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Способы количественного выражения состава растворов

Для количественного описания состава раствора часто употребляются величины массовая доля растворенного вещества и молярность раствора. Кроме этих имеются и менее популярные способы: мольная доля, моляльность, нормальность, титр, объемная доля и т. д. Способов выражения концентрации довольно много, так как в этом качестве можно использовать отношение какой-либо величины, характеризующей растворенное вещество (масса, объем, количество вещества), к величине, характеризующей раствор или растворитель. Здесь приводится описание наиболее популярных величин.

Массовая доля растворенного вещества (w) – это величина, равная отношению массы растворенного вещества к массе раствора.
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Массовая доля – величина безразмерная и чаще выражается в процентах.

Мольная доля (() – это величина, равная отношению количества растворенного вещества к суммарному количеству вещества растворителя и растворенного вещества.
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Молярность раствора (С) – это величина, равная отношению количества растворенного вещества к объему раствора.
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Единица измерения молярности раствора – моль/л. Обозначается С = 1 моль/л; С = 0,02 моль/л или С = 1М; С = 0,02М. Молярность раствора часто называют также молярной концентрацией.

Моляльность раствора (Сm или m) – это величина, равная отношению количества растворенного вещества к массе растворителя, выраженной в килограммах.
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Единица измерения моляльности раствора – моль/кг или моль/1000г. Моляльность растворов не зависит от температуры раствора в отличие от молярности или нормальности, так как масса растворителя (или раствора) в отличие от объема не зависит от температуры окружающей среды. Благодаря этому этот способ выражения концентрации растворов очень часто используется при исследованиях в области физической химии, особенно в тех, где необходимо исследовать температурные зависимости.

Нормальность раствора (N или Сн) – величина, равная отношению количества вещества эквивалента растворенного вещества к объему раствора.

Рассчитывается по той же формуле, что и молярность раствора, только вместо количества вещества подставляется количество вещества эквивалента. Обозначается N = 1 моль/л или N = 1 моль(экв/л или N = 1н.

При решении многих задач полезно переходить от молярности к массовой доле. Эти величины связаны следующим образом:
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где М – молярная масса растворенного вещества, ( – плотность раствора в г/л.

В связи с количественным описанием состава раствора также часто употребляются термины концентрированный и разбавленный раствор. Понятия концентрированный и разбавленный раствор не несет никакой количественной характеристики. Чаще всего раствор, в котором меньше 10% растворенного вещества называют разбавленным, а если больше 50% – концентрированным.

Сильные и слабые электролиты
Все электролиты разделяют на сильные и слабые электролиты. Сильные электролиты в растворах диссоциируют полностью, а слабые – частично, то есть часть молекул остается в недиссоциированном состоянии. К сильным электролитам относят все соли (за редким исключением), щелочи (гидроксиды щелочных металлов, а также бария, стронция и кальция) и некоторые кислоты (HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4(разб)). Остальные электролиты относят к слабым.

Силу электролитов можно объяснить степенью ионности связи, которая подвергается разрыву при диссоциации. Поскольку в солях между ионами металлов и кислотными остатками связь ионная, то практически все соли относятся к сильным электролитам. Аналогичный подход справедлив также и для кислот и оснований. Но если у оснований полярность связи между атомом металла и гидроксильной группой определяется только электроотрицательностью атома металла, то для кислот полярность связи между атомами кислорода и водорода зависит от качественного и количественного состава кислотного остатка.

У кислот, в состав которых атомы кислорода не входят НЭ, сила кислот зависит от размера атома Э. Чем больше радиус атома, тем больше длина связи Н—Э, следовательно, тем проще ее разорвать и тем больше сила кислоты. Таким образом, в ряду галогеноводородных кислот с увеличением порядкового номера галогена сила кислоты увеличивается: плавиковая кислота является слабой, а иодоводородная кислота – сильной, то есть сила кислот изменяется в ряду: HF < HCl < HBr < HI.

Силу кислородсодержащих кислот можно определить по формуле Э(ОН)mOn. Если n<2 – кислота слабая, если n больше или равна 2 – сильная.

Взаимосвязь сили кислоты с числом атомов кислорода, которые не входят в состав гидрогильных групп, можно объяснить следующим образом. Атом кислорода, как наиболее электроотрицательный и притягивает к себе общие электронные пары. В результате электронная плотность от атома кислорода в группе ОН смещается в сторону кислотообразующего элемента и связь между атомами кислорода и водорода в гидроксильной группе становится более полярной.
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Чем больше число атомов кислорода, которые не входят в группу ОН, тем полярнее связь и сильнее кислота.

Таблица 1
Зависимость силы кислот от состава кислотного остатка

	Кислота
	Формула
	n
	Характер электролита

	
	HmЭOn+m
	Э(OH)mOn
	
	

	Серная
	H2SO4
	S(OH)2O2
	2
	сильный

	Сернистая
	H2SO3
	S(OH)2O
	1
	слабый

	Азотная
	HNO3
	N(OH)O2
	2
	сильный

	Азотистая
	HNO2
	N(OH)O
	1
	слабый

	Угольная
	H2CO3
	C(OH)2O
	1
	слабый

	Ортофосфорная
	H3PO4
	P(OH)3O
	1
	слабый

	Хлорноватистая
	HClO
	Cl(OH)
	0
	слабый

	Хлористая
	HClO2
	Cl(OH)O
	1
	слабый

	Хлорноватая
	HClO3
	Cl(OH)O2
	2
	сильный

	Хлорная
	HClO4
	Cl(OH)O3
	3
	сильный


Степень диссоциации.

Для количественного описания силы электролитов применяют понятие «степень диссоциации».

Степенью диссоциации ( называется отношение числа молекул, распавшихся на ионы (продиссоциировавших), к общему чилу растворенных молекул.
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Различные электролиты диссоциируют на ионы в различной степени. Как следует из приведенного уравнения, степень диссоциации может изменяться от 0 до 1. Степень диссоциации часто выражают в процентах. Следует отметить, что при диссоциации происходит увеличение числа частиц в растворе. Так, если в растворе находится электролит типа Kat+An–, который полностью распадается на ионы, то число частиц увеличивается в два раза.

Степеь диссоциации также является характеристикой, по которой можно определить является электролит сильным или слабым. Так, если степень диссоциации электролита в 0,1М растворе больше 30%, то его относят к сильным электролитам, а если меньше 3% — к слабым. Электролиты, у которых степень диссоциации имеет промежуточные значения, относят к электролитам средней силы. 

Степень диссоциации слабого электролита, определенные различными способами (например, по измерению электропроводности или температуры кипения раствора), чаще всего совпадают. Однако для сильных электролитов определение степени диссоциации различными способами дает разные результаты. Следовательно, величина степени диссоциации не характеризует реальую (истинную) степень диссоциации, а представляет кажущуюся величину.

Этот факт, а также некоторые другие привели к пересмотру теории Аррениуса в 20-х годах прошлого столетия и уточнению, в результате которого возникла новая теория электролитов, учитывающая электростатическое взаимодействие между ионами. Наибольший вклад в развитие новой теории внес голландский ученый П. Дебай.

Согласно этой теории прдполагается, что сильные электролиты в разбавленных растворах диссоциированы полностью ((=1). Отличие измеренной степени диссоциации сильных электролитов от единицы объясняется электростатическими взаимодействиями между разноименно заряженными ионами. То есть, если для какого-либо сильного электролита измерена степень диссоциации (=70%, то с точки зрения новой теории электролитов это означает, что все молекулы диссоциированы на ионы, но ионы свободны лишь на 70%, остальные 30% ионов «связаны» электростатическими взаимодействиями.

Константа диссоциации слабых электролитов.

Степень диссоциации зависит не только от природы растворителя и природы растворяемого вещества, но также значительно зависит от концентрации раствора и температуры. Поэтому для характеристики полноты диссоциации необходимо введение другой величины, которая не будет столь сильно зависеть от условий.

Диссоциация слабых электролитов – процесс равновесный, в отличие от диссоциации сильных электролитов, которые диссоциируют полностью. Поэтому для диссоциации слабых электролитов можно применить понятие константы диссоциации.

Уравнение диссоциации слабого электролита на катионы и анионы в общем виде можно записать следующим образом:

KatAn ( Kat+ + An–.

Поскольку диссоциаци представляет собой равновесный обратимый процесс, то для прямой (диссоциация молекул на ионы) и обратной (ассоциации ионов в молекулу) реакций можно записать выражения для скорости реакций:
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где в квадратных скобках обозначены равновесные концентрации соответствующих частиц.

В момент наступления равновесия скорости прямой и обратной реакций равны vпр=vобр, и, следовательно, применив закон действующих масс для равновесия, получим константу равновесия, называемую в подобных случаях константой диссоциации:
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Величина константы диссоциации слабого электролита зависит от природы растворителя и от температуры и не зависит от его концентрации в растворе.

Таким образом, видно, что чем больше недиссоциированных молекул, тем меньше величина константы диссоциации электролита; чем меньше недиссоциированных молекул, тем больше значение константы. 

Константа диссоциации является более точной характеристикой силы электролита. По константе диссоциации можно различать сильные и слабые электролиты: если константа диссоциации больше 0,1, то электролит относится к сильным, если меньше 10–3 – к слабым, если константа принимает промежуточные значения, то такие электролиты являются средней силы.

Как уже указывалось, многоосновные кислоты и основания диссоциируют ступенчато. Каждая ступень диссоциации характеризуется своим значением константы. При дисоциации многоосновных кислот первый ион водорода отщепляется легче всего, каждый последующий ион отщепляется уже труднее, так как возрастает заряд аниона, от которого отщепляется ион водорода, которому приходится преодолевать возрастающую силу электростатического взаимодействия.

Рассмотрим диссоциацию серной кислоты по стадиям:

H2SO4 ( H+ + 
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Первый ион водорода отщепляется от нейтральной молекулы, а второй – уже от отрицательно заряженного гидросульфат-иона, что происходит значительно труднее. Следовательно, и константы диссоциации серной кислоты должны существенно отличаться, причем так, чтобы Ка1>Ка2. И действительно, серная кислота является сильной (диссоциирует полностью) только по первой ступени (Ка1 = 1(103), а по второй ступени она является кислотой средней силы (Ка2 = 1,15(10–2).

Рассмотрим диссоциацию фосфорной кислоты по стадиям:

H3PO4 ( H+ + 
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Для констант диссоциации фосфорной кислоты можно записать выражения для первой стадии:
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для второй стадии:
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для третьей стадии:
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Исходя из значений констант, можно сказать, что фосфорная кислота по первой ступени является кислотой средней силы, по второй – слабой кислотой, а по третьей – чрезвычайно слабой кислотой. Значения этих констант диссоциации поясняют, почему в растворах фосфорной кислоты наряду с непродиссоциировавшими молекулами H3PO4 достаточно много дигидрофосфат ионов 
[image: image26.wmf]-

4

2

PO

H

, очень мало гидрофосфат-ионов 
[image: image27.wmf]-

2

4

HPO

 и ничтожно мала фосфат ионов 
[image: image28.wmf]-

3

4

PO

.

Взаимосвязь между константой и степенью диссоциации.

Для слабой одноосновной кислоты с концентрацией С0 моль/л, которая диссоциирует по схеме:

HAn ( H+ + An–
выражение для степени диссоциации будет выглядеть следующим образом:
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Исходя из этого равновесные концентрации ионов водорода и кислотного остатка будут равны произведению степени диссоциации на общую концентрацию кислоты:

[H+] = [An–] = ((C0.

А концентрация непродиссоциировавшей кислоты будет равна начальной концентрации кислоты за исключением тех молекул, которые продиссоциировали. Поскольку продиссоциировало кислоты столько же, сколько образовалось ионов водорода или ионов кислотного остатка, то

[HAn] = C0 – [H+] = C0 – ((C0 = C0(1 – ().

Запишем равновесия диссоциации кислоты выражение для константы диссоциации:
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и подставим в него выражения равновесных концентраций всех ионов и молекул кислоты, выраженные через степень диссоциации:
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Решим полученное уравнение относительно степени диссоциации. Для слабых электролитов степень диссоциации меньше 3%, следовательно, 1 – ( ( 1, тогда:


[image: image32.wmf]0

C

K

α

=

.

Два последних уравнения являются математическим выражением закона разбавления Оствальда, согласно которому константа диссоциации не зависит от концентрации электролита в растворе. Более того, из последнего уравнения явно следует, что чем больше концентрация электролита в растворе, тем меньше степень диссоциации, и наоборот.

Автопротолиз воды. Кислотность среды. Водородный показатель

Вода является чрезвычайно слабым электролитом, тем не менее, хоть и слабо, но она подвергается диссоциации:

H2O ( H+ + OH–.

Однако, точнее этот процесс описывается следующим уравнением:

2Н2О ( Н3О+ + ОН–.

Дело в том, что ион водорода Н+ представляет собой протон, лишенный электронов. Такая частица вследствие очень высокой плотности заряда (отношение заряда к радиусу иона) самостоятельно в растворе существовать не может и процесс диссоциации воды сводится к тому, что одна молекула воды отдает один положительно заряженный атом водорода другой молекуле воды, с которой у нее существует водородная связь. В результате образуется ион оксония Н3О+ и гидроксид-ион:

Н–О–Н ((( Н–О–Н ( [Н3О]+ + O–H–.

Этот процесс называется автопротолизом или автоионизацией воды. Но для упрощения записи при диссоциации воды и кислот записывается образование иона водорода Н+. Процесс диссоциации воды (автопротолиза) явдяется равновесным, и как любой равновесный процесс он характеризуется константой равновесия (при 25°С):


Н2О ( Н+ + ОН–
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В разбавленных растворах, если концентрация растворенных веществ небольшая, равновесную концентрацию воды можно принять величиной постоянной и умножить на нее правую и левую часть уравнения:
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Произведение концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов называют ионным произведением воды и обозначают Кw. Ионное произведение воды является величиной постоянной, не зависит от природы и концентрации растворенного вещества (при небольших концентрациях), а зависит только от температуры:
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Согласно уравнению диссоциации воды на каждый ион водорода Н+ образуется один ион ОН–, следовательно, в чистой воде концентрации этих ионов одинаковы: [Н+] = [ОН–]. Используя значение ионного произведения воды получаем:
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Таковы концентрации ионов в чистой воде. Рассмотрим, как изменится концентрация при добавлении других веществ, например, соляной кислоты, которая диссоциирует в воде на ионы Н+ и Cl–. Концентрация ионов водорода в растворе станет увеличиваться, но ионное произведение воды от концентрации не зависит, следовательно уменьшается концентрация ионов ОН–. Наоборот, при добавлении к воде щелочи, увеличивается концентрация гидроксид-ионов, следовательно концентрация ионов Н+ уменьшится.

Кислотность растворов обычно выражают через концентрацию ионов Н+. В нейтральных растворах [Н+] = 10–7 моль/л, в кислых [Н+] > 10–7 моль/л, а в щелочных — [Н+] < 10–7 моль/л.

Для удобства, чтобы не применять числа с показателями степени, кислотность растворов выражают с применение водородного показателя рН (пэ аш). Водородный показатель равен отрицательному логарифму концентрации ионов водорода:

рН = –lg [H+].

Величина рН впервые была введена датским химиком С. Серенсоном. Символ «р» - начальная буква датского слова potenz – степень. Подобные величины в химии применяют достаточно часто и не только в применении к концентрации ионов водорода, но и к концентрации гидроксид-ионов, ионов металлов, кислотных остатков, а также к константе химического равновесия:


рОН = –lg [OH–]; 
pNa = –lg [Na+]; 
pNO3 = –lg [
[image: image38.wmf]-
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]; 
pK = –lg Kравн.

Так как в нейтральных растворах [Н+] = 10–7 моль/л, то в таких растворах рН = 7, в кислых — рН<7 ([Н+] > 10–7 моль/л), а в щелочных — pH>7 ([Н+] < 10–7 моль/л). Классификацию кислотности среды можно наглядно увидеть по следующей диаграмме:
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Исходя из рН можно, определить рОН растворов по формуле ионного произведения воды в логарифмическом виде:

рКw = рН + рОН = 14.

Кислотность (рН) растворов на практике определяют с помощью специальных приборов — рН-метров (или универсальных иономеров). А более грубо (с точностью до единиц) для определения рН растворов можно применять индикаторы, которые в зависимости от кислотности имеют различную окраску:
	рН
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	11
	12
	13
	14

	Лакмус
	красный
	интервал 
перехода
	синий

	фенолфталеин
	бесцветный
	интервал 
перехода
	малиновый

	метиловый оранжевый
	Красный
	интервал 
перехода
	желтый


Каждый индикатор характеризуется так называемым интервалом перехода – это интервал рН, в котором индикатор изменяет свою окраску и окрашен в «переходный» цвет, который представляет собой смесь двух крайних цветов: лакмус в области интервала перехода имеет фиолетовую окраску, а метиловый оранжевый – оранжевую. Также очень часто применяют универсальные индикаторы – это смесь различных индикаторов, которые при определенном значении рН имеют свою окраску.

Расчет кислотности среды в растворах сильных электролитов.

В растворах сильных кислот и оснований можно рассчитать значение рН исходя из молярной концентрации электролита. Рассмотрим несколько примеров.

1. Раствор соляной кислоты с концентрацией С = 0,1М. Соляная кислота в растворе диссоциирует полностью, так как является сильным электролитом:

HCl ( H+ + Cl–.

Вследствие полной диссоциации равновесная концентрация ионов водорода равна начальной концентрации кислоты, следовательно рН раствора равен 1:

[H+] = C (HCl); 
pH = –lg [H+] = –lg 0.1 = 1.

2. Раствор серной кислоты с концентрацией 0,001М. В разбавленных растворах серная кислота также диссоциирует полностью:

H2SO4 ( 2H+ + 
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Но при диссоциации серной кислоты из одной молекулы кислоты образуется два иона водорода, следовательно:

[H+] = 2(C(H2SO4) = 0.002 моль/л,

рН = –lg [H+] = –lg 0.002 = 2,7.

3. Раствор гидроксид натрияа с концентрацией 0,01М. Щелочи являются сильными электролитами и полностью диссоциируют на ионы:

NaOH ( Na+ + OH–.

Следовательно, концентрация гидроксид-ионов равна исходной концентрации щелочи. Но в данном случае рассчитать рН мы можем используя ионное произведение воды:

[OH–] = C(NaOH) = 0.01M,

pOH = –lg [OH–] = –lg 0.01 = 2,

pH + pOH = 14, следовательно, рН = 14 – рОН = 14 – 2 = 12.

Расчет кислотности среды в растворах слабых электролитов.

1. Раствор слабой одноосновной кислоты или основания.

Рассчитаем кислотность среды в растворе уксусной кислоты с концентрацией 0,1М, константа диссоциации которой 1,75(10–5.

Уксусная кислота диссоциирует по уравнению:

СН3СООН ( СН3СОО– + Н+.

Концентрация кислоты, которая указывается в условии, является общей концентрацией кислоты без учета ее диссоциации. Ее также можно назвать начальной концентрацией кислоты, то есть концентрацией в тот гипотетический момент времени, когда диссоциация еще не началась. Допустим, что диссоциации подверглось х моль/л кислоты, тогда исходя из уравнения реакции образовалось х моль/л ацетат-ионов СН3СОО– и х моль/л ионов водорода Н+. Эти концентрации ионов можно назвать равновесными. Равновесная концентрация молекул кислоты будет равна (0,1–х) моль/л. Для более наглядного представления подобных рассуждений обычно используют следующую схему записи (эту схему называют в честь предложившего ее ученого – зав. кафедрой хим. метрологии в харьковском университете – схемой Н. П. Комаря):

	
	
	СН3СООН
	(
	СН3СОО–
	+
	Н+

	начальная концентрация до начала диссоциации
	С0
	0,1 моль/л
	
	0
	
	0

	изменение концентрации при протекании диссоциации
	(С
	– х моль/л
	
	х моль/л
	
	х моль/л

	равновесная концентрация частиц
	[  ]
	(0,1–х) моль/л
	
	х моль/л
	
	х моль/л


Полученные значения равновесных концентраций частиц можно подставить в выражение для константы диссоциации:
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Получаем квадратное уравнение с одной неизвестной. Решением этого уравнения получаем х, то есть концентрацию ионов водорода, а, соответственно, кислотность раствора. При решении квадратного уравнения для облегчения можно сделать следующее предположение. Если константа процесса достаточно мала, то обычно равновесная концентрация ионов в растворе значительно меньше начальной концентрации молекул электролита, то есть х((0,1. В этом случае справедливо утверждение, что 0,1–х ( 0,1. В соответствии с этим полученное нами уравнение упрощается:

х2 / 0,1 = 1,75(10–5,

тогда 
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После нахождения х обязательно необходимо проверить сделанное ранее допущение. Действительно ли х много меньше начальной концентрации. Если же условие не выполняется, то допущение делать не корректно и небходимо решать исходное квадратное уравнение. В данном случае х составляет примерно 1% от начальной концентрации, следовательно, предположение верно. Исходя из проведенных расчетов получаем, что концентрация ионов водорода равна 1,32(10–3, следовательно кислотность раствора:

[H+] = 1,32(10–3, рН = 2,88.

В общем случае, проводя аналогичные рассуждения в буквенных выражениях можно вывести формулу для расчета концентрации ионов водорода в растворах слабых кислот при условии соблюдения предположения о том, что концентрация ионов водорода много меньше общей концентрации кислоты:
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2. Раствор двухосновной кислоты или основания.

Рассчитаем концентрацию ионов водорода в 0,1М растворе серной кислоты (Ка1 = 1(103, Ка2 = 1,15(10–2).

Эта задача похожа на случай с одноосновной слабой кислотой, но она осложняется тем, что ионы водорода в растворе появляются благодаря двум взаимосвязанным процессам диссоциации. В данном случае необходимо отдельно рассматривать обе ступени диссоциации кислоты.

По первой ступени серная кислота является сильной кислотой (константа диссоциации очень большая Ка1 = 1000), следовательно, диссоциация по первой ступени происходит практически полностью, тогда:

	
	Н2SО4
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По второй ступени серная кислота является кислотой средней силы и диссоциации происходит не полностью. Для расчета концентрации ионов водорода воспользуемся схемой Комаря:
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Решением квадратного уравнения получаем, что х = 0,00925. Следовательно, с учетом диссоциации по второй ступени [H+] = 0,1 + 0,009 = 0,109 моль/л (рН = 0,96).

Рассчитаем концентрацию ионов водорода в 0,1М растворе щавелевой кислоты (Ка1 = 5,36(10–2; Ка2 = 5,42(10–5).

В данном случае необходимо отдельно рассматривать обе ступени диссоциации слабой кислоты. Сначала рассчитаем какая концентрация ионов водорода создается за счет диссоциации щавелевой кислоты по первой ступени. Расчет проводим с использованием схемы Комаря.

	
	Н2С2О4
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В данном случае константа диссоциации достаточно велика, поэтому предположение, что х((0,1 не соблюдается, следовательно, решаем полученное уравнение без упрощений:

х2 = 5,36(10–2((0,1–х)

х2 + 5,36(10–2(х – 5,36(10–3 = 0

х = 0,0512.

Исходя из проведенных расчетов мы получаем, что равновесная концентрация ионов водорода и гидрооксалат-ионов равны [H+] = [
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] = 0,0512М. Теперь используя полученные данные проведем рассчеты по уравнению диссоциации по второй ступени. Исходными данными для расчета мы принимаем равнвесные концентрации ионов, рассчитанные выше:
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В данном случае константа диссоциации по второй ступени достаточно маленькая, следовательно, можно сделать предположение, что y((0,0512. Тогда (0,0512 + y) = 0,0512, (0,0512 – y) = 0,0512 и уравнение упрощается до:

y = 5,42(10–5.

Равновесная концентрация ионов водорода тогда равна 0,0512 + 5,42(10–5 ( 0,0513 (рН = 1,29). Как можно заметить, равновесная концентрация ионов водорода, рассчитанная с учетом равновесия по второй ступени, практически не отличается от концентрации, полученной при расчете по первой ступени. Это можно объяснить тем, что ионы водорода, образовавшиеся при диссоциации по первой ступени, подавляют диссоциацию кислоты по второй ступени. Следовательно, при расчетах кислотности слабых многоосновных кислот, у которых константа диссоциации по второй, третьей и т. д. ступеням отличается от константы диссоциации первой ступени более, чем на три порядка, расчетами по второй и следующим ступеням можно пренебречь и рассчитывать концентрацию ионов водорода только исходя из диссоциации по первой ступени.

Расчет кислотности среды в смесях растворов электролитов.

1. Смесь двух сильных электролитов.

Рассчитаем концентрацию кислотность раствора смеси азотной (С = 0,1М) и соляной (С = 0,1М) кислот.

Обе кислоты являются сильными кислотами, поэтому диссоциируют полностью. За счет диссоциации азотной кислоты в растворе появляется 0,1М ионов водорода и столько же за счет диссоциации соляной кислоты. Следовательно, в данном случае общая концентрация ионов водорода равна сумме этих концентраций, то есть 0,2 моль/л (рН = 0,7).

2. Смесь слабого и сильного электролита.

Рассчитаем кислотность раствора смеси гидроксида натрия (С = 0,01М) и гидроксида аммония (С = 0,1М, Ка = 1,77(10–5).

Гидроксид натрия является сильным электролитом и диссоциирует полностью. Следовательно, концентрация гидроксид-ионов за счет диссоциации гидроксида натрия равна 0,01М.
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Гидроксид аммония является слабым электролитом, но при расчете равновесного состава необходимо учитывать концентрацию гидроксид-ионов, которые образовались при диссоциации гидроксида натрия.
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В данном случае можно сделать предположение, что х((0,01, тогда (0,01 + х) = 0,01 и (0,1 – х) = 0,1. Получаем:
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х = 1,77(10–4.

Следовательно, равновесная концентрация гидроксид-ионов равна [OH–] = 0.01 + 1.77(10–4 ( 0.0102 моль/л, рОН = 1,99, рН = 14 – рОН = 14 – 1,99 = 12,01.

3. Смесь двух слабых электролитов.

Рассчитаем кислотность раствора смеси уксусной (С1 = 0,1М, К1 = 1,75(10–5) и муравьиной (С2 = 0,01М, К2 = 1,77(10–4) кислот.

Решение этой задачи кажется подобным задаче о растворе слабой одноосновной кислоты. Однако, в данном случае решение осложняется тем, что для обеих кислот существует равновесие диссоциации и диссоциация каждой отдельной кислоты подавляет диссоциацию другой кислоты за счет выделения ионов водорода. Рассмотрим этот случай в общем виде. Допустим, что равновесная концентрация ионов водорода в растворе равна [H+] = z моль/л, из которых x моль/л образовано за счет диссоциации уксусной кислоты, а y моль/л – за счет диссоциации муравьиной.
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Таким образом, получаем систему из трех уравнений с тремя неизвестными:
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Решая эту систему уравнений, получаем:
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Это уравнение можно применять не только для смеси двух кислот, но и более, добавляя произведение соответствующей константы на общую концентрацию кислоты.

Подставляя в полученное уравнение значения из условия, получаем:
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Растворимость труднорастворимых соединений. 
Произведение растворимости

Очень часто можно встретиться с мнением, что очень многие вещества абсолютно не растворяются в воде. Но абсолютно нерастворимых соединений нет. Те соединения, которые в традиционных таблицах растворимости отмечены нерастворимыми, тоже могут растворяться в воде, но очень слабо. В таблице растворимости обычно помечают нерастворимыми соединения, растворимость которых менее 0,1 г на 100 г воды. Но говорить, что эти соединения абсолютно не растворяются, нельзя. В данном случае лучше подходит термин «труднорастворимые соединения».

Растворение любого твердого вещества в воде прекращается тогда, когда он образует насыщенный раствор, то есть устанавливается равновесие между твердым веществом и частицами того же вещества, находящимися в растворе.

Для любого равновесного процесса можно записать уравнение. Так, например, для процесса растворения хлорид серебраа можно записать уравнение:

AgClтв ( Ag+водн + Cl–водн.

Для этого равновесия можно записать выражение для константы равновесия:
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Концентрация хлорид серебраа в твердом веществе является величиной постоянной, которая зависит от плотности упаковки вещества в кристаллической решетке, массы ионов и других параметров, то есть зависит только от природы самого вещества и для любого чистого вещества является величиной постоянной. В этом случае обе части уравнения можно умножить на постоянную величину. А как известно, произведение двух постоянных величин (константы равновесия и концентрации хлорида серебра) является также величиной постоянной, то произведение концентраций ионов серебра и хлорид-ионов является также постоянной величиной:
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Таким образом, в насыщенном растворе электролита произведение концентраций его ионов есть величина постоянная при данной температуре. Эта величина количественно описывает способность электролита растворяться, называется она произведением растворимости и обозначается символом ПР либо Ks. Следовательно, последнее выражение нужно записать в следующем виде:

ПР (AgCl) = [Ag+][Cl–].

Зная величины произведений растворимости, можно решать вопросы, связанные с образованием или растворением осадков при химических реакциях, что особенно важно в аналитической химии.

Также необходимо отметить, что при записи выражения для произведения растворимости соединений нельзя забывать о стехиометрических коэфициентах. Так, произведение растворимости для иодида свинца, гидроксида алюминия и фосфата кальция будут выглядеть следующим образом:

ПР (PbI2) = [Pb2+][I–]2
ПР (Al(OH)3) = [Al3+][OH–]3
ПР (Ca3(PO4)2) = [Ca2+]3[
[image: image78.wmf]-

3

4

PO

]2
Определение величины растворимости труднорастворимых соединений.

Например, необходимо рассчитать растворимость хлорида серебра в воде, если известно, что его произведение растворимости равно 1,7(10–10.

Допустим, что насыщенный раствор хлорид серебра имеет концентрацию x моль/л, тогда, поскольку хлорид серебра является сильным электролитом и диссоциирует полностью, концентрации ионов серебра и хлорид-ионов будут равны между собой и равны также х моль/л. Тогда

ПР (AgCl) = [Ag+][Cl–] = x(x = x2 = 1.7(10–10,

откуда х = 1,30(10–5 моль/л. Следовательно, растворимость хлорида серебра равна 1,30(10–5 моль/л или 1,30(10–5 моль/л(143,4 г/моль = 1,86(10–3 г/л.

Стоит отметить, что при расчетах нельзя забывать о стехиометрических коэфициентах. Нпример, необходимо рассчитать растворимость гидроксида меди, если его произведение растворимости равно 2,2(10–20.

В данном случае также обозначим растворимость гидроксида меди за х моль/л. Тогда в растворе концентрация ионов меди будет равна х моль/л, а концентрация гидроксид-ионов 2х моль/л. Подставляя эти величины в выражение произведения растворимости получаем:

ПР (Сu(OH)2) = [Cu2+][OH–]2 = x((2x)2 = 4x3 = 2.2(10–20.

откуда х = 1,77(10–7 моль/л. Следовательно, растворимость гидроксида меди равна 1,77(10–7 моль/л или 1,77(10–7(98 г/моль = 1,74(10–5 г/л.

Произведение растворимости как критерий образования осадка.

Произведение растворимости нельзя путать с произведением концентраций ионов, то есть с произведением ионных концентраций, которые могут существовать в ненасыщенном растворе. Значение ПР является произведением равновесных концентраций ионов. Но произведения ионов можно использовать как критерий образования осадка: если произведение ионных концентраций в растворе больше произведения растворимости, то осадок образуется, если же меньше – не образуется.

Рассмотрим два примера:

1. Смешаны равные объемы 0,02М раствора хлорида кальция СаCl2 и 0,0002М раствора сульфата калия K2SO4.

2. Смешаны равные объемы 0,02М раствора хлорида кальция СаCl2 и 0,02М раствора сульфата калия K2SO4.

Образуется ли осадок кальций сульфата CaSO4 в обоих случаях или в каком-либо одном.

Полученные растворы содержат ионы Са2+ и 
[image: image79.wmf]-
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, поэтому принципиально возможно образование осадка сульфата кальция. Чтобы однозначно ответить на этот вопрос, используем значение произведения растворимости ПР(СaSO4) = 2.4(10–5. В первом случае концентрации после смешения станут следующими:

[Ca2+] = 0.02 / 2 = 0.01 моль/л,

[
[image: image80.wmf]-
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] = 0.0002 / 2 = 0.0001 моль/л.

Следовательно, концентрация каждого из ионов уменьшилась вдвое по сравнению с исходным раствором, так как были смешаны равные объемы. Вычислим произведение концентраций ионов кальция и сульфат-ионов, присутствующих в первом растворе:

[Ca2+][
[image: image81.wmf]-

2

4

SO

] = 0.01 ( 0.0001 = 1(10–6 < ПР (CaSO4)

Полученное значение произведения концентраций меньше значения произведения растворимости сульфата кальция. Таким образом, в первом случае осадок не образуется.

Концентрации ионов кальция и сульфат-ионов во втором случае равны:

[Ca2+] = 0.02 / 2 = 0.01 моль/л,

[
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Произведение концентраций этих ионов в таком случае равно:

[Ca2+][
[image: image83.wmf]-
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] = 0.01 ( 0.01 = 1(10–4 > ПР (CaSO4).

Эта величина больше произведения растворимости CaSO4, поэтому во втором случае осадок выпадает.

Кроме того, исходя из произведения растворимости, можно определять в каких условиях начинает образовывать осадок. Например, рассмотрим следующий случай.

При каком минимальном значении рН начнет выпадать осадок гидроксида цинка из раствора сульфата цинка с концентрацией соли 0,1М, если ПР (Zn(OH)2) = 1.0(10–17.

Исходя из произведения растворимости определим концентрацию гидроксид-ионов, при котором происходит образование осадка:

ПР (Zn(OH)2) = [Zn2+][OH–]2,

при условии, что концентрация ионов Zn2+ за счет диссоциации соли ZnCl2 в растворе равна 0,1 моль/л, получаем
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Следовательно, в данном растворе осадок гидроксида цинка начинает образовывать при рН =14 – рОН = 14 – (–lg 1.0(10–8) = 14 – 8 = 6.

Влияние примесей электролитов на растворимость труднорастворимых соединений.

Присутствие других электролитов может влиять на растворимость труднорастворимых соединений. Так, если имеется насыщенный раствор хлорид серебра, то введение в раствор другой соли может изменить его растворимость. Например, если добавить в насыщенный раствор хлорид серебра раствор хлорида калия, то хлорид-ионы, образующиеся при диссоциации хлорида калия, будут смещать равновесие растворения хлорид серебра
AgClтв ( Ag+водн + Cl–водн.

в сторону образования осадка согласно принципу Ле Шателье. Очевидно, что присутствие в растворе солей, которые не содержат в составе ионы, входящих в состав осадка, особо на растворимость влиять не будут. Так, если в насыщенный раствор хлорид серебра добавить сульфат калия K2SO4, то на растворимости хлорид серебра это сильно не отразится.

Насколько сильно влияют посторонние соли на растворимость труднорастворимых соединений. Например, рассчитаем растворимость хлорид серебра в присутствии 0,01М раствора хлорида калия. 

За счет диссоциации хлорида калия, который является сильным электролитом, в растворе концентрация хлорид-ионов становится равной 0,01 моль/л. Диссоциацией хлорида серебра в данном случае можно пренебречь, поскольку этот вклад будет чрезвычайно малым (даже в отсутствие посторонних солей этот вклад составляет 1,3(10–5 моль/л). Следовательно, исходя из произведения растворимости концентрация ионов серебра в насыщенном растворе будет составлять:
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Поскольку хлорид-ионы образуются в растворе не только за счет растворения хлорид серебра, то в данном случае растворимость хлорид серебра будет равна концентрации ионов серебра, то есть 1,7(10–8 моль/л или 1,7(10–8 моль/л ( 143,4 г/моль = 2,44(10–6 г/л (сравните со значением растворимости хлорид серебра в чистой воде, полученное выше).

Колигативные свойства растворов

Колигативные (или коллективные) свойства растворов – это такие свойства, которые не зависят от природы растворенного вещества, а зависят только от его концентрации. К таким свойствам относятся осмотическое давление растворов, понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения растворов.

Осмотическое давление растворов.

Если привести в соприкосновение раствор какого-либо вещества с чистым растворителем, то благодаря диффузии молекулы растворенного вещества устремятся в чистый растворитель (для увеличения концентрации этого вещества в растворителе), а молекулы растворителя устремятся в раствор (для увеличения концентрации растворителя в растворе) в направлении градиента концентрации (рис. 2а). Через определенное время, когда концентрация воды и растворенного вещества во всем объеме станет одинаковая, фактически произойдет смешивание исходного раствора с растворителем. Если же раствор отделить от растворителя полупроницаемой мембраной (например, из целлофана или бычьего пузыря), которая проницаема для молекул растворителя, но не проницаема для молекул растворенного вещества, растворитель будет переходит сквозь мембрану в раствор, а растворенное вещество – нет (рис. 2б). Это явление получило название осмоса.
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Рисунок 2. Диффузия растворителя и растворенного вещества в присутствии полупроницаемой мембраны (б) и без нее (а).

Таким образом, осмос – это самопроизволный процесс перехода через полупроничаемую мембрану (перегородку) растворителя в раствор или из менее концентрированного раствора в более концентрированный. Поток растворителя через мембрану можно остановить, если приложить к раствору достаточно высокое давление. Разность давлений по одну и другую сторону мембраны, которая необходима для предотвращения самопроизвольного перехода растворителя через мембрану называется осмотическим давлением (().

Явление осмотического давления было описано аббатом Нолле в 1748 г, а в 1877 г. ботаник Пфеффер произвел первые непосредственные измерения. Анализируя данные Пфеффера об осмотическом давлении растворов сахара, Вант-Гофф нашел, что свойства разбавленных растворов описываются уравнением, аналогичным уравнению идеального газа, которое называют уравнением Вант-Гоффа:

(V = nRT,

где ( – осмотическое давление, V – объем раствора, n – количество растворенного вещества, R – универсальная газовая постоянная, T – температура раствора. Если учесть, что отношение количества растворенного вещества к объему раствора является молярностью раствора, то это уравнение преобразуется в

( = СRT,

где С – молярная концентрация растворенного вещества.

Совпадение по виду уравнения Вант-Гоффа с уравнением состояния идеального газа не случайно – оба эти уравнения отражают фундаментальное сходство систем на молекулярном уровне. В условиях равновесия в процессе осмоса молекулы растворенного вещества ведут себя аналогично молекулам идеального газа. Растворитель является лишь носителем растворенного вещества. Подобную роль выполняет вакуум в случае идеального газа – вакуум как бы разрежает молекулы газа подобно растворенному веществу.

Величина осмотического давления зависит от концентрации растворенного вещества. Так, для 1,5%-ного раствора сахара оно составляет примерно 1 атм, что соответствует высоте столба воды, равному 9,85 м.

Осмос и осмотическое давление играют существенную роль в жизни растений и живых организмов. Оболочка клеток любого организма выполняет роль полупроницаемой мембраны; создаваемое осмотическое давление обуслвавливает миграцию воды из клетки и в клетку и упределяет упругость клетки.

Осмотическое давление крови, лимфы и тканевой жидкости человека составляет при 37(С примерно 7,7 атм. У лягушек оно значительно меньше, а у обитателей морей, особенно глубоководных, осмотическое давление составляет уже от 5 до 20 атм. У некоторых пустынных растений оно достигает 170 атм.

Именно явлением осмоса объясняется тот факт, что человеку больно открывать глаза при нырянии в пресной воде и безболезненно в морской. При контакте глаза с пресной водой, в которой концентрация растворенных веществ низкая, молекулы воды устремляются через мембрану в клетки и пытается разорвать клетки, что вызывает резь в глазах. В то же время осмотическое давление морской воды и клеточной жидкости примерно одинаковое и движение молекул воды в этом случае не происходит. По этой же причине большинство лекарственных препаратов вводят внутривенно растворяя их не в воде, а в физиологическом растворе. Физиологический раствор представляет собой изотонический раствор хлорида натрия (0,9%-ный раствор хлорида натрия в воде). Изотоническими называют растворы, у которых осмотическое давление такое же, как и у крови человека. Если внутривенно ввести воду, то в той области, где кровь разбавится водой, под действием осмоса вода начинает проникать в клетки крови и под повышенным давлением клетки разрываются.

Нарушение осмоса и изменение осмотического давления в организме ведет к нежелательным последствиям. Понижение осмотического давления вызывается введением в организм большого количества избыточной воды или в результате потери солей, например, с потом. Оно может вызвать рвоту, судороги, а в тяжелых случаях – привести к гибели организма. Повышенное осмотическое давление связано с введением в организм избытка солей и перераспределением воды; в результате в тканях скапливается избыток солей и возникают отеки.

Поскольку явление осмоса не зависит от природы растворенного вещества, а только связано с концентрацией его частиц в растворе, то с помощью этого метода можно изучать процессы диссоциации электролитов. Исходя из уравнения Вант-Гоффа растворы различных веществ с одинаковой молярной концентрацией должны иметь одинаковое осмотическое давление. Однако это справедливо только для растворов неэлектролитов. В случае электролитов осмотическое давление увеличивается вследствие того, что при одинаковой молярности растворов у электролитов концентрация частиц больше из-за диссоциации. Так, хлорида натрия будет обуславливать осмотическое давление примерно в два раза большее, чем сахар, а серная кислота – в три раза больше. Поэтому для растворов электролитов уравнение Вант-Гоффа выглядит следующим образом:

( = iCRT,

где i – коэфициент Вант-Гоффа (или изотонический коэфициент). Этот коэфициент показывает во сколько раз осмотическое давление электролитов превышает осмотическое давление неэлектролитов с той же молярностью. 

В идеальном случае коэфициент Вант-Гоффа должен быть равен целому числу – числу ионов, которые образуются при диссоциации одной молекулы вещества (для хлорида натрияа – два, для серной кислоты – три, для алюминий сульфата – пять). Однако, как и в отношении других коллективных свойств растворов электролитов, фактическое значение коэфициента Вант-Гоффа меньше ожидаемого с учетом числа частиц (ионов и молекул) в растворе. Это связано с тем, что в концентрированных растворах противоположно заряженные частицы сильнее притягиваются друг к другу и число так называемых «активных» ионов становится меньше. При разбавлении степень притяжения ионов друг к другу уменьшается и коэфициент Вант-Гоффа увеличивается. В бесконечно разбавленных растворах он стремится к расчетному значению. Для слабых электролитов коэфициент Вант-Гоффа не может быть равным целому числу, так как слабые электролиты диссоциируют не полностью. Но для них также наблюдается его увеличение, так как при разбавлении увеличивается степень диссоциации.

Повышение температуры кипения и понижение температуры плавления растворов.

Одним из проявлений колигативных свойств растворов является повышение температуры кипения и понижение температуры плавления растворов нелетучих соединений по сравнению с чистым растворителем. Проявление этих свойств является следствием закона Рауля, который гласит, что давление насыщенного пара растворителя над раствором пропорциональна его молной доле.

Как же влияет давление насыщенного пара на эти свойства растворов? Как известно, жидкость начинает кипеть, когда парциальное давление паров этой жидкости становится равным внешнему давлению. Температура, при которой наступает это равенство, называют температурой кипения. В чистом растворителе его концентрация максимальна (мольная доля равна единице). При растворении какого-либо вещества концентрация растворителя в растворе уменьшается (мольная доля меньше единицы), а следовательно, и давление паров растворителя над раствором меньше, чем над раствором. Если давление паров меньше, следовательно, для того, чтобы оно стало равно атмосферному, раствор необходимо нагреть до более высокой температуры, чем чистый растворитель. Таким образом, любой раствор нелетучего вещества кипит при более высокой температуре, чем чистый растворитель. Аналогичные рассуждения можно провести и для температуры замерзания растворов, из чего станет ясно, что любой раствор замерзает при меньшей температуре, чем чистый растворитель.

Изменение температур кипения и плавления растворов пропорциональны концентрации растворенных веществ. В виде математических формул эти зависимости можно выразить следующими уравнениями:


(ТЗ = К(m 
(ТК = Э(m,

где (ТЗ и (ТК – изменение температуры замерзания и температуры кипения растворов по сравнению с растворителем; К – криоскопическая константа; Э – эбулиоскопическая константа; m – моляльность раствора (количество растворенного вещества в 1 кг растворителя; моль/кг). Физический смысл криоскопической и эбулиоскопической констант состоит в том, что они показывают изменение температур замерзания и кипения растворов с концентрацией растворенного вещества 1 моль/кг.

Криоскопическая и эбулиоскопическая константы являются характеристикой растворителя и не зависят от типа растворенного вещества. Если в воде будет растворен сахар или ванилин, и их концентрация будет одинакова, то и изменение соответствующих температур этих растворов будет одинаковое.

Криоскопическая константа К для воды равна 1,86 К(кг/моль, для фенола – 7,27 К(кг/моль; для циклогексана – 20,0 К(кг/моль. Это означает, что при растворении в этих трех растворителях одного и того же вещества равной концентрации, наибольшее понижение температуры замерзания будет наблюдаться в циклогексане и наименьшее – в воде. Эбулиоскопическая константа имеет ту же размерность, что и криоскопическая (К(кг/моль). Ее значения составляют для воды – 0,51; для фенола – 3,04.

С приведенными явлениями в жизни мы встречаемся достаточно часто. Например, в процессе приготовления блюд, даже вегетарианских и не содержащих жиров, их температура кипения выше по сравнению с температурой кипения воды. По этой причине, в частности, ожоги от кипящих супов более болезненны, чем ожоги от кипящей воды. Также, ярким примером является посыпание зимой тротуаров различными солями. Чаще всего используется хлорида натрия (поваренная соль), но иногда используют и другие соли, в частности сульфат натрия, хлорид магния, хлорид калия и др. Чистую соль для посыпания используют редко, чаще всего дороги посыпают смесью соли с песком или поливают растворами в воде. Поскольку при растворении солей в воде, образующейся при таянии льда, температура замерзания таких растворов ниже, чем у чистой воды (понижение температуры плавления доходит до –20(С), то наличие солей не только препятствует замерзанию воды зимой, но и способствует плавлению уже образовавшегося льда. Однако подобный способ борьбы с оледенением имеет и обратную сторону. После расплавления льда на дорогах остаются лужи, которые представляют собой достаточно концентрированные растворы солей. Эта соль разъедает обувь пешеходов, скаты автомобилей, вызывает коррозию металлических частей, пагубно влияет на деревья. Солесодержащие препараты, сохранившиеся для летнего периода, порывами ветра переводятся во взвешенное пылевидное состояние и могут наносить дополнительный вред после попадания на одежду, на мебель в квартирах и проникновения в легкие.

Кроме того, в результате понижения температуры замерзания морской воды, вода в море не покрывается ледяной коркой при отрицательной температуре воздуха, достигающей –5(С, и даже –7(С. Но при этой температуре замерзает речная вода, концентрация веществ в которой значительно меньше, чем в морской.

Стоит также отдельно отметить на влияние типа растворенного вещества на изменение температур кипения и плавления растворов. Все сказанное выше справедливо только для растворов неэлектролитов. В случае, если растворяется электролит, то, как и в случае с осмотическим давлением, число частиц в растворе становится больше. Следовательно, для учета этого факта в уравнение, описывающее изменение температур кипения и плавления необходимо ввести изотонический коэфициент (коэфициент Вант-Гоффа):


(ТЗ = iК(m 
(ТК = iЭ(m.

Так, если в одном стакане находится раствор сахара, а в другом – раствор поваренной соли такой же концентрации, то при охлаждении сначала замерзнет раствор сахара, а затем – раствор соли. При нагревании очередность также соблюдается – сначала кипит раствор сахара, затем – раствор соли.

Применение измерений осмотического давления, изменения температур кипения и плавления в химических исследованиях.

Посольку колигативные свойства растворов не зависят от природы растворенного вещества, то их исследование можно применять для определения молекулярной массы растворенных веществ, степени ассоциации веществ и диссоциации электролитов. Приведем несколько примеров.

Определение молекулярной массы веществ.

Как уже было сказано, колигативные свойства растворов подчиняются уравнениям:


( = CRT,
(ТЗ = К(m 
(ТК = Э(m.

Заменим в этих уравнениях концентрацию веществ на выражения, по которым они рассчитываются:


( = 
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Количество растворенного вещества можно определить отношением массы вещества к его молярной массе. Подставляя это отношение в уравнения и решая их относительно молярной массы, получаем:
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Например, если осмотическое давление раствора полистирола в толуоле равно 297,3 Па при 25(С. Какой средней молярной массой обладает этот образец полистирола, если известно, что в 100 мл толуола растворено 0,15 г полистирола?


[image: image93.wmf](

)

моль

кг

12,5

0,0001м

297,3Па

298К

К

моль

Дж

8,314

0,00015кг

а

полистирол

M

3

»

×

×

×

×

=

 или 12 500 г/моль

Исследование ассоциации веществ.

Определить молярную массу уксусной кислоты, если температура замерзания раствора, содержащего 100 г бензола и 0,395 г уксусной кислоты, на 0,17 К ниже темпратуры замерзания бензола. Криоскопическая константа бензола К = 5,16 К(кг/моль.

Исходя из полученной формулы рассчитываем:
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Получается, что молярная масса уксусной кислоты, растворенной в бензоле в два раза больше, чем реальная: М(СН3СООН) = 60г/моль. Чем это можно объяснить? Дело в том, что многие вещества находятся в растворах в ассоциированном состоянии. Это же происходит и с уксусной кислотой. В отличие от воды, где она находится в виде отдельных молекул, частично диссоциированных на ионы, в бензоле, как и в других неполярных растворителях, уксусная кислота ассоциируется и находится в виде димеров:
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Исследование диссоциации электролитов.

Вследствие особенности диссоциации сильных электролитов расчетные значения изменения температур кипения и плавления растворов иногда не совпадают с фактическими. Так, понижение температуры замерзания раствора 1 моля NaCl в 1 кг воды в соответствии со степенью диссоциации должно составлять –3,72(С. Фактически понижение температуры замерзания равно –3,38(С (i = (ТЗ/К(Н2О) = 3,38/1,86 = 1,82). На первый взгляд кажется, что молекулы хлорида натрия диссоциируют лишь на 82%. В действительности степень диссоциации сильных электролитов равна единице. Отклонение температуры замерзания от ожидаемой объясняется взаимодействием между противоположно заряженными ионами в достаточно концентрированном растворе, в данном случае между хлорид-ионами и ионами натрия.

Гальванический элемент

Энергия, освобождающаяся при протекании ОВР, может быть превращена в электрическую — практически это осуществляется в гальваническом элементе. Особенность осуществления ОВР в гальваническом элементе состоит в том, что электроны от восстановителя к окислителю переносятся не непосредственно друг к другу, а по внешней цепи и могут совершать электрическую работу. Рассмотрим причину такого поведения ОВР на простейшем гальваническом элементе – элементе Якоби-Даниэля.

Если медную пластинку опустить в стакан с раствором сульфата меди CuSO4, то между пластинкой и раствором осуществляется равновесие обмена ионами Cu2+ и электронами:

Cu2+ + 2e ( Cu0,

при этом, сколько ионов осаждается на пластинке, столько же и уходит в раствор. Если же в другой стакан с раствором сульфата цинка ZnSO4 опустить цинковую пластинку, то, очевидно, что между пластинкой и раствором возникает аналогичное равновесие:

Zn2+ + 2e ( Zn0.

Полученные металлические пластинки, опущенные в раствор солей, в гальванических элементах называют электродами. Соответственно, в данном случае речь идет о цинковом и медном электродах.

А если же теперь эти пластинки соединить между собой любым проводком, то вследствие разности потенциалов цинка и меди электроны по этому проводку начнут направленное движение, то есть возникает электрический ток. У цинкового электрода потенциал меньше ((0 = –0,763 В), чем у медного ((0 = +0,337В), следовательно, электроны начнут движение от цинковой пластинки к медной. При этом, на цинковом электроде создается недостаток электронов, благодаря чему равновесие, которое на нем существовало, смещается в сторону образования ионов Zn2+:

Zn0 ( Zn2+ + 2e.

А на медном электроде возникает избыток электронов, следовательно, равновесие смещается в сторону осаждения ионов Cu2+ на пластинке:

Cu2+ + 2e ( Cu0.

При этом суммарный процесс, который происходит на двух электродах, выражается уравнением:

Zn0 + Cu2+ ( Cu0 + Zn2+.

Эта реакция может происходит, если просто опустить цинковую пластинку в раствор сульфата цинка, но в данном случае, протекание этой реакции способствует совершению электрической работы. То есть гальванический элемент является устройством, которое преобразует энергию химической связи в электрическую энергию. Благодаря этому гальванические элементы также называют химическими источниками тока (ХИТ).

Стоит также отметить, что в результате протекания процессов на электродах, в растворе сульфата цинка создается избыток положительных ионов, а в растворе сульфата меди – недостаток. Для того, чтобы устранить избыточные заряды растворы соединяют так называемым солевым мостиком. Солевой мостик представляет собой изогнутую полую стекляную трубку, заполненную концентрированным раствором сильного электролита (KCl, NaNO3, NH4NO3 и т. п.). Этот мостик служит ионным проводником между двумя сосудами, чтобы не допустить непосредственного смешивания растворов сульфата цинка и сульфата меди. Схематично гальванический элемент Якоби-Даниэля изображен на рисунке 3.
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Рисунок 3. Схема гальванического элемента Якоби-Даниэля.

Схематично состав гальванического элемента записывают, перечисляя состав пластинок и состав растворов начиная от отрицательного электрода к положительному. Поскольку движение электронов происходит от более активного металла к менее активному, то электрод из более активного металла будет отрицательным, а из менее активного — положительным. В нашем случае медный электрод является положительным, а цинковый — отрицательным. Схема элемента Якоби-Даниэля будет записана следующим образом:

(–) Zn | раствор ZnSO4 || раствор CuSO4 | Cu (+).

В этой записи вертикальной чертой обозначена граница раздела между металлической пластинкой и раствором, а двойной вертикальной чертой — границу раздела двух растворов, то есть солевой мостик. Иногда при записи гальванических элементов также указывают концентрации растворов или другие особенности конкретных элементов.

Таким образом, гальванический элемент можно составить из двух практически любых металлов, опущенных в раствор своих солей. На практике используется довольно большой арсенал гальванических элементов, в быту называемых батарейками, из разнообразных металлов, различных размеров и назначений. В большинстве растворы солей заменяют твердыми электролитами или растворами щелочей. Но принцип действия их особенно не отличается от элемента Якоби-Даниэля.

Измерение стандартных электродных потенциалов.

Как уже говорили в предыдущем параграфе, прямых методов измерений потенциала электрода не существует. В современное науке измерение потенциалов электродов производят по так называемому стандартному водородному электроду, потенциал которого условно принимают з ноль. Стандартный водородный электрод состоит из платиновой пластинки, погруженный в раствор кислоты с концентрацией ионов Н+ равной 1 моль/л и омывается струей газообразного водорода при стандартных условиях (рис. 4).
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Рисунок 4. Схема стандартного водородного электрода.

Газообразный водород, поглощаясь платиной переходит в атомарное состояние:

Н2 ( 2Н.

Между атомарным водородом, образующимся на поверхности пластины, ионами водорода в растворе и электронами платиновой пластинки устанавливается состояние динамического равновесия:

Н ( Н+ + е.

Суммарный процесс можно выразить уравнением:

Н2 ( 2Н+ + 2е.

Платина не принимает участие в окислительно-восстановительном процессе, но является лишь носителем атомарного водорода и катализатором реакции окисления-восстановления водорода.

Если пластинку любого металла, погруженного в раствор его соли с концентрацией ионов металла, равной 1 моль/л, соединить со стандартным водородным электродом, то получится гальванический элемент. Разность потенциалов этого элемента (ЭДС), измеренная при 25 (С, будет равна стандартному окислительно-восстановительному потенциалу исследуемого электрода.

Количественные характеристики гальванических элементов.

Даже исходя из перечислений требований для измерения стандартного потенциала, можно было заключить, что значение электродного потенциала не является постоянной величиной, а зависит от многих факторов. Потенциал отдельного электрода описывается уравнением Нернста:
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где ( – потенциал электрода; (0 – стандартный потенциал электрода; Red и Ox – восстановленная и окисленная форма частиц, участвующих в электроднос процессе; [Red] и [Ox] – равновесная концентрация окисленной и восстановленной форм частиц; z – число электронов, участвующих в электродном процессе; R – универсальная газовая постоянная; T – абсолютная температура в кельвинах; F – число Фарадея, приближенно равное 96500 Кл/моль.

Обычно электрохимические измерения проводят при 25(С, поэтому отношение RT/F обычно заменяют числом, которому оно равно. С учетом коэфициента перевода натурального логарифма в десятичный (2,303) при 25(С это отношение равно 0,059.

Для медного электрода, на котором устанавливается равновесие Cu2+ + 2e ( Cu0, уравнение Нернста принимает вид:
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Поскольку в твердой фазе концентрация твердого вещества постоянна и не изменяется, то она учитывается автоматически и в уравнениях принимается равной единице. Поэтому уравнение Нернста преображается в
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Для цинкового электрода можно аналогично записать выражение:
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Таким образом, зная концентрацию раствора соли и стандартный электродный потенциал можно рассчитать потенциалы электродов гальванического элемента.

Из уравнения Нернста легко увидеть, в чем состоит физический смысл стандартного электродного потенциала. Если концентрация ионов металла в растворе равна 1 моль/л, то второе слагаемое в уравнении обращается в ноль, так как lg 1 = 0. Следовательно, стандартный электродный потенциал – это потенциал соответствующего электрода при концентрации соли 1 моль/л.

Исходя из потенциалов электрода, можно рассчитать напряжение, которое дает гальванический элемент, точнее электродвижущую силу (ЭДС) гальванического элемента. ЭДС любого гальванического элемента (Е) – это разность потенциалов электродов. При расчете ЭДС из потенциала положительного электрода вычитают потенциал отрицательного (из большего потенциала вычитают меньший):

Е = ((+) – ( (–).

Подставляя в это выражение уравнение для потенциала электродов можно получить уравнение зависимости ЭДС гальванического элемента от концентрации солей и температуры, то есть уравнение Нернста для гальванического элемента. Для элемента Якоби-Даниэля это выражение будет выглядеть следующим образом:
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В данном случае Е0 – это разность стандартных электродных потенциалов, поэтому ее еще называют стандартной ЭДС гальванического элемента.

Поскольку уравнение Нернста очень часто используют вместе с законом действующих масс, то выражение под логарифмом желательно представлять так же, как и в законе действующих масс, то есть отношение концентрации продуктов реакции к концентрации исходных веществ. С учетом этого уравнение Нернста для элемента Якоби-Даниэля будет выглядеть следующим образом:
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Зная концентрации растворов сульфата цинка и сульфата меди можно рассчитать ЭДС элемента Якоби-Даниэля. Но легко увидеть, что при одинаковой концентрации растворов второе слагаемое обращается в ноль и ЭДС элемента будет равна стандартной ЭДС, то есть:

Е0 = (0 (Cu0/Cu2+) – (0 (Zn0/Zn2+) = 0,337 – (–0,763) = 1,1 В.

Аналогичным образом можно рассчитать ЭДС любого гальванического элемента при различных условиях.

Концентрационные гальванические элементы.

Рассмотрим два медных электрода, состоящие из медных пластинок, опущенных в растворы сульфата меди различной концентрации.

Если медную пластинку поместить в раствор CuSO4 с концентрацией 1 моль/л, то потенциал такого электрода будет равен:
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Если же такую же пластинку поместить в раствор CuSO4 с концентрацией соли 10–3 моль/л, то потенциал такого электрода будет равен:
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Разница не очень велика, но тем не менее ощутима. Из таких двух электродов можно составить гальванический элемент, ЭДС которого будет равен Е = 0,337 – 0,248 = 0,089В. Схему такого элемента можно записать следующим образом:

(–) Cu | раствор CuSO4, C = 10–3M || раствор CuSO4, C = 1M | Cu (+).

Электрод, погруженный в концентрированный раствор соли, имеет больший потенциал и на нем происходит реакция осаждения ионов Cu2+:

Cu2+ + 2e ( Cu0.

Электрод, погруженный в разбавленный раствор соли имеет меньший потенциал и на нем происходит растворение меди:

Cu0 – 2e ( Cu2+.

Таким образом, получается, что один медный электрод растворяется, а на другом медь осаждается. Концентрационные элементы чаще изготавливают на основе водородных электродов, так как в растворах можно варьировать концентрацию ионов Н+ в очень большом диапазоне: от (1 моль/л до 10–15 моль/л.

Аккумуляторы.

Гальванические элементы являются так называемыми не регенерируемыми химическими источниками тока. То есть со временем, когда один из электродов растворится или же концентрация соли в одном из растворов уменьшится, такой гальванический элемент уменьшает свою ЭДС и становится не пригодным для использования. Однако, используя гальванические элементы можно изготовить регенерируемые источники тока, которые называют аккумуляторами.

На практике применяются два наиболее распространенных типа аккумулятора: кислотный и щелочной.

Кислотный свинцовый аккумулятор имеется в любом автомобиле и используется для поджигания топливной смеси в двигателе. Свинцовый аккумулятор представляет собой два электрода: один изготовлен из свинца, на который нанесен твердый сульфат свинца(II), а второй также изготовлен из свинца, но с нанесением твердого оксида свинца(IV). Электроды помещены в 33%-ный раствор серной кислоты. Схема свинцового аккумулятора выглядит следующим образом:

(–) Pb, PbSO4 (т) | H2SO4 (32–34%) | PbO2, Pb (+).

На отрицательном электроде происходит реакция:

Pb + 
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На положительном электроде:

PbO2 (т) + 4H+ + 
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Суммарное уравнение реакции:

Pb + PbO2 (т) + 4H+ + 2
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Очевидно, что при работе аккумулятора расходуется серная кислота, а так как ЭДС аккумулятора зависит от ее концентрации, то со временем ЭДС уменьшается. Но подобный аккумулятор подлежит подзарядке. Если его подключить к внешнему источнику тока, то все приведенные реакцию начинают протекать в обратном направлении и концентрация кислоты восстанавливается – аккумулятор «заряжается». ЭДС обычного заряженного свинцового аккумулятора достаточно большая – около 2В, но такие аккумуляторы обладают рядом серьезных недостатов: громоздкость, большая масса, необходимость работы с концентрированной серной кислотой, которые ограничивают его применение.

Этих недостатков лишены щелочные аккумуляторы. Наиболее распространенные из них – это никель-кадмиевый и серебряно-цинковый аккумуляторы. Рассмотрим первый из них.

Никель-кадмиевый аккумулятор в заряженном состоянии имеет следующую схему:

(–) Cd | Cd(OH)2, KOH (20%) || KOH (20%), Ni(OH)2, Ni(OH)3/Ni (+).

На отрицательном электроде протекает реакция:

Cd + 2OH– ( Cd(OH)2 + 2e,

а на положительном:

2Ni(OH)3 + 2e ( 2Ni(OH)2 + 2OH–.

Суммарное уравнение реакции:

Cd + 2Ni(OH)3 ( Cd(OH)2 + 2Ni(OH)2.

Значение ЭДС этого элемента не должно зависеть от концентрации щелочи, так как в суммарное уравнение реакции щелочь не входит, а принимают участие только твердые вещества. ЭДС заряженного никель-кадмиевого аккумулятора равна приблизительно 1,36В. Кроме никель-кадмиевых электродов применяют также и некоторые другие. Для того, чтобы не изменялась концентрация щелочи вблизи электродов, электроды помещают вплотную друг к другу, разделяя тонкой пленкой из пористого материала, пропитанного небольшим количеством раствора щелочи. Весь электролит практически находится в порах электродной перегородки и электродов. Щелочные аккумуляторы, по сравнению со свинцовыми, имеют большую емкость, высокую энергию и высокую мощность на единицу массы и объема, поэтому они широко применяются там, где необходимы аккумуляторы небольшого размера.

Электролиз растворов и расплавов электролитов

Совокупность ОВР, которые протекают на электродах в растворах и расплавах электролитов при пропускании через них электрического тока, называют электролизом. Исходя из самого слова можно сказать, что электролиз (от лат. «лизис» – разложение) – это разложение под действием электрического тока.

Принципиальным отличием электролиза от процессов, происходящих в гальванических элементах, является то, что в гальванических элементах реакции протекают самопроизвольно и при этом являются источником электрического тока. А при проведении электролиза на электроды накладывается внешнее электрическое поле, под действием которого протекают реакции. Если в гальванических элементах энергия химических связей превращается в электрическую, то при электролизе наоборот, электрическая энергия превращается в химическую.

На катоде источника тока происходит процесс передачи электронов катионам из раствора или расплава, поэтому катод является восстановителем. На аноде происходит отдача электронов анионам, поэтому анод является окислителем.

При электролизе как на аноде, так и на катоде могут происходить конкурирующие реакции. При проведении электролиза с использованием инертного (нерасходуемого) электрода (например, графита или платины), как правило, в растворах конкурирующими являются два окислительных и два восстановительных процесса: на аноде — окисление анионов и гидроксид-ионов, а на катоде — восстановление катионов солей и ионов водорода Н+.

При проведении электролиза с использованием активных (расходуемых) электродов процессы усложняются: на аноде происходит, кроме окисления анионов и гидроксид-ионов, также окисление материала анода (анодное растворение); на катоде, кроме восстановления катионов солей и ионов Н+, происходит восстановление катионов металла, образовавшихся при растворении анода.

Для того, чтобы выбрать наиболее вероятный процесс необходимо исходить из положения, что протекает та реакция, которая требует наименьшей затраты энергии. То есть восстанавливаются ниболее активные окислители, а окисляются ниболее активные восстановители.

Электролиз расплавов солей.

Рассмотрим на примере расплава хлорида натрия. В расплаве хлорида натрия существуют ионы натрия Na+ и хлорид-ионы Cl–. Ионы натрия стремятся к отрицательно заряженному катоду, на котором протекает реакция:

Na+ + e ( Na0.

В свою очередь, хлорид-ионы стремятся к положительно заряженному аноду, на котором отдают свои электроны, в результате чего протекает реакция:

Cl– – e ( Cl0;  2Cl ( Cl2(.

Суммарное уравнение реакции электролиза хлорида натрия выглядит так:

2NaCl 
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Схематично процесс электролиза расплава хлорида натрияа можно записать следующим образом:

NaCl

(

(–) Катод
( Na+ + Cl– (
Анод (+)


Na+ + e = Cu0
2Cl– – 2e = 2Cl0 = Cl2(
Суммарное уравнение реакции

2NaCl = 2Na0 + Cl20
Электролиз расплавов используют для получения высокоактивных металлов, которые невозможно получить электролизом растворов. Также широко распространенн электролиз оксида алюминия, с помощью которого в промышленности получают алюминий:

Al2O3
(

(–) Катод
( Al3+ + O2– (
Анод (+)


Al3+ + 3e = Al0
2O2– – 4e = 2O0 = O2(
Суммарное уравнение реакции

2Al2O3 = 4Al0 + 3O20
Электролиз растворов электролитов.

Электролиз расплавов проводить энергетически менее выгодно, чем электролиз растворов, так как большинство электролитов плавятся при высоких температурах. Поэтому чаще применяют электролиз растворов.

При электролизе растворов, в отличие от расплавов, может протекать большое количество конкурирующих реакций, поэтому для электролиза растворов электролитов с инертным электродом используют следующие правила:

1. При электролизе растворов, содержащих анионы F–, 
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, происходит окисление гидроксид-ионов, которые всегда в том или ином количестве имеются в воде:

4ОН– –4е ( О2 + 2Н2О.

2. При окислении галогенид-ионов образуются свободные галогены:

2Hal– – 2e ( Hal2(.

3. При окислении анионов органических кислот происходит процесс:

2RCOO– –2e ( R–R + 2CO2(.

4. При электролизе растворов солей, содержащие катионы, расположенные в ряду напряжений левее алюминия, на катоде выделяется водород вследствие восстановления ионов Н+, которые всегда имеются в водных растворах, в результате реакции:

2Н+ + 2е ( Н2(.

5. При электролизе растворов солей, содержащих катионы, расположенные в ряду напряжений между алюминием и водородом на катоде могут протекать конкурирующие процессы восстановления катионов металлов, так и выделения водорода:

Katn+ + ne ( Kat0.

6. При электролизе растворов солей, содержащих катионы, расположенные в ряду напряжений правее водорода происходит восстановление катионов металлов.

Рассмотрим несколько случаев электролиза водных растворов различных солей. Наиболее простой случай, когда соль состоит из ионов, подчиняющихся правилам 2 и 6. Например, хлорид меди. В этом случае на катоде восстанавливаются ионы Cu2+, а на аноде – Cl–.

СuCl2
(

(–) Катод
( Cu2+ + Cl– (
Анод (+)


Сu2+ + 2e = Cu0
2Cl– – 2e = 2Cl0 = Cl2(
Суммарное уравнение реакции

CuCl2 = Cu0 + Cl20
В результате электролиза на катоде выделяется металлическая медь, а на аноде – газообразный хлор.

Если же в состав соли входят ионы активного металла, например, бромид натрия, то на катоде восстанавливаются ионы Н+ (правила 4 и 2):

NaCl + H2O

(

(–) Катод
( Na+ + H+ + Cl– + OH– (
Анод (+)


2H+ + 2e = 2H0 = H2(
2Cl– – 2e = 2Cl0 = Cl2(
Суммарное уравнение реакции

NaCl + H2O = H20 + Cl20 + NaOH

В результате на катоде выделяется водород, на аноде – хлор, а в растворе остаются ионы натрия и гидроксид-ионы, образуя щелочь (сравните с продуктами электролиза расплава хлорида натрия). Этот способ является одним из промышленных способов получения щелочей.

Также гидролизу может подвергаться только катион из соли. Например, в случае электролиза сульфата железа(II) (правила 1 и 5):

FeSO4 + H2O

(

(–) Катод
( Fe2+ + H+ + 
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Анод (+)


Fe2+ + 2e = Fe0
4OH– – 4e = O20 + 2H2O
Суммарное уравнение реакции

2FeSO4 + 2H2O = Fe0 + O20 + 2H2SO4
В результате на катоде образуется металлическое железо (хотя побочным процессом также может быть выделение газообразного водорода), на аноде выделяется газообразный кислород, а в растворе остается серная кислота.

И, наконец, случай, когда ни катион ни анион соли не подвергается электролизу. Например, нитрат калия (правила 1 и 4):

KNO3 + H2O

(

(–) Катод
( K+ + H+ + 
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 + OH– (
Анод (+)


2H+ + 2e = 2H0 = H2(
4OH– – 4e = O20 + 2H2O
Суммарное уравнение реакции

2H2O = 2H20 + O20
В данном случае ни катионы металла ни анион кислородсодержащей кислоты не разряжаются. На катоде выделяется водород, а на аноде – кислород. Фактически электролиз раствора нитрата калия сводится к электролитическому разложению воды.

Рассмотрим также случай электролиза хлорида меди только не с инертными электродами, а с активными. Если в качестве электродов взять медные пластинки, то в этом случае на катоде также будет выделяться медь, а на аноде, где происходят процессы окисления, вместо разрядки хлорид-ионов и выделения хлора протекает окисление анода (меди). В этом случае продукты окисления анода – ионы Cu2+ переходят в раствор, а достигая катода оседают на нем:

СuCl2
(

(–) Катод
( Cu2+ + Cl– (
Анод (+)


Сu2+ + 2e = Cu0
Cu – 2e = 2Cu2+
Таким образом, электролиз раствора сульфата меди с растворимым анодом сводится к окислению материала анода (его растворению) и сопровождается переносом металла с анода на катод.

В промышленности этот процесс используют для электрохимической очистки (рафинирования) меди. Один электрод в виде тонкой проволоки изготавливается из химически чистой меди, а второй электрод делают из болванок черновой меди, полученной при выплавке. После подключения источника электрического тока черновая медь (анод) растворяется, а чистая медь осаждается на другом катоде. В итоге получают медь с достаточно высокой степенью очистки.

Количественные законы электролиза.

Зависимость количества вещества, образовавшегося при электролизе, от времени и силы тока описывается обобщенным законом Фарадея:
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где n – количество вещества, выделившегося на электроде (моль); I – сила тока (А); t – продолжительность пропускания тока (с); z – число отдаваемых или принимаемы частицей электронов; F – число Фарадея (96500 Kл/моль).

Заменяя в этой формуле количество вещества на отношение массы вещества к его молярной массе (n = m/M), получаем зависимость массы выделившегося вещества от силы тока и времени его пропускания:
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Коррозия металлов

Коррозией принято называть самопроизвольное разрушение металлов в результате их химического и электрохимического взаимодействия с внешней средой и превращение их в устойчивые соединения (оксиды, гидроксиды, соли).

Фактически коррозия представляет собой совокупность окислительно-восстановительных процессов, происходящих при контакте металлов с агрессивной средой, которая приводит к разрушению металлических изделий. Под агрессивной средой понимается окислительная атмосфера (присутствие кислорода в атмосфере Земли делает ее окислительной), особенно в присутствии воды или растворов электролитов.

По механизму процесса различают химическую и электрохимическую коррозию металлов. Химическая коррозия представляет собой обычную химическую реакцию между атомами металлов и различными окислителями. Примерами химической коррозии являются высокотемпературное окисление металлов кислородом, окисление поверхности алюминия на воздухе, взаимодействие металлов с хлором, серой, сероводородом H2S и др.

Электрохимическая коррозия протекает в растворах, то есть в основном, при контакте металлов с растворами электролитов, особенно в случаях, когда металлы находятся в контакте с менее активными металлами. Скорость коррозии существенно зависит от активности металлов, а также от концентрации и природы примесей в воде. В чистой воде металлы практически не подвергаются коррозии, а в контакте с более активными металлами даже в растворах электролитов не корродируют.

Причина коррозии металлов.

Многие металлы, включая железо, присутствуют в земной коре в виде оксидов. Переход от металла к оксиду – энергетически выгодный процесс, иными словами, оксиды более устойчивые соединения, чем металлы. Для того, чтобы провести обратный процесс и извлечь металл из руды, необходимо затратить много энергии. Поэтому железо проявляет тенденцию превращаться вновь в оксид – как говорят, железо ржавеет. Ржавление – это термин для обозначения коррозии, то есть процесса окисления металлов под действием окружающей среды.

Круговорот металлов в природе можно представить следующей схемой на рисунке 5.
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Рисунок 5. Окислительно-восстановительный цикл, который проходит металл при его извлечении из руды и последующей коррозии.

Металлические изделия подвергаются коррозии потому, что сталь, из которой они сделаны, реагирует с кислородом и водой, содержащимися в атмосфере. При коррозии железа или стали образуются гидратированные формы оксида железа(III) различного состава (Fe2O3(xH2O). Оксид проницаем для воздуха и воды и не образует защитного слоя на поверхности металла. Так что коррозия металла продолжается и под слоем образовавшейся ржавчины.

Металлы подвергаются коррозии всегда, когда они находятся в контакте с влажным воздухом, но на скорость ржавления оказывают большое влияние многие факторы, такие, как: наличие примесей в металле; присутствие кислот или других электролитов в растворах, соприкасающихся с поверхностью железа; содержащийся в этих растворах кислород.

Механизм электрохимической коррозии металлической поверхности.

Коррозия в большинстве случаев представляет собой электрохимический процесс. На поверхности металла образуются электрохимические ячейки, в которых различные участки действуют как области окисления и области восстановления.

Ниже написаны две полуреакции окислительно-восстановительного процесса ржавления:

Fe0 (тверд) – 3е ( Fe3+ (раствор)

O2 (газ) + 2H2O + 4е ( 4OH– (раствор)

Суммарное уравнение реакции коррозии железа можно записать следующим образом:

4Fe + 3O2 + 6H2O ( 4Fe(OH)3
Схематично процессы, которые происходят на поверхности железа или стали при контакте с водой изображены на рисунке 6.
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Рисунок 6. Схема электрохимической коррозии железа.
Концентрация кислорода, растворенного в капле воды, определяет, какие области на поверхности металла являются местом восстановления, а какие – местом окисления.

По краям капли, где концентрация растворенного кислорода выше, кислород восстанавливается до гидроксид-ионов:

Необходимые для восстановления кислорода электроны перемещаются из центра капли, где они высвобождаются при окислении железа и где концентрация растворенного кислорода мала. Ионы железа переходят в раствор. Освобождающиеся электроны по поверхности металла перемещаются к краям капли.

Сказанное выше объясняет, почему коррозия в наибольшей степени проявляется в центре капли воды или под слоем краски: это области, в которые ограничено поступление кислорода. Здесь образуются так называемые «раковины», в которых железо переходит в раствор.

Собственно ржавчина возникает в результате последовательности вторичных процессов в растворе, куда диффундируют с поверхности металла ионы железа и гидроксид-ионы. Защитный слой на поверхности не образуется.

Активность протекания реакции восстановления кислорода зависит от кислотности среды, поэтому в кислой среде коррозия ускоряется. Любые примесные ионы, например, хлорида натрия в брызгах морской воды, способствуют образованию ржавчины, поскольку увеличивают электропроводность воды.

Возможно, проблему коррозии никогда не удастся разрешить полностью, и самое большее, на что можно рассчитывать, – это замедлить ее, но не остановить.

Методы защиты от коррозии.

На данный момент имеется несколько способов предотвращения коррозии:

1. Отделение металла отагрессивной среды – окраска, смазка маслами, покрытие неактивными металлами или эмалью. 2. Приведение поверхности металлов в контакт с более активными металлами. 3. Использование веществ, замедляющих коррозию (ингибиторы коррозии) и использование сплавов, устойчивых к коррозии.

I. Самый простой способ защитить сталь от коррозии – это изолировать металл от атмосферного воздуха. Это можно сделать с помощью масляной или жировой смазки или нанесения защитного слоя краски.

В настоящее время все шире применяют защитные покрытия из органических полимеров. Покрытия можно делать разных цветов, и это – весьма гибкое решение проблемы коррозии. Даже поверхностный взгляд на окружающие нас в быту вещи дает массу примеров подобного решения: холодильник, сушилка для посуды, поднос, велосипед и т.д.

II. Иногда железо покрывают тонким слоем другого металла. Некоторые изготовители делают кузова автомобилей из стали с гальваническим цинковым покрытием. При такой обработке образуется крепко сцепленный с основой слой оксида цинка, и если гальваническое покрытие не повреждено, оно хорошо защищает от ржавчины.

Даже если такое покрытие имеет изъяны, стальной корпус машины все-таки защищен от быстрого разрушения, так как в этой системе преимущественно корродирует цинк, а не железо, поскольку цинк более активный металл, чем железо. Цинк здесь приносится в жертву. Одно из самых первых предложений по использованию протекторных («жертвенных») металлов было сделано в 1824 году для защиты от коррозии металлической обшивки корпусов морских судов.

III. Очень распространенным решением является использование нержавеющих сплавов. Многие из стальных изделий, используемых в быту, особенно находящихся в постоянном контакте с водой: кухонная посуда, ложки, вилки, ножи, бак стиральной машины и др., изготовлены из нержавеющей стали, которая не требует дополнительной защиты.

Нержавеющую сталь разработал в 1913 году химик из Шеффилда Гарри Бриарли. Он исследовал быстрый износ нарезки оружейных стволов и решил попробовать сталь с высоким содержанием хрома, чтобы посмотреть, нельзя ли таким образом продлить жизнь оружия.

Обычно при проведении анализа стали образец растворяли в кислоте, и здесь Бриарли встретился с неожиданной трудностью. Его сталь с высоким содержанием хрома не растворялась. Он также заметил, что оставленные в лаборатории образцы сохраняли первоначальный блеск. Бриарли сразу сообразил, что он нашел сталь, устойчивой к коррозии.

Изобретение Гарри Бриарли столкнулось с определенным предубеждением. Один из главных производителей металлической посуды в Шеффилде посчитал саму идею Бриарли «противной природе», а другой заявил, что «устойчивость к коррозии – не такое уж большое достоинство ножей, каковые по своему назначению требуют чистки после каждого употребления». Мы воспринимаем сейчас как должное, что наша посуда сохраняет свой блеск и не подвергаются действию кислот, содержащихся в пище.

Нержавеющая сталь не подвергается коррозии потому, что на ее поверхности образуется пленка оксида хрома(Ш). В отличие от ржавчины, на этот оксид не действует вода, и он крепко сцеплен с металлической поверхностью. Имея толщину всего в несколько нанометров, оксидная пленка невидима для невооруженного глаза и не скрывает естественный блеск металла. При этом она непроницаема для воздуха и воды и защищает металл. Более того, если соскрести поверхностную пленку, она быстро восстановится.

К сожалению, нержавеющая сталь дорога, и мы вынуждены принимать это во внимание, когда выбираем, какую сталь использовать. В современной технике чаще всего используется нержавеющая сталь состава: 74% железа, 18% хрома, 8% никеля.

IV. Поскольку использование нержавеющей стали не всегда экономически оправдано, как и использование защитных слоев смазок и красок, то в настоящее время довольно часто используется покрытие железных изделий тонким слоем цинка (оцинкованое железо) или олова (луженое железо). Последнее особенно часто используется при изготовлении консервов.

Метод защиты консервов покрытием внутренней металлической поверхности оловом предложил англичанин Питер Дюранд. В такой защите консервы в течение долгого времени остается пригодной в пищу. К сожалению, производство продуктовых консервов и напитков не обходится без трудностей. Различные продукты создают внутри банки различную среду, которая по-разному действует на металл и может вызывать коррозию.

В начале 20-го века начали выпускать баночное пиво. Успех к новому продукту пришел не сразу, и причина была в том, что банки корродировали изнутри. Тонкий слой олова, покрывавший банки, редко получался сплошным. Чаще всего в нем имелись мельчайшие изъяны. В водном растворе железо окисляется быстрее олова (вследствие более высокой активности). Ионы железа Fe2+ растворялись в пиве (что вообще-то является неплохим средством от анемии) и придавали напитку металлический привкус, а, кроме того, уменьшали его прозрачность. Это снижало популярность баночного пива. Изготовителям удалось преодолеть эту проблему после того, как они стали покрывать внутренность банок специальным инертным органическим лаком.

В банках с консервированными фруктами присутствуют органические кислоты, например, лимонная кислота. В растворе эти кислоты способствуют связыванию ионов олова Sn2+ и тем самым увеличивают скорость растворения оловяного покрытия. поэтому в консервированных фруктах (персиках и др.) преимущественно корродирует олово. Ионы олова, попадающие таким образом в пищу, нетоксичны. Они не оказывают заметного влияния на вкусовые качества консервированных фруктов, разве что придают им островатый привкус. Однако, проблема может возникнуть если такая банка хранится слишком долго. Тонкий слой окисляемого олова в конце концов рзрушится и под влиянием органических кислот начнет достаточно быстро корродировать железный слой.
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