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ВВЕДЕНИЕ

При протекании обратимой химической реакции через некоторое время устанавливается равновесное состояние (химическое равновесие). При наступлении химического равновесия число молекул, составляющих систему, перестает меняться и остается постоянным во времени при неизменных внешних условиях.

Химическое равновесие не является статическим, т.е. состоянием покоя. При изменении внешних условий равновесие сдвигается в прямом или обратном направлении. Система возвращается в исходное состояние, если внешние условия приобретают первоначальные значения.

Химическая термодинамика позволяет предсказать концентрации реагентов в равновесной реакционной смеси и влияние на них изменения внешних условий и предвидеть максимальный выход полезного продукта, что имеет большое практическое значение.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 

«ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ 

1. На основе опытных данных определить при комнатной температуре константу химического равновесия заданной реакции Ка(T1) и сравнить ее со значением, вычисленным по термодинамическим данным.
2. На основе опытных данных определить при повышенной температуре константу химического равновесия заданной реакции Ка(T2) и сравнить ее со значением, вычисленным по термодинамическим данным.

3. Вычислить тепловой эффект заданной реакции, используя уравнение изобары химической реакции.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ

Химическое равновесие – такое состояние системы, в котором скорости прямой и обратной реакции равны: υПРЯМ = υОБР.
Для гипотетической реакции  аА  +  bB  
[image: image1.wmf]«

  сС  +  dD
υПРЯМ = k ПРЯМ · CAa · CBb;
υОБР    = kОБР · CСc · CDd; где

k ПРЯМ – константа скорости прямой реакции;
kОБР – константа скорости обратной реакции;
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– концентрации реагентов, возведенные в степени, соответствующие стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции;

Приравняем правые части уравнений 

k ПРЯМ · CAa · CBb = kОБР · CСc · CDd.

Перенесем постоянные величины (константы скорости прямой и обратной реакции) в одну часть уравнения, переменные (концентрации реагентов) – в другую часть уравнения:
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Таким образом, произведение концентраций реагентов в состоянии равновесия при постоянной температуре является постоянной величиной, не зависящей от времени протекания реакции и от концентраций реагентов. Наоборот, по мере протекания реакции устанавливаются такие концентрации (равновесные), что их произведение равно постоянной для данной реакции величине – константе равновесия КС. Константа обозначается как КС, поскольку выражается через равновесные концентрации.

Значение КС много больше единицы указывает на то, что в равновесной смеси преобладают продукты реакции, и равновесие смещено в сторону прямой реакции. Значение КС меньше единицы указывает, что равновесие смещено в сторону обратной реакции, и в равновесной смеси преобладают исходные вещества. 

КС является практической константой химической реакции, зависящей от общего давления в системе. Независимой от общего давления  является термодинамическая константа Ка, выражаемая через активности веществ-участников реакции.
2.1 Вычисление константы равновесия Ка 
по термодинамическим данным

В данной лабораторной работе определяется константа равновесия окислительно-восстановительной реакции:

2 FeCl3 + 2 KI = 2FeCl2 + I2 + 2KCl

или
2Fe3++ 2I- = 2Fe2+ + I2
Термодинамическую константу равновесия Ка можно вычислить, исходя из термодинамических данных. Ка при стандартных условиях вычисляют по уравнению изотермы химической реакции:
(GТ0 = – RT ln Ka
lnKa = – 
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где 
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– изменения энтальпии, энтропии и энергии Гиббса в ходе химической реакции при некоторой температуре.

Поскольку для ионов в водных растворах нет справочных данных о зависимости СР = f (T), то вычисляют 
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С учетом этого допущения
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Необходимые термодинамические данные приведены в таблице Приложения.
2.2 Вычисление константы равновесия Ка
по экспериментальным данным

Константу химического равновесия (Ка) вычисляют из опытных данных по уравнению:

Ка = 
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где аi – активность иона i-того сорта в растворе электролита.

ai = (i ∙Ci ,
где (i – коэффициент активности иона i-того cорта;
Ci – концентрация иона i-того сорта, моль/л.
Ka = 
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KС вычисляют по равновесным концентрациям реагентов.
К(·может быть вычислена по коэффициентам активности ионов в равновесной смеси. 
Определив значения констант при температурах Т1 и Т2, можно вычислить тепловой эффект химической реакции, используя уравнение изобары химической реакции в интегральной форме:

ln
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где Кa(Т1) и Кa(T2) – константы химического равновесия заданной реакции при температурах Т1 и Т2, соответственно.

∆H = ln
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3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
4.1 Ход работы
Измеряют температуру воздуха в лаборатории при помощи термометра. Значение температуры необходимо для расчета (GТ0 и Кa(Т).
С помощью мерных цилиндров емкостью 100 мл отбирают определенное количество раствора 1 (0,03М FeCl3) и раствора 2 (0,03М КI) в соответствии с заданным вариантом (табл.1). Сливают вместе содержимое мерных цилиндров с растворами 1 и 2 в колбу емкостью 100 мл, закрывают пробкой; растворы перемешивают, момент сливания замечают по часам.

Таблица 1– Варианты заданий

	№ п/п
	V раствора 1

(FeCl3), 

мл
	V раствора 2
(KI), 

мл
	t,0C

	1
	60
	40
	25

	2
	55
	45
	25

	3
	50
	50
	25

	4
	45
	55
	25

	5
	40
	60
	25

	6
	35
	65
	25


Готовят для титрования коническую колбу емкостью 100 мл. Наливают в колбу 40 мл дистиллированной воды и ставят для охлаждения на лед.
Через 20 мин от момента смешения растворов 1 и 2 отбирают из колбы пипеткой 10 мл раствора и сливают в коническую колбу для титрования с охлажденной водой. Сразу после сливания выделившийся йод титруют 0,015М раствором тиосульфата натрия (Na2S2O3).

При титровании протекает реакция:
2Na2S2O3  +  I2  =  Na2S4O6  +  2NaI.
Раствор титранта (тиосульфата натрия) добавляют до появления бледно-желтой окраски, а затем, добавив несколько капель раствора крахмала, титруют до исчезновения синего окрашивания раствора (светло-синяя окраска, появляющаяся через некоторое время после титрования, не учитывается).

Через 10 мин после отбора первой пробы снова отбирают из реакционной колбы пробу объемом 10 мл и титруют так, как описано выше. Если результаты титрования совпадают, и концентрация йода не меняется, значит в системе установилось равновесие. Если результаты титрования заметно отличаются, снова отбирают пробу через 10 мин и т.д. Результаты титрования заносят в таблицу 2. Последний результат – объем раствора V (Na2S2O3)РАВН – отвечает состоянию равновесия. Именно по этому объему рассчитывают равновесную концентрацию йода. 
Таблица 2 – Результаты титрования
	№
	Объем пробы, мл
	Объем  раствора тиосульфата натрия, пошедшего на титрование пробы,

V (Na2S2O3), мл
	Объем раствора

V (Na2S2O3)РАВН, отвечающий состоянию равновесия, мл
	Эквивалентная равновесная

концентрация йода СH (I2), 

экв/л

	1
	
	
	
	

	2
	
	
	
	

	3
	
	
	
	


Эквивалентная равновесная концентрация I2 рассчитывается по закону эквивалентов:

νЭКВ(Na2S2O3) = νЭКВ(I2);
СH(Na2S2O3) ·V (Na2S2O3) = CH(I2) ·V(I2);

CH(I2) = 
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Молярная концентрация раствора йода равна половине его эквивалентной концентрации:
СМ (I2) = 

CH (I2),  т.к. МЭ (I2) =1/2 M(I2).
Молярная масса эквивалента йода равна половине его молярной массы, поскольку одна молекула йода в процессе восстановления присоединяет 2 электрона (фактор эквивалентности участника окислительно-восстановительной реакции определяется числом электронов, отдаваемых или принимаемых одной частицей – молекулой или ионом).
4.2 Расчет равновесных концентраций реагентов
Расчет равновесных концентраций ведут следующим путем:

1. Молярная концентрация ионов Fe2+ будет равна удвоенной концентрации йода, так как по уравнению реакции образуется одна молекула йода и два иона Fe2+, следовательно,

С(Fe2+)РАВН = 2C(I2) РАВН .
2. Концентрация Fe3+ при равновесии равна разности начальной концентрации ионов Fe3+ и равновесной концентрации Fe2+, так как согласно уравнению реакции прирост концентрации Fe2+ равен убыли концентрации Fe3+,

C(Fe3+ )РАВН= C0(FeCl3) – C(Fe2+)РАВН,

или

C(Fe3+)РАВН = C0(FeCl3) – 2C(I2)РАВН.
Начальная концентрация хлорида железа (III) C0(FeCl3) вычисляется из концентрации исходного раствора C*(FeCl3) и степени разбавления его при смешении растворов:
С0(FeCl3) = C*(FeCl3)
[image: image23.wmf]a
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где C*(FeCl3) –концентрация исходного раствора FeCl3, равная 0,03М;
a и b – объемы растворов FeCl3 и KI соответственно, взятых для проведения реакции. 
C0(Fe3+) = С0(FeCl3).
3. Равновесная концентрация иона I- вычисляется по уравнению:

C(I-)РАВН = C0(KI) – 2C(I2)РАВН,

Начальная концентрация йодида калия C0(KI) вычисляется из концентрации исходного раствора C*(KI) и степени разбавления его при смешении растворов:
C0(KI) = C*(KI)
[image: image24.wmf]b
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, где
C*(KI) – концентрация исходного раствора KI, равная 0,03 М.

C(I-) = C0(KI)
Равновесные концентрации записывают в таблицу 3.

Таблица 3 – Равновесные концентрации реагентов

	Концентрации регентов, моль/л
	Реагенты

	
	Fe3+
	I-
	Fe2+
	I2

	C0
	
	
	
	

	∆С
	
	
	
	

	CРАВН
	
	
	
	


По равновесным концентрациям реагентов вычисляют KС:
KС = 
[image: image25.wmf]2

2-

22+

23+

F

F

C(e)C(I)

C(e)C(I)

×

×

.

4.3 Расчет активностей ионов и экспериментального значения Ка
Ka = 
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Равновесная смесь, образовавшаяся в результате протекания исследуемой реакции, является смесью растворов сильных электролитов. Растворы электролитов относят к реальным растворам, в которых имеет место электростатическое взаимодействие ионов. В результате электростатического взаимодействия ионов их коэффициенты активности существенно отличаются от единицы, а «действующие концентрации» (активности) существенно отличаются от молярных концентраций.
Электростатическая теория растворов сильных электролитов, разработанная Дебаем и Хюккелем, позволяет рассчитать коэффициенты активности отдельных ионов и средние ионные коэффициенты активности растворов электролитов.
Для расчета коэффициентов активности ионов используют уравнения Дебая-Хюккеля первого, второго или третьего приближения в зависимости от ионной силы раствора I.

Ионную силу раствора электролита (или электролитов) рассчитывают как полусумму произведений концентраций ионов на их заряды:

I = ½ 
[image: image29.wmf]n
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где mi – молярные концентрации ионов, моль/кг;

zi – заряды ионов.
Для расчета коэффициентов активности ионов в очень разбавленных растворах, ионная сила которых I < 0,01m, используют предельное уравнение Дебая-Хюккеля (уравнение первого приближения):

lgγi = – 0,51zi2
[image: image30.wmf]I
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При (0,01...0,05)m < I < 0,1m учитывают конечные размеры ионов и используют уравнение Дебая-Хюккеля второго приближения:
lgγi = – 
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где а – среднее расстояние при максимальном сближении ионов;

а = (3 
[image: image32.wmf]¸

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

Поэтому произведение (а·В) для водных растворов электролитов можно принять примерно равным 1. Тогда
lgγi  = – 
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При I > 0,1m используют уравнение Дебая-Хюккеля третьего приближения:

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.
Для разбавленных растворов можно принять, что mi ≈ Ci и I = ½ ( Ci ∙z i2.

Для исследуемой реакции: 
I = ½ [C(Fe3+)∙32 + C(Cl-)∙12 + C(K+) ∙12 + C(I-)∙ 12 + C(Fe2+)∙22],

Здесь концентрации ионов Fe3+, I- и Fe2+ являются равновесными. Концентрации ионов K+ и Cl- в ходе реакции не изменяются и равны их начальным концентрациям, которые были получены в результате смешения исходных растворов.
Коэффициент активности молекулярного йода принимают равным 1.

4.4 Определение константы равновесия 
при повышенной температуре
Повторяют эксперимент в соответствии с тем же заданным вариантом при повышенной температуре. Температура Т2 должна быть выше, чем температура Т1 в первом опыте примерно на 10К (10°С). Отмеренные мерными цилиндрами объемы раствора 1 (0,03М FeCl3) и раствора 2 (0,03М КI) сливают в колбу емкостью 100 мл, закрывают пробкой; растворы перемешивают, момент сливания замечают по часам. Колбу помещают в водяной термостат и оставляют в нем до окончания опыта. 
Готовят для титрования коническую колбу емкостью 100 мл. Наливают в колбу 40 мл дистиллированной воды и ставят для охлаждения на лед.
Через 10 мин от момента смешения растворов 1 и 2 отбирают из колбы пипеткой 10 мл раствора и сливают в коническую колбу для титрования с охлажденной водой. Сразу после сливания выделившийся йод титруют 0,015М раствором тиосульфата натрия (Na2S2O3). 
Через 10 мин после отбора первой пробы снова отбирают из реакционной колбы пробу 10 мл и титруют так, как описано выше. Процедуру отбора пробы и титрования повторяют с интервалом 10 мин несколько раз до совпадения результатов титрования. Результаты титрования заносят в таблицу аналогичную таблице 2.
По результатам титрования вычисляют равновесную концентрацию йода. Зная равновесную концентрацию йода, вычисляют равновесные концентрации ионов и константу равновесия КС (см. пункт 4.2). Затем вычисляют ионную силу раствора и по уравнению Дебая-Хюккеля соответствующего приближения рассчитывают коэффициенты активности ионов, К(  и Ка.

Зная Кa(Т1) и Кa(T2), можно вычислить изменение энтальпии в ходе изучаемой реакции. Полагают, что изменение энтальпии не зависит от температуры ∆H0298 = 
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∆H0298  =  ln
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Выводы
1.  Полученное при температуре T1 экспериментальное значение Кa(Т1)
следует сравнить со значением, рассчитанным по термодинамическим данным:
lnKa = – 
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,
определив абсолютную и относительную погрешность опыта.

2. Полученное при температуре T2 экспериментальное значение Кa(Т2) аналогичным образом сравнивают со значением, рассчитанным по термодинамическим данным, и вычисляют абсолютную и относительную погрешность опыта.

3. Вычисленное по экспериментальным значениям Кa(Т1) и Кa(Т2) по уравнению изобары химической реакции изменение энтальпии, сравнивают с ∆H0298, вычисленным по справочным термодинамическим данным.
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ И ОФОРМЛЕНИЮ ОТЧЕТА

В отчеты должны быть отражены следующие вопросы:
1. цель работы;
2. уравнение исследуемой реакции;
3. термодинамические расчеты ∆H0298, 
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, (G0(T1), (G0(T2), Ка(T1) и  Ка(T2); 
4. результаты титрования при двух температурах;
5. расчет молярной концентрации I2 при двух температурах;
6. расчет равновесных концентраций при двух температурах;
7. расчет коэффициентов активности ионов при двух температурах;
8. расчет Ка по экспериментальным данным при двух температурах;
9. расчет ∆H0298 по уравнению изобары химической реакции;
10. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКНТРОЛЯ
1. Составьте выражения для константы равновесия КС следующих реакций:

а) 2NO(г)  +  О2(г)  = 2NO2(г);

б) С(графит)  =  H2O(г)  =  CO(г)  +  H2(г).

2. Вычислите термодинамическую константу равновесия Ка для реакции

CO(г)  +  Cl2(г) ↔ COCl2(г) при  Т = 298К по термодинамическим данным.
3. Константы равновесия, выраженные через равновесные парциальные давления, мольные доли или молярные концентрации численно совпадают для реакций (реакции в идеальной газовой фазе):

а) CH4  +  CO2 =  2CO  + 2H2;

б) H2  +  I2  = 2HI;

в) 2SO2  +  O2  = 2SO3;

г) CO  +  H2O  =  CO2  + H2.

4. Для реакции PCl3(г) + Cl2(г) ↔ PCl5(г) при 500К константа равновесия КР, выраженная через парциальные давления реагентов, равна 2,961·10-5 Па-1. Вычислите константу КС при этой температуре.
5. С ростом температуры увеличатся значения констант равновесия реакций:

а) 2HCl  =  H2  +  Cl2;                    ∆H0298 > 0;

б) CH4  +   CO2  =  2CO  +  2H2;   ∆H0298 < 0;

в) 2H2  +   O2  = 2H2O;                   ∆H0298 < 0;

г) N2  +  O2  =  2NO;                      ∆H0298 > 0.
6. При некоторой температуре равновесие в системе 2NO2 ↔ 2NO + O2 установилось при следующих концентрациях: С(NO2) = 0, 006 моль/л; С(NO) = 0, 024 моль/л. Вычислите константу равновесия КС и исходную концентрацию NO2.
7. Для реакции CO(г) + H2O(г) ↔ CO2(г) + H2(г) при 500К КР = 5,5. Определите состав равновесной смеси, если исходные количества CO и H2O равны 1 и 5 моль соответственно.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ АДСОРБЦИИ КАРБОНОВОЙ КИСЛОТЫ НА АКТИВИРОВАННОМ УГЛЕ»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Получить опытные данные зависимости величины удельной адсорбции (Г) от равновесной концентрации (СРАВН) уксусной кислоты в растворе на активированном угле в качестве адсорбента.

2. Построить изотерму адсорбции в координатах Г – СРАВН.

3. Определить графическим методом константы в уравнении Фрейндлиха и в уравнении Ленгмюра.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Основные понятия и определения

Адсорбцией называется изменение концентрации вещества на границе раздела фаз по сравнению с его концентрацией в объеме фазы.

Причиной адсорбции является ненасыщенность силового поля частиц вблизи границы раздела фаз.

Адсорбция протекает на границах раздела фаз твердое тело – газ, твердое тело – жидкость (раствор), жидкость (раствор) – газ.

Простейший случай адсорбции – адсорбция на границе раздела твердое тело – газ.

Твердое тело, которое адсорбирует, называется адсорбентом. Вещество, которое адсорбируется, называется адсорбтивом или адсорбатом.
В зависимости от природы взаимодействия адсорбента и адсорбтива различают физическую и химическую адсорбцию. Физическая адсорбция обусловлена слабыми силами межмолекулярного взаимодействия. Физическая адсорбция обратима и отличается незначительным тепловым эффектом (до 20 кДж/моль). Химическая адсорбция (хемосорбция) обусловлена силами химического взаимодействия. Химическая адсорбция практически необратима, ее тепловой эффект (до 100 кДж/моль) сопоставим с тепловыми эффектами химических реакций. Независимо от природы адсорбция является экзотермическим процессом.

Следует отметить, что явления физической и химической адсорбции четко различаются лишь в крайних случаях (физическая адсорбция инертных газов активированным углем; химическая адсорбция кислорода активными металлами). Обычно осуществляются промежуточные варианты. С ростом температуры физическая адсорбция переходит в химическую.

При химической адсорбции молекулы адсорбтива, связанные с адсорбентом прочными связями, не могут перемещаться по поверхности последнего (локализованная адсорбция). В отличие от хемосорбции при физической адсорбции могут иметь место как нелокализованная адсорбция, когда молекулы адсорбтива способны перемещаться по поверхности адсорбента, так и локализованная адсорбция.

С повышением температуры локализованная физическая адсорбция может переходить в нелокализованную.

Если поверхность твердого тела адсорбирует только один слой атомов или молекул газа, то адсорбцию называют мономолекулярной, при адсорбции большего числа слоев молекул газа на поверхности адсорбента – полимолекулярной.
Количественной характеристикой адсорбции является удельная адсорбция Г, определяемая как количество адсорбтива, адсорбируемое единицей площади поверхности адсорбента (или единицей массы адсорбента):

Г = ν / S, моль/м2 или Г = ν / m, моль/г.
Величина удельной адсорбции зависит от природы адсорбента и адсорбтива, от температуры и от равновесной концентрации адсорбтива. Удельная адсорбция, измеряемая в моль/г, зависит от величины удельной поверхности адсорбента.

Зависимость удельной адсорбции от равновесной концентрации адсорбтива (кислоты) при постоянной температуре называется изотермой адсорбции.

Изотерма адсорбции может быть описана эмпирическим уравнением Фрейндлиха:

Г= КС1/n,                 (4)
где Г – количество адсорбированного вещества на единицу массы адсорбента (моль/г);
С – равновесная концентрация адсорбтива (моль/л);
К, n – эмпирические константы уравнения

Изотерма мономолекулярной адсорбции описывается уравнением Ленгмюра.

2.2 Уравнение изотермы адсорбции Ленгмюра

Основные положения теории мономолекулярной адсорбции Ленгмюра:
1. Адсорбция является локализованной и обусловлена силами близкими к химическим.

2. Адсорбция молекул адсорбтива происходит на активных центрах – особых участках поверхности адсорбента; такими центрами являются пики и возвышения, имеющиеся на любой поверхности.

3. Активные центры характеризуются большей ненасыщенностью силового поля, благодаря чему на центрах удерживаются налетающие молекулы газа.

4. Активные центры независимы и способны насыщаться: на одном активном центре может адсорбироваться одна молекула. Поэтому активный центр способен взаимодействовать с одной молекулой адсорбтива. Состоянию насыщения поверхности адсорбента, когда все активнее центры заняты молекулами адсорбтива, отвечает предельная удельная адсорбция Г∞.

5. Адсорбированные молекулы удерживаются на данном активном центре в течение определенного промежутка времени. Через некоторое время происходит десорбция. Таким образом, ленгмюровская адсорбция обратима и характеризуется константой адсорбционного равновесия К.

6. Силы взаимодействия между адсорбированными молекулами не учитываются. Поэтому время пребывания молекулы в адсорбированном состоянии не зависит от того, заняты молекулами газа соседние активные центры или нет.
Уравнение изотермы адсорбции Ленгмюра:
Г = 
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где Г и Г( - удельная адсорбция и предельная удельная адсорбция (моль/ г);
С – равновесная концентрация адсорбтива (моль/ л);
К – константа адсорбционного равновесия.
В области малых концентраций K·C << 1 и Г = Г(·K·C, т.е. величина удельной адсорбции пропорциональна концентрации адсорбтива.

Если же концентрация адсорбтива настолько велика (при больших К) что K·C >> 1, то Г = Г(·и наступает насыщение поверхности адсорбента.

Типичная изотерма мономолекулярной адсорбции представлена на рис.1.
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Рис. 1 – Зависимость Г – Сравн
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
4.1 Приготовление растворов
Путем разбавления исходного 0,4М раствора уксусной кислоты (муравьиной, пропионовой или другой кислоты по указанию преподавателя) готовят по 100 мл растворов следующих концентраций: 0,3М; 0,25 М; 0,2М; 0,15М; 0,1 М; 0,05 М; 0,025 М.
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 0,3М раствора необходимо взять 75 мл исходного раствора: V1 = 0,3·100/0,4 = 75 мл

Точные концентрации приготовленных растворов устанавливают кислотно-основным титрованием (титрованием 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. 

Таблица1 − Результаты титрования
	№ п/п
	Заданная концен-трация раствора,моль/л
	Концен-

трация 

щелочи, 

моль/л
	Объем пробы, мл
	Объем 

щелочи, пошедший

на титро-вание, мл
	Средний

объем

щелочи,

мл
	Точная

концен-

трация

кислоты,

моль/л

	1
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	
	


4.2 Определение удельной адсорбции
Затем в шесть пронумерованных конических колб на 250 мл вносят точно взятую навеску (1 г) активированного угля и добавляют в них по 50 мл приготовленных растворов кислоты. Интенсивно взбалтывают растворы с углем и оставляют их на 20-30 мин. для установления адсорбционного равновесия, периодически (каждые 2-3 мин.) встряхивая колбы с растворами.
Затем содержимое колб отфильтровывают в шесть сухих колб через складчатые фильтры. Из каждого фильтрата отбирают по три пробы для титрования и титруют их раствором щелочи для определения равновесной концентрации кислоты, установившейся в результате достижения адсорбционного равновесия. Результаты заносят в таблицу «Результаты титрования после адсорбции», аналогичную таблице 1.

Средние значения начальных и равновесных концентраций, а также значения удельной адсорбции записывают в таблицу 2.

Таблица 2 – Экспериментальные результаты

	№
	СНАЧ.,
моль/л

(до адсорбции)
	СРАВН..
моль/л

(после адсорбции)
	Г,

моль/г
	1/Г, (моль/г)-1
	1/ СРАВН,

(моль/л)-1
	lg Г
	lg CРАВН

	1
	
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	
	
	


Удельную адсорбцию кислоты вычисляют по разности ее концентраций в растворе:
Г= (СНАЧ. – СРАВН) V / m, моль/г
где m – навеска адсорбента, г;
V – объем раствора, взятый для адсорбции (мл), равный 50 мл;
СНАЧ.  – молярная концентрация кислоты в растворе до адсорбции;
СРАВН – молярная концентрация кислоты в растворе после адсорбции.
По результатам эксперимента строят изотерму адсорбции – график зависимости удельной адсорбции от равновесной концентрации адсорбтива

(кислоты) при постоянной температуре (см. рис.1).

4.3 Графические построения

Константы в уравнении Фрейндлиха К и n находят графическим путем, используя линеаризованную форму уравнения lgГ = lgК + 1/n(lgC. (рис 2).
Отрезок, отсекаемый на оси ординат равен lgK, тангенс угла α равен показателю степени 1/n, в которую возводится равновесная концентрация адсорбтива в уравнении Фрейндлиха.
[image: image42.png]



Рис.2 – Зависимость lgГ – lgC
Отрезок, отсекаемый на оси ординат, равен lgK, тангенс угла α равен показателю степени 1/n, в которую возводится равновесная концентрация адсорбтива в уравнении Фрейндлиха.
Константы в уравнении Лэнгмюра (Г( и К) находят графическим методом, используя линеаризованную форму уравнения:
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где Г и Г( - удельная адсорбция и предельная удельная адсорбция (моль/ г);
С – равновесная концентрация адсорбтива (моль/ л);
К – константа адсорбционного равновесия.
[image: image44.png]VL.





Рис. 3. – Зависимость 1/Г – 1/СРАВН.
Отрезок, отсекаемый на оси ординат равен 1/Г∞. Тангенс угла α равен 
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Точность выполненных построений проверяют, применяя полученные значения констант для вычисления значений удельной адсорбции при различных концентрациях кислоты. Если результаты расчета по уравнениям сходятся с экспериментальными значениями удельной адсорбции, то графические построения выполнены верно. Расчетные изотермы адсорбции изображают на одной координатной плоскости вместе с изотермой адсорбции, полученной опытным путем.

По результатам работы делают выводы. В выводах приводят найденные значения констант в уравнениях Фрейндлиха и Ленгмюра.

5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ И ОФОРМЛЕНИЮ ОТЧЕТА

Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты титрования кислоты до адсорбции и после адсорбции;

3. заполненную сводную таблицу результатов;

4. график изотермы адсорбции (1)

5. график для определения констант в уравнении Фрейндлиха и результаты этого определения (2);

6. график для определения констант в уравнении Ленгмюра и результаты этого определения (3);

7. расчет величины удельной адсорбции по уравнению Фрейндлих и по уравнению Ленгмюра с применением найденных констант;

8. графики расчетных изотерм на рис.1.
9. выводы.

6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ

1. Какое явление называют адсорбцией? Каковы компоненты адсорбции? На каких границах раздела фаз устанавливается адсорбционное равновесие?
2. В каких единицах измеряют удельную адсорбцию? Какие факторы влияют на величину удельной адсорбции?

3. Что такое изотерма адсорбции?
4. Чем отличается физическая адсорбция от хемосорбции?

5. Каковы основные положения теории Ленгмюра?
6. Каков физический смысл констант в уравнении изотермы адсорбции Ленгмюра?
7. В чем состоит сущность графического метода определения констант в уравнении Фрейндлиха и в уравнении изотермы адсорбции Ленгмюра?

8. Уголь А адсорбирует из водных растворов солянокислый хинин при малых концентрациях хуже, а при больших концентрациях – лучше, чем уголь B. Начертите изотермы адсорбции для угля А и угля В.

9. Удельная площадь поверхности активированного угля равна 1000м2/г. Рассчитайте массу фосгена COCl2, которая может быть адсорбирована 0,10м2 поверхности угля, если 1 г угля адсорбирует 0,44л (н.у.) фосгена.
10. Теплотой адсорбции называют количество теплоты, выделяющееся при поглощении 1 моль адсорбтива поверхностью адсорбента. При поглощении мелкораздробленным железом 42,5 г аммиака, выделяется 177,8 кДж теплоты. Рассчитайте теплоту адсорбции аммиака на мелкораздробленном железе.

11. На основании опытных данных определите графическим методом константы в уравнении Фрейндлиха для адсорбции бензойной кислоты из бензола углем при 298К:

СРАВН, моль/л…….0,006            0,025         0,059               0,118;                 

Г, моль/г…………0,44              0,78            1,04                 1,44.
12. При изучении адсорбции брома углем из воды были получены следующие данные: 

СРАВН, моль/л…….0,00259      0,00669       0,00708        0,02975;
Г, моль/г…………..3,10            4,27            5,44               6,80.

Определите константы в уравнении Ленгмюра графическим методом.
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ПРИЛОЖЕНИЕ
Термодинамические свойства участников реакции 2Fe3++ 2I- = 2Fe2+ + I2
при 25°С [3]

	Вещество,

ион
	∆H0f,298,

кДж/моль
	S0298,
Дж/(моль∙К)
	∆G0f,298,

кДж/моль

	Fe3+
	–47,70
	–293,30*
	–10,53

	I-
	–56,90
	106,69
	–51,94

	Fe2+
	–87,86
	–113,39
	–84,88

	I2(г)
	62,43
	260,60
	19,39


*Свойства ионов в водных растворах даны при а = 1 по отношению к Н+, соответствующие характеристики которого приняты равными нулю.
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