенциала более положительного электрода (2 вычесть значение электродного потенциала более отрицательного электрода (1:

Е = (2 - (1,



(2.2)

если диффузионный потенциал возникающий на границе раздела жидких фаз устранен или элиминирован. Диффузионный потенциал можно свести к минимальному значению, если соединить растворы с помощью солевого мостика, наполненного концентрированным раствором электролита с приблизительно одинаково подвижными ионами (KCI, NH4NO3). 

Измерение ЭДС

Для измерения электродвижущей силы электрохимии-ческого элемента необходимо, чтобы элемент работал при бесконечно малой силе тока. Это условие выполняется в компенсационном методе (рис. 2.1), когда элемент включается последовательно против внешней разности потенциалов, подбираемой так, чтобы ток в цепи с элементом отсутствовал. Тогда внешняя разность потенциалов равна ЭДС элемента.

Рассмотрим схему: АВ – реохорд, т.е. однородная по длине проволока со значительным сопротивлением. Эта проволока может быть натянута на линейку со шкалой или намотана на барабан, число оборотов которого  отсчитывают по особой шкале.
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Рис.2.1. Электрические схемы установок для измерения больших (а) и малых ЭДС (б)


Концы реохорда соединены с источником постоянного тока (аккумулятором), поэтому любая разность потенциалов от нуля до Еак с него снимается передвижением контакта С. Разность потенциалов (напряжение на аккумуляторе) направляется против измеряемой ЭДС элемента Ех, т.е. они включаются одноименными полюсами к левому концу реохорда. Смещая скользящий контакт, ищут такое положение (положение точки Сх на реохорде АВ), при котором стрелка гальванометра Г устанавливается на нуле(т.е. тока в контуре АГЕхСх). Тогда разности потенциалов между точками А и Сх, создаваемые двумя противоположно направленными источниками тока, - аккумулятором (Еак/АВ) и  изучаемым элементом (Ех /АСх) одинаковы:

Еак / АВ = Ех / АСх


 (2.3)

и

Ех = Еак АСх / АВ.


(2.4)

Непосредственно из последнего уравнения Ех вычислить нельзя, так как неизвестно значение Еак. Для этого в цепь с гальванометром вместо изучаемого элемента включается нормальный элемент Вестона или другой элемент, ЭДС которого (Ев) и зависимость ЭДС от температуры точно известны. Скомпенсировав ЭДС нормального элемента, получим новое положение подвижного контакта С – Св, и следовательно:

Ев = Еак АСв / АВ.


(2.7)

Из выражений (2.4) и (2.6) находим Ех:

Ех = Ев АСх / АСв.


(2.8)

В качестве нормального элемента в практике физической химии широко используется элемент Вестона (рис 2.2). Достоинство элемента состоит в том, что его ЭДС имеет вполне определенное значение, постоянное во времени, мало и закономерно меняющееся с температурой.

Зависимость ЭДС насыщенного элемента Вестона от температуры дается уравнением

Eт = E293 – 0,0000406 (T – 293).

 (2.9) 

Схема этого элемента: Pt, (Hg) Cd(CdSO4(Hg2SO4(Hg,Pt.
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Рис. 2.2. Элемент Вестона:

1 – металлическая ртуть, 2 ‑ кристаллы Hg2SO4; 3 – кристаллы CdSO4 . 8/3 H2O; 4 – амальгама кадмия; 5 ‑ раствор CdSO4; 6 – воздух; 7 – парафин; 8 ‑ пробка; 9 ‑ менделеевская смазка

Современная электроизмерительная аппаратура позволяет измерять ЭДС с большой точностью. Реохорд заменяется сериями из десяти катушек сопротивления, составляющих "декады", которые включаются последовательно для компенсации измеряемой ЭДС. При измерении ЭДС необходимо замыкать цепь с гальванометром только на короткое время, после каждого измерения ЭДС исследуемого элемента проверять постоянство ЭДС аккумулятора по нормальному элементу Вестона. Колебание показаний при проверке ЭДС аккумулятора свидетельствует о плохом контакте цепи. Систематическое изменение этих показаний означает, что аккумулятор разрядился.

Измерение ЭДС гальванического элемента с помощью

 потенциометра ППТВ-1

На верхней панели потенциометра (рис.2.3) 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 внимание 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 (2.9).

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. 2.3. 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 2.1. Измерение ЭДС элемента 
Якоби – Даниэля

Цель работы: ознакомиться с компенсационным методом измерения ЭДС. Измерить ЭДС элемента Якоби – Даниэля и сопоставить полученные результаты с рассчитанными по уравнению Нернста.

Реактивы: растворы CuSO4  и ZnSO4 молярной концентрации эквивалентов 1; 0,05; 0,01 моль/л. 

Оборудование: медный и цинковый электроды, солевой мостик, химические стаканчики - 2 шт, термостат, потенциометр ППТВ - 1.

Методика выполнения работы

Элемент Якоби – Даниэля  состоит из медной пластинки, погруженной в раствор сульфата меди (II), и цинковой пластинки, погруженной в раствор сульфата цинка. Соединение между отдельными электродами осуществляется посредством электролитического ключа (рис. 2.4).
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Рис 2.4. Элемент Якоби – Даниэля

Схема этого элемента записывается следующим образом:

(-)    Zn(ZnSO4(KCI(CuSO4 (Cu   (+)

или 

 (-)    Zn(ZnSO4 (( CuSO4 (Cu   (+).

Медную пластинку перед погружением в раствор тщательно очищают наждачной бумагой, промывают дистиллированной водой и электролитически покрывают тонким слоем меди. Цинковую пластинку амальгамируют, погружая ее на несколько секунд в раствор нитрата ртути (I). Выделившуюся на поверхности цинковой пластинки капельку ртути растирают фильтровальной бумагой до равномерного покрытия всей поверхности электрода амальгамой цинка. Потенциал цинка при этом не меняется, так как при одновременном присутствии двух металлов потенциал электрода определяется потенциалом менее благородного металла (цинка). 

В разные стаканы наливают раствор сульфата меди (II) и сульфата цинка с таким расчетом, чтобы  не менее 3/4 поверхности электродов была покрыта жидкостью. Погружают в соответствующие растворы медный и цинковый электроды, вставляют электролитический ключ (солевой мостик) и полученный гальванический элемент присоединяют к измерительной системе. ЭДС элемента измеряют компенсационным методом при различных концентрациях растворов электролитов.

Полученные данные сопоставить с рассчитанными значениями по уравнению Нернста, указав погрешности опыта в процентах.
Экспериментальные и расчетные данные заносят в табл. 2.1. 

Таблица 2.1

Результаты измерение ЭДС элемента Якоби – Даниэля

	Молярная концентрация эквивалента, моль/л
	Е, 

В
	Е по Нернсту,

 В
	Погрешность, 

%

	ZnSO4
	CuSO4
	
	
	

	1

1

1

0,05

0,05

0,05

0,01

0,01

0,01
	1

0,05

0,01

1

0,05

0,01

1

0,05

0,01
	
	
	


Для теоретического расчета ЭДС элемента Якоби – Даниэля необходимо найти потенциал каждого электрода по уравнению Нернста:
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где 
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- активность иона металла в растворе электролита; z - число электронов, участвующих в электродной реакции; Т – абсолютная температура; F – постоянная Фарадея.

Поскольку диффузионный потенциал цепи устранен, то ЭДС элемента Якоби – Даниэля находится по разности потенциалов обоих электродов:
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   (2.12)

где 
[image: image72.wmf]o

o

o

Zn

Zn

Cu

Cu

2

2

+

+

j

-

j

=

E

– стандартная ЭДС элемента Якоби ‑ Даниэля, выражает ЭДС данного элемента при 
[image: image73.wmf]1

2

2

Zn

Cu

=

=

+

+

a

a

. Для расчета ЭДС по уравнению Нернста (2.12) все необходимые данные берутся из справочника (стандартные электродные потенциалы металлов, средние коэффициенты активностей).

По полученным данным необходимо также построить зависимости ЭДС от логарифма концентраций растворов в электродных пространствах, найти угловой коэффициент этих зависимостей и сравнить найденные значения с вычисленными.

Контрольные вопросы

1.  Что такое ЭДС гальванического элемента? Как она определяется теоретически и на практике?

2.  На чем основан метод компенсации? Приведите схемы компенсационных установок.

3.  Можно ли определить ЭДС гальванического элемента с помощью вольтметра?

4.  Для чего применяется элемент Вестона? Изобразите      схему его устройства.

5.  Выведите уравнение Нернста. Напишите это уравнение для различных типов электродов.

6. Укажите всевозможные причины отсутствия компенсации при правильно собранной схеме измерения.  

Лабораторная работа 2.2. Определение термодинамических функций реакции, протекающей в элементе Якоби – Даниэля

Цель работы: путем измерения ЭДС гальванического элемента при разных температурах рассчитать термодинамические функции реакции, протекающей в элементе Якоби – Даниеля.

Реактивы: растворы CuSO4  и ZnSO4 молярной концентрации эквивалентов 1 моль/л. 

Оборудование: медный и цинковый электроды, солевой мостик, химические стаканчики – 2 шт., термостат, потенциометр ППТВ - 1.

Методика выполнения работы

Составляют гальванический элемент Якоби – Даниэля. Для этого предварительно подготовленные электроды (см. лаб. работу 2.1) погружают в растворы сульфата меди и сульфата цинка молярной концентрации эквивалентов 1 моль/л. Элемент помещают в термостат, выдерживают при заданной температуре 25 ‑ 30 мин и измеряют его ЭДС через каждые 10 – 15 мин. Измерения заканчивают тогда, когда три последовательных отсчета совпадают с погрешностью 0,00005 В.

Измерения ЭДС должны быть проведены не менее чем при четырех значениях температуры. Рекомендуемые пределы температуры от 15 до 50 0С, а интервалы – не менее 5 – 7 0С.

По полученным результатам строят график зависимости E от температуры, графически определяют температурный коэффициент элемента  (dЕ / dТ) и рассчитывают изменение термодинамических функций: изменение изобарно- изотермического потенциала (ΔG), энтальпии (ΔH), энтропии (ΔS) и константу равновесия (Kа) реакции, протекающей в элементе, используя соотношение:

dE / dT ( ΔЕ / ΔT = (Е2 – Е1) / (T2 – T1),
(2.13)

где  Т1 и Т2 – температуры, при которых измерялись Е1 и Е2.

Расчет температурного коэффициента будет тем точнее, чем меньше отличаются между собой Т1 и Т2, так как зависимость Е от Т только в узком интервале температур близка к линейной.

По зависимости Е = f (Т) можно рассчитать ΔS:

ΔS = z F (dЕ / dТ)p,


(2.14)

где z – число электронов, принимающих участие в электрохимической реакции.
Для обратимого гальванического элемента Е является функцией изменения изобарно–изотермического потенциала реакции, протекающей при его работе:

ΔG = - z F E.



(2.15)

Согласно уравнению Гиббса – Гельмгольца 

Е = - ΔН / (z F) + T (dE / dT)p.

 (2.16)
Если в гальваническом элементе активности всех веществ, участвующих в реакции, равны единице, то по изменению стандартной ЭДС (Е() можно рассчитать константу равновесия реакции и стандартное изменение изобарно-изотермического потенциала:

ΔG( = -z F E( = - R T ln Kа

(2.17)
Значения Е0, вычисленные при двух разных температурах, позволяют определить изменение энтальпии процесса, исходя из соотношения
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(2.18)

Полученное по уравнению Гиббса – Гельмгольца (2.16) значение ΔH сравнивают со значением ΔH реакции, рассчитанной по уравнению (2.18).

Результаты измерений и расчетов заносят в табл. 2.2.

Таблица 2.2

Результаты определения термодинамических функций реакции, протекающей в элементе Якоби – Даниэля

	Т, (C
	T, 
K
	E, В
	dE/dT,

В/К
	Ка
	ΔG, кДж/моль
	ΔН, кДж/моль
	ΔS,

Дж/(моль(К)

	
	
	
	
	
	
	
	


Делают выводы.

Контрольные вопросы

1. Повторите 1-4 вопросы работы 2.1.

2. Какие термодинамические функции можно рассчитать, используя значение ЭДС элемента и его температурный коэффициент? Как провести такие расчеты?

3. В каких случаях при работе гальванического элемента может наблюдаться его охлаждение или нагревание?

Лабораторная работа 2.3. Измерение ЭДС 

концентрационной цепи

Цель работы: изучить зависимость ЭДС от градиента  концентраций электролита в околоэлектродных пространствах, а также возможность устранения диффузионного потенциала на границе раздела между электродами.

Реактивы: раствор сульфата меди или сульфата цинка. 

Оборудование: медные или цинковые электроды – 2 шт.; элемент Вестона; потенциометр ППТВ–1; химические стаканчики – 2 шт.

Методика выполнения работы

Приготовить, как указано в работе 2.1, два одинаковых медных или цинковых электрода и два или более растворов электролитов различной концентрации. Составить из электродов элементы и измерить их ЭДС. В качестве соединительной жидкости в электролитических мостиках используют: 1) исходные растворы; 2) агар-агаровый сифон: а) с насыщенным раствором KCl; б) с насыщенным раствором NH4NO3 и в) с насыщенным раствором HCl.

По полученным данным строят графики зависимости Е от ln (C2/C1), рассчитывают их наклон и сравнивают с теоретическим значением.

Делают выводы.

Контрольные вопросы

1. Повторите 1 - 4 вопросы работы 2.1.

2. От каких факторов зависит диффузионный потенциал? Выведите соответствующие зависимости.

3. От каких факторов зависит ЭДС концентрационных цепей? Объясните принцип работы этих элементов.

4. Как рассчитывают ЭДС концентрационных элементов?

5. Назовите предельные условия работы концентрационных элементов.

ТЕМА 3. ПОТЕНЦИОМЕТРИЯ

Необходимые исходные сведения

Потенциометрия – важный метод исследования и анализа, в основе которого лежат термодинамические соотношения между ЭДС электрохимических систем или электродными потенциалами, с одной стороны, и физико-химическими параметрами растворов и химических реакций - с другой. Для измерения ЭДС гальванических элементов в равновесном состоянии наиболее удобен компенсационный метод. Для определения потенциалов отдельных электродов электрохимическая цепь составляется из исследуемого электрода и электрода сравнения с известным значением потенциала. 

Потенциометрия, как метод исследования и анализа, применяется при определении стандартных потенциалов и констант равновесия электродных реакций, средних ионных коэффициентов активности электролитов в растворах, термодинамических характеристик химических реакций; при расчете стандартной энергии Гиббса образования иона в растворе по стандартному электродному потенциалу соответствующего металла.

Потенциометрический метод широко применяется в лабораторной практике и в производстве при автоматическом контроле и регулировании кислотности растворов. При этом измеряют ЭДС электрохимической цепи, составленной из индикаторного электрода, потенциал которого зависит от рН раствора, и электрода сравнения. В качестве индикаторных электродов используют водородный, хингидронный, стеклянный, а в качестве электродов сравнения – каломельный и хлорсеребряный электроды.

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 (I) и второго (II) рода. Электроды I рода обратимы относительно одного вида ионов (катионов или анионов), а электроды II рода - относительно обоих видов ионов раствора. Примером электрода I рода является металл, погруженный 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:


[image: image75.wmf]+

+

+

+

j

=

j

z

a

zF

RT

M

o

M

,

M

M

,

M

ln

z

z

,

(3.1)

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

Водородный электрод представляет собой платиновую пластинку, покрытую платиновой чернью, частично погруженную в раствор, участвующий в потенциалопределяющих процессах, через который пропускается водород.

В кислой среде системе Н3О+│Н2, Pt отвечает уравнение электродного процесса

2Н3О+ + 2е- ↔ Н2 + 2Н2О,

которое может быть записано в упрощенном виде:

2Н+ +2 е-(Н2 + 2Н2О.

Потенциал водородного электрода определяется следующим уравнением:
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где 
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- относительное парциальное давление водорода, т.е. отношение парциального давления газа к нормальному атмосферному.

Поскольку стандартный потенциал водородного электрода при всех температурах условно принят равным нулю, то при 
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где 
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В щелочной среде в системе Н2О, ОН-│Н2, Pt протекает потенциалопределяющая реакция

2Н2О+2 е-↔Н2+2ОН-,

которой отвечает уравнение для расчета потенциала:
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Поскольку в водном растворе электролита всегда находятся ионы и Н+ и ОН-, то потенциал одного и того же водородного электрода можно выразить с помощью как уравнения (3.2), так и (3.4). Приравняв эти два уравнения и учитывая, что 
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, можно найти связь между потенциалами водородного электрода в кислой и щелочных средах:


[image: image85.wmf]w

w

K

b

K

F

RT

lg

ln

0

H

,

H

H

,

H

H

,

OH

2

2

2

+

j

=

+

j

=

j

+

+

-

o

o

o

.
(3.5)

Так как 
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 В. В щелочной среде потенциал водородного электрода также зависит от рН раствора и определяется уравнением, аналогичным уравнению (3.3). 

Водородный электрод применяется как индикаторный при экспериментальном определении рН растворов, является электродом I рода. К недостаткам водородного электрода следует отнести медленное установление потенциала и необходимость использования источника водорода.

Каломельный и хлорсеребряный электроды относятся к электродам II рода. Они широко применяются в электротехнических измерениях в качестве электродов сравнения, т.к. их потенциал устойчив во времени и хорошо воспроизводим. 

Электрод II 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 хлорсеребряный электроды. Они обратимы относительно как катиона, так и аниона.

Электрод II рода записывается в виде схемы Аz-(МА, М. Схема электродной реакции 

МА + z e-   ↔  М + Аz-.

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

Каломельный электрод состоит из ртути, покрытой пастой, содержащей каломель и соприкасающейся с раствором хлорида калия KCl│Hg2Cl2,Hg. Потенциалопределяющая реакция 

Hg2Cl2 + 2 e- ↔ 2Hg + 2Cl-.

Существует три разновидности каломельных электродов, различающихся по концентрации находящихся в них растворов KCl: децимолярный (0,1 М), нормальный (1М) и насыщенный. Последний имеет наибольшее применение. Все они отличаются хорошей воспроизводимостью потенциалов, поэтому часто применяются в лабораторной практике. Работа с каломельными электродами, ввиду наличия в них металлической ртути, требует определенных мер предосторожности. В зависимости от температуры его потенциал определяется по уравнению
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Электродный потенциал определяется по уравнению
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Хлорсеребряный электрод представляет собой серебряную пластинку, покрытую слоем хлорида серебра и погруженную в раствор КCl. Схема электрода: Cl-(AgCl, Ag. Уравнение электродной реакции:

AgCl + e- ↔ Ag+ + Cl-.

Электродный потенциал определяется по уравнению
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[image: image156.emf]Рис. 3.1.  Стеклянный электрод:1- стеклян-

ная трубка с мембраной 3; 2 - внутренний 

электрод;   4,5 -  внутренний  и   внешний

растворы

Стандартный потенциал электрода при 298 К составляет 0,2223 В.

Стеклянный электрод является важнейшим среди ионообменных электродов. Он представляет собой полый тонкостенный стеклянный шарик (рис. 3.1). В его внутреннее пространство помещаются хлорсеребряный электрод и раствор соляной кислоты, концентрация которого не изменяется во время измерений. Электрод погружается в буферный или испытуемый раствор, и цепь завершается электродом сравнения. 

Согласно теории Б.П. Никольского потенциалопределяющая реакция на границе раствор – стекло заключается в обмене между ионами щелочного металла, например Na+, содержащимися в стекле, и ионами Н+, находящимися в растворе:
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Принимая 
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, получим уравнение для потенциала границы раствор – стекло:
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где 
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При 
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В сильнощелочных растворах граница раствор – стекло ведет себя как натриевый электрод, потенциал которого также зависит от рН раствора. Для раствора NaOH 
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По обе стороны тонкой мембраны стеклянного электрода находятся растворы с активностями ионов Н+, равными 
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. На границах стекла с этими растворами возникают потенциалы 
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 и 
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. Разность между этими потенциалами называют потенциалом стеклянного электрода:

                 
[image: image116.wmf]¢¢

¢¢

¢¢

¢

¢

¢

¢¢

¢

+

+

+

+

+

+

+

j

=

j

-

j

=

j

Na

H

Na

H

c

c

ln

a

K

a

a

K

a

F

RT

o

.               (3.15)

При одинаковом составе растворов следует ожидать равенства 
[image: image117.wmf]¢

j

 и 
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. Однако поверхности стеклянной мембраны различны по своим свойствам, обусловленным главным образом механической и термической обработкой в процессе изготовления электрода. Разность 
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 и 
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в этих условиях называется потенциалом асимметрии стеклянного электрода, является его индивидуальной характеристикой и входит в значение стандартного потенциала стеклянного электрода.
Для определения рН пользуются методом калибровки стеклянного электрода в буферных смесях. Для этого составляется электрохимическая цепь:
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В электрохимической цепи от рН раствора будет зависеть только потенциал стеклянного электрода (точнее, 
[image: image127.wmf]¢¢
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) и ее ЭДС. По данным измерений ЭДС цепи, содержащей буферные смеси с различным значением рН, строится калибровочный график в координатах рН — E, и по значению E, отвечающему контрольному раствору, находится его рН.
Стеклянный электрод применяется для определения рН растворов и активности ионов щелочного металла. В настоящее время с использованием стекол специального состава и различных ионитов разработаны ионоселективные электроды, с помощью которых определяется содержание в растворах многих катионов, анионов, органических веществ.

Все электроды, которым соответствуют потенциал-определяющие реакции с участием электронов, представляют собой окислительно-восстановительные системы. Однако в особую группу принято выделять электроды, в потенциалопределяющих реакциях которых не участвуют простые вещества – газы, металлы. Эти электроды называются окислительно-восстановительными (редокси-электроды). Они, как правило, состоят из инертного вещества с электронной проводимостью (например, платина), погруженного в раствор, содержащий вещества с различной степенью окисления Red и Ox. Металл в этих системах 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.



Потенциал такого окислительно-восстановительного электрода определяется по уравнению
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где
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– стандартный окислительно-восстановительный потенциал. 

К редокси-электродам относятся в первую очередь электроды, у которых Ox и Red представляют собой ионы, причем электродная реакция состоит в перемене их зарядов. Платиновая проволока, опущенная в раствор солей FеCl2 и FeCl3, – ферро-ферри электрод (Fe3+, Fe2+ ( Pt), ему соответствует потенциал-определяющая реакция Fe3+ + e- ↔ Fe2+, – пример окислительно-восстановительного электрода, потенциал которого зависит от соотношения окисленной и восстановленной форм в растворе:
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Константа равновесия Ка окислительно-восстановительной реакции, протекающей на электроде, может быть вычислена из уравнения
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Стандартные электродные потенциалы некоторых окислительно-восстановительных электродов приведены в прил. 4.

Окислительно-восстановительные электроды в потенциалопределяющих реакциях которых участвуют ионы Н+, могут быть использованы как индикаторные при определении рН растворов. К таким окислительно-восстановительным электродам относится, например, хингидронный электрод.

Хингидронный электрод представляет собой платиновую пластинку, погруженную в исследуемый раствор, в который добавлено небольшое количество хингидрона. Это вещество представляет собой эквимолекулярное соединение хинона С6Н4О2 и гидрохинона С6Н4 (ОН)2. Его растворимость в воде так мала, что для приготовления насыщенного раствора, с каким полагается проводить измерения, достаточно небольшой порции на кончике перочинного ножа на 100 мл раствора. Чтобы произошло полное насыщение раствора хингидроном, необходимо перемешивать его в течение по меньшей мере полминуты. К этому практически сводится подготовка хингидронного электрода к работе. 

Хингидрон в водных растворах подвергается распаду на хинон и гидрохинон, между которыми устанавливается состояние окислительно-восстановительного равновесия:

C6H402 + 2H+ + 2е- ↔С6Н4 (ОН)2.

Поскольку в этом равновесии принимают участие ионы водорода, окислительно-восстановительный потенциал зависит от рН раствора.

Схема хингидронного электрода имеет вид

C6H402, С6Н4 (ОН)2, Н+ │Pt.

Потенциал хингидронного электрода определяется по уравнению
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где ах и агх – активности хинона и гидрохинона.

Хинон и гидрохинон малорастворимы, поэтому их активности можно приравнять концентрациям. Поскольку концентрации хинона и гидрохинона одинаковы, то ах ( агх. Уравнение (3.19) принимает вид
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Значение рН раствора рассчитывается по уравнению

рН = (
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где 
[image: image136.wmf]o

гх

х,

j

– стандартный потенциал хингидронного электрода (при 298 К он равен 0,699 В); 
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– потенциал электрода сравнения; 
[image: image138.wmf]Е

– ЭДС электрохимической цепи.

Хингидронный электрод может быть использован для измерения рН кислых и слабощелочных растворов (до рН 8), не содержащих окислителей и восстановителей. В щелочной среде гидрохинон как слабая кислота реагирует с ионами ОН-, а также окисляется кислородом воздуха, вследствие чего ах 
[image: image139.wmf]¹

 агх. При этом значение рН, рассчитанное по уравнению (3.21), будет ошибочно. Достоинством данного электрода является простота устройства и быстрое установление потенциала. 
Потенциометрический метод определения рН основан на том, что измеряют ЭДС элемента, состоящего из индикаторного электрода с известным потенциалом (электрода сравнения) и индикаторного 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. Изучение свойств буферных 

растворов и методы измерения рН

Цель работы: приготовить серию ацетатных (или других по заданию преподавателя) буферных смесей с различным соотношением компонентов. Вычислить и определить на рН-метре рН каждой смеси. Изучить влияние разбавления, добавления кислот и щелочей на рН буферного раствора потенциометрическим методом. Определить значение буферной емкости раствора по кислоте и основанию.

Реактивы: растворы CH3COOH и CH3COONa концентрации 0,1 моль/л; дистиллированная вода; растворы соляной кислоты (НСl) и едкого натра (NaOH) концентрации 0,1моль/л; 1% раствор универсального индикатора.

Оборудование: рН - метр рН-340 или любой модификации, химические стаканы вместимостью 50 и 100 мл, пипетки вместимостью 10 мл, бюретки на 25 мл.

Методика выполнения работы

Буферные растворы – растворы солей, соли и кислоты или соли и основания, т.е. так называемые кислотно-основные, обладающие способностью почти не изменять свой водородный показатель при разбавлении, добавлении кислоты или основания 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.

Уравнение Гендерсона–Гессельбаха для рН кислой буферной смеси, состоящей из слабой кислоты НА и ее соли МА, имеет вид

рН = рКкисл + 
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где рКкисл=-lg Ккисл представляет отрицательный логарифм константы диссоциации слабой кислоты, а выражения в квадратных скобках означают аналитическую концентрацию соли МА и кислоты НА в буферном растворе.

Аналогичное по форме уравнение может быть выведено для щелочной буферной смеси слабого основания МОН и его соли МА с тем лишь отличием, что вместо рКкисл в это уравнение входит отрицательный логарифм константы диссоциации слабого основания.

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

Буферная емкость – это расчетная величина, равная числу молярных масс эквивалента сильной кислоты или сильного основания, которое нужно добавить к 1 л буферного раствора, чтобы рН изменился на единицу.

Буферная емкость рассчитывается по формуле:
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где В – буферная емкость, моль/л; С – молярная концентрация эквивалента 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, измерительного):

Е = (инд - (всп .

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

(Е = ((инд = b0 (рН,


(3.24)

где (инд = b0 рН; b0 – коэффициент пропорциональности, равный 2,303(RT/F). 

Стеклянный электрод является универсальным для определения рН. Концентрацию ионов водорода с использованием стеклянного 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 обычно из стеклянного электрода и хлорсеребряного электрода сравнения. 

Схема внешней панели рН-метра-милливольтметра рН-340 представлена на рис 3.2. Прибор предназначен для определения рН от -1 до 14.
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Рис. 3.2. 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 - ручка переключателя "размах"; 7 - ручка для включения прибора в сеть; 8 - (S) - переменный резистор для регулирования шкалы;  9 – (Еu) - переменный резистор для плавной настройки по буферному раствору

Общие указания по работе с прибором рН-340
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 измерении рН раствора, обладающего малой буферной емкостью, электроды необходимо тщательно промыть дистиллированной водой. Промывка заключается в многократном погружении электрода подниманием и опусканием стаканчика с дистиллированной 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 очень малого объема, 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 изменять 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 положение "11…14", а стрелка показывающего прибора установилась на значении 1,25. Измеряемое значение рН = 11 + 1,25 = 12,25.

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

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

Методика выполнения работы

1. Построение буферной кривой, т.е. зависимости рН раствора от соотношения кислоты и ее соли в растворе. Для этого в девяти химических стаканах, вместимостью 50 мл, готовят по   30 мл ацетатные буферные растворы различного состава (согласно табл. 3.1.). Значение рН для каждой смеси определяют на приборе и заносят в табл. 3.1. Далее вычисляют рН по формуле Гендерсона – Гассельбаха:

рН = рКкисл + 1g(CсолиVсоли)-1g(CкислVкисл),
(3.25)

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. Значения констант диссоциации некоторых слабых кислот и оснований приведены в прил. 3.

Таблица 3.1

Составы ацетатных буферных растворов и рН

	Номер пробирки
	Состав буферного раствора, мл
	Значение рH

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

	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
	
	
	


2. При изучении влияния разбавления и добавления кислоты и щелочи на рН буферного раствора готовят по 30 мл буферные растворы (по заданию преподавателя). Затем проводят исследования зависимости рН буферного раствора от разбавления в 2, 4, 6, 8, 10 раз. После каждого разбавления определяют рН буферного раствора на рН-метре, данные заносят в табл. 3.2.

Таблица 3.2

Зависимость рН буферного раствора от разбавления

	Состав буферного раствора, мл
	Число

разбавлений
	рН 



	0,1М CH3COOH
	0,1М CH3COONa
	
	

	5
	5
	0
	

	
	
	2
	

	
	
	4
	

	
	
	6
	

	
	
	8
	

	
	
	10
	


Далее проводят исследование зависимости рН буферного раствора от количества добавленной кислоты. Для этого в один из буферных растворов добавляют порциями по 0,5 мл раствор соляной кислоты концентрации 0,1 моль/л до тех пор, пока pH раствора не изменится на единицу. После добавления каждой порции раствора кислоты определяют pH на pH-метре. 

Данные заносят в табл. 3.3.

Используя полученные данные, аналитически вычисляют значение буферной емкости по кислоте Вк по формуле:
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(3.26)

где Cк – молярная концентрация эквивалента 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), tg ( = рН/Vк. 

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

Значение буферной емкости по основанию вычисляют аналитически и графически так же, как и для определения Вк, по аналогичной формуле:
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(3.27)

Определение буферной емкости по кислоте и основанию проводят для буферных растворов различных составов. 

Полученные данные заносят в табл. 3.3.

Таблица 3.3

Определение буферной емкости

	Состав буферного 

раствора, мл
	Vк, мл
	Vосн,
мл
	рН при 

добавлении
	Вк, 

моль/л
	Восн,

моль/л

	0,1М CH3COOH
	0,1М CH3COONa
	
	
	кис-лоты
	основания
	
	

	9
	1
	0
	0
	
	
	
	

	
	
	0,5
	0,5
	
	
	
	

	
	
	1,0
	1,0
	
	
	
	

	
	
	1,5
	1,5
	
	
	
	

	
	
	2,0
	2,0
	
	
	
	

	
	
	…
	…
	
	
	
	

	5
	5
	0
	0
	
	
	
	

	
	
	...
	…
	
	
	
	

	1
	9
	0
	0
	
	
	
	


По результатам измерений строят графики зависимостей рН буферных растворов: 1) от состава буферной системы;                2) от разбавления; 3) от количества добавленной сильной кислоты или основания. Кроме того, строят зависимости буферной емкости от состава буферного раствора. 

Контрольные вопросы

1. Какие растворы называют буферными? Каков их состав? Приведите примеры.

2. В чем заключается механизм действия буферных систем? 

3. Приведите формулы расчета рН буферных систем.

4. От каких факторов зависит рН буферных растворов?

5. Что такое буферная емкость? В каких единицах она выражается и от каких факторов зависит?

6. Какие методы определения буферной емкости вы знаете?

7. Как на практике определяют значения рН буферных систем?

8. На чем основан потенциометрический метод определения рН растворов? Какие электроды для этого применяются?

9. Как экспериментально определить буферную ёмкость? Приведите расчетную формулу.

10. Какие особенности присущи стеклянному электроду?

11. Можно ли в электрохимическом ключе, соединяющем электроды рН-метра, использовать NaCl вместо KCl?

12. Приведите схему электрохимической цепи рН-метра.

Лабораторная работа 3.2. Определение стандартного 

потенциала окислительно-восстановительного электрода 

и константы равновесия реакции

Цель работы: определить стандартный окислительно-восстановительный потенциал ферри-ферро электрода и константу равновесия реакции 

Fe3++e ( Fe2+.

Реактивы: 0,1М растворы FeSO4 и Fe2(SO4)3 в растворе серной кислоты концентрации 0,1 моль/л или 0,1М растворы FeCl2 и FeCl3 в растворе HCl концентрации 0,1 моль/л; реактив Циммермана-Рейгарда, растворы KMnO4 и Na2S2O3 концентрации 0,1 моль/л, крахмал, KJ (порошок).

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

Методика выполнения работы

Для измерения потенциала редокси-электрода составляют гальваническую цепь из исследуемого окислительно-восстановительного электрода и хлорсеребряного электрода сравнения, например:

(-) Ag, AgCl(КС1(Fe3+,Fe2+|Рt (+).

Полученную гальваническую цепь подключают к потенциометру ППТВ-1 (методику работы на потенциометре см. выше). Если ЭДС цепи окажется слишком малой (менее 0,1 В, точка компенсации находится в крайнем положении на реохорде), то необходимо включить последовательно элемент Вестона.

Окислительно-восстановительные системы приготавливают из 0,1 М растворов сульфатов, хлоридов железа  разной степени окисления (II и III). Титрованием определяют концентрации исходных растворов. Если концентрация растворов одинакова, то соотношение активности ионов Fe3+ и Fe2+ можно заменить соотношением их объемов. Составляют смеси с различным соотношением окисленной и восстановленной форм ионов железа 9:1, 8:2, 7:3, 6:4, 5:5, 4:6, 3:7, 2:8, 1:9. Полученными растворами последовательно заполняют сосуд, предназначенный для окислительно-восстановительного электрода, погружают платиновый электрод. С помощью солевого мостика соединяют окислительно-восстановительный полуэлемент с хлорсеребряным электродом. Для предотвращения окисления ионов железа (II) в раствор через трубку в течение всего опыта подают двуокись углерода из аппарата Киппа. Измеряют ЭДС элемента, используя в качестве компенсационной установки потенциометр. Измерения ЭДС повторяют несколько раз с промежутками в 5-10 мин, пока расхождения не будут превышать 1-2 мВ. 

По окончании измерений находящийся в сосуде раствор анализируют на содержание Fe3+ и Fe2+. Содержание ионов железа Fe2+ определяют титрованием 10 мл раствора KMnO4 (V1) концентрации 0,1 моль/л в присутствии реактива Циммермана ‑ Рейнгарда (MnSO4, H2SO4, H3PO4). Для определения содержания ионов железа Fe3+ к 10 мл раствора добавляют 1,5-2 г сухого иодистого калия и титруют раствором Na2S2O3 (V2) молярной концентрации эквивалента 0,1 моль/л в присутствии крахмала. Титрование проводят 2-3 раза.

Аналогичные измерения и анализы проводят с остальными смешанными растворами. Перед заполнением сосуда последующей смесью необходимо ополоснуть дистиллированной водой сосуд, платиновый электрод, солевой мостик. 

Поскольку окислительно-восстановительный потенциал системы Fe3+, Fe2+ более положителен, чем потенциал хлорсеребряного электрода, то 
[image: image145.wmf]x.c.

Fe

,

Fe

2

3

j

-

j

=

+

+

E

. На основании этого соотношения рассчитывают 
[image: image146.wmf]+

+

j

2

3

Fe

,

Fe

 для каждого раствора. 

При условии, что концентрация растворов KMnO4 и Na2S2O3, применяемых для определения Fe3+ и Fe2+, одинакова, то
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Это уравнение может быть использовано для расчета 
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. По полученным данным строят зависимости потенциала окислительно-восстановительного электрода от логарифма соотношения окисленной и восстановленной форм, экстраполяцией определяют стандартные окислительно-восстанови-тельные потенциалы и наклон кривых. Сравнивают полученные значения с литературными.

Константу равновесия реакции, протекающей на электроде, рассчитывают по уравнению (3.18).

Результаты опытов заносят в табл.3.4.

Таблица 3.4

Результаты определения стандартного окислительно-восста-новительного потенциала и константы равновесия реакции

	Соотношение редокс-форм Ox:Red
	ЭДС Е,

В
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Подобным образом исследуют окислительно-восстановительные электроды, содержащие ионы: [Fe(CN)6]3- и [Fe(CN)6]4-; Cr3+ и Cr6+; хинон и гидрохинон.

Контрольные вопросы

1. Повторите вопросы 1-6 работы 2.1. 

2. Какие электроды называются окислительно-восстано-вительными?

3. Назовите особенности окислительно-восстанови-тельных электродов, отличающие их от других типов электродов.

4. Как зависит потенциал окислительно-восстановитель-ного электрода от соотношения окисленной и восстановленной форм ионов?

5. Что такое нормальный окислительно-восстановитель-ный потенциал?

Лабораторная работа 3.3. Определение состава и констант устойчивости хлоридных комплексов кадмия

Цель работы: определить значения констант устойчивости двухвалентного кадмия с ионами хлора в водном растворе.

Реактивы: а) раствор 0,005 М Cd(NO3)2 +3,0 M NaNO3;        б) раствор 3,0 M NaCl + 0,005 M Cd(NO3)2; в) 3,0 M NaNO3 (фоновый раствор).

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

Методика выполнения работы

При данных исследованиях составляют элемент 
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для приготовления которого необходимы растворы: а) 0,005 М Cd(NO3)2 +3,0 M NaNO3; б) 3,0 M NaCl + 0,005 M Cd(NO3)2;       в) 3,0 M NaNO3 (фоновый раствор).

В сосуд вместимостью 100 мл наливают 25 мл раствора "а" и опускают в него свежезачищенный, промытый дистиллированной водой и подсушенный фильтровальной бумагой кадмиевый электрод. Электролитический мостик заполняют раствором "б". Один конец электролитического мостика опускают в сосуд с кадмиевым электродом, другой – в стаканчик, заполненный раствором "в", сюда же погружают носик хлорсеребряного электрода (1,0 М KCl) и измеряют ЭДС элемента Е0. Далее из микробюретки к раствору "а" прибавляют при перемешивании порциями по 0,1-0,2 мл раствора "б". После каждого прибавления измеряют ЭДС элемента (Е).

Если в ходе опыта концентрация Cd(NO3)2  и ионная сила раствора, равная трем, не изменяются, то концентрация NaCl в сосуде с исследуемым раствором можно рассчитать по уравнению
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где 
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где 
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Тогда 
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где Ф = СМ/М = 1+К1[L] +K2[L]2 +……+Kn[L]n.
          (3.30)

Константы устойчивости (К1, К2, ….Кn) рассчитывают методом Ледена. Для этого строят график зависимости функции Ледена F1=(Ф-I)/L от [L], принимая приближенно [L] = CCl- :

F1 = К1 +K2[L]+K3[L]2+……+Kn[L]n-1 в пределе при [L](0  F1(K1. Следовательно, отрезок, отсекаемый по оси ординат, равен К1. Далее можно записать:

F2 = (F1 – KI) = K2+K3[L]+……+Kn[L]n-2 и, построив новую кривую F2 = f([L]), найти К2. Построения продолжают до тех пор, пока Fi = Fn перестает зависеть от [L].

Данные измерений и результаты расчетов заносят в табл. 3.5.

Таблица 3.5

Результаты определения констант устойчивости хлоридных комплексов кадмия

	Измерение ЭДС
	VNaCl,

мл
	СNaCl,

М
	Е0,В
	Е,В
	Ф
	F1
	F2
	F3
	F4

	1
	0
	0
	
	
	
	
	
	
	

	2
	0,1
	
	
	
	
	
	
	
	

	3
	0,2
	
	
	
	
	
	
	
	


Контрольные вопросы

1. Повторите вопросы 1-6 работы 2.1.

2. Поясните физический смысл коэффициента активности. От каких факторов он зависит? Что такое ионная сила раствора?

3. Объясните графический метод нахождения констант устойчивости Ледена.
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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.

В интервале 15 … 35 (С  ((t = ((25 [1 +  (t – 25)],

где 0,02.

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

См(м2/моль
	(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 при250С (приведены термодинамические константы диссоциации, выраженные через активности; через I, II, III обозначены ступени диссоциации).

	Кислота
	Ка
	pК

	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

	Электроды
	Реакции
	((, В

	Обратимые относительно катиона

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

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

	

	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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[image: image158.emf]Рис. 3.1.  Стеклянный электрод:1- стеклян-

ная трубка с мембраной 3; 2 - внутренний 

электрод;   4,5 -  внутренний  и   внешний

растворы
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