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ВВЕДЕНИЕ
Электрохимия раздел физической химии, в котором изучают физико-химические свойства ионных систем, а также процессы и явления на границах раздела фаз с участием заряженных частиц (электронов и ионов).
Электрохимия состоит из нескольких частей: теории растворов электролитов, электрохимической термодинамики и кинетики электрохимических процессов.
Электролит является составной частью каждой электрохимической системы, равновесной или неравновесной. Поэтому теория растворов электролитов занимается изучением как равновесных, так и неравновесных свойств (электропроводности) этих однофазных систем.
В электрохимии одним из участников реакции является электрон, подводимый в зону реакции с помощью электрического тока, что позволяет создавать специфические технологии. На основе методов электрохимии – кондуктометрии и потенциометрии – созданы методы исследования и анализа материалов.
Эти методы используются в лабораторных работах, изложенных в данных методических указаниях.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ ДИССОЦИАЦИИ 

СЛАБОГО ЭЛЕКТРОЛИТА МЕТОДОМ ПОТЕНЦИОМЕТРИИ»

1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Установить вид зависимости степени диссоциации от концентрации для слабой кислоты. 
2. Определить К ДИС расчетным и графическим способами.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Теория электролитической диссоциации Аррениуса

Основные положения теории: 
1 Соли, кислоты и основания при растворении в воде и некоторых других полярных растворителях диссоциируют на ионы.

2 Ионы существуют в растворе независимо от того, проходит через раствор электрический ток или нет. Вследствие этого число независимо движущихся частиц растворенного вещества больше, чем при отсутствии диссоциации, и коллигативные свойства электролитов возрастают в i раз.

3 Процесс диссоциации описывается законом действующих масс (протекает обратимо). При уменьшении концентрации диссоциация становится практически полной
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 – математическая запись закона разведения Оствальда
Здесь ν = ν++ ν– – общее число ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы,

m+, m– – моляльные концентрации ионов,
m(Kν+Aν–) – моляльная концентрация недиссоциированных молекул,

m0 – моляльная концентрация раствора при расчете на полностью недиссоциированное вещество,

α – степень диссоциации – доля диссоциированных молекул,
КДИC – практическая константа диссоциации.
4 Коэффициент Вант-Гоффа i – изотонический коэффициент – связан со степенью электролитической диссоциации. i – среднее суммарное число частиц (ионов и молекул), образующихся при диссоциации одной молекулы

i = ν + α + ν- α + (1–α) = 1 + (ν++ ν–−1)α = 1 + (ν – 1)α

i = 1+(ν–1)α.
По мере увеличения разведения (уменьшения концетрации) коэффициент Вант-Гоффа приближается к простому целому числу (2,3,4 – в зависимости от числа ионов, образующихся при диссоциации молекул вещества):
NaCl = Na+ + Cl-




i → 2
K2SO4 = 2K+ + SO
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i → 3
AlCl3 = Al3+ + 3Cl-



i → 4

K4[Fe(CN)6] = 4K+ + [Fe(CN)6]2-

i → 5

2.2 Причины электролитической диссоциации
Твердые вещества, при растворении которых в воде и полярных растворителях, образуются электролиты, имеют, как правило, ионные или близкие к ним кристаллические решетки. При переходе ионов в раствор энергия электролитического взаимодействия ионов в решетке противопоставляется энергии взаимодействия ионов с дипольными молекулами растворителя, который втягивает ионы в раствор. При этом ионы окружаются молекулами растворителя, образующими вокруг ионов сольватную оболочку.

Взаимодействие дипольных молекул растворителя с элементами кристаллической решетки может привести к образованию электролита даже при растворении веществ, имеющих молекулярную решетку, решетку промежуточного типа или находящихся в газообразном состоянии.

Таким образом, в осуществлении электролитической диссоциации определяющую роль играет взаимодействие ионов с растворителем.
Вода (ε298 = 78), а также HCN (ε298 = 107) и НСООН (ε298 = 57) относятся к растворителям, вызывающим сильную диссоциацию. Низшие спирты и кетоны, уксусная кислота, пиридин имеют ε = 20 ÷ 35, и также способны образовывать электролиты, хотя и в меньшей степени, чем вода (ε – диэлектрическая проницаемость растворителя).

2.3 Недостатки теории Аррениуса
Аррениус предполагал, что взаимодействие ионов в растворе не влияет на их распределение и движение, которые остаются хаотическими, как и в смесях идеальных газов.

Аррениус утверждал, что свойства отдельных ионов не зависят от концентрации, а некоторые свойства раствора в целом, например электропроводность, пропорциональны числу ионов.
Согласно этим представлениям подвижность (электрическая прводимость) ионов не должна зависеть от концентрации раствора, а электропроводность сильного электролита должна возрастать с увеличением концентрации раствора. Это противоречит экспериментальным данным.

По теории Аррениуса при m = 0,01 – 0,1моль/кг степень диссоциации сильных электролитов α = 0,75 ÷ 0,95. Вычисленные по закону разведения Оствальда КДИС зависят от концентрации, то есть не являются константами. В действительности степень диссоциации сильных электролитов α → 1, причем они диссоциируют необратимо. Экспериментально установлено, что недиссоциированных молекул в растворах сильных электролитов нет. Таким образом, теория Аррениуса не предусматривала деление электролитов на сильные и слабые.

Классическая теория Аррениуса применима к слабым электролитам (α ≤ 0,05).

2.4 Определения константы диссоциации слабого электролита

потенциометрическим методом

Определение активности ионов водорода aH+. в растворе электролита проводится с помощью рН-метра.
рН = – lg aH+.
Активность любого иона связана с его концентрацией соотношением:

ai =  γi ·mi = γ i ·Сi,
где γi –  коэффициент активности иона;

mi  – моляльная концентрация иона, моль/кг;

Сi– молярная концентрация иона, моль/л (для разбавленных растворов можно принять, что моляльная и молярная концентрация равны),

Для иона водорода:

aH+. =  γ Н+ ∙ mН+ = γ Н+   ∙ СН+,
где γ Н+  –  коэффициент активности иона водорода, моль/кг;

mН+  –  моляльная концентрация иона водорода, моль/л. 

Измерив рН раствора, определяют 
а H+.  =  10–рН.

В растворах слабых электролитов концентрация ионов мала, поэтому электростатическим взаимодействием между ними можно пренебречь. Можно принять, что коэффициенты активности ионов γi  равны 1 и активности ионов равны их концентрациям.
Для слабых кислот принимают 
а H+.  =  СН+ ,
т.к. концентрация ионов водорода мала.
Концентрацию ионов данного сорта рассчитывают исходя из молярной концентрации электролита:

Сi = СМ·α·ni,
где СМ – молярная концентрация электролита, моль/л;

α – степень диссоциации электролита (доля диссоцииированных молекул);

ni – число ионов данного сорта, образующихся при диссоциации одной молекулы.
Для слабой одноосновной кислоты n Н+ = 1 и
СН+ = СМ·α.
Для слабой многоосновной кислоты учитывают только первую диссоциации и также принимают n Н+ = 1.
Зная молярные концентрации электролита и ионов водорода, можно вычислить степень диссоциации кислоты:
α  = СH+/СМ.
Для слабых бинарных электролитов справедлив закон разведения Оствальда в виде:
КДИС = 
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Зная молярную концентрацию раствора кислоты СМ и степень диссоциации кислоты, можно рассчитать ее константу диссоциации КДИС.
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.
4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
Для выполнения работы методом последовательного разведения готовят ряд растворов слабой кислоты (муравьиной, уксусной, пропионовой, аскорбиновой или другой по указанию преподавателя) различной концентрации: 0,2М; 0,1М; 0,05М; 0,01М; 0,005М.
Исходным раствором служит 2М раствор электролита (либо более концентрированный).
Растворы готовят в мерных колбах на 100мл. 
Для этого рассчитывают объем V1 исходного раствора кислоты с молярной концентрацией C1, необходимый для приготовления объема V2 раствора заданной концентрации С2. При расчете исходят из того, что количество кислоты при разбавлении исходного раствора не изменяется:
C1 ·V1  =  С2 ·V2.

V1 = С2 ·V2 / C1.

Например, для приготовления 100мл 0,05М раствора необходимо взять 25 мл исходного раствора: V1 = 0,05·100/0,2 = 25 мл.
Измеряют рН приготовленных растворов с помощью рН-метра.
Для получения более точных результатов концентрации приготовленных растворов устанавливают кислотно-основным титрованием (титруют раствором щелочи соответствующей концентрации).
Для титрования выбирают раствор щелочи с концентрацией, примерно равной концентрации титруемого раствора. 

СН к = (СН NаОН ∙VNаОН)/ VК ,

где СН NаОН – эквивалентная (нормальная) концентрация щелочи, моль/л;
СН к – эквивалентная (нормальная) концентрация кислоты, моль/л;
VNаОН – средний объем щелочи, пошедший на титрование пробы кислоты, мл;
VК – объем пробы кислоты, мл.

Для одноосновных кислот эквивалентные и молярные концентрации совпадают СН = СМ.
Результаты титрования заносят в таблицу 1.
Таблица 1 − Результаты титрования
	№ п/п
	Заданная концен-трация раствора,
моль/л
	Концен-

трация

щелочи,

моль/л
	Объем пробы, мл
	Объем

щелочи, пошедший

на
титрование
	Средний

объем

щелочи,

мл
	Точная

концен-

трация

кислоты,

моль/л

	1
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	


Результаты измерений pH и расчетов оформляют в виде таблицы  2.

Рассчитывают аH+. = 10–рН. Принимая, что aH+. = СН+, рассчитывают степень диссоциации кислоты при различных концентрациях:  α  = СH+/СМ. 

Таблица 2 – Экспериментальные результаты по изучению слабого электролита
	№

п/п


	Концентрация

раствора,

моль/л
	рН
	СH+, моль/л
	α
	α 2/(1– α)
	КДИС
	lgCM
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Затем рассчитывают КДИС.:
КДИС = 
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По данным таблицы 2 рассчитывают среднее значение КДИС. Сравнивают его со значением из таблицы Приложения «Константы диссоциации слабых кислот и оснований при  25°C» [2], вычисляют абсолютную (∆) и относительную (δ) погрешность определения КДИС.
∆ = | КДИС(ТАБЛ) – КДИС(ЭКСП) |;
Δ = 
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По результатам измерений строят два графика: α = f(
[image: image10.wmf]M
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) (рис.1) и график для определения КДИС (рис.2).
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Рис.1 – Зависимость степени диссоциации слабой кислоты α от 
[image: image12.wmf]M

C


Логарифмируя закон разбавления Оствальда, получим:
1gКДИС  =  lgCM + lg[α 2/(1 – α)]; 
– lg[α 2/(1 – α)] = lgСМ  –  α lgКДИС;

– lg[α 2/(1 – α)] = lgСМ  +  рК.

Построив график в координатах – lg[α 2/(1– α)] – lgCM, определяют рК как отрезок, отсекаемый прямой линией на оси ординат.
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Рис.2 – График для определения  рК

Значение константы диссоциации вычисляют как КДИС  = 10−pK. 
Полученное графическим методом значение константы КДИС сравнивают с табличным значением, вычисляют абсолютную и относительную погрешность ее определения.
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты титрования слабой кислоты и расчет точных концентраций растворов;

3. результаты измерений рН растворов слабой кислоты; 

4. расчеты степени диссоциации слабой кислоты и расчеты константы диссоциации по закону разведения Оствальда;
5. два графика: α = f(
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) и график для определения КДИС;
6. расчет абсолютной и относительной погрешности определения КДИС двумя методами (аналитическим и графическим);
7. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. В каком растворе – водном или этанольном – степень диссоциации серной кислоты будет больше? Диэлектрическая проницаемость воды при Т=298К равна ε = 78,3; диэлектрическая проницаемость этанола при той же температуре равна ε = 24,3.

2. Какая из кислот является более сильным электролитом
1) НCOOH           2)ClCH2COOH            3)CH3COOH            4) C6H5COOH
КДИС  = 1,77·10–4         КДИС  = 1,36·10–3                  КДИС= 1,75·10–5                 КДИС = 6,3·10–5?

3. В растворе муравьиной кислоты изотонический коэффициент равен 1,05. Вычислите степень диссоциации кислоты в этом растворе (%).

4. Во сколько раз концентрация ионов водорода в 0,1н. растворе азотистой кислоты HNO2 больше, чем в 0,1н. растворе циановодородной кислоты HCN? Константа диссоциации HNO2 равна 5,1·10-4; константа диссоциации HCN – 4,9·10-10.
5. Вычислите рН в 0,01М растворе хлорноватистой кислоты. Константа диссоциации кислоты равна 5,0·10–8.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ ДИССОЦИАЦИИ

СИЛЬНОГО ЭЛЕКТРОЛИТА» 
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Определить коэффициенты активности ионов водорода при различных концентрациях сильной кислоты. Сравнить расчетные значения коэффициентов активности с их экспериментальными значениями.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Электростатическая теория сильных электролитов
Дебая-Хюккеля
Классическая теория электролитической диссоциации применима только к слабым электролитам.

Для растворов сильных электролитов в 1923г. Дебаем и Хюккелем была разработана электростатическая теория.

В теории электролитов очень важным является вопрос о распределении ионов в растворе. Распределение ионов определяется соотношением энергии электростатического взаимодействия и энергии хаотического (теплового) движения ионов. Оказывается, что эти энергии сравнимы по величине, поэтому реальное распределение ионов в электролите является промежуточным между упорядоченным и беспорядочным.

Электростатические силы стремятся установить такое распределение, при котором каждый ион окружен только ионами противоположного знака, но этому противодействует хаотическое движение ионов, приводящее к беспорядочному распределению. Эти противоположные тенденции приводят к тому, что около каждого иона образуется своеобразная ионная атмосфера, в которой преобладают ионы противоположного (по сравнению с центральным ионом) знака.

Основные положения теории Дебая-Хюккеля:
1. Ионы – материальные точки с зарядами, т.е. размеры их значительно меньше расстояний между ними (такое допущение возможно только в разбавленных растворах).

2. Взаимодействие между ионами носит чисто кулоновский характер (ион-дипольное взаимодействие с молекулами растворителя и образование ассоциатов не учитываются).
3. Диэлектрическая проницаемость раствора равна диэлектрической проницаемости растворителя.
4. Распределение ионов вокруг центрального иона подчиняется законам статистической термодинамики (распределение Больцмана).

Теория позволяет вычислить потенциал, создаваемой ионной атмосферой ΨИ.А:

ΨИ.А. = –
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где zi – заряд центрального иона;

е – заряд электрона;

ε – диэлектрическая проницаемость растворителя;

ε0 – диэлектрическая проницаемость вакуума (электрическая постоянная);
1/χ – толщина ионной атмосферы.

Для водных растворов электролитов при температуре Т=298К толщина ионной атмосферы равна:
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где I – ионная сила раствора электролита, которую рассчитывают как полусумму произведений концентраций ионов на их заряды во второй степени:
I =1/2
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Здесь mi – моляльные концентрации ионов,

zi – заряды ионов.
Теория позволяет рассчитать коэффициенты активности отдельных ионов и средние ионные коэффициенты активности растворов электролитов.

lgγi = – 0,51zi2
[image: image18.wmf]I
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Это предельное уравнение Дебая-Хюккеля, справедливое для очень разбавленных растворов с I < 0,01m.
При  0,01m < I < 0,1m  учитывают конечные размеры ионов:

lgγi = – 
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где а – среднее расстояние при максимальном сближении ионов; 
а = (3 
[image: image20.wmf]¸

4) 10–10м для большинства ионов.
В – константа, равная 0,33 ·1010  для водных растворов электролитов при Т=298К.

Поэтому (а·В) для водных растворов электролитов можно принять примерно равным 1.
lgγi  = – 
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При  I  > 0,1m     lgγi  = – 
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Это уравнение учитывает взаимодействие ионов с молекулами растворителя и изменение (уменьшение) диэлектрической проницаемости раствора электролита с ростом его концентрации. 0,2 –эмпирическая константа для водных растворов электролитов при Т=298К.
2.2 Определения коэффициента активности иона водорода потенциометрическим методом

Для сильной кислоты  α = 1, и СН+ = СМ, если кислота одноосновная.
Активность иона водорода связана с его концентрацией соотношением:

aH+. =  γ Н+ ∙ mН+ = γ Н+   ∙ СН+
где γ Н+  –  коэффициент активности иона водорода;

mН+ – моляльная концентрация иона водорода (для разбавленных растворов можно принять, что моляльная и молярная концентрация равны).

Определив аH+. = 10–рН, можно вычислить коэффициент активности иона водорода:
γ Н+     =  aH+./СН+
Кроме того, коэффициент активности иона водорода можно вычислить, пользуясь уравнениями Дебая-Хюккеля (см. уравнения 1,2,3)
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.
4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
Для выполнения работы методом последовательного разведения готовится ряд растворов сильной кислоты (хлороводородной, азотной, серной, или другой по указанию преподавателя) различной концентрации: 0,2М; 0,1М; 0,05М; 0,01М; 0,005М.
Исходным раствором служит 2М раствор электролита (либо более концентрированный).
Растворы готовят в мерных колбах на 100мл.
Для получения более точных результатов концентрации приготовленных растворов устанавливают кислотно-основным титрованием (титруют раствором щелочи соответствующей концентрации).

Результаты титрования заносят в таблицу 3.

Таблица 3 − Результаты титрования
	№ п/п
	Заданная концен-трация раствора,
моль/л
	Концен-

трация

щелочи,

моль/л
	Объем пробы, мл
	Объем

щелочи, пошедший

на
титрование
	Средний

объем

щелочи,

мл
	Точная

концен-

трация

кислоты,

моль/л

	1
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	


Затем измеряют рН приготовленных растворов.
Рассчитывают ан+ = 10–рН. 

Экспериментальное значение коэффициента активности определяют из отношения γ Н+     =  aH+./СН+.

Расчетное значение коэффициента активности определяют из уравнения Дебая-Хюккеля первого приближения, если I < 0,01m:
lgγi = − 0,51 zi2
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Если 0,01m <I < 0,1m, то коэффициента активности определяют из уравнения Дебая-Хюккеля  второго приближения:

lgγi  = – 
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Результаты измерений pH и расчетов оформляют в виде таблицы 4.
Таблица 4 – Экспериментальные результаты по изучению сильного электролита
	№

п/п


	Концентрация

раствора,

моль/л
	рН
	аH+,
моль/л
	I, моль/л 
	γi ЭКСП
	γi РАСЧ

	1
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	
	


По результатам расчетов строят два графика на одной координатной плоскости (рис. 3): зависимость γi ЭКСП и γi РАСЧ от концентрации сильной кислоты γi ЭКСП = f(CM)  и  γi РАСЧ = f(CM). 
По результатам расчетов необходимо сделать выводы о применимости теории Дебая-Хюккеля. С помощью построенных графиков необходимо установить характер зависимости коэффициента активности иона водорода от концентрации кислоты.
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Рис.3 – Зависимость коэффициента активности иона водорода γi РАСЧ от концентрации раствора кислоты
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты титрования сильной кислоты и расчет точных концентраций растворов; 

3. результаты измерений рН растворов сильной кислоты;
4. расчеты коэффициентов активности иона водорода по экспериментальным данным;
5. расчеты ионной силы растворов и коэффициента активности ионов водорода по уравнениям Дебая-Хюккеля;

6. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ.
1. В растворе какого электролита изотонический коэффициент i → 4:

а) СаCl2;          б) К2SO4;          в)  CuSO4;            г) Al(NO3)3?
1. Растворы имеют солевой состав: 1) KNO3; 2) MgSO4; 3) CaCl2; 4) Al2(SO4)3. Моляльная концентрация всех солей одинакова и равна 0,01 моль/кг. Вычислите ионную силу растворов и объясните порядок ее изменения.
2. Рассчитайте концентрацию раствора сульфата хрома (III), ионная сила которого равна 0,3 моль/кг.
3. Вычислите коэффициенты активности ионов в растворе хлорида натрия различной концентрации: а) 0,001m; б) 0,01m; в) 0,1m; в) 1m. Сделайте выводы о зависимости коэффициента активности ионов от концентрации.
4. Вычислите активность йодид-ионов в: а) 0,01m растворе KI; б) 0,01m растворе KI; содержащем 0,1m KNO3.
5. Вычислите pH = – lg C(H+) и рН = – lg а(Н+) раствора, содержащего 1,71г гидроксида бария в 500 мл.
6. Константа растворимости АgBr равна 4,8 10-13 при T=298К. Вычислите растворимость АgBr в дистиллированной воде и его растворимость в 0,05m растворе KNO3.
7. Растворимость Ag2CrO4 в воде при 298К равна 8·10-5 моль/л, а в 0,04М растворе NаNO3 8,84·10-5 моль/л. Рассчитайте средний ионный коэффициент активности Ag2CrO4 в 0,04М растворе NаNO3.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА
«ИССЛЕДОВАНИЕ ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТИ 

РАСТВОРА СЛАБОГО ЭЛЕКТРОЛИТА»

1 ЦелЬ работЫ
1.Определить практическую константу диссоциации КДИС слабого электролита.

2.Установить характер зависимости степени диссоциации и молярной электропроводности слабого электролита от концентрации электролита.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Удельная электрическая проводимость растворов электролитов
В качестве количественной меры способности раствора электролита проводить электрический ток используют обычно удельную электропроводность ((С) – электропроводность раствора электролита, заключенного между плоскими электродами площадью 1м2, находящимися на расстоянии 1м, т.е. электропроводность 1м3 раствора электролита.
Величина удельной электропроводности растворов электролитов с увеличением температуры возрастает, что вызвано увеличением скорости движения ионов за счет понижения вязкости раствора. электролита зависит от ряда факторов: природы электролита, температуры, концентрации раствора. Удельная электропроводность
С увеличением концентрации удельная электропроводность растворов сначала возрастает, достигая некоторого максимального значения, затем начинает уменьшаться. Эта зависимость очень чётко выражена для сильных электролитов и значительно хуже для слабых (рис. 4). В разбавленных растворах удельная электропроводность раствора сильного электролита растет почти пропорционально концентрации, т.е. числу носителей заряда – ионов в единице объема раствора. С ростом концентрации усиливается взаимодействие ионов, что уменьшает скорость их движения и электропроводность раствора.

Для слабых электролитов наличие максимума на кривой обусловлено тем, что с ростом концентрации уменьшается степень диссоциации, и при достижении определенной концентрации число ионов в растворе начинает увеличиваться медленнее, чем концентрация электролита.
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Рис. 4 – Зависимость удельной электропроводности 

растворов электролитов от их концентрации

2.2 Молярная электрическая проводимость растворов электролитов

Для учета влияния на электрическую проводимость растворов электролитов их концентрации и раствора. взаимодействия между ионами введено понятие молярной электропроводности
Молярная электропроводность помещенного между плоскими электродами, расположенными на расстоянии 1м друг от друга.
 раствора (λ) – электропроводность раствора, содержащего 1 моль растворенного вещества,
С удельной электропроводностью и м связана следующим соотношением:лектропроводность концентрацией раствора молярная эолярной
λС = (С /СМ.
 при бесконечном разведении λ0 (рис.5).ых электролитов увеличивается с уменьшением концентрации, достигая некоторого предельного значения, называемого молярной электропроводностью как сильных так и слабМолярная электропроводность
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Рис. 5 – Зависимость молярной электропроводности растворов 

слабых (1) и сильных (2) электролитов от их концентрации
Для слабого электролита такая зависимость молярной электропроводности от концентрации обусловлена в основном увеличением степени диссоциации α с разбавлением раствора. Откуда следует, что

α = λС/ λ0
В случае сильного электролита с уменьшением концентрации ослабляется взаимодействие ионов между собой, что увеличивает скорость их движения и  раствора и коэффициент электропроводности f λ.
, следовательно, молярную электропроводность
f λ =  λС/ λ0
Ф. Кольрауш показал, что в и сформулировал закон независимости движения ионов: бесконечно разбавленных растворов электролитов каждый из ионов вносит свой независимый вклад, молярную электропроводность
 при бесконечном разведении λ0 равна сумме электропроводностей (подвижностей) катиона λ0+ и аниона λ0– данного электролита.молярная электропроводность
λ0  =  λ0+  +   λ0– 
Подвижность (молярная электропроводность) иона является его важнейшей характеристикой, отражающей участие иона в электропроводности раствора. 

3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.
4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

Из исходного 0,1 М раствора слабого электролита (кислоты или основания) последовательным разбавлением готовят по 100 мл 0,05 М; 0,025 М; 0,0125 М; 0,00625 М; 0,003 М; 0,0015 М растворов.

Все растворы готовят в мерных колбах на 100мл. Для этого рассчитывают объем V1 исходного раствора кислоты (основания) с молярной концентрацией C1, необходимый для приготовления объема V2 раствора заданной концентрации С2. При расчете исходят из того, что количество кислоты при разбавлении исходного раствора не изменяется:
C1 ·V1  =  С2 ·V2.

V1 = С2 ·V2 / C1.

Например, для приготовления 100мл 0,05М раствора необходимо взять 50 мл исходного раствора: V1 = 0,05·100/0,1 = 50 мл.
Для получения более точных результатов концентрации приготовленных растворов устанавливают кислотно-основным титрованием (титруют раствором щелочи или кислоты соответствующей концентрации). Для титрования выбирают раствор щелочи с концентрацией, примерно равной концентрации титруемого раствора.
СН к = (СН NаОН VNаОН)/ VК ,

где СН NаОН – эквивалентная (нормальная) концентрация щелочи, моль/л;
СН к– эквивалентная (нормальная) концентрация кислоты, моль/л;
VNаОН– средний объем щелочи, пошедший на титрование пробы кислоты, мл;
VК– объем пробы кислоты, мл.

Для одноосновных кислот (и однокислотных оснований) эквивалентные и молярные концентрации совпадают СН = СМ.
Результаты титрования заносят в таблицу 5. 

Таблица 5 − Результаты титрования
	№ п/п
	Заданная концен-трация раствора,
моль/л
	Концен-

трация

щелочи,

моль/л
	Объем пробы, мл
	Объем

щелочи, пошедший

на
титрование
	Средний

объем

щелочи,

мл
	Точная

концен-

трация

кислоты,

моль/л

	1
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	


Измеряют электрическую проводимость приготовленных растворов в порядке возрастания концентраций. Перед измерением сосуд и датчик промывают дистиллированной водой и исследуемым раствором. Объем раствора должен быть постоянным, например, 50 мл. 
Используя значения удельной электрической проводимости (С, рассчитывают молярную электрическую проводимость по формуле: 
(С = (с / CM,
где размерность молярной концентрации [СM] = кмоль/м3 (1 кмоль/м3 соответствует 1 моль/л).
Вычисляют степень электролитической диссоциации ( по формуле:
( = (С / (0,
используя экспериментальные значения (С и справочные значения (0.

Молярную электропроводность раствора электролита при бесконечном разведении (0 рассчитывают по закону независимости движения ионов. Молярные электрические проводимости ионов при бесконечном разведении λ0+ и λ0–  берут из таблицы Приложения «Молярные электрические проводимости ионов при бесконечном разведении» [2].

Константу диссоциации рассчитывают по закону разведения Оствальда:

КДИС = 
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Константу диссоциации можно рассчитать по формуле:
КДИС = 
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Результаты измерений и вычислений оформляют в виде таблицы 6.
Таблица 6 – Результаты измерений электропроводности слабого электролита

	№ 
п/п
	Точная концен-трация раствора,
кмоль/м3
	Удельная электро-проводность

раствора

(С, 

Ом -1 ∙ м -1
	Молярная

электропровод-ность 

раствора (С,

Ом -1 ∙ м 2∙кмоль-1
	Степень 
диссо-
циации

(С
	КДИС

	1
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	


Полученное значение КДИС сравнивают со справочным значением  из таблицы Приложения «Константы диссоциации слабых кислот и оснований при  25°C» [2], вычисляют абсолютную (∆) и относительную (δ) погрешность определения КДИС.
∆ = | КДИС(ТАБЛ) – КДИС(ЭКСП) |;

Δ = 
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По результатам измерений и расчетов строят графики (рис. 6) зависимостей (С = f (СM), ( = (СM),  делают выводы.
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Рис.6 – Зависимость молярной электропроводности раствора слабого электролита (а) и степени диссоциации слабого электролита (б) от 
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Константу диссоциации слабого электролита КДИС и его молярную электропроводность (0 при бесконечном разведении можно определить графическим методом. Для этого необходимо преобразовать уравнение (*).
КДИС ∙(0∙((0  − (С )  = СМ∙(С 2;

КДИС ∙(02  − КДИС ∙(0∙(С  = СМ∙(С 2.

Правую и левую части уравнения делят на (С:
КДИС ∙(02/(С  − КДИС ∙(0  = СМ∙(С ;

СМ∙(С =  − КДИС ∙(0  +  КДИС ∙(02/(С;

Так как СМ∙(С =  (с , то  (с  = − КДИС ∙(0  +  КДИС ∙(02/(С.
По экспериментальным данным строят график зависимости (с  = f(1/(С) (рис.7).

Отрезок, отсекаемый на оси ординат, равен −КДИС∙(0, а отрезок, отсекаемый   на   оси   абсцисс,   равен  1/(0.  Действительно,  если  (с  = 0,  то  − КДИС ∙(0  +  КДИС ∙(02/(С = 0  и  (0 = (С   (1/(0  = 1/(С).
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Рис.7 – График зависимости (с  = f(1/(С).
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты титрования раствора слабого электролита;

3. результаты измерения удельной электропроводности слабого электролита;

4. расчеты (  и КДИС слабого электролита;

5. расчет абсолютной и относительной погрешности определения КДИС;

6. графики  (С  = f (СM); (С = f (
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); 
7. расчет абсолютной и относительной погрешности определения константы диссоциации слабой кислоты;

8. выводы.
6  ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. Эквивалентная электропроводность водного раствора слабого электролита уменьшается с ростом концентрации потому, что…

1) уменьшается степень диссоциации электролита;

2) усиливаются межионные взаимодействия;

3) уменьшаются подвижности ионов;
4) уменьшаются эквивалентные радиусы ионных атмосфер.
2. Подвижность иона…
1) тождественна электрической проводимости иона;

2) равна абсолютной скорости движения иона в электрическом поле с градиентом потенциала 1В/м;

3) связана с абсолютной скоростью движения иона соотношением λi = Fi·Ui
4) уменьшается с ростом концентрации электролита.
3. Удельное сопротивление 0,01М раствора уксусной кислоты равно 7000 Ом·см при 295К. Определите удельную и молярную электрические проводимости раствора. 

4. Удельная электропроводность 0,135М раствора С2Н5СООН при 298К равна 479·10-2 См·м-1. Вычислите константу диссоциации кислоты и рН раствора. Молярные электропроводности ионов при бесконечном разведении равны λ0(Н+) = 34,98 См ·м2·кмоль-1; λ0(С2Н5СОО-) = 3,72 См ·м2·кмоль-1.
5. Рассчитайте удельную электропроводность дистиллированной воды при 298К. Ионное произведение воды при 298К равно 1,0·10-14.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИССЛЕДОВАНИЕ ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТИ РАСТВОРА СИЛЬНОГО ЭЛЕКТРОЛИТА»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ

1. Определить молярную электропроводность сильного электролита при бесконечном разведении.

2. Установить характер зависимости коэффициента электрической проводимости сильного электролита от концентрации.
3. Сравнить удельные электрические проводимости растворов слабого и сильного растворов электролитов.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Основные положения теории электропроводности

Дебая – Хюккеля – Онзагера

В растворах сильных электролитов изменение молярной электрической проводимости с ростом концентрации обусловлено влиянием электростатического взаимодействия на скорость их движения, а следовательно, на их и подвижность. При этом коэффициент электрической проводимости электролита fλ уменьшается, и уменьшается молярная электропроводность электролита λС:
λС = f λ·λ0.
Максимальное значение молярной электрической проводимости λ0 электролит имеет при бесконечном разведении.
На основе электростатической теории сильных электролитов Дебай. Хюккель и Онзагер получили выражение для молярной электрической проводимости бесконечно разбавленных растворов сильных электролитов. Изменение молярной электрической проводимости растворов сильных электролитов с изменение концентрации Дебай и Хюккель объясняли торможением движения ионов в электрическом поле из-за их электростатического взаимодействия. С увеличением концентрации раствора ионы сближаются, и электростатическое взаимодействие между ними возрастает. При этом усиливаются два эффекта, вызывающие электростатическое взаимное торможение ионов: электрофоретический и релаксационный.
Все ионы окружены ионными атмосферами, в которых преобладают ионы противоположного знака заряда. Электрофоретический эффект заключатся в том, что под действием внешнего электрического поля ионы и их ионные атмосферы движутся в противоположных направлениях. Таким образом, движение ионов какого-либо знака будет происходить в среде, перемещающейся в противоположном направлении. Сила трения пропорциональна скорости движения. Уменьшение электрической проводимости должно быть пропорционально электрофоретической силе трения.
Было установлено, что образование и разрушение ионной атмосферы в процессе движения ионов происходит с большой, но конечной скоростью. Характеристикой этой скорости служит время релаксации, которое рассматривают как величину обратную скорости создания или разрушения ионной атмосферы. Время релаксации зависит от ионной силы раствора, его вязкости и диэлектрической проницаемости. 

При перемещении центрального иона проходит время, пока старая ионная атмосфера не разрушится и не сформируется новая. Поэтому позади иона будет всегда находиться некоторый избыток заряда противоположного знака, и возникающие электрические силы притяжения будут тормозить его движение. Этот эффект торможения называется релаксационным.
Уменьшение электропроводности с ростом концентрации раствора электролита описывается уравнением:
λС =λ0 – ΔλЭФ. – ΔλРЕЛ,

где ΔλЭФ – изменение молярной электропроводности связанное с электрофоретическим эффектом торможения;
ΔλРЕЛ – изменение молярной электропроводности связанное с релаксационным эффектом торможения.
Для водных растворов 1-1-валентных электролитов при Т =298К Онзагером было получено уравнение, описывающее зависимость молярной электропроводности от концентрации раствора:
λС =λ0 – (А  +  В·λ0)·
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где А и В – константы, зависящие от температуры, диэлектрической проницаемости и вязкости растворителя.
Это уравнение является теоретическим обоснованием эмпирического уравнения Кольрауша для разбавленных растворов, называемого «законом квадратного корня»:
λС =λ0 – а
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где а – эмпирический коэффициент.

Опираясь на это уравнение, можно графическим методом определить молярную электропроводность раствора сильного электролита при бесконечном разведении.
2.2 Экспериментальное подтверждение теории

Дебая – Хюккеля – Онзагера
Убедительным подтверждением правильности представлений Дебая и Хюккеля является эффект Вина, обнаруженный в 1927г. Если уменьшение подвижности ионов с увеличением концентрации объясняется наличием ионных атмосфер, то уничтожение последних должно привести к увеличению подвижности ионов, а следовательно, и электропроводности до предельного значения. Скорость движения иона пропорциональна напряженности электрического поля, а скорость образования ионной атмосферы является конечной величиной. Можно предположить, что при увеличении напряженности скорости движения ионов будут столь велики, что ионные атмосферы не будут успевать образовываться. Тогда ионы будут двигаться без ионных атмосфер и будут обладать максимальной скоростью движения и предельной подвижностью. Это и было установлено Вином, который при увеличении напряженности электрического поля до 20 МВ/м, наблюдал увеличение молярной электропроводности до предельного значения λ0.
В 1928г. Дебай и Фалькенгаген теоретически рассмотрели влияние частоты переменного тока на электропроводность электролитов и установили, что при увеличении частоты выше некоторого значения должно наблюдаться заметное возрастание электропроводности. Явление увеличения электропроводности с частотой получило название частотного эффекта или дисперсии электропроводности и было экспериментально подтверждено рядом исследователей.
Дебай и Фалькенгаген показали, что при достаточно большой частоте переменного тока взаимные смещения иона и ионной атмосферы настолько малы, что ионная атмосфера практически симметрична. При этом релаксационный эффект, обусловленный асимметрией ионной атмосферы, должен исчезнуть. Время релаксации ионной атмосферы Θ есть время, по истечении которого ионная атмосфера исчезает после удаления центрального иона (или образуется вновь вокруг иона, появившегося в новой точке). Для одно-одновалентного электролита время релаксации определяется соотношением:

Θ = 1·10-10/С,
где С – концентрация электролита, моль/л.

Частота переменного тока ν, при которой можно ожидать возрастания электропроводности, – это величина, обратная времени релаксации. Для одно-одновалентного электролита:
ν = 1/Θ = 1·1010С.
При концентрации одно-одновалентного электролита 0,001 моль/л эффект Дебая – Фалькенгагена проявляется при частоте 107 колебаний в секунду. При частотах больше 107 с-1 релаксационный эффект исчезает. Электрофоретический эффект остается, так как ионная атмосфера сохраняется.

Следовательно, частотный эффект должен быть меньшим, чем эффект Вина. Действительно, эффект Вина возникает при полном уничтожении ионной атмосферы, а, следовательно, и обоих эффектов торможения. Частотный эффект объясняется лишь исчезновением симметрии ионной атмосферы.
Опыты Вина и Дебая – Фалькенгагена являются экспериментальным доказательством существования ионной атмосферы и позволяют получить представление о характере ее строения.
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории 
4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
Последовательным разбавлением готовят из исходного 0,1 М раствора сильного электролита по 100 мл 0,05 М; 0,025 М; 0,0125 М; 0,00625 М; 0,003 М; 0,0015 М.
Все растворы готовят в мерных колбах на 100мл. Для этого рассчитывают объем V1 исходного раствора кислоты (или основания) с молярной концентрацией C1, необходимый для приготовления объема V2 раствора заданной концентрации С2. При расчете исходят из того, что количество кислоты при разбавлении исходного раствора не изменяется:
C1 ·V1  =  С2 ·V2.

V1 = С2 ·V2 / C1.

Например, для приготовления 100мл 0,0125М раствора необходимо взять 12,5 мл исходного раствора: V1 = 0,0125·100/0,1 = 12,5 мл.
Для получения более точных результатов концентрации приготовленных растворов устанавливают кислотно-основным титрованием (титруют раствором щелочи соответствующей концентрации). 

Для титрования выбирают раствор щелочи с концентрацией, примерно равной концентрации титруемого раствора. 

СН к = (СН NаОН VNаОН)/ VК ,

где СН NаОН – эквивалентная (нормальная) концентрация щелочи, моль/л;
СН к – эквивалентная (нормальная) концентрация кислоты, моль/л;
VNаОН– средний объем щелочи, пошедший на титрование пробы кислоты, мл;
VК– объем пробы кислоты, мл.

Для одноосновных кислот (и однокислотных оснований) эквивалентные и молярные концентрации совпадают СН = СМ.
Результаты титрования заносят в таблицу 7.
Таблица 7 − Результаты титрования
	№ п/п
	Заданная концен-трация раствора,
моль/л
	Концен-

трация

щелочи,

моль/л
	Объем пробы, мл
	Объем

щелочи, пошедший

на
титрование
	Средний

объем

щелочи,

мл
	Точная

концен-

трация

кислоты,

моль/л

	1
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	


Измеряют электропроводность растворов в порядке возрастания концентраций. Перед измерением датчик промывают дистиллированной водой и исследуемым раствором. Результаты измерений и вычислений заносят в таблицу 8.
Таблица 8 – Результаты измерений электропроводности сильного электролита

	№ 
п/п
	Точная

концен-

трация раствора,

моль/м3
	Удельная электро-проводность

раствора

(С, Ом-1 ∙ м-1
	Молярная электропроводность раствора (С,

Ом-1∙м2∙кмоль-1
	Коэффициент электро-проводности

f(

	1
	
	
	
	

	2
	
	
	
	

	3
	
	
	
	


Используя (С, рассчитывают молярную электрическую проводимость по формуле: (С = (с / CM,
где [СМ] = кмоль/м3 (1 кмоль/м3 соответствует 1 моль/л).
Строят график (С = f (
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[image: image40.png]



Рис. 8 – Определение молярной электрической проводимости раствора сильного электролита при бесконечном разведении.
По графику, экстраполируя прямую до пересечения с осью ординат, определяют (0 сильного электролита. Опытные данные сравнивают со справочными данными. 
Молярные электрические проводимости ионов при бесконечном разведении λ0+ и λ0–  берут из таблицы «Молярные электрические проводимости ионов при бесконечном разведении» [2]. 
Вычисляют абсолютную (∆) и относительную (δ) погрешность определения (0:
∆ = | (0(ТАБЛ) – (0(ЭКСП) |;

Δ = 
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Вычисляют коэффициент электропроводности раствора электролита
f( =  (С /(0 = (С /((0+ + λ0–),
используя значение λ0  =  λ0+  +   λ0– , найденное по справочным данным.
Строят график зависимости f (= f (СM) (рис.8) и делают выводы.
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Рис. 9 – Зависимость коэффициента электропроводности сильного электролита от концентрации раствора
По результатам измерения (С для слабого и сильного электролитов строят зависимости (С = f (СM) на одной координатной плоскости (рис.10), делают выводы. Данные для слабого электролита должны быть получены в ходе предыдущей лабораторной работы.
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Рис. 10 – Зависимость удельной электрической проводимости сильного (1)

и слабого (2) электролитов от концентрации раствора
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты титрования раствора сильного электролита;
3. результаты измерения удельной электропроводности сильного электролита; 
4. расчеты f(;

5. график зависимости (С = f (
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), для определения молярной электропроводности сильного электролита при бесконечном разведении;

6. графики (С = f (СM), f (= f (СM);
7. расчет абсолютной и относительной погрешности определения молярной электропроводности сильного электролита λ0;

8. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. Молярная электропроводность водного раствора сильного электролита уменьшается с ростом концентрации потому, что…

1) уменьшается степень диссоциации электролита;

2) уменьшаются подвижности ионов;

3) образуются ионные пары;

4) увеличивается вязкость раствора.
2. Подвижность иона:

1) зависит от заряда иона;

2) зависит от кристаллографического радиуса иона;
3) зависит от радиуса сольватированного иона;
4) измеряется в См·м2·кмоль-1.
3. В переменном электрическом поле с частотой больше частоты релаксации ионной атмосферы эквивалентная электропроводность электролита равна:

1) λС = λ0;




3) λС = λ0 – Δλэф;
2) λС =λ0 – Δλэф. – Δλрел.;


4) λС = λ0 – Δλрел..

4. 
В постоянном электрическом поле с градиентом потенциала более 10МВ/м эквивалентная электропроводность электролита равна:

1) λС = λ0;




3) λС = λ0 – Δλэф;
2) λС =λ0 – Δλэф. – Δλрел.;


4) λС = λ0 – Δλрел..

5. 
Вычислите молярную электропроводность 5%-ного раствора CaCl2 при 298К, если его удельная электропроводность равна 0,43·10-2 См·см-1. Плотность раствора равна 1,039 г/мл.

6. 
Удельная электрическая проводимость 0,5 М раствора KCl при 291 К равна 4,54·10-2 См·см-1. Молярные электропроводности ионов при этой температуре: λ0(К+)=4,07 См·м2·кмоль-1, λ0(Cl−) = 6,60 См·м2·кмоль-1. Вычислите коэффициент электрической проводимости данного раствора.

7. 
Удельная электрическая проводимость чистой воды при 298 К равна 4,0·10-8 См/см. Определите, во сколько раз возрастет электрическая проводимость воды при прибавлении к 1 л 1,0 · 10-5  моль: а) HCl; б) NaCl. Электролиты при этой концентрации считать диссоциированнными нацело, взаимодействием ионов пренебречь. 
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ПРИЛОЖЕНИЯ

Константы диссоциации слабых кислот и оснований

при 25°C [2]
	Кислота
	КДИСС
	Основание
	КДИСС

	Аскорбиновая
С6H8O6                       К1
	9,1·10-5
	Бензиламин С6H5CH2NH2
	2,1·10-5

	Бензойная C6H5COOH
	6,3·10-5
	Бутиламин C4H9NH2
	6,0·10-4

	Масляная C3H7COOH
	1,5·10-5
	Диметиламин (СH3)2NH
	5,4·10-4

	Муравьиная HCOOH
	1,8·10-4
	Гидроксид аммония NH4OH
	1,8·10-5

	Пропионовая C2H5COOH
	1,3·10-5
	Метиламин CH3NH2
	4,6·10-3

	Уксусная CH3COOH
	1,8·10-5
	Пропиламин C3H7NH2
	5,6·10-4

	Хлоруксусная ClCH2COOH
	1,4·10-3
	Этиламин C2H5NH2
	6,5·10-4


Предельная молярная электрическая проводимость ионов

в воде при 25°C [2]
	Катион
	λ0, См·м2/кмоль
	Анион
	λ0, См·м2/кмоль

	Ag+
	6,19
	Br-
	7,81

	⅓ Al3+
	6,30
	Cl-
	7,64

	½ Ba2+
	6,36
	½ CO32-
	6,93

	½ Ca2+
	5,95
	½ CrO42-
	8,50

	⅓ Cr3+
	6,70
	I-
	7,68

	½ Cu2+
	5,66
	MnO4-
	6,13

	H+
	34,98
	NO2-
	7,20

	K+
	7,35
	NO3-
	7,15

	½ Mg2+
	5,30
	OH-
	19,83

	½ Mn2+
	5,35
	⅓ PO43-
	6,90

	Na+
	5,01
	½ SO32-
	7,20

	NH4+
	7,35
	½ ⅓SO42-
	8,00

	½ Ni2+
	5,40
	HCOO-
	5,46

	½ Pb2+
	7,00
	CH3COO-
	4,09

	½ Sr2+
	5,94
	C2H5COO-
	3,58

	½ Zn2+
	5,40
	½ C2O42-
	7,40
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