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I. ЭЛЕКТРОХИМИЯ

Константа диссоциации электролитов

При изучении природы носителей электрического тока было выявлено существование проводников двух типов: проводники I рода (металлы), носителями электричества в которых являются электроны, и проводники II рода (расплавы и растворы электролитов) с ионным типом проводимости.

Процесс образования ионов растворенного вещества под воздействием молекул растворителя называется электролитической диссоциацией. Несмотря на наличие ионов, раствор электронейтрален, так как сумма положительных зарядов равна сумме отрицательных. Количество ионов каждого знака определяется стехиометрическими коэффициентами в формуле электролита.

По способности к диссоциации электролиты разделяют на сильные и слабые. К сильным электролитам относят вещества, практически полностью диссоциирующие при растворении в воде. Обычно это соединения с ионным строением (практически все соли

NaCl, CH3COONa, CuCl2, минеральные кислоты HCl, HNO3, HClO4 и др.). Слабые электролиты диссоциируют на ионы частично (например, вода, аммиак, синильная кислота, сероводород, органические кислоты).

Полнота диссоциации электролита количественно характеризуется степенью диссоциации отношением числа молекул, распавшихся на ионы (Ni), к общему числу молекул этого электролита, введенных в раствор (N0):

Ni

N0

Обычно выражают в долях или в процентах. Степень диссоциации электролита зависит от его концентрации, температуры раствора, характера растворителя, присутствия в растворе одноименных ионов.

Электролитическая диссоциация является равновесным обратимым процессом и количественно характеризуется как степенью диссоциации, так и константой диссоциации (КД). Между степенью диссоциации слабого электролита , его исходной концентрацией в растворе С0 и константой диссоциации КД
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существует зависимость, которая называется законом разведения Оствальда. Тогда:

	C 2
	 
	 

	KД 
	0
	 
	(1.1)
	 

	1 
	 

	 
	 
	 

	С0 концентрация электролита до
	диссоциации, 
	степень

	диссоциации электролита в растворе.
	 
	 



Применимость закона разведения Оствальда является одним из признаков слабых электролитов. Степень диссоциации и константа диссоциации могут быть определены из экспериментальных данных методом измерения электропроводности.

Электропроводность растворов электролитов

		Сопротивление однородного
	металлического проводника

		определяется его длиной l и площадью поперечного сечения S:

		R 
	l
	 
	(1.2)

		S

		 
	 



где удельное сопротивление проводника [Ом см], система СГС. Электропроводность, определяется как величина, обратная

сопротивлению проводника R и характеризует способность проводить электрический ток:

		W 
	1
	(1.3)

		R

		 
	 



Сименс – электрическая проводимость проводника сопротивлением 1 Ом. Электропроводность проводников как первого, так и второго рода зависит от их геометрических параметров.

Величина, обратная удельному сопротивлению называется

удельной электропроводностью æ (См·см 1) растворов:

		æ
	1
	(1.4)

		 

		 
	 



Она представляет собой электропроводность единичного объема раствора электролита (1 см3), помещенного между параллельными электродами единичной площади (1 см2), находящимися на расстоянии равном единице (1 см) (рис.1.1, а).

Так как переносчиками электрических зарядов в растворах являются ионы, то электропроводность в основном зависит от концентрации ионов, скорости их движения в электрическом поле, зарядов ионов.
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а б

Рис.1.1. Кондуктометрические ячейки.

Для определения сопротивления исследуемый раствор наливают в ячейку (рис.1.1, б) с двумя электродами. Для кондуктометрических измерений используют платиновые электроды, покрытые платиновой чернью (платинированные).

С увеличением концентрации удельная электропроводность увеличивается, достигает максимального значения и при очень больших концентрациях ( 10 М и выше) начинает уменьшаться

(рис.1.2):

Рис.1.2. Зависимость удельной электропроводности электролитов от концентрации раствора.

Последнее объясняется тем, что при больших концентрациях сильных электролитов возрастает взаимодействие между ионами, что тормозит передвижение ионов к соответствующим электродам. Для растворов слабых электролитов уменьшение удельной электропроводности с ростом концентрации объясняется уменьшением степени диссоциации. В результате количество образовавшихся ионов в растворе слабого электролита возрастает в меньшей степени, чем концентрация раствора.

Так как ионы в водной среде гидратированы, необходимо учитывать эффективный радиус ионов, а скорость движения ионов обратно пропорциональна величине радиуса (рис.1.3):
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Электропроводность растворов хлоридов щелочных металлов:

Радиус гидратированного иона Рис.1.3.

Для сильных электролитов различные значения æ объясняются также различием в абсолютных скоростях движения ионов к электродам.

Абсолютная скорость движения ионов U (см2·с 1·В 1) в

системе СГС – это путь (в см), проходимый ионами за 1 с при градиенте напряженности электрического поля 1 В/см:

	i Ui F
	(1.5)



причем произведение Ui F (где F – число Фарадея) называется

подвижностью (См·см2·моль 1).

Удельная электропроводность зависит от многих факторов, и на её основе нельзя сделать какие-либо выводы о влиянии на величину проводимости электролитов концентрации ионов, а также силы их взаимодействия, поэтому русский ученый Э.Х. Ленц ввел понятие молярной (или эквивалентной) электропроводности.

Молярная электропроводность определяется как количество электричества, прошедшее через раствор, содержащий 1 моль вещества и помещенный между параллельными пластинами на расстоянии 1 см друг от друга при градиенте напряжённости 1 В/см.

Молярная электропроводность связана с удельной электропроводностью электролита следующим соотношением:

		1000 æ
	1
	æ V
	(1.6)

		C

		 
	 
	 



где V – разведение раствора (см3/моль) – объём раствора электролита, в котором содержится 1 моль вещества; С – концентрация раствора, моль/л.

Молярная электропроводность измеряется в тех же единицах, что и подвижность ионов.

В практике иногда пользуются величиной эквивалентной электропроводностью (См·см2·г-экв 1):

	1000 æ
	1
	(1.7)

	 



C
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где C – нормальная концентрация, г-экв/л.

Молярная электропроводность электролита выражается суммой подвижностей катионов и анионов данного электролита, и в случае одновалентных ионов определяется выражением:

(1.8)

где - степень диссоциации электролита в растворе.

Для сильных и слабых электролитов степень диссоциации увеличивается с увеличением разведения раствора, причем: для слабых – вследствие возрастании степени диссоциации электролита; для сильных – в результате уменьшения взаимного притяжения ионов.

Рис.1.4. Зависимость степени диссоциации слабого электролита (а), мольной электропроводности сильного (б) и

слабого (в) электролитов от разведения.

С увеличением разведения величина молярной электропроводности электролитов достигает предела, при котором она перестает зависит от концентрации, поскольку в предельно разбавленных растворах (С 0) межионное взаимодействие практически исчезает и электрическая проводимость стремится к предельному и постоянному при данной температуре значению

( 0).

Согласно закону независимости движения ионов в разбавленных растворах слабых электролитов – закон Кольрауша:

	0
	 
	 
	(1.9)
	 

	0
	0
	 

	 
	 
	проводимости или подвижности ионов при

	где 0 – ионные

	бесконечном
	разведении,
	которые являются
	табличными

	значениями, зависящими от температуры.
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Предельная молярная электрическая проводимость в случае с сильными электролитами можно найти посредством экстраполяции опытных данных =f(С) при С 0. К слабым электролитам этот способ неприменим. В основе определения 0 слабого электролита лежит закон независимости движения ионов, позволяющий суммировать электрические проводимости ионов, составляющих электролит. Этот способ определения 0 можно применять и к сильным электролитам. Если табличные данные для ионов, составляющих электролит отсутствуют, можно найти 0 слабого электролита посредством комбинации 0 сильных электролитов, определенных экстраполяцией. Так, для определения 0 уксусной кислоты находят в таблицах 0 для CH3COONa, HCl и NaCl и далее вычисляют:

0(CH3COOH)= 0(CH3COONa) + 0(HCl) 0(NaCl) (1.10)

Значения предельных молярных электропроводностей ионов при 25°С заключены в интервале 35 80 См·см2·моль 1, но электрическая проводимость ионов Н+ и ОН имеет аномально большие значения и равна 349,8 См·см2·моль 1 и 189,3 См·см2·моль 1, соответственно. Большая подвижность этих ионов объясняется эстафетным механизмом переноса заряда.

С учётом того, что ион Н+ в растворе гидратирован, и связь протона с гидратирующей молекулой воды очень прочна,

диссоциацию воды можно представить в виде:

Н2О + Н2О = Н3О+ + ОН–.

Из этого уравнения видно, что при диссоциации одна молекула воды отдаёт протон, а другая присоединяет его с образованием иона гидроксония Н3О+, т.е. происходит автоионизация воды. Далее ион гидроксония Н3О+ способен передавать протон ближайшей молекуле воды по схеме:

													
	+ ..
	 
	 
	 
	 
	+
	..
	+

	H + O
	 
	H
	 
	H
	O H
	 
	H
	 
	O + H

	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 

	H
	 
	 
	H
	 
	 
	 
	H
	 



В отсутствии внешнего электрического поля перемещение протонов равновероятны в любых направлениях. При наложении поля повышается вероятность их перескоков по направлению поля. То же относится к иону гидроксила, однако для этого процесса требуется бóльшая энергия.
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Вычисляя значения по уравнению (1.8) из опытных данных и0 из табличных значений можно рассчитать степень диссоциации электролита:

		 
	 
	 

		(1.11)

		 

		 
	0



Однако, зависит от концентрации и потому не является количественной оценкой силы электролита. Количественно силу электролита определяет константа диссоциации слабого электролита, которая зависит от температуры, природы растворителя и растворенного вещества. Для соответствующего электролита, согласно уравнению (1.1), имеется следующее аналитическое выражение:

	KД 
	2
	C
	 

	0
	 
	 
	(1.12)

	(
	)

	 
	0
	0
	 
	 



Кондуктометрическое титрование

В химических и медико-биологических исследованиях широко применяют электрохимические методы анализа – кондуктометрию и потенциометрию. Кондуктометрией называется метод изучения электропроводности веществ. В косвенных кондуктометрических методах электропроводность растворов измеряют, например, для определения точки эквивалентности при кондуктометрическом титровании.

Кондуктометрические измерения служат для дистанционного контроля состава раствора в химической технологии. Этим способом также часто пользуются для определения концентрации электролита в случае окрашенных или мутных растворов и при титровании смесей кислот или смесей оснований, когда подбор цветного индикатора затруднен.

Характер изменения электрической проводимости W (рис.1.5) при титровании, обусловленный замещением одних ионов другими, позволяет найти точку эквивалентности.

При титровании, например, HCl раствором NaOH происходит замещение ионов Н+ менее подвижными ионами Na+ так как ионы Н+ образуют с ионами ОН практически недиссоциирующюю воду. При продолжающейся нейтрализации электрическая проводимость раствора, содержащего кислоту, постепенно убывает до тех пор, пока все ионы Н+ не будут замещены ионами Na+, то есть пока кислота не

9










будет нейтрализована (рис.1.5 а). При дальнейшем приливании щелочи W снова возрастает вследствие увеличения общего числа ионов, и в особенности ионов ОН , обладающих значительной электрической проводимостью. Так как OH H , то линия

электрической проводимости до точки эквивалентности (участок ab) падает круче, чем поднимается после этой точки (участок bc).

Рис.1.5. Изменение электрической проводимости при титровании кислот щелочью:

а− раствор сильной кислоты;

б− раствор слабой кислоты;

в− смесь сильной и слабой кислот; V − объём прилитого основания

При титровании слабой кислоты сильным основанием (рис.1.6 б) W раствора растет вследствие замещения слабо диссоциированной кислоты её сильно диссоциированной солью (участок ab). После точки эквивалентности W растет еще более круто, так как в растворе появляются ионы ОН (участок bc).

При титровании смеси сильной и слабой кислот (рис.1.6в) в первую очередь в реакцию с основанием вступает сильная кислота, и только после ее нейтрализации – слабая. Нейтрализация сильной кислоты вызывает падение W (участок ab), титрование слабой кислоты (участок bc) дает увеличение W вследствие образования хорошо диссоциирующей соли слабой кислоты. Наблюдаемое увеличение W после второй точки эквивалентности (участок cd) обусловлено избытком ионов ОН . Таким образом, точки b и c – это точки эквивалентности при титровании смеси сильной и слабой кислот.
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Если сильной кислотой, например HCl, титруют соль слабой кислоты, например СН3СН2СООNa, т.е. идёт реакция:

СН3СН2СООNa + HCl = СН3СН2СООН + NaCl,

тогда до точки эквивалентности происходит небольшое повышение W так как анион СН3СН2СОО- замещается анионом Cl . После окончания реакции, однако, W резко возрастает из-за избытка сильной кислоты. Аналогично при реакции осаждения, например:

CoSO4 + 2KOH = Co(OH)2 + K2SO4

до достижения точки эквивалентности W почти постоянна, затем увеличивается за счет накопления в растворе подвижных ионов гидроксила.

Концентрацию электролита в растворе находят по закону эквивалентности:

Сн.э.∙Vн.э. = Cи.э.∙Vи.э. (1.13)

где Си.э. – концентрация электролита, который используют для титрования, моль/л; Vи.э. – объем этого электролита (титранта), см3; Сн.э. – концентрация исследуемого электролита, которую необходимо определить, моль/л; Vн.э. – исходный объём исследуемого электролита, см3.

Диссоциация воды

Вода является очень слабым электролитом (при 298 К диссоциирует только одна из 5 109 молекул). Её диссоциация

протекает по уравнению:

Н2О = Н+ + ОН–.

Константа диссоциации воды при 298 К равна:

	KД 
	Н ОН 
	1,8 10
	16

	Н2О
	(1.14)



Для расчёта константы диссоциации следует использовать не концентрации, а активности. В данном случае малая степень диссоциации воды позволяет пренебречь различиями в величинах активностей и концентраций.

Учитывая, что в растворе большой избыток недиссоциированных молекул воды, ее концентрацию можно считать постоянной и равной
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Подставляя [Н2О]=55,555 моль в выражение (1.14), получим при

298 К:

	KН2О Н ОН 10 14
	(1.15)

	Произведение концентраций протонов и
	гидроксид-ионов в



чистой воде или любом водном растворе при постоянной температуре есть величина постоянная, она называется ионным произведением воды.

Константа KН2О зависит от температуры. Диссоциация воды 

эндотермический процесс, и в соответствии с принципом ЛеШателье её величина растёт с повышением температуры. При 298 К согласно (1.15) концентрации ионов в чистой воде равны:

Н ОН КН2О 10 7 [моль л 1] (1.16).

Такие растворы называются нейтральными. Кислотность или щелочность растворов (среды) количественно характеризуют концентрацией ионов [Н+] или [ОН–]. Часто используют водородный показатель рН – отрицательный десятичный логарифм концентрации (активности) ионов водорода:

рН lg Н ,

Например, при [Н+] = 10–4 моль л 1 рН = 4, а при [Н+] = 10–9 моль л 1 рН = 9. В нейтральной среде [Н+] = 10–7 моль л 1 и рН = 7; в кислой среде [Н+] 10–7 моль л 1, рН 7; в щелочной среде [Н+] 10–7

моль л 1, рН 7.

Реакцию среды можно охарактеризовать и гидроксильным показателем рОН:

рОН lg ОН 

тогда в нейтральной среде рОН=7, в кислой среде рОН 7, в щелочной среде рОН 7.

С учётом выражения (1.15) для любой среды справедливы выражения:

lg КД(Н2О) lg( Н ОН ) lg10 14

	Н ОН 14
	(1.17)



Кислотно-основные буферные системы

В 0,001 М растворе HCl [Н+]=10–3 моль л 1, рН=3. При разбавлении этого раствора в 10 раз концентрация [Н+] также
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      Для продолжения скачивания необходимо пройти капчу:

      
      
        

        

        
          
        

      


    


  


  

  
  
  
    
    
    
    
    
  

  
  
  


     

  

  
  
  

  


  

  
  
    
  

