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ВВЕДЕНИЕ

ХИМИЯ – наука, изучающая строение веществ и их превращения, сопровождающиеся изменением состава и (или) строения. Число химических соединений огромно и все время увеличивается, поскольку химия сама создает свой объект; к концу XX в. известно около 10 млн химических соединений. Химия как наука и отрасль промышленности существует недолго (около 400 лет). 
Поскольку почти вся практическая деятельность людей связана с применением материи как вещества, химическое знание необходимо во всех областях науки и технологии, осваивающих материальный мир. Поэтому сегодня химия стала, наравне с математикой и физикой, хранилищем и генератором такого знания, которое «пропитывает» всю остальную науку.

Химией как наукой то слепо восхищались, то слепо отрицали. На деле химия является системообразующим фактором современного общества, т.е. совершенно необходимым условием его существования и воспроизводства.

Химия как дисциплина относится к циклу естественнонаучных дисциплин. Изучение ее базируется на математике и физике.

Конспект лекций, написанный в соответствии с требованиями образовательного стандарта сотрудниками кафедры «Общая и биологическая химия Пензенского государственного университета, предназначен для студентов-первокурсников, обучающихся по специальностям технического направления.
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ЛЕКЦИЯ 1. Теория строения атома
Общие сведения о структуре атома.
Атом – сложная микросистема, состоящая из множества микрочастиц, подчиняющихся законам микромира. С точки зрения химии, атом – наименьшая частица химического элемента, обладающая всеми его химическими свойствами.
Атом состоит из положительно заряженного ядра и движущихся вокруг него отрицательно заряженных электронов. Носителем положительного заряда в ядре является протон. В ядра всех атомов, кроме водорода, входят нейтроны.

	Частицы
	Масса покоя
	Заряд

	
	грамм
	А.е.м.
	Кулон
	В C G S E

	Протон (р)
	1,672.10-24
	1,007276
	1,602.10-19
	4,803.10-10

	Нейтрон (n)
	1,675.10-24
	1,008665
	0
	0

	Электрон (ē)
	9,108.10-28
	0,000549
	1,602.10-19
	4,803.10-10


Масса электрона в 1823 раз меньше массы протона или нейтрона, поэтому масса атома, по существу, равна сумме масс протонов и нейтронов.

Последующее изучение структуры ядер химических элементов показало, что они могут отличаться друг от друга сочетанием количества протонов и нейтронов, образуя изотопы (р = const), изотоны (n = const), изобары (р + n = const).

Химические свойства атомов и молекул зависят от строения электронных оболочек атомов, особенно её внешней части. Её строение изучается с помощью оптических спектров атомов (спектр атома водорода).

Основные положения квантовой механики.

В 1900 г Макс Планк предположил, что поглощение либо испускание энергии может осуществляться строго определенными дискретными порциями – квантами:

Е = hν, 

где h – постоянная Планка (равная 6,62 10-34 Дж с), ν – частота излучения, (равная  ν = с/λ, где с – скорость света, λ – длина волны).

Бор предложил, что момент количества движения электрона (р) кратен h/2π:

p = h/(2π).

1905 г Эйнштейн постулировал, что любое излучение состоит из дискретных частиц-квантов излучения, называемых фотонами (ΔЕ = mc2). В результате возникло представление о двойственной природе света (дифракция, интерференция и свойства корпускул). 

В 1924 г Луи де Бройль распространил это представление на электроны. Объединив уравнения ΔЕ=mc2 и Е=h.ν, получил уравнение для определения длины волны, которое носит его имя – волна де Бройля: λ = h/mc. 

Таким образом, электрон обладает и свойствами частицы и волны одновременно, т.е. корпускулярно-волновой дуализм.

В 1927 г Гейзенберг формулирует принцип неопределенности: положение и скорость электронов не поддаются одновременному определению с абсолютной точностью: 

(х∙((m∙υ) ≥ h/2π,

где m – масса электрона, (υ и (х – ошибка в определении скорости и координаты электрона соответственно.

В каждый момент времени точно можно определить лишь одно из этих двух свойств. Поэтому принято представление об электронном облаке. 

Область пространства, в которой высока вероятность обнаружения электрона, называется орбиталью. Орбиталь может рассматриваться как некоторое распределение заряда в пространстве – электронное облако.

Энергетический уровень электрона в атоме определяется четырьмя квантовыми числами.

Квантовые числа.

1. Главное квантовое число n (n = от 1 до ( ) определяет энергию электрона (ē) на уровне в атоме, Е = –A/n2 и радиус наибольшей вероятности его нахождения r = n2/B (где А и В – постоянные для данного атома химического элемента, зависимые только от заряда ядра).

2. Орбитальное квантовое число (l = 0, 1, 2,…до (n–1)) определяет форму электронного облака и энергию электрона на подуровне: 

	под уровень
	s
	p
	d
	f

	l
	0
	1
	2
	3


3. Магнитное квантовое число (m = –l, 0, +l) определяет расположение орбитали в пространстве.

Число возможных энергетических орбиталей на подуровне равно (2l+1). Графически атомная орбиталь изображается (.
	Орбитальное квантовое число (l)
	Магнитное квантовое число (m)
	Число атомных орбиталей

	s
	0
	1
	(

	p
	–1,0,+1
	3
	(((

	d
	–2, –1, 0, +1, +2
	5
	(((((

	f
	–3, –2, –1, 0, +1, +2, +3
	7
	(((((((.


4. Спиновое квантовое число (ms), 
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). Упрощенно спин можно представить как характеристику собственного вращения электрона вокруг своей оси.

Правила заполнения электронами уровней и подуровней.

Принцип Паули: «в атоме не может быть двух электронов в одинаковых квантовых состояниях». 

Из этого вытекает, что на s подуровне может располагаться только два электрона, на р подуровне 6, на d подуровне 10 и т.д. с антипараллельным спином. Maксимальное число электронов на уровне равно 2n2, а на подуровне – 2∙(2l+1).

Принцип наименьшей энергии: электроны в основном состоянии атома заполняют орбитали с меньшим значением энергии. Энергия подуровня определяется по сумме «n+l» (I правило Клечковского). Если для нескольких подуровней «n+l» одинокого, то в первую очередь заполняется подуровень с меньшим значением «n», после его заполнения, заполняется подуровень с большим значением «n» (II правило Клечковского), т.е. 

1s22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s25d14f145d96p67s26d15f146d10.

Правило Гунда (Хунда): электроны заполняют подуровни таким образом, чтобы сумма спиновых квантовых чисел на подуровне была максимальной. 

Электронные и графические формулы атомов.
Электронная конфигурация атома элемента – это запись распределения электронов по уровням, подуровням и орбиталям с учетом изложенных правил заполнения.

Азот: атомный номер 7, число электронов в атоме 7, период 2 (n=2), группа 5. Азот имеет электронную конфигурацию 1s22s22p3. Три электрона 2p-подуровня должны располагаться поодиночке на каждой из трех 2p-орбиталей и иметь параллельные спины.
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У некоторых атомов (Сu, Ag, Au, Cr, Mo) наблюдается «провал» или проскок электрона с s-подуровня внешнего уровня на не полностью заполненный d-подуровень.

Лекция 2. 

ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ 

СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ Д.И. Менделеева

Свойства химических элементов, а также формы и свойства их соединений находятся в периодической зависимости от зарядов ядер их атомов (современная формулировка периодического закона Д.И. Менделеева, открытого в 1869 году). Особенность периодического закона заключается в том, что он не имеет количественного математического выражения в виде какого-либо уравнения. Наглядное отражение периодического закона – периодическая система химических элементов. 

Повторяемость свойств элементов (и их соединений) обусловлена периодической повторяемостью электронной конфигурации внешнего квантового слоя атомов элементов, ибо именно эти электроны, обладающие максимальной энергией, в первую очередь определяют свойства элемента и принимают участие в образовании химической связи, а значит, и определяют свойства соединений.

В соответствии с этим законом химические элементы организованы и приведены в систему – периодическую систему элементов, наглядным изображением которой является периодическая таблица. 

Структура периодической системы химических элементов. Элементы в периодической системе имеют порядковый номер, который равен заряду ядра атома, и разбиты по периодам и группам. Элементы одного периода имеют одинаковое количество атомных слоев в электронной оболочке атомов: с ростом заряда их ядер закономерно меняется конфигурация внешнего атомного слоя. Это определяет закономерное изменение и разнотипность свойств элементов в пределах одного периода.

Элементы одной группы (подгруппы) сохраняют подобие конфигурации внешнего квантового слоя атомов, что должно определять однотипность их свойств. С ростом заряда ядра атома здесь увеличивается число атомных слоев: влияние ядра на электроны внешнего квантового слоя “экранируется” различным количеством внутренних слоев, что вызывает закономерное усиление или ослабление однотипных свойств элементов в пределах одной группы.

Свойства элементов передаются понятиями: металл, неметалл, благородный (инертный) газ. Благородные газы характеризуются химической инертностью, металлы – способностью (только) отдавать электроны, неметаллы – (прежде всего) принимать электроны. Различают s-, p-, d- и f-элементы в зависимости от типа подуровня, который последним в этих атомах заполняется электронами.

Номер каждого периода (всего их в данный момент 7) указывает на количество атомных слоев и соответствует номеру внешнего квантового слоя. Периоды с первого по третий называют малыми, остальные – большими.
В пределах периода увеличение количества внешних электронов и увеличение силы их притяжения к ядру, наблюдающиеся с ростом заряда ядра, обуславливают ослабление металлических и возрастание неметаллических свойств. Так, каждый период (кроме 1-го) начинается очень активным (щелочным) металлом, затем у элементов металлические свойства ослабевают, а неметаллические постепенно усиливаются, достигая максимальной активности у галогена. Завершается период благородным газом. При этом свойства оксидов (и гидроксидов) элементов также меняются закономерно – от ярко выраженных основных через амфотерные к постепенно нарастающим кислотным свойствам.

В больших периодах изменение свойств элементов от активного металла к активному неметаллу происходит не так плавно. Это связано с появлением в них d и f-элементов, в которых идет последовательное заполнение d и f-орбиталей предшествующих атомных слоев при сохранении, за небольшими исключениями, постоянного числа электронов на внешнем s-подуровне, что определяет, во-первых, металлические, а во-вторых, близкие свойства всех d и f-элементов.

Группы периодической системы (всего 8) состоят из двух подгрупп:  главной и побочной. Главные подгруппы образованы s- или р-элементами, побочные - d-элементами (f-элементы вынесены за рамки табличной сетки). Номер каждой группы численно равен количеству электронов на внешнем квантовом слое атомов элементов главных подгрупп. Так как электроны внешнего квантового слоя отвечают за образование химической связи, номер группы указывает, как правило, на высшую валентную возможность элемента. 

Подобие внешних электронных конфигураций атомов элементов  определяет, таким образом, и подобие форм их соединений (например, SiO2 и CO2), меняющихся для элементов одного периода (например, Na2O, MgO, Al2O3, SiO2, P2O5, SO3, Cl2O7), а также однотипность свойств элементов в пределах одной  группы.

По группе (подгруппе) рост атомного радиуса, наблюдающийся с увеличением заряда ядра, доминирует над увеличением силы притяжения внешних слоев к ядру, что обуславливает усиление металлических (и ослабление неметаллических) свойств элементов. Усиление металлических свойств с ростом заряда ядра атома является общей тенденцией для элементов главных подгрупп периодической системы, которая может приводить и к изменению типа свойств – с неметаллических на металлические в пределах группы. При этом сохраняется тенденция изменения свойств их соединений: 

кислотные ( амфотерные ( основные.

Основные свойства атомов.
Радиус атома (r, нм). Атом не имеет строгих границ вследствие волновой природы электронов. За радиус свободного атома (орбитальный радиус) принимают теоретически рассчитанное расстояние от центра ядра до максимума электронной плотности внешнего квантового слоя.

При экспериментальном изучении строения молекул получают информацию, на основании которой определяют радиус связанного атома (эффективный радиус).

С ростом заряда ядра радиусы атомов в периоде слева направо, в общем ,уменьшаются (из-за возрастающей силы притяжения внешних электронов к ядру), в группе (подгруппе) сверху вниз возрастают (из-за увеличения количества электронных слоев).

Энергия ионизации (+(Hионизации, кДж/моль) – энергия, необходимая для отрыва электрона от свободного атома. Изменяется обратно пропорционально радиусу: по периоду имеет тенденцию увеличиваться слева направо, по группе сверху вниз - уменьшается.

Сродство к электрону (энергия сродства к электрону, ((Hсродства, кДж/моль) – энергия, которая выделяется (отрицательное значение величины) или поглощается (положительное значение) при присоединении электрона к свободному атому. Эта величина имеет тенденцию увеличиваться слева направо по периоду и снизу вверх по группе.

Электроотрицательность (ЭО, кДж/моль) – мера способности атома элемента в соединении удерживать электронную пару, за счет которой образуется связь. Электроотрицательность определяется по уравнению:

ЭО = (Hионизации + (Hсродства.

Электроотрицательность по периоду увеличивается слева направо, по группе сверху вниз уменьшается. Металлы менее электроотрицательны по сравнению с неметаллами. Электроотрицательность элемента может быть определена различными способами, однако, наиболее распространен метод Л. Полинга, которым было введено понятие относительной электроотрицательности (ОЭО). За единицу электроотрицательности принята ЭО лития, по сравнению с которой определяют электроотрицательность остальных элементов (см. таблицу).

Относительная электроотрицательность используется для характеристики полярности связи, смещения электронной плотности и определения типа химической связи.

Таблица 1

Относительная электроотрицательность элементов I–IV периодов

(по Полингу)
	
	I
	II
	III
	IV
	V
	VI
	VII
	VIII

	I
	H 2.1
	
	
	
	
	
	
	
	He

	II
	Li

1.0
	Be

1.5
	B

2.0
	C

2.5
	N

3.0
	O

3.5
	F

4.0
	
	Ne



	III
	Na

0.9
	Mg

1.2
	Al

1.5
	Si

1.8
	P

2.1
	S

2.5
	Cl

3.0
	
	Ar



	IV
	K

0.8
	Ca

1.0
	Sc

1.3
	Ti

1.4
	V

1.5
	Cr

1.6
	Mn

1.6
	Fe

1.8
	Co

1.9
	Ni

1.9
	

	
	Cu

1.9
	Zn

1.6
	Ga

1.6
	Ge

1.8
	As

2.0
	Se

2.4
	Br

2.8
	
	Kr




Нерешенные проблемы периодической системы.
Главная из них заключается в неопределенности верхней границы периодической системы. Допустимо, что верхняя граница определяется пределом синтеза элементов. В настоящее время он доведен до Z=118.

В середине 60-х гг. учеными США и СССР была выдвинута гипотеза о существовании в области больших значений Z так называемых островков относительной стабильности нуклидов. В соответствии с ней гипотетические нуклиды, отвечающие "магическим" значениям Z = 110, 114, 126 и 164 или N = 184 (N = число нейтронов), должны быть достаточно долгоживущими (относительно стабильными) по отношению к спонтанному делению. 

Значение периодической системы.

1. сыграла и продолжает играть огромную роль в развитии многих естественнонаучных дисциплин, 

2. стала важным звеном в эволюции атомно-молекулярного учения, способствовала формулировке современного понятия "химический элемент" и уточнению представлений о простых веществах и соединениях, 

3. решила проблемы прогнозирования в химии, что проявилось как в предсказании существования неизвестных элементов и их свойств, так и новых особенностей химического поведения уже открытых элементов, 

4. периодическая система – важнейшая основа неорганической химии; она служит задачам синтеза веществ с заранее заданными свойствами, созданию новых материалов (полупроводниковых), подбору катализаторов. 

Лекция 3. Химическая связь.
Межмолекулярное взаимодействие
Лишь немногие элементы (благородные газы) находятся в обычных условиях в состоянии одноатомного газа. Атомы остальных – входят в состав молекул или кристаллических решеток. Причина – «химическая связь». 

Химическая связь – это силы, которые удерживают атомы в молекуле. При образовании химической связи энергия молекулы меньше энергии атомов, из которых состоит молекула. Избыточная энергия выделяется в виде теплоты. Природа химической связи едина – это взаимодействие между заряженными частицами (ядрами и электронами). В зависимости от способа реализации различают следующие типы связи: ковалентная, ионная, металлическая, водородная.
Теория химического строения. Химическая связь образуется за счет обобществления пары электронов с разным спином (современная теория ковалентной связи). 

При взаимодействии двух атомов один атом отдает, другой принимает электрон – основа современной теории ионной связи.

Правило октета: в результате образования химической связи атомы могут приобретать такую же электронную конфигурацию, как у благородных газов, которые имеют на внешнем слое 8 электронов.

Количественные характеристики химической связи. Чем больше энергия связи, тем устойчивее молекула. Энергия связи (Есвязи) – мера прочности связи.

Длина связи – расстояние между ядрами в соединении, зависит от размеров электронных оболочек и степени их перекрытия. 

Химическая связь характеризуется углом между линиями, соединяющими ядра атомов.

Ионная связь. Электростатическое взаимодействие отрицательно и положительно заряженных ионов в химическом соединении возникает в случае большой разницы в электроотрицательности (ЭО) атомов. Так как действие электрического поля вокруг заряженной частицы имеет сферический характер, то для ионной связи не характерно направленность и насыщенность.

Вещества с ионной связью в обычных условиях являются твердыми, с большой температурой плавления и кипения. Их растворы и расплавы проводят электрический ток.

Так как энергия ионизации больше энергии сродства к электрону, то не происходит полного перехода электрона от одного атома к другому, следовательно, нет чисто ионной связи. Можно говорить только о большей или меньшей степени ионности. Предполагается, что ионная связь образуется при ΔЭО > 1,7.

Ковалентная связь. Химическая связь, образованная путем обобществления пары электронов двумя атомами, называется ковалентной. При оптимальном расстоянии между ядрами система имеет минимальную энергию – Есвязи. 

Особенности ковалентной связи: направленность и насыщаемость. Направленность обусловлена пространственной ориентацией атомных орбиталей. Ковалентная связь направлена в сторону максимального перекрывания АО. Количественно направленность характеризуется валентным углом между линиями, соединяющими ядра атомов. Насыщаемость вызвана ограниченным количеством электронов на внешней оболочке, которые могут участвовать в образовании связи. Полярность: если обобществленные атомы распределены равномерно между атомами – неполярная связь (Н–Н, О=О). Полярная: один из атомов сильнее притягивает электроны, и электронная плотность смещается в его сторону; критерием способности притягивать электрон является ЭО. Таким образом, разность ЭО характеризует полярность связи (ковалентно-полярная ∆ЭО > 0,7). 
Существует два приближенных метод расчета распределения электронной плотности в молекуле: метод валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО).

Метод валентных связей (1927 г. Тейтлер и Лондон) предполагает:

1) атомы в молекуле сохраняют свою индивидуальность;
2) электронная пара «заселяет» орбиталь то одного, то другого атома;
3) химическая связь между атомами возникает как результат перекрывания АО;
4) атомы, вступающие в связь, обмениваются электронами, которые образуют связывающие пары;
5) в соответствии с принципом Паули, химическая связь образуется при взаимодействии электронов с антипараллельными спинами;
6) характер химической связи определяется типом перекрывания АО.

Обменный механизм образования химической связи метода ВС. Валентность – способность атома присоединять или замещать определенное число других атомов с образованием химической связи. Количественная мера в обменном механизме ВС – число неспаренных электронов в основном или возбужденном состоянии. Каждый атом предоставляет по одному электрону в общее пользование.

Донорно-акцепторный механизм. Обменный механизм не может объяснить образование некоторых химических соединений. Общая пара образовалась за счет пары электронов одного атома (донора) и свободной орбитали другого (акцептора). 

Таким образом, суммарная валентность равна сумме числу неспаренных электронов и числа связей способных образовываться по донорно-акцеп-торному механизму.

Метод МО. Электроны в молекуле распределены на МО, которые имеют определенную энергию и форму. МО охватывает всю молекулу в целом. Атомы не сохраняют индивидуальность. Молекулы – единая система. 

В методе МО используется линейная комбинация атомных орбиталей (ЛКАО), при этом соблюдается ряд правил:

1. Число МО равно числу АО, из которых они комбинируются.
2. Энергия одних МО выше, других – ниже исходных АО.
3. Электроны заполняют МО в порядке возрастания энергии, при этом соблюдаются правило Паули и правило Гунда.
4. Наиболее эффективно комбинируются АО с сопоставимой энергией и симметрией.
5. Прочность связи пропорциональна степени перекрывания АО.
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Метод МО объясняет возможность образования химической связи не только парой, но и одним электроном.

При образовании химической связи возможно несколько случаев перекрытия электронных орбиталей.
σ-связь образована перекрыванием АО по линии соединяющей ядра взаимодействующих атомов:
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π-связь образована перекрыванием АО по обе стороны линии, соединяющей ядра атомов:
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δ-связь образована перекрыванием орбиталей в четырех точках. 

Соотношение энергий и длины связей следующее: Еπ связи < Еσ связи; 
Едвойной связи > Еодинарной связи; lдвойной < lодинарной. Кратные связи образуются при наложении на σ-связь, π и δ-связей.

Гибридизация АО – выравнивание различных АО по энергии и по внешнему виду. Углерод при получении энергии извне образует четыре не спаренных электрона путем перехода одного электрона с 2s подуровня на 2р:
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При образовании метана происходит смешивание этих четырех АО с образованием равноценных орбиталей по энергии и внешнему виду:
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В данном случае имеет место sp3-гибридизация. Возможны sp2, sp и другие более сложные виды гибридизации АО.

Пространственная структура молекул. АО располагаются в пространстве таким образом, чтобы энергия отталкивания между электронами, находящимися на АО, была наименьшая. 

Пространственная структура молекул определяется числом электронов участвующих в образовании химической связи, и ее направленностью.
1. Двуцентровые системы линейны.

2. Если на внешней оболочке атома имеется 2 неспаренных электрона (р-элементы VI группы – O, S, Te), то при их перекрывании с АО другого атома образуется угловая система, в которой угол между линями, соединяющими ядра трех атомов, равен 90°. Из-за отталкивания электронов угол несколько больше 90°, и для воды он равен 105°. 

3. Гибридизация АО определяет пространственную конфигурацию: 
sp – линейная, sp2 – угол примерно равен 120° (треугольная – молекула плоская), sp3 – гибридизация (молекула имеет объемное строение).

Полярность молекул характеризуется значением дипольного момента, равного произведению заряда на расстояние между зарядами. 

Металлическая связь. Элементы-металлы образуют простые вещества-металлы за счет связи, называемой металлической. В атомах металлов малое число валентных электронов, слабо связанных с ядром, сочетается с наличием вакантных, близких по энергии орбиталей во внешнем слое. Эта особенность определяет возможность свободного перемещения электронов с одной орбитали на другую, за счет которого осуществляется связь между всеми атомами кристалла металла. Металлическую связь можно рассматривать как предельно делокализованную ковалентную, когда электроны, осуществляющие связь, обобществлены множеством ядер («электронный газ»). Связь положительных ионов, расположенных в узлах кристаллической решетки и обобществленных электронов, называется металлической.

 Этой связью объясняются физические свойства металлов: блестящий вид, пластичность, теплопроводность, электропроводность.

Межмолекулярное взаимодействие. В 1873 г. голландец Ван-дер-Ваальс предположил, что существуют силы, обусловливающие притяжение между молекулами. Они получили название Ван-дер-Ваальсовы силы и включают 3 составляющие: 

· диполь-дипольное взаимодействие (так называемое ориентационное взаимодействие);
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· индукционное взаимодействие; под действием дипольного момента одной молекулы возникает наведенный дипольный момент у другой;

[image: image8.png]D) T




· дисперсионное взаимодействие (возникают мгновенные диполи, т.е. электроны соседних молекул двигаются согласованно).
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Энергия Ван-дер-Ваальсового взаимодействия обратно пропорциональна расстоянию между центрами в шестой степени и, следовательно, на порядок ниже энергии химической связи. Силы Ван-дер-Ваальсового взаимодействия увеличиваются с возрастанием числа электронов в молекуле, т.е. с увеличением молекулярной массы.  Наличие этих сил обуславливает возможность образование жидкого состояния у газов (в том числе у благородных газов) и отклонение реальных газов от уравнения Менделеева-Клайперона. 

Уравнение Менделеева-Клайперона pV = ν R T применим только к идеальным газам, т.е. к газам для которых можно применять следующие допущения:

· молекула газа   не имеет размера;
· между молекулами отсутствует взаимодействие.

В реальных газах эти условия не выполнимы и для их описания используется уравнение Ван-дер-Ваальса (для одного моля газа):

(p + pвн) (V – b) = RT,
где pвн – внутреннее давление (учитывает взаимное притяжение молекул), b - коэффициент учитывающий собственный размер молекул.
Водородная связь обусловлена спецификой строения атома водорода (имеется только один электрон). Водородная связь – взаимодействие, возникающее между атомом Н, связанным с атомом элемента с высокой электроотрицательностью (F, O, N, Cl) в составе одной группы, и электроотрицательным атомом, входящим в состав другой группы. Если обе эти группы входят в состав одной молекулы, то водородную связь называют внутримолекулярной (а), если разных, то межмолекулярной (б, в).
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Рассматривать водородную связь только как «слабую» ионную связь за счет электростатического притяжения атома водорода, имеющего заряд +(, и атома электроотрицательного элемента другой группы, имеющего заряд ((, нельзя, т.к. водородная связь имеет признаки ковалентной связи – направленность и насыщаемость. Ковалентный характер водородной связи согласуется с наличием донорно-акцепторного взаимодействия между атомом водорода (акцептор) и электроотрицательным атомом (донор электронной пары), которому способствует существующее разделение зарядов. Таким образом, водородную связь следует рассматривать как суперпозицию электростатического и донорно-акцепторного взаимодействия.
Даже в парах воды есть димеры. Энергия водородной связи имеет промежуточные значения между энергией ковалентной связи и энергией Ван-дер-Ваальсового взаимодействия. 

Наличие водородной связи приводит к увеличению вязкости и температуры кипения, объясняет аномально высокую плотность и теплоемкость, отражается на растворимости вещества.



Лекция 4. Элементы химической термодинамики
Основные понятия и величины. Химическая термодинамика – наука, изучающая переходы энергии из одной формы в другую при химических реакциях и устанавливающая направление и пределы их самопроизвольного протекания при заданных условиях.
Объектом изучения в термодинамике является система – совокупность находящихся во взаимодействии веществ, мысленно (или фактически) обособленная от окружающей среды. Система может обмениваться с внешней средой веществом и энергией (в форме теплоты q и работы А) – открытая система. Если этого обмена нет, то систему называют изолированной. Если система обменивается только энергией, а веществом нет, то такая система называется закрытой. 

По количеству фаз различают гомогенные и гетерогенные системы. Гомогенные системы состоят из одной фазы; гетерогенные – из двух или нескольких фаз. Фаза – это часть системы, однородная во всех точках по составу и свойствам и отделенная от других частей системы поверхностью раздела. 
Состояние системы определяет температура, давление, плотность, концентрация и т.п. (параметры системы). Изменение величины хотя бы только одного термодинамического параметра приводит к изменению состояния системы в целом. 
Химическая термодинамика изучает систему в двух равновесных состояниях (конечном и начальном) и на этом основании определяет возможность (или невозможность) самопроизвольного течения процесса при заданных условиях в указанном направлении, характеризует энергетические изменения, происходящие в результате перехода, устанавливает значения температуры, давления, концентраций веществ в системе, при которых достигается максимальный выход процесса. 
В зависимости от условий перехода системы из одного состояния в другое в термодинамике различают изотермические (Т = const), изобарические 
(р = const), изохорические (V – const) и адиабатические (в условиях отсутствия обмена теплотой между системой и окружающей средой q = 0) процессы.
Химическая термодинамика базируется на трех законах, или началах, термодинамики. Теплота и работа есть следствие обмена движением микрочастиц системы и внешней среды.

Первый закон (или начало) термодинамики – это закон сохранения энергии:

ΔQ = ΔU + ΔA,

где ΔQ – количество подведенной к системе теплоты; ΔU – изменение внутренней энергии системы вследствие подвода теплоты; ΔA – работа, совершенная системой в результате подведенной теплоты. Данная работа как правило есть сумма двух работ: работы против внешнего давления pΔV (р – давление; ΔV – изменение объема) и других форм работы ΔА*.

Первый закон термодинамики может быть сформулирован следующим образом: термодинамическая система может совершать работу только за счет своей внутренней энергии или какого-либо внешнего источника энергии. Первое начало термодинамики часто формулируют как невозможность существования вечного двигателя первого рода, который совершал бы работу, не черпая энергию из некоторого источника. Данное начало применимо как для систем, состоящих из отдельных частиц-молекул, так и для систем, состоящих из их огромного числа. 

Внутренняя энергия системы есть сумма энергий движения частиц, составляющих систему, энергии химической связи и энергии атомов. Внутренняя энергия системы есть функция состояния термодинамической системы, т.е. ее изменение не зависит от пути перехода из одного состояния в другое, а зависит только от начального и конечного состояния.

Раздел химической термодинамики, изучающий тепловые эффекты химических реакций, называется термохимией. Уравнения химических реакций, в которых указаны их тепловые эффекты, называются термохимическими уравнениями.

Тепловые эффекты химических реакций – теплота, выделенная или поглощенная термодинамической системой при протекании в ней химической реакции. Определяется при условии, что система не совершает никакой работы (кроме возможной работы расширения), а температуры реагентов и продуктов равны. 

При постоянном давлении (p) и отсутствии других видов работ кроме работы против внешнего давления из первого закона термодинамики можно получить:

ΔQ = ΔH = ΔU + pΔV.

Таким образом тепловой эффект химической реакции равен ΔН, которая в термодинамике носит название энтальпия. 

Из первого закона термодинамики следует, что тепловой эффект химической реакции (при р = const и Т = const) не зависит от пути ее протекания, а зависит лишь от природы и физического состояния исходных веществ и продуктов реакции (закон Г. И. Гесса). 

Термохимические расчеты. В основе большинства термохимических расчетов лежит следствие из закона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот (энтальпий) образования продуктов реакции (ΔН) за вычетом суммы теплот (энтальпий) образования исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов (n, m) в уравнении реакции:
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Энтальпия образования химических соединений ((Н) – изменение энтальпии в процессе получения этого соединения из простых веществ, устойчивых при данной температуре.
Стандартной энтальпией (теплотой) образования химического соединения (ΔН°298) называется изменение энтальпии в процессе образования одного моля этого соединения, находящегося в стандартном состоянии 
(Т = 298 К и давление р = 1,01∙10–5 Па), из простых веществ, также находящихся в стандартных состояниях и термодинамически устойчивых фазах и модификациях. Стандартные энтальпии образования простых веществ принимают равными нулю, если их агрегатные состояния и модификации устойчивы при стандартных условиях. Стандартная энтальпия образования соединения – мера его термодинамической устойчивости, прочности.

Если (Н > 0, реакцию называют эндотермической, если же теплота выделяется в окружающую среду (Н < 0, реакцию называют экзотермической.
Поскольку значение (Н определяется по уравнению (1) и не зависит от пути и способа проведения процесса, энтальпию относят к термодинамическим функциям состояния системы.
Первый закон (или начало) термодинамики ничего не говорит о направлении процесса, т.е. о направлении химической реакции. На этот вопрос отвечает второе начало термодинамики. Второй закон термодинамики выполняется только для систем, состоящих из большого количества молекул, для которых применимо понятие – вероятность состояния системы.

Число микросостояний системы, которые могут обеспечить данное макросостояние системы, называют термодинамической вероятностью (W). Больцман установил связь между термодинамической вероятностью и энтропией системы (S):

S = k lnW,

где k – постоянная Больцмана, k = R / NA.

Изменение энтропии, как правило, определяется по уравнению
ΔS = ΔQ / T. 

Энтропия является мерой неупорядоченности состояния системы. При переходе системы из менее упорядоченного состояния (с большим беспорядком) в более упорядоченное (с меньшим беспорядком) энтропия убывает. При переходе из газообразного в жидкое, а затем в кристаллическое (твердое) состояние степень беспорядка убывает, при этом убывает и энтропия системы. Энтропия – термодинамическая функция состояния системы (Дж/(моль(К)). Изменение энтропии ((S) при химических реакциях определяется следующим образом:
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На основании понятия энтропии, второй закон термодинамики формулируется следующим образом: в изолированной системе самопроизвольно, т.е. без подвода энергии извне, совершаются только те процессы, которые обеспечивают повышение энтропии системы.

Третий закон термодинамики касается абсолютного значения энтропии. В настоящее время определить экспериментально или рассчитать абсолютное значение внутренней энергии и энтальпии не представляется возможным. Однако абсолютное значение энтропии определить возможно. Если принять, что при температуре абсолютного нуля все вещества находятся в кристаллическом состоянии, и при этом отсутствует всякое движение атомов и (или) молекул, за исключением движения электронов, то термодинамическая вероятность такого состояния будет равна единице (W = 1). Таким образом, используя уравнение Больцмана для расчета энтропии, получи, что при данной температуре S = 0. Это и есть третий закон термодинамики.

Энергия Гиббса химической реакции

Объединив уравнения ΔQ = ΔU + pΔV + ΔA* и ΔS = ΔQ / T, и учитывая, что ΔH = ΔU + pΔV получим
Т ΔS = ΔH + ΔА* или ΔА* = – (ΔH – Т ΔS).

В термодинамике величину ΔH – Т ΔS = ΔG определяют как изменение энергии Гиббса. Энергия Гиббса (H – Т S = G) есть термодинамическая функция состояния системы, а ее изменение при химических взаимодействиях (G – энергиея Гиббса химической реакции. 
Поскольку работа есть величина положительная, то система совершает работу над окружающей средой только в том случае, если энергия Гиббса будет меньше нуля (ΔG < 0). Таким образом, в закрытой системе самопроизвольно совершаются только те процессы, которые идут с уменьшением энергии Гиббса. Пределом этой убыли является минимальное значение G, отвечающее состоянию равновесия системы. 
Если ΔG > 0, то процесс самопроизвольно протекать не может. В случае если ΔG = 0, т.е. ΔH = Т ΔS, то имеет место такое состояние, при котором реакция не идет ни в прямую, ни обратную сторону. Это состояние называется равновесным.
Из сказанного следует, что (G является критерием направления и предела самопроизвольного протекания изобарно-изотермического процесса. Из уравнения ΔG = ΔH – Т ΔS следует, что протекание самопроизвольной химической реакции зависит от двух факторов:

1) ΔH – стремление системы обладать минимальным запасом внутренней энергии;

2) Т ΔS – стремление системы принимать состояние с наиболее возможным беспорядком.
Энергия Гиббса образования химических соединений. Энергия Гиббса химической реакции (G, являясь изменением термодинамической функции состояния системы G, может быть вычислена по разности
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Стандартной энергией Гиббса образования химического соединения (G°обр называют энергию Гиббса реакции образования одного моля этого соединения, находящегося в стандартном состоянии, из соответствующих простых веществ, также находящихся в стандартных состояниях и термодинамически устойчивых при данной температуре фазах и модификациях. 
Реакции, которые протекают только в одном направлении и завершаются полным превращением исходных реагирующих веществ в конечные вещества, называются необратимыми. Необратимых реакций не так много. Большинство реакций являются обратимыми. Обратимыми называются такие реакции, которые одновременно протекают в двух взаимно противоположных направлениях.
Таким образом, химическая термодинамика отвечает на вопросы:

· о возможности протекания реакции самопроизвольно в нужном направлении;
· сколько при этом выделится энергии;
· когда процесс закончится, т.е. наступит равновесие;
· если процесс самопроизвольно протекать не может, то сколько необходимо подвести энергии или какие необходимо создать условия (температура, давление, концентрация и другие факторы) для его протекания. 

Химическая (равновесная) термодинамика не отвечает на вопрос о скорости процесса. 


Лекция 5. Химическое равновесие
Обратимые реакции не доходят до конца и заканчиваются установлением химического равновесия. Состояние равновесия наиболее устойчиво, и всякое отклонение от него требует затраты энергии. Например, в реакции синтеза аммиака равновесие наступает тогда, когда в единицу времени образуется столько же молекул аммиака, сколько их распадается на азот и водород. Следовательно, химическое равновесие можно определить как такое состояние системы реагирующих веществ, при котором скорости прямой и обратной реакций равны между собой.
В состоянии равновесия прямая и обратная реакции не прекращаются. Поэтому такое равновесие называется подвижным или динамическим равновесием. Концентрации всех реагирующих веществ (как исходных, так и образующихся) остаются строго постоянными. Концентрации реагирующих веществ, которые устанавливаются при химическом равновесии, называются равновесными. 
На состояние химического равновесия оказывают влияние концентрация реагирующих веществ, температура, а для газообразных веществ и давление. При изменении одного из этих параметров равновесие нарушается и концентрация всех реагирующих веществ изменяется до тех пор, пока не установится новое равновесие, но уже при иных значениях равновесных концентраций. Подобный переход реакционной системы от одного состояния равновесия к другому называется смещением (или сдвигом) химического равновесия. Если при изменении условий увеличивается концентрация конечных веществ, то говорят о смещении равновесия в сторону продуктов реакции. Если же увеличивается концентрация исходных веществ, то равновесие смещается в сторону их образования.

Состояние химического равновесия характеризуется константой равновесия.

например, для гомогенной реакции

aA + bB ( cC + dD
выражение для скорости прямой реакции в соответствии с законом действия масс:

vпр = kпр[A]a [B]b,
где kпр – константа скорости прямой реакции; [A] и [B] – концентрации веществ.

Аналогично, для обратной реакции:

vобр = kобр[С]с [D]d.
Так как в состоянии равновесия скорости прямой и обратной реакций равны, то

kпр[A]a [B]b = kобр[С]с [D]d,

отсюда
К = kпр / kобр = [С]с [D]d / [A]a [B]b.
Принцип Ле Шателье. Направление смещения химического равновесия при изменениях концентрации реагирующих веществ, температуры и давления (в случае газовых реакций) определяется общим положением, известным под названием принципа подвижною равновесия, или принципа 
Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, производится какое-либо внешнее воздействие (изменяется концентрация, температура, давление), то оно благоприятствует протеканию той из двух противоположных реакций, которая ослабляет произведенное воздействие.

Так, при синтезе аммиака
3 Н2 + N2 ( 2 NH3 + (Н (– 46,2 кДж/моль)
внешнее воздействие выражается в увеличении концентрации азота или водорода, то оно благоприятствует реакции, вызывающей уменьшение концентрации этих веществ, и, следовательно, равновесие сместится в сторону образования аммиака. Соответственно увеличение концентрации аммиака смещает равновесие в сторону исходных веществ.
Поскольку прямая реакция, как видно из уравнения, протекает с выделением теплоты, повышение температуры смеси благоприятствует протеканию реакции с поглощением теплоты, и равновесие сместится в сторону исходных веществ; понижение температуры вызовет смещение равновесия в сторону продукта реакции.
Чтобы определить влияние давления на смещение равновесия, необходимо подсчитать число молей газообразных веществ в левой и правой частях уравнения. В приведенном примере в левой части уравнения содержится четыре моля, а в правой – два. Поскольку увеличение давления должно благоприятствовать процессу, ведущему к уменьшению числа молей, то в данном случае равновесие сместится в сторону продукта реакции. Очевидно, уменьшение давления сместит равновесие в сторону исходных веществ.
Если же в уравнении обратимой реакции число молей в левой части равно числу молей в правой части, например
N2 + О2 ( 2NО,
то изменение давления не вызывает смещения химического равновесия.
Константа равновесия химической реакции связана с энергией Гиббса химической реакции (ΔG) следующим уравнением:

lnКравн = – ΔG / RT,

где R – универсальная газовая постоянная (8,31 Дж/моль К); Т – температура, при которой определяется ΔG.

Из последнего уравнения следует, что катализаторы не влияют на состояние химического равновесия, т.к. они не изменяют состояние начальных и конечных продуктов реакции.

Катализаторы одинаково ускоряют как прямую, так и обратную реакции, а также не оказывают влияние на величину ΔG (введение катализатора не изменяет состояние конечных и исходных продуктов реакции), поэтому на смещение равновесия влияния не оказывают, а только способствуют более быстрому его достижению.


Лекция 6. Основы химической кинетики
Раздел химии, в котором изучаются скорости и механизмы химических реакций, называется химической кинетикой. Рассмотрим основные понятия химической кинетики.
Система – материальный объект (тело или группа тел), занимающий часть пространства и выделенный из окружающего мира реально существующими или воображаемыми поверхностями (границами) раздела.
Различают гомогенную и гетерогенная системы:
1. Гомогенная – система, которая одинакова и однородна во всех точках и представляет собой одну фазу, (пример: раствор соли). Фаза – это совокупность однородных материальных частей системы, отделенных от других частей поверхностями раздела.
2. Гетерогенная – система, состоящая из нескольких фаз (пример: вода со льдом).
Химические реакции, протекающие в гомогенных системах, называются, гомогенными, а реакции, протекающие в гетерогенных системах – гетерогенными.

Скорость гомогенной химической реакции – это количество вещества (Δn), вступившего в реакцию или образовавшегося в результате химической реакции за единицу времени (t) в единице объема системы (V):
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где n1 – число молей реагирующего вещества в момент времени t1; n2 – число молей реагирующего вещества в момент времени t2; V – объем реакционного сосуда.

При постоянном объеме реакционного сосуда 
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 – изменение молярной концентрация вещества (ΔС). Таким образом, скорость гомогенных химических реакций можно выразить следующим уравнением: 
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Следовательно, скорость гомогенной реакции равна изменению концентрации какого-либо из реагирующих веществ в единицу времени и выражается в моль/(л(с). Знак «+» ставится в том случае, если ΔС – концентрация продукта реакции. Знак «–» – если ΔС – концентрация исходного вещества.

Скоростью гетерогенной реакции называется количество вещества, которое вступает в реакцию или образуется в результате реакции в единицу времени на единице поверхности раздела фаз S:
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Скорость любой химической реакции зависит от следующих факторов:

1) природы реагирующих веществ;
2) концентрации реагирующих веществ;
3) температуры;
4) присутствия катализаторов.
Скорость гетерогенных реакций зависит также от: величины поверхности раздела фаз, скорости подвода реагирующих веществ к поверхности раздела фаз и скорости отвода от нее продуктов реакции.

Зависимость скорости химической реакции от концентрации реагирующих веществ выражается законом действующих масс (Гульдберг и Вааге, Норвегия, 1867 г.). Скорость химической реакции пропорциональна концентрациям реагирующих веществ. 

Так, например, для реакции

aA + bB ( cC + dD
скорость реакции определяется уравнением ν = k САа СBb (закон действующих масс), где СА и СB – концентрации исходных веществ; k – константа скорости химической реакции, которая равна скорости химической реакции при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л. 

Константа скорости не зависит от концентрации, а зависит только от температуры, наличия катализатора и природы реагирующих веществ.

Зависимость скорости химической реакции от температуры выражается правилом Вант-Гоффа. При повышении температуры на каждые 10( скорость большинства реакций в определенной области температур возрастает в 2–4 раза: 
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где ( – температурный коэффициент химической реакции, который показывает, во сколько раз увеличивается скорость химической реакции при повышении температуры на 10(; vt1 и vt2 – скорости химических реакции при температурах t1 и t2, соответственно.

Из последнего уравнения видно, что небольшое увеличение температуры вызывает резкое повышение скорости химической реакции. Этот факт объясняет теория активных молекул (теория активных соударений). Согласно этой теории, для того чтобы произошла химическая реакция, реагирующие молекулы должны столкнуться (т.е. скорость зависит от общего числа столкновений). Однако не все столкновения приведут к химической реакции. Во-первых, сталкивающиеся молекулы должны соударяться определенным местом, т.е. удар должен производиться в реакционную часть молекулы. Для этого молекулы должны быть определенным образом в момент соударения ориентированы (стерический фактор).

Во-вторых, наличие сил отталкивания между молекулами приводит к тому, что в химической реакции могут участвовать только те молекулы, энергия которых больше средней энергии молекул на какую-то определенную величину. Эта избыточная энергия называемая энергией активации (E, Дж/моль), она позволяет преодолеть энергию отталкивания между молекулами. Молекулы, избыточная энергия которых больше, чем значение энергии активации, называются активными молекулами. Чем больше число активных молекул, тем больше скорость химической реакции. При повышении температуры число активных молекул (N) резко возрастает и определяется уравнением Максвелла-Больцмана: N = NA exp(–E / RT), где NA – постоянная Авогадро. 

Зависимость скорости химической реакции (или ее константы k) от температуры (Т) выражается уравнением Аррениуса:

lnk = lnA – E / RT, или k = A e(–E / RT),
где А – постоянная для данной реакции величина и зависящая от общего числа столкновений и стерического фактора.

Одним из важнейших факторов, влияющих на скорость химических реакций, является присутствие катализатора. Катализатор – это вещество, которое, участвуя в химической реакции, изменяет скорость химической реакции, но само при этом не расходуется. Явление изменения скорости химической реакции при участии катализатора – катализ. Реакции, протекающие с участием катализаторов – каталитические. Катализ бывает гомо- и гетерогенным. Если реагенты и катализатор находятся в одном агрегатном состоянии, то такой катализ называется гомогенным. В случае гетерогенного катализа реагенты и катализатор находятся в разном агрегатном состоянии. Катализатор может ускорить только ту реакцию, для которой изобарно-изотермический потенциал меньше нуля (ΔG < 0), т.е. реакция может протекать самопроизвольно. Механизм действия катализатора очень сложен и сводится к образованию промежуточных нестабильных соединений, образование которых осуществляется с меньшим значением энергии активации. 
Вещества, которые уменьшают скорость реакции, называются ингибиторами.

Катализ играет огромную роль не только в химии, но и в биологии. Практически все биохимические процессы протекают с участием биологических катализаторов – ферментов, которые по своей природе являются белками.

Как правило, химические реакции являются сложными и состоят из двух или нескольких простых реакций. Химические реакции могут быть разделены на необратимые (идут до конца) и обратимые (до конца не протекают), а также параллельные (реакции, в которых из одного вещества получается два или больше). Последовательные реакции – это реакции, в которых продукты превращения исходного вещества являются исходным веществом для получения третьего и т.д. Реакция, которая протекает наиболее медленно, называется лимитирующей.

Цепные реакции – это реакции, в которых в каждом элементарном акте возникает одна или несколько активных частиц, что вызывает цепь превращений. 

Наиболее интересными являются сопряженные реакции (реакции, в которых одна реакция протекает только при осуществлении какой-либо определенной другой реакции, при этом происходит перераспределение энергии от одной реакции (ΔG < 0) к другой (ΔG > 0)) и колебательные, или периодические (данные реакции характеризуются колебаниями концентраций некоторых промежуточных соединений и, соответственно, скорости превращения). 

Лекция 7. Растворы
Раствором называется гомогенная система (твердая, жидкая или газообразная), состоящая из двух или более компонентов. То вещество, которого больше, называют растворителем. 

Процесс растворения твердого вещества сопровождается разрушением кристаллической решетки, что не наблюдается при растворении жидкости или газа. В растворе образуются сольваты или, для водных растворов, гидраты. 

С термодинамической точки зрения процесс растворения есть самопроизвольный процесс и для него энергия Гиббса меньше нуля (ΔG = (ΔH – ТΔS) < 0). Следовательно, самопроизвольное растворение твердого вещества возможно, если ΔH < 0 (энтальпийный фактор – химическая теория растворов), т.е. если система, в данном случае раствор, будет обладать меньшей величиной ΔH, чем суммарная величина ΔH растворителя и растворенного вещества в отдельности, и если ΔS > 0 (энтропийный фактор – физическая теория растворов), т.е. при растворении возрастает беспорядок в системе. В некоторых случаях образование раствора происходит и тогда, когда ΔH > 0, но при этом произведение 
ТΔS > ΔH, т.е. энтропийный фактор преобладает над энатальпийным. Если при образовании раствора ΔH = 0, т.е. взаимодействие между молекулами растворителя и растворенного вещества точно такое же, как и между молекулами растворителя, то образуется так называемый идеальный раствор. В данном случае образование раствора происходит за счет увеличения энтропии (ΔS > 0) 
Состав раствора выражается несколькими видами концентраций (таблица 2).
Растворимость – это способность вещества растворяться в определенном растворителе. Мерой растворимости является коэффициент растворимости – это масса безводного вещества, которая может раствориться с образованием насыщенного раствора в 100 г растворителя при данной температуре. Насыщенный раствор находится в равновесии с осадком растворенного вещества. Пересыщенный раствор содержит больше вещества, чем это определяется его растворимостью. Ненасыщенный раствор содержит меньше вещества, чем это определяется его растворимостью.

Растворимость зависит от следующих факторов: а) природа вещества; б) природа растворителя; в) внешние условия (температура, давление и др).

Природа вещества. Существуют растворимые (более 1 г на 100 г воды, NaCl), малорастворимые (от 0,1 до 1 г на 100 г воды, Ca(OH)2), практически нерастворимые (менее 0,1 г на 100 г воды, CaCO3) вещества. Абсолютно нерастворимых веществ нет.

Природа растворителя. Подобное растворяется в подобном. Соединения с ионным типом связей (соли, щелочи) хорошо растворяются в полярных растворителях (вода), неполярные молекулы (кислород) – в неполярных растворителях. 

Таблица 2
Уравнения для расчета концентрации раствора
	Массовая доля
	Отношение массы растворенного 
вещества А в 100 единицах массы 
раствора
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	Молярная концентрация
	Количество молей растворенного вещества А, содержащихся в 1 л 
раствора
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	Нормальная 
концентрация
	Количество моль-эквивалентов 
растворенного вещества А, 
содержащихся в 1 л раствора
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	Моляльная концентрация
	Количество молей вещества А, 
растворенного в 1 кг растворителя В
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	Мольная 
доля
	Отношение числа молей 
растворенного вещества А 
к общему числу молей всех 
веществ, содержащихся в растворе
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Температура. Если при растворении вещества происходит поглощение тепла, т.е. процесс растворения эндотермический, то с повышением температуры растворимость веществ увеличивается. Если при растворении вещества происходит выделение тепла, т.е. процесс растворения экзотермический, то с повышением температуры растворимость веществ уменьшается. С повышением температуры взаимная растворимость жидкостей увеличивается. Растворимость газов при увеличении температуры уменьшается.
Давление существенно не влияет на растворимость твердых и жидких веществ, но сильно влияет на растворимость газов. Зависимость растворимости газов от давления выражается законом Генри: растворимость газа при постоянной температуре прямо пропорциональна его парциальному давлению:
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где С(Х) – концентрация газа в насыщенном растворе, моль/л; КГ – постоянная Генри для газа Х, моль/л(Па; P(X) – давление газа Х над раствором, Па. 

Закон Генри справедлив лишь для газов, которые обладают низкой растворимостью и не взаимодействуют с растворителем. При растворении смеси газов растворимость каждого из них пропорциональна его парциальному давлению (закон Дальтона). 

Растворы неэлектролитов обладают рядом свойств (коллигативные), которые зависят от концентрации находящихся в растворе веществ (таблица 3). 

Осмос – самопроизвольный переход растворителя через полупроницаемую мембрану из области, где концентрация растворителя больше, в область, где его концентрация меньше.

Таблица 3

Коллигативные свойства растворов
	Первый закон Рауля
	Относительное понижение парциального давления 
пара растворителя 
над разбавленным 
раствором равно мольной 
доле растворенного 
вещества
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где р0 – давление насыщенного пара над чистым растворителем; 
р –давление насыщенного пара 
растворителя над раствором; 
nА и nВ – количество растворенного вещества и растворителя, 
соответственно (моль)

	Второй закон Рауля
	Повышение температуры 
кипения (или понижение 
температуры замерзания) 
разбавленных растворов 
неэлектролитов 
пропорционально 
моляльности растворенного вещества
	(Ткр = К Сm,
где Сm – моляльная концентрация растворенного вещества; 
К – криоскопическая постоянная 
для данного растворителя 
(для воды К = 1,86);
(Ткип = Е Сm, 
где Е – эбулиоскопическая 
постоянная для данного 
растворителя (для воды Е = 0,52)

	Закон Вант-Гоффа
	Осмотическое давление pосм численно равно тому давлению, которое 
оказывало бы растворенное вещество, если бы оно 
при данной температуре находилось в состоянии идеального газа и занимало объем, равный объему 
раствора
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где СМ – молярная концентрация растворенного вещества, моль/л; 
n – количество растворенного 
вещества, (моль); R – универсальная газовая постоянная (8,31 Дж/моль К); Т – температура, К


Лекция 8. Растворы электролитов
По способности проводить электрический ток в водном растворе или в расплаве вещества делятся на электролиты и неэлектролиты. Электролитами называются вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток. К электролитам относятся соли, кислоты, основания. В молекулах этих веществ имеются ионные или ковалентные сильно полярные химические связи.
Неэлектролитами называются вещества, растворы или расплавы которых не проводят электрический ток. К ним относятся, например, кислород, водород и многие органические вещества (сахар, эфир, бензол и др.). В молекулах этих веществ существуют ковалентные неполярные или малополярные связи.
Для объяснения электропроводности растворов и расплавов солей, кислот и оснований шведский ученый С. Аррениус создал теорию электролитической диссоциации (1887).
1. Молекулы электролитов при растворении или расплавлении распадаются на ионы (электролитическая диссоциация). Ионы – это атомы или группы атомов, имеющие положительный или отрицательный заряд.
2. В растворе или расплаве электролитов ионы движутся хаотически. При пропускании через раствор или расплав электрического тока положительно заряженные ионы движутся к отрицательно заряженному электроду (катоду), а отрицательно заряженные ионы движутся к положительно заряженному электроду (аноду). Поэтому положительные ионы называются катионами, отрицательные ионы – анионами. К катионам относятся: ион водорода Н+, ион аммония NH4+, ионы металлов Na+, K+, Fe2+, А13+, катионы основных солей CuOH+, А1(ОН)2+, FeOH2+ и т.д. К анионам относятся: гидроксид-ион ОН–, ионы кислотных остатков Сl– NO3–, SO42–, Сг2О72–, анионы кислых солей НСО3–, Н2РО4– и т.д.
3. Диссоциация – процесс обратимый. Это значит, что одновременно идут два противоположных процесса: распад молекул на ионы (ионизация, или диссоциация) и соединение ионов в молекулы (ассоциация, или моляризация). 
Диссоциацию молекул электролитов выражают уравнениями, в которых вместо знака равенства ставят знак обратимости (
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). В левой части уравнения записывают формулу молекулы электролита, в правой – формулы ионов, которые образуются в процессе электролитической диссоциации. Например:
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Каждая молекула гидроксида аммония диссоциирует на ион аммония и ион гидроксида. Следовательно, в результате диссоциации одной молекулы образуется два иона. Общая сумма зарядов катионов равна общей сумме зарядов анионов и противоположна по знаку (т.к. растворы электролитов электронейтральны).

Механизм электролитической диссоциации. Гидратация ионов. Причины и механизм диссоциации электролитов объясняются химической теорией растворов Д. И. Менделеева и природой химической связи. Растворители, в которых происходит диссоциация, состоят из полярных молекул (вода). Химическая теория растворов основана на представлении об определяющей роли явления сольватации при растворении веществ. Сольватация – процесс химического взаимодействия частиц растворенного вещества с молекулами растворителя, приводящий к образованию сольватов (гидратов, если растворителем является вода). Диссоциация электролитов с ионной и полярной связями протекает не одинаково. В растворах электролитов все ионы находятся в гидратированном состоянии. Растворение электролита можно представить в виде процесса, включающего следующие стадии:

1) ориентация вокруг частиц растворенного вещества полярных молекул растворителя;

2) поляризация молекул (частиц) растворенного вещества под действием полярных молекул растворителя;

3) разрыв связей между частицами растворенного вещества с образованием сольватированных ионов.

Степень диссоциации. В водных растворах некоторые электролиты полностью распадаются на ионы. Другие электролиты распадаются на ионы частично, часть их молекул остается в растворе в недиссоциированном виде. Число, показывающее, какая часть молекул распалась на ионы, называется степенью электролитической диссоциации (степенью ионизации).

Степень электролитической диссоциации (() равна отношению числа молекул, которые распались на ионы, к общему числу молекул в растворе:
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где n – число молекул, распавшихся на ионы; N – общее число растворенных молекул.

В зависимости от значения степени диссоциации все электролиты условно делят на три группы: ( > 30% – сильные, ( < 3% – слабые и средней силы 3% < ( < 30%.

Степень диссоциации зависит от природы растворителя и природы растворяемого вещества, концентрации раствора, температуры и других факторов. В первом приближении можно сказать, что в воде диссоциируют полностью те вещества, в молекуле которых имеется ионная связь. Если связь полярная, то диссоциация будет частичной, а если связь неполярная, то диссоциация будет отсутствовать.

При уменьшении концентрации слабого электролита, т.е. при разбавлении раствора, степень диссоциации увеличивается. При повышении температуры степень диссоциации, как правило, увеличивается.
Константа диссоциации (ионизации). Для характеристики слабых электролитов применяют константу диссоциации (Кд). В растворах слабых электролитов устанавливается динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами:
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Применяя закон действующих масс, запишем выражение константы равновесия:
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где [Am+], [Bn–] и [AnBm] – равновесные концентрации ионов Аm+ и Вn– и недиссоциированных молекул AnBm, соответственно.

Для слабого электролита константа диссоциации – постоянная величина, не зависящая от концентрации раствора. Константа диссоциации зависит от природы электролита, природы растворителя и температуры.

Кислоты, основания и соли в свете теории диссоциации электроли- тов. Амфолиты. В свете теории электролитической диссоциации приняты следующие определения классов веществ:

· кислотой называется соединение, диссоциирующее в водном растворе на ионы водорода и ионы кислотного остатка: HNO3 → H+ + NO3–;
· oснованием называется соединение, диссоциирующее в водном растворе на ионы гидроксильных групп и ионы металла (или ион аммония):

Ba(OH)2 → Ba2+ + 2OH–;
· солями называются соединения, диссоциирующие в водном растворе на ионы металла и ионы кислотного остатка: Na2SO4 → 2Na+ + SO42–.

Если при растворении соли в растворе присутствуют ионы водорода, ионы металла и ионы кислотного остатка, то такая соль называется кислой. Если при растворении соли в растворе присутствуют ионы гидроксильных групп, ионы металла и ионы кислотного остатка, то такая соль называется основной.

Существуют электролиты, способные диссоциировать и как кислоты (с отщеплением ионов водорода), и как основания (с отщеплением гидроксильных групп):

2H+ + ZnO22– ← Zn(OH)2 → Zn2+ + 2OH–
2H+ + 2OH– ← 2HOH → H3O+ + OH–  или  HOH → H+ + OH–.
Такие электролиты называются амфолитами.

Ионное произведение воды, рН раствора. Для реакции диссоциации воды HOH ↔ H+ + OH– константа равновесия определяется следующим уравнением: К = [H+] [OH–] / [H2O]. Концентрация воды в водных растворах практически не меняется и вводится в константу равновесия (Кw).

Кw = [H+] [OH–] = К [H2O].
Полученную константу (Кw) для воды называют ионным произведением воды, которое зависит только от температуры (Кw = 10–14). При диссоциации воды на каждый ион Н+ образуется один ион ОН–. Следовательно, в чистой воде концентрации этих ионов одинаковы: [Н+] = [ОН–]. Используя значение ионного произведения воды, находим [Н+] = [ОН–] = 
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 моль/л. Таковы концентрации ионов Н+ и ОН– в чистой воде. При добавлении соляной кислоты, которая диссоциирует в воде на ионы Н+ и Сl–, концентрация ионов Н+ в растворе увеличится, но ионное произведение воды от концентрации не зависит – в таком случае уменьшается концентрация [ОН–]. Напротив, если к воде добавить щелочь, то концентрация [ОН–] увеличится, а [Н+] уменьшится. Концентрации [Н+] и [ОН–] взаимосвязаны: чем больше одна величина, тем меньше другая, и наоборот.
Кислотность растворов обычно выражают через концентрацию ионов Н+. В кислых растворах [Н+] > 10–7 моль/л, в нейтральных [Н+] = 10–7 моль/л, в щелочных [Н+] < 10–7 моль/л.
Чтобы не писать числа с показателем степени, кислотность раствора часто выражают через отрицательный логарифм концентрации ионов водорода, называя эту величину водородным показателем и обозначая ее рН:
рH = –lg[H+].
В кислых растворах рН < 7, в нейтральных рН = 7, в щелочных рН > 7.
Взаимосвязь между константой и степенью диссоциации. В. Оствальдом при ( << 1 получено уравнение (закон разбавления)
( = (Кд / С)1/2, 
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из которого следует, что с увеличением разбавления, т.е. уменьшения концентрации, степень диссоциации возрастает.

Ступенчатая диссоциация. Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют ступенчато, последовательно отщепляя ионы водорода или ионы гидроксильных групп. Каждая ступень диссоциации характеризуется своим значением константы диссоциации. Легче всего происходит отщепление первого иона.

Активность электролитов. Поскольку при диссоциации число частиц в растворе возрастает, растворы электролитов обладают аномальными коллигативными свойствами. Уравнения, описывающие коллигативные свойства неэлектролитов, можно применить и для описания свойств идеальных растворов электролитов, если ввести поправочный так называемый изотонический коэффициент (i), например:

πосм. = iCRT , ΔTзам. = iKm или ΔTкип. = iЕm.

Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации электролита:

i = 1+ (n-1) α ,

где n – количество ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы.

Термодинамические свойства реальных растворов описываются уравнениями, в которых вместо концентраций вводится активность. Активность иона ai выражается в виде произведения концентрации иона сi на его коэффициент активности γi: ai = γi сi . Экспериментально определить можно только среднюю активность катиона a+ и аниона a–. Коэффициенты активности ионов не зависят от конкретного вида ионов, находящихся в растворе, а зависят от присутствия и других ионов, т.е. от ионной силы (I) раствора: 

I = 0,5Σ cizi2,
где zi – заряд иона (в единицах заряда протона); сi – его молярная концентрация.

Таким образом, активность и коэффициент активности учитывают межионное взаимодействие в растворе.



Лекция 9. Химические реакции. 
Окислительно-восстановительные реакции
Химическая реакция – взаимодействие реальных частиц (молекул, ионов, атомов), которое приводит к изменению их физико-химических свойств без изменения природы химических элементов.

В ходе химической реакции одни вещества (исходные, реагенты) превращаются в другие (продукты реакции). 

Реакции неорганической химии классифицируются по признаку изменения числа реагентов и продуктов:

– реакции разложения, в которых из одного исходного вещества образуется несколько продуктов: Mg(OH)2 
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 MgO + H2O;
– реакции соединения, в которых из нескольких реагентов образуется один продукт: 2Fe + 3Cl2 
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 2FeCl3.
Реакции замещения – реакции, в которых часть сложного вещества замещается простым веществом: CuSO4 + Fe ( FeSO4 + Cu ; 2KBr + Cl2 ( 
( 2КСl +Br2.
Реакции обмена – реакции, в которых реагенты обмениваются своими составными частями: AgNO3 + NaBr ( NaNO3 + AgBr(.
Если в обмене участвуют протоны и гидроксильные группы, то такие реакции называют кислотно-основными, или реакции нейтрализации: 2KOH + 
+ H2SO4( K2SO4 + 2H2O; 

Одна и та же реакция может относиться одновременно к разным типам, в зависимости от признака, по которому проводят классификацию. 

В отдельный класс выделяют окислительно-восстановительные реакции, сопровождающиеся переносом электронов и приводящие к изменению степеней окисления атомов, входящих в состав реагентов:

2HCl + Zn ( ZnCl2 + H2(; Сl2 + H2O ( HСl + HOCl.
Степень окисления. Степень окисления – условный (формальный) заряд атома в соединении, вычисленный, исходя из предположения, что все атомы в молекуле являются ионами, а сама молекула электронейтральна. 

Атомы более электроотрицательных элементов имеют отрицательную степень окисления, а менее электроотрицательных – положительную. Все атомы можно разделить на три группы: атомы с постоянной степенью окисления; атомы, имеющие преобладающую степень окисления; атомы с переменной степенью окисления. 

К первой группе относятся атомы щелочных металлов (+1), щелочноземельных (+2), алюминия (+3) и фтора ((1). Ко второй можно отнести атомы водорода (почти всегда +1, но в соединениях со щелочными и щелочноземельными металлами (1); кислорода (как правило, (2, но в соединении со фтором +1 и +2, а в пероксидах (1). Сюда же можно отнести и атомы железа, имеющие две наиболее распространенные степени окисления (+2 и +3). Степень окисления остальных атомов зависит от их химического окружения.

При определении степени окисления атомов в молекуле рекомендуется следующий порядок действий: 

1. Установить степень окисления атомов, у которых она неизменна. 

2. Сделать заключение о степени окисления атомов, имеющих преобладающую степень окисления. 

3. Степень окисления оставшихся атомов определить математически, исходя из электронейтральности молекулы.

Необходимо помнить также и следующее:

а) степень окисления атомов в молекулах простых веществ (H2, C, O3) равна нулю;

б) металлы во всех соединениях имеют только положительные степени окисления;

в) степень окисления атома неметалла в соли всегда равна его степени окисления в соответствующей кислоте. 

Максимальная (высшая) степень окисления элемента (СОmax), как правило, равна номеру группы, в которой находится элемент в периодической системе (исключения: кислород, фтор, элементы подгруппы меди). Низшая (минимальная) степень окисления металлов равна нулю. 

Разные атомы одного и того же элемента, входящие в состав одной молекулы, могут иметь разные степени окисления. Такая ситуация наиболее распространена в органической химии.

Окислитель – это вещество, содержащее элемент, который принимает электроны, при этом степень окисления этого элемента понижается. В результате реакции окислитель восстанавливается. В качестве окислителя в процессах электролиза выступает анод.

Восстановитель – вещество, содержащее элемент, который отдает электроны, при этом степень окисления этого элемента повышается. В результате реакции восстановитель окисляется. В качестве восстановителя в процессах электролиза выступает катод.

Так, в реакции 2FeCl3 + 2KI ( I2 + 2FeCl2 + 2KCl окислителем является Fe3+, а восстановителем – ион I(: 

Fe3+ + 1e = Fe2+;
2I– = I2 + 2e.
Последние два уравнения называются полуреакциями. Окисленная (ox) и восстановленная (red) формы, участвующие в полуреакции, составляют так зываемую редокс-пару.

Соединения, содержащие атом какого-либо элемента в низшей возможной степени окисления, будут за счет этого элемента только восстановителями. Напротив, соединения элемента, находящегося в высшей возможной степени окисления, будут за счет этого элемента только окислителями.

Окислительно-восстановительные реакции бывают: 

1) межмолекулярные, в которых степени окисления изменяют атомы разных молекул;
2) внутримолекулярные, в которых изменяют степени окисления атомы, входящие в состав одной молекулы;
3) диспропорционирования, в которых окислитель и восстановитель – атом одного и того же вещества. 

Направление течения окислительно-восстановительной реакции определяется на основании разности редокс-потенциалов (∆Е) (см. лекцию 10). Пользуясь таблицами редокс-потенциалов, определяют разность стандартных потенциалов ∆Е, которая должна быть величиной положительной. Величина ∆Е и изменение энергии Гиббса для данной окислительно-восстановительной реакции связаны соотношением (G0298 = (nF∆Е. 
Для составления уравнений окислительно-восстановительных реакций применяют два метода: электронного баланса и полуреакций. Основным требованием обоих является то, что число электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу электронов, принятых окислителем.

В методе электронного баланса сначала определяют степень окисления каждого атома и затем составляют схемы, отражающие процесс передачи электронов. После этого подбирают множители по правилу нахождения общего кратного, которые и будут представлять собой коэффициенты при окислителе и восстановителе. Рассмотрим окислительно-восстановительную реакцию:

KMnO4 + HCl ( Cl2 + MnCl2 + KCl + H2O
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2KMnO4 + 10HCl ( 2MnCl2 + 5Cl2 + KCl + H2O.
Теперь уравниваем количество атомов, не участвующих в окислительно-восстановительной реакции:

а) ионов металлов, не изменивших степени окисления (калий):

2KMnO4 + 10HCl ( 2MnCl2 + 5Cl2 + 2KCl + H2O;
б) ионов кислотных остатков (в данной реакции хлорид-ионов):
KMnO4 + 10 HCl + 6 HCl → 5 Cl2 + 2MnCl2 + 2 KCl + H2O;
в) ионов водорода: 
2KMnO4 + 16HCl ( 5Cl2 + 2KCl + 2MnCl2 + 8H2O.
В заключение можно проверить правильность расстановки коэффициентов подсчетом общего количества атомов кислорода слева и справа.

В методе полуреакций коэффициенты окислительно-восстановительных реакций определяют с учетом конкретной формы ионов, участвующих в процессе. Преимуществом метода является отсутствие необходимости пользоваться понятием степени окисления. Кроме того, он позволяет учесть влияние среды реакции на характер процесса.

Кислотность среды влияет на изменение степеней окисления атомов, например, продукты восстановления перманганат-иона в разных средах можно представить следующей схемой:
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В полуреакции восстановления окислителя слева записывают ион MnO4–, а справа Mn2+. Освобождающийся кислород в кислой среде связывается в четыре молекулы H2O, для образования которых в левую часть полуреакции необходимо добавить восемь катионов водорода. Уравняв количество атомов элементов в левой и правой частях полуреакции, подсчитывают суммарный заряд ионов слева и справа и вычисляют количество электронов, принятых окислителем, исходя из того, что сумма зарядов слева должна быть равна сумме зарядов справа.
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Аналогично можно записать полуреакцию окисления восстановителя:
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Далее, как и в методе электронного баланса, находят наименьшее кратное и дополнительные множители:
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Затем суммируют обе полуреакции и после сокращения одинаковых слагаемых (H2O и H+) получают сокращенное ионное уравнение окислительно-восстановительной реакции, коэффициенты из которого переносят в молекулярное уравнение:
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В молекулярной форме это взаимодействие описывается уравнением (с учетом одной дополнительной молекулы K2SO4 за счет двух ионов К+ из KMnO4) 2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 ( 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O.
Метод полуреакций применим лишь для описания и подбора коэффициентов окислительно-восстановительных процессов, протекающих в растворах. Метод же электронного баланса позволяет установить стехиометрические отношения в любых реакциях окисления–восстановления, независимо от среды. 

Лекция 10. Электрохимия. 
Электродный потенциал
Возникновение электродного потенциала металла. Электроны в металле занимают энергетические уровни,  образующие зоны. Эти зоны расположены ниже уровня энергии свободного электрона. Если мы хотим удалить электрон из металла - перенести его от нижнего края зоны проводимости до  уровня  свободного электрона, мы  должны  затратить работу.  Эта работа называется внешней работой выхода электрона.

Если два  разных  металла приведены в тесное соприкосновение - контакт,  то определенное количество электронов  переходит от того металла, у которого работа выхода меньше, к тому, у которого она больше,  в результате чего один металл зарядится отрицательно, а другой положительно.  Это явление лежит в основе возникновения контактной разности потенциалов.

Погрузим теперь  металл  в любой раствор электролита или в воду. Кристаллическая решетка  металлов  образована  катионами, между которыми  движутся  нелокализованные электроны.  Характер взаимодействия полярных молекул воды (растворителя) с катионами решетки металла  зависит от энергии его кристаллической решетки (энергии сублимации и ионизации атомов)  и  энергии  гидратации его ионов. При этом может два возможных случая.

Первый случай. Если энергия гидратации (Егидр) больше энергии кристаллической  решетки (Е кр.р.),  то более вероятен процесс отрыва от поверхности металла положительных ионов, которые взаимодействуют с полярными молекулами воды и в гидратированном состоянии переходят в раствор.  Поверхность металла приобретает отрицательный заряд, а слой раствора, примыкающий к ней - положительный. Переход первых катионов металлов требует  меньшей затраты энергии, чем удаление последующих,  т.к. поверхность металла уже приобрела отрицательный заряд.  По мере увеличения концентрации катионов в растворе у поверхности, вероятность  выхода  ионов из металла уменьшается,  а вероятность входа их в металл (адсорбция) из раствора увеличивается. Если скорости этих процессов сравниваются,  то устанавливается динамическое  равновесие  на  границе  металл-раствор. Между отрицательно  заряженным металлом и положительно заряженным раствором возникает двойной  электрический  слой,  строение которого напоминает строение конденсатора, между обкладками которого существует разность потенциалов, называемый в электрохимии равновесный потенциал. Согласно  Конвенции Международного Союза химиков потенциалу условились приписывать тот знак,  который возникает на  поверхности металла в двойном электрическом слое. Схематически этот процесс можно изобразить так:   окисление     

M + mH2O = [Mn+(H2O)m]    +   ne

                                                           в растворе                    на металле
Такое поведение металла в растворе электролита  характерно для активных металлов (Mg, Zn, Fe, Ni...)

Второй случай.  Если  энергия гидратации будет меньше энергии кристаллической решетки металла (это характерно для  неактивных металлов: Cu, Hg, Bi ), то преобладает процесс адсорбции катионов из раствора на поверхности электрода,  заряжая его  положительно; раствор  же заряжается отрицательно за счет избытка аниов соли. На границе двух фаз металл-электролит также возникает двойной электрический слой с определенным электродным потенциалом. На примере медной пластины в растворе сульфата  меди  процесс  схематично можно изобразить следующим образом:

[Cu]  + Cu2+ + SO42- = [Cu]Cu2+ + SO42-
                                                                  на металле         в растворе 
Если индифферентный - нерастворимый, например платиновый электрод погружен в электролит, содержащий окислитель и восстановитель  (редокс-) систему, то в такой системе протекает два электродных процесса, или две окислительно-восстановительные полуреакции, сопровождающиеся переходом электронов между участвующими в реакции молекулами или (и) ионами. В общем виде этот процесс может быть изображен: 

Ох + ne ↔Red,
где Ox и Red - окисленная и восстановленная формы частицы или частиц, n- число электронов, участвующих в реакции. 
Для раствора содержащего одновременно  ионы Fe+3 и Fe+2, вышеприведенная реакция запишется следующим образом: 

Fe+3  + е ↔ Fe+2 .
В данном случае материал электрода служит переносчиком электронов. Электрод отдает окислителю или принимает электроны от восстановителя в растворе. Окислительно-восстановительный потенциал, возникающий в таких системах, зависит от природы редокс-реакции и от концентрации обоих электроактивных соединений, а также от других веществ, например концентрации ионов водорода,  и не зависит от материала электрода.

Измерение потенциала металла. Электрод  сравнения. Непосредственно измерить  абсолютную  величину  потенциала электрода в настоящее время не представляется возможным.  Ее  измеряют  относительно  величины другого электрода - электрода сравнения, потенциал которого принято считать постоянным при стандартных условиях.

В электрохимии принято в качестве электрода сравнения используют  водородный электрод, потенциал которого условно принят за нуль. Он состоит из платиновой пластины, покрытой  платиновой чернью и погруженной в раствор H2SO4, где [H+] = 1 моль/л, давление газообразного водорода 101,325 кПа, температура 25 оС .

На границе раздела фаз устанавливается равновесие:                       

1/2 Н2 + Н2О = Н3О+ + е

Схему водородного электрода обозначают так: 

H+ ‌‌│ H2 , Pt

Если составить электрическую цепь из водородного электрода и пластины металла,  опущенную в раствор своей соли,  где  концентрация  ионов металла равна 1 моль/л при стандартных условиях,  то возникшая разность потенциалов электродвижущая сила  (э.д.с.) будет  являться величиной стандартного электродного потенциала металла (Е0).

Например: цинковая пластина опущена в  1-молярный  раствор своей соли и соединена со стандартным водородным электродом:

схема:    Zn │ Zn2+│ H2S4 │ H2, Pt (+)

В элементе осуществляется реакция:

Zn + 2H+ = Zn2+   +  H2
Электроны по внешней цепи движутся от цинкового к водородному электроду. Стандартный электродный потенциал цинкового электрода равен  -0,763 В.

Взяв в качестве электрода медь при тех же условиях в сочетании со стандартным водородным электродом, получим электрическую цепь из двух полуэлементов,которую можно изобразить в виде схемы:

(-) Pt, H2 │ H2SO4││ Cu2+ │ Cu (+)

 Его э.д.с., а следовательно, и стандартный электродный потенциал (Е0) меди равны +0,34 В. В этом случае протекает реакция 

Cu2+ + H2 = 2H+ + Cu ,

а электроны во внешней цепи движутся от водородного электрода к медному.

Потенциал каждого  электрода  зависит  от природы металла, концентрации его ионов в растворе и  температуры.  Эта  зависимость выражается уравнением Нернста:

E = E0 + RT/nF ln C

или  при температуре 298 К 

E = E0  +0,059/n lg Cмет.

где R - универсальная газовая постоянная равная 8,31 Дж/моль К, Т - температура в Кельвинах, n - число электронов участвующих в реакции, F - постоянная Фарадея равная 96500 Кл, E0 – стандартное значение электродного потенциала, который  равен электродному потенциалу при концентрации электроактивной частицы равной 1 моль/л.
Потенциал окислительно-восстановительной системы:
Ох + ne +z H+ ↔ Red
определяется аналогичным образом, а зависимость от  концентрации обоих электроактивных соединений и концентрации ионов водорода выражается уравнением:

E=E0  +0,059/n lg (СОх СH+z )/СRed.

Ряд стандартных электродных потенциалов металлов (ряд напряжений). Располагая металлы в  порядке  возрастания  алгебраической величины их  стандартных  электродных потенциалов (Е0) получают ряд стандартных электродных потенциалов металлов в водных растворах или ряд напряжений металлов.  Ряд напряжений характеризует:

1.Чем меньше алгебраическая величина потенциала, тем выше восстановительная способность металла и тем ниже  окислительная способность его ионов.

2.Каждый предыдущий металл, т. е. расположенный  в ряду напряжения левее или имеющий меньший стандартный потенциал, вытесняет последующие  металлы из водных растворов их солей. Например:

Mg + NiSO4=MgSO4 + Ni ;   

3.Все активные металлы,  т.е. расположенные в ряду до водорода, вытесняют водород из кислот,  где он выполняет  функцию окислителя (HCl разб. и конц.; H2SO4 разб.).

2HCl + Zn = ZnCl2  + H2
4.Большой  энергией  гидратации  иона  Li(-515  кДж/г-ат) обусловливается высокоотрицательное значение его потенциала (Е0 = -3,045 B) в сравнении с Na, K и даже Cs (E0  = - 2,923 B). Это относится  и  к кальцию,  который активнее в растворе,  чем натрий.


Лекция 11. Химические источники тока
Электрохимия – естественнонаучная дисциплина, которая изучает физико-химические свойства ионных растворов и расплавов, а также явления, которые протекают на границе раздела фаз с участием заряженных частиц.

Химические источники тока (ХИТ) – это устройства, в которых энергия химической реакции преобразуется в электрическую. В гальванических элементах могут использоваться только те реакции, которые идут самопроизвольно и для ΔG < 0. 

При погружении цинковой пластинки в раствор сульфата меди самопроизвольно протекает реакция 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu
в результате, которой атомы цинка окисляются, а ионы меди восстанавливаются. При таком проведении процесса энергия химической реакции превращается в тепловую энергию, но если провести процессы окисления и восстановления раздельно и осуществить передачу электронов через внешнюю цепь, можно использовать энергию химической реакции для совершения работы. Активные вещества (окислители и восстановители) в совокупности с электролитом и электродами образуют электрохимическую систему (гальванический элемент (ГЭ)), которая условно изображается следующим образом:

(–) вещество (1) ! электролит (1) !! электролит (2) ! вещество (2) (+).
Электрохимическая реакция протекает на границе раздела фаз между электродом и электролитом. 

Одним из наиболее простых ГЭ является элемент Даниэля–Якоби, состоящий из двух электродов – цинкового и медного, погруженных в соответствующие растворы сульфатов цинка и меди. Вся совокупность этих процессов выражается уравнением полуреакции:

Zn – 2е– = Zn2+ Е0 = –(–0,76) В

Cu2+ + 2e– = Cu Е0 = +0,34 В.
Общий процесс является суммой процессов, протекающих на отдельных электродах:

Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu.
Схематическое изображение элемента Даниэля–Якоби имеет вид

(–) Cu Zn ! ZnSO4 !! CuSO4 ! Cu (+).
Электрический ток, протекающий по внешней цепи ГЭ, может производить полезную работу (А), которая определяется произведением количества прошедшего по цепи электричества (Q = It, где I – ток; t – время) на напряжение (V), измеренное на концах гальванического элемента: 
A = I t V.
Максимальное значение напряжения ГЭ, соответствующее обратимому протеканию реакции, называется электродвижущей силой (эдс – ΔЕ), которая для элемента Даниэля–Якоби равна 

ΔЕ = 0,34 – (–0,76) = 1,1 В.
Между эдс (ΔЕ) гальванического элемента и энергией Гиббса химической реакции имеется простая связь, которая выражается уравнением
–ΔG = nFΔЕ.

Компонентами сухого марганцово-цинкового элемента являются твердые вещества или влажные пасты, помещенные в плотно закрывающую их оболочку. Роль анода играет цинковая оболочка самого элемента. Вокруг угольного стержня, являющегося катодом, расположена паста, состоящая из MnO2, NH4Cl и H2O. На аноде происходит окисление цинка до Zn2+, а на катоде – восстановление MO2 до Mn3+, который образует смесь нескольких соединений. Схематическое изображение марганцево-цинкового элемента следующее:
(–)Zn NH4Cl, H2O MnO2(+);
анод: 
Zn – 2e– = Zn2+ Е0 = –(–0,76) В

катод: 
2MnO2 + 8NH4+ + 2e– = 2Mn3+ + 4H2O + 8NH3 Е0 = +1,25 В, 
ΔЕ = +0,76 + 1,25 = 2,01 В.

ГЭ могут обладать свойством обратимости: это означает, что если к элементу приложить внешнее напряжение, которое превышает собственное напряжение элемента, то протекающие в нем реакции могут пойти в обратном направлении, и таким образом удается запасти в элементе электрическую энергию. ГЭ, работоспособность которых после разряда может быть восстановлена путем заряда, называются аккумуляторами. Обратимым является элемент Даниэля–Якоби. Для того чтобы элемент можно было перезарядить, электродные продукты должны оставаться вблизи электродов и допускать обратное превращение при зарядке элемента. 
Примером такого элемента является свинцовый аккумулятор, который схематически изображается следующим образом: (–)Pb !H2SO4 !! PbO2(+) В качестве анода в нем используется пластина из пористого свинца, который окисляется в сульфат свинца, Аналогично при восстановлении на катоде оксида свинца в сульфат свинца продукт восстановления остается на месте.

анод: 
Pb – 2e– = Pb2+ Е0 = –(–0,13) В;
катод: 
PbO2 + 2e– + 4H+ + SO42- = PbSO4 + 2H2O Е0 = +1,69 В;
ΔЕ = 1,69 – (–0,13) = 1,82 В.
Если последовательно соединить несколько таких элементов, получатся аккумуляторные батареи, дающие напряжение 6 или 12 В. 

После того как произойдет разрядка свинцового аккумулятора, его можно перезарядить, в результате чего сульфат свинца превращается в свинец и оксид свинца. 
Топливные ХИТ в своей работе преобразуют химическую энергию реакции горения какого-то вещества в кислороде в электрическую, например

2H2 +O2 = 2H2O.
Газообразный кислород и водород пропускается у соответствующих электродов, а в качестве электролита используется раствор гидроксида калия.



Лекция 12. Электролиз
Электролизом называются процессы окисления и восстановления веществ, происходящие на поверхности электродов под действием электрического тока. При электролизе происходит превращение электрической энергии в химическую, т.е. под действием электрического тока происходит превращение одних веществ в другие. Под действием электрического тока катионы движутся к отрицательному, а анионы к положительному электроду.

Электрод, на котором идет процесс присоединения электронов ионами, т.е. процесс восстановления, называется катодом, и он имеет заряд (–). Электрод, на котором идет процесс отдачи электронов веществом, т.е. процесс окисления, называется анодом, и он имеет заряд (+), т.е. распределение знаков заряда электродов противоположно тому, которое имеется при работе гальванического элемента.

Протекание электрического тока через раствор и электроды приводит к тому, что потенциал последних изменяет свое значение по сравнению с равновесным, определяемым уравнением Нернста. Отклонение от равновесного потенциала обусловлено необходимостью затраты энергии на совершение окислительно-восстановительных реакций. Разность между потенциалом электрода без тока и под током получило название поляризация. Поляризация может быть связана с изменением концентрации разряжающихся частиц и с замедленностью присоединения или отдачи электронов. 

На процесс электролиза и характер конечных продуктов большое влияние оказывают различные факторы в том числе: 1) природа растворителя; 
2) материал электродов; 3) величина тока, приходящего на единицу поверхности электрода, т.е. от плотности тока на электродах; 4) состав раствора и его концентрация. 

При электролизе расплавов на катоде происходит выделение металла (Na+ + e → Na), а на аноде – галогена (2Cl– → Cl2 + 2e).
При рассмотрении электролиза водных растворов необходимо учитывать наличие молекул воды и ионов OH– и H+, которые могут участвовать в реакциях на электродах.

Реакции на катоде. На катоде в первую очередь протекает реакция восстановления тех ионов или молекул, которые имеют наибольшую величину стандартного электродного потенциала. Для процесса катодного восстановления металлов из водного раствора все металлы можно разделить на три группы.
1 группа. Катионы металлов, имеющих больший стандартный электродный потенциал, чем у водорода. На катоде указанные ионы разряжаются в первую очередь, а разряд ионов H+ не проходит.

2 группа. Ионы металлов, потенциал которых отрицательнее стандартного потенциала водородного электрода, но больше стандартного потенциала марганца, включительно. В данном случае на катоде одновременно будут восстанавливаться и катион металла, и водород:

Mez2+ + ze ( Me0;
2Н+ + 2e ( H2   или   2H2O + 2e (2OH– + H2.

3 группа. Ионы металлов, потенциал которых более отрицателен, чем стандартный потенциал марганцевого электрода. В водных растворах разряд этих ионов на катоде не происходит, т.к. на катоде восстанавливаются ионы водорода или молекулы воды: 

2Н+ + 2e ( H2    или   2H2O + 2e (2OH– + H2.

Металлы этой группы могут быть получены лишь электролизом их расплавленных солей.

Если же водный раствор содержит катионы различных металлов, то при электролизе выделение их на катоде протекает в порядке уменьшения величины электродного потенциала соответствующего металла. Так, из смеси катионов Ag+, Cu2+, Fe2+ сначала будут восстанавливаться катионы серебра, затем катионы меди и последними – катионы железа.

На аноде протекают процессы окисления. При электролизе растворов используются нерастворимые (графитовые, платиновые, иридиевые) и растворимые аноды (из цинка, никеля, серебра, меди и других металлов).

Материал анода является нерастворимым в водном растворе в том случае, когда его стандартный окислительно-восстановительный потенциал больше нормального потенциала следующих реакций:
2H2O ( 4H+ + O2 + 4e, 2OH– ( 2H+ + O2 + 4е,
или анод покрыт пленкой нерастворимой соли или оксида.

На нерастворимом аноде в процессе электролиза происходит окисление анионов или молекул воды. При этом анионы бескислородных кислот (S2–, I–, Br–, Cl–) при их достаточной концентрации легко окисляются до элементарного состояния, например: 2Cl– ( Cl2 + 2e.
Если же раствор содержит анионы SO42–, NO3–, CO32–, PO43–, F–, то на аноде окисляются не эти анионы, а молекулы воды или ионы гидроксида с выделением кислорода по следующим реакциям:

2H2O ( 4H+ + O2 + 4e    или    2OH– ( 2H+ + O2 + 4е.
В случае растворимого анода число конкурирующих окислительных процессов возрастает до трех: электрохимическое окисление воды с выделением кислорода, разряд аниона и электрохимическое окисление металла анода (так называемое анодное растворение металла). Из этих возможных процессов будет идти тот, который энергетически наиболее выгоден. Если стандартный потенциал металла – анода имеет меньший потенциал, чем стандартный потенциал последних трех реакций, то будет наблюдаться анодное растворение металла, например: Cu0 ( Cu2+ + 2e.

В случае применения растворимых анодов уменьшение концентрации катионов металла в растворе при их восстановлении на катоде восполняется за счет растворения анодов. Электролиз с растворимым анодом применяется для очистки металлов (рафинирование) от примесей. 

Законы электролиза. С количественной стороны процесс электролиза был впервые изучен в 30-х гг. XIX в. Фарадеем, который установил на опыте два основных закона электролиза:
Первый закон Фарадея. Количество вещества, восстановленного на катоде или окисленного на аноде, прямо пропорционально количеству пропущенного электричества:
m = k Q = k I t,

где m – масса вещества; Q – количество пропущенного электричества (Кл, 
1 Кл = 1 А с)); I – сила тока; t – время электролиза; k – постоянная, различная для разных веществ. Численно она равна массе данного вещества, выделяемого при пропускании заряда, равного одному Кулону. В электрохимии данная постоянная носит название электрохимического эквивалента, которая пропорциональны молярной (М) или атомной (А) массе вещества, и обратно пропорциональна количеству электронов, принимающих участие в реакции на электроде (z). 

Второй закон Фарадея касается величины электрохимического эквивалента. 

Если пропустить одно и то же количество электричества через две или больше гальванических ванн, то отношение масс веществ, выделившийся на электродах, к их химическим эквивалентам есть величина постоянная:
m1 / mэ1 = m2 / mэ2 = m3 / mэ3 = const.
Из данного уравнения следует, что для выделения одной эквивалентой массы любого вещества необходимо пропустить всегда одно и то же количество электричества, а именно 96500 Кл (постоянной Фарадея (F)). Поскольку один моль одновалентного вещества содержит 6,02∙1023 молекул (атомов), то постоянная Фарадея определяется по уравнению F = NA e (где е – заряд электрона равный 1,6022∙10–19 Кл). Электрохимический эквивалент вещества определяется по следующему уравнению:
k = A / (z F).

Таким образом, второй закон Фарадея формулируется следующим образом: при прохождении равного количества электричества через различные электролиты количества различных веществ, испытывающих превращение у электродов, пропорциональны химическим эквивалентам этих веществ.

Объединив первый и второй законы Фарадея, получим математическое уравнение 

m = AQ / zF = AIt / zF.

Если на электроде протекает две и более реакции, последнее уравнение не соблюдается. Для соблюдения приведенных уравнений в электрохимии введено понятие «выход по току» (Вт), которое определяет долю общего тока, расходуемого на осуществление данной реакции. Таким образом, математическое выражение, объединяющее первый и второй законы Фарадея с учетом протекания на электроде нескольких реакций, запишется следующим образом:

m = Вт A. Q / z.F = Вт A.I.t / z.F.

Электролиз применяется при получении как неорганических (хлора, фтора, щелочи, натрия, алюминия), так и органических продуктов при нанесении гальванических покрытий металлами и сплавами.



Лекция 13. Коррозия металлов
Коррозия (разъедание, разрушение) – это самопроизвольный процесс разрушения металлического изделия в результате его взаимодействия с веществами окружающей среды на границе раздела фаз и приводящий к потере функциональных свойств изделия.
Ущерб от коррозии составляет несколько процентов от годового валового национального дохода, его разделяют на два вида. Первичные потери (несколько процентов от общих потерь от коррозии) обусловлены затратами, связанными с изготовлением и заменой детали, вышедшей из строя в результате коррозионного разрушения. Вторичные потери значительно превосходят первичные и связаны с простоем оборудования, ухудшением качества продукции вследствие загрязнения ее продуктами коррозии и некоторыми другими потерями.

Коррозионную стойкость металлов (скорость коррозии) можно оценивать по следующим показателям:

· изменение массы ((m) металла при коррозии, отнесенной к единице поверхности (S) и единице времени (t) (массовый показатель – используется при равномерной или сплошной коррозии):

Кмасс = (m / St;

· уменьшение толщины образца за единицу времени (мм/год):

П = Кмасс 8760 / 1000 (,

где ( – плотность металла, г/см3; 8760 – число часов в году.

Для количественной оценки коррозионной стойкости может быть использовано любое свойство металла, в том числе и изменение механических характеристик металла, если коррозия не равномерная.

Коррозионные процессы подразделяются на следующие виды: по механизму взаимодействия металла со средой; по виду коррозионной среды и по виду коррозионного разрушения.
По механизму взаимодействия окружающей среды с металлами коррозия делится на два основных типа: химическая и электрохимическая коррозия.

К химической коррозии относятся процессы, протекающие при непосредственном химическом взаимодействии металла с веществами среды и не сопровождающиеся появлением электрического тока, т.е. процесс взаимодействия материала детали с веществом происходит в один этап без разделения в пространстве и во времени. К данному виду коррозии относится газовая коррозия, протекающая при высоких температурах, и коррозия в растворах неэлектролитов. 

К электрохимической коррозии относятся коррозионные процессы, протекающие в водных растворах электролитов, в расплавах солей, в щелочах и во влажном воздухе, т.к. поверхность детали покрыта тонкой пленкой воды толщиной в несколько микрон до температуры 80–100°С. 

Разрушение металла происходит под действием возникающих гальванических пар. Механизм электрохимической коррозии, определяемый разностью потенциалов пассивных (катодных) и активных (анодных) участков, сводится к работе гальванического элемента. В результате электрохимической коррозии окисление металла может приводить как к образованию нерастворимых продуктов (ржавчина), так и к переходу атомов металла в раствор в виде ионов.

В растворе электролита более активный металл посылает в раствор свои ионы, т.е. окисляется, а на менее активном металле идет процесс восстановления ионов водорода или молекул кислорода. Последние всегда присутствуют в растворе, поступая туда из воздуха.

В случае коррозии детали, изготовленной из стали, с анода в раствор переходят ионы железа: Fe ( Fe2+ + 2e.

Освободившиеся электроны переходят с анодных участков к поверхности катода, где соединяются с имеющимися в растворе ионами водорода, выделяя газообразный водород: 2H+ + 2e– ( H2.
В качестве материала катода в данном случае выступают примеси других металлов или карбид железа. Последняя реакция облегчает протекание реакции окисления железа. В электрохимии данный случай коррозии называется процессом с водородной деполяризацией.
На катоде, помимо выделения водорода, могут протекать и другие реакции, например восстановление кислорода (коррозия) с кислородной деполяризацией O2 + 2H2O + 4e– ( 4OH–.

Эти два процесса снижают поляризацию катода и увеличивают скорость коррозии.

Примеси, имеющие более положительный стандартный электродный потенциал, способствуют увеличению электрохимической коррозии. Если в железе имеются примеси, с более отрицательным стандартным электродным потенциалом (цинк, алюминий), то анодом будут служить примеси, а катодом – железо. При этом примеси будут растворяться, защищая железо от коррозии. 

Короткозамкнутые гальванические элементы могут возникать и за счет разности потенциалов между участками различной механической обработки, структуры, состояния оксидной пленки на поверхности металла, различием состава раствора у отдельных участков его поверхности и при наличии контакта различных металлов. 

По характеру изменения поверхности металла в результате взаимодействия с окружающей средой коррозионные разрушения могут быть нескольких видов: сплошные или равномерные, неравномерные (коррозия пятнами и язвами, точечная и структурно-избирательная коррозии (межкристаллитная коррозия – разрушение по границам зерен)).

Избирательная коррозия наиболее опасна, т.к. при малой общей площади поражений в отдельных местах может создать резкую концентрацию механических напряжений, в свою очередь содействующих дальнейшему разрушению металла. Межкристаллитная коррозия, ослабляющая связь между металлическими зернами, приводит к развитию трещин.

По виду коррозионной среды различают коррозию в жидкостях-неэлектролитах, газовую, атмосферную, морскую и почвенную коррозию, коррозию под действием блуждающих токов и другие виды.

Атмосферная коррозия происходит во влажном воздухе при обычных температурах. На скорость атмосферной коррозии влияет влажность воздуха и содержание в нем газов, наличие на поверхности металла шероховатостей, микрощелей, пор, т.е. мест, облегчающих конденсацию влаги. Коррозия сталей может быть выражена следующими уравнениями:

Fe0 (Fe2+ + 2e – на анодных участках;
O2 + 2H2O + 4e– ( 4OH– – на катодных участках;
Fe2+ + 2OH– ( Fe(OH)2 – химическая реакция;
2Fe(OH)2 + O2 + 2H2O ( 4Fe(OH)3 – окисление кислородом;
Fe(OH)3 ( FeO(OH) + H2O – образование ржавчины.

Ржавчина является конечным продуктом атмосферной коррозии железа.

Почвенная коррозия приводит к разрушению проложенных под землей трубопроводов, оболочек кабелей, деталей строительных сооружений. Металл в этих условиях соприкасается с влагой грунта, содержащего растворенный воздух.

Коррозия при неравномерной аэрации наблюдается в тех случаях, когда деталь или конструкция находится в растворе, но доступ растворенного кислорода к различным ее частям неодинаков. В этом случае восстановление кислорода протекает на более аэрируемых участках, а окисление металла – на менее аэрируемых участках поверхности. 

Основные методы защиты металлов от коррозии можно сгруппировать по следующим направлениям: изоляция металла от коррозионной среды, электрохимические методы защиты (протекторная защита, электрозащита), изменение свойств коррозионной среды и изготовление детали из коррозионностойкого материала.

Изоляция металла от коррозионной среды осуществляется путем создания защитной пленки на его поверхности (окраска, нанесение смазки, создание неметаллического покрытия из неорганических веществ, покрытие слоем другого металла, практически не коррозирующего в тех же условиях – анодные (Zn, Cd и др.)).

Цинковое покрытие является анодным по отношению к железу, т.к. стандартный электрохимический потенциал цинка более электроотрицателен, чем потенциал железа. Следовательно, цинк будет растворяться Zn = Zn2+ + 2e, а на железе будут протекать реакции выделения водорода 2H+ + 2e– ( H2 или восстановления кислорода O2 + 2H2O + 4e– ( 4OH–, что зависит от состава водного раствора. Эти процессы будут протекать до тех пор, пока не будет разрушен весь слой цинка.

Никелированное железо также представляет собой гальваническую пару, где катодом служит никель, а анодом железо. Последнее обусловлено тем фактом, что стандартный потенциал никеля положительнее стандартного потенциала железа. В данном случае происходит растворение железа Fe0 ( 
( Fe2+ + 2e, а на никеле, в зависимости от состава раствора, происходит реакция выделения водорода или восстановления кислорода. То есть никелевое покрытие защищает железо только механически, а при его повреждении ускоряет процесс коррозии железа.

Оксидирование алюминиевых изделий (анодирование) производят с использованием окислительных процессов на аноде электролизера. При этом на поверхности детали формируется плотный слой из оксида алюминия, который и защищает деталь от коррозии. В естественных условиях данный оксид формируется самопроизвольно, в частности на изделиях, изготовленных из алюминия. Широко применяется процесс фосфатирования – отложения на поверхности защищаемой детали слоя солей, состоящего из дигидрофосфатов железа Fe(H2РO4)2 и марганца Mn(H2PO4)2.

Придать металлу устойчивость к коррозии можно путем создания защитной пленки из высокомолекулярных соединений (лакокрасочные материалы) или путем нанесения смазки неокисляющимися маслами, которые хорошо смачивают металл при повышенной температуре в жидком виде и при застывании образуют на поверхности слой, изолирующий металл от окружающей среды. 

Электрохимические методы защиты. В промышленности часто применяют так называемую протекторную защиту, пригодную в тех случаях, когда защищаемая конструкция находится в среде электролита. Для осуществления протекторной защиты изделие соединяют с металлом, имеющим более отрицательный потенциал, чем потенциал металла защищаемой конструкции. Последний будет разрушаться и тем самым предохранять от коррозии конструкцию. 

Электрозащита. Защищаемая конструкция, находящаяся в среде электролита, присоединяется к катоду, а кусок старого металла присоединяется к аноду внешнего источника постоянного тока. Поддерживая постоянное оптимальное напряжение, специально подбираемое для каждого случая, можно предохранить конструкцию от коррозии.

Изменение свойств коррозионной среды. Изменение свойств окружающей среды осуществляется двумя путями: удаление агрессивного компонента среды или введение ингибитора. 

Значительное снижение скорости коррозии наблюдается при удалении влаги (паров воды) из окружающей среды, что достигается изоляцией изделий от окружающей среды путем упаковки в полимерный материал и введением в ограниченный объем веществ, способных поглощать влагу (селикагель). 

Вещества, способные при незначительных добавках их к коррозионной среде эффективно уменьшать коррозию металла или сплава, называют замедлителями (ингибиторами) коррозии. Чаще всего применяют такие замедлители коррозии, добавки которых к раствору электролита вызывают заметное изменение потенциала металла в этом растворе, приближая его к потенциалу малоактивных металлов. Анодные замедлители коррозии (Na2CO3, фосфаты, силикаты, хроматы, нитраты) способствуют уменьшению площади анодных участков на поверхности металла, уменьшая тем самым количество растворяющегося металла. Катодные замедлители коррозии (соли магния, цинка, никеля и др.) способствуют уменьшению площади катодных участков на поверхности металла, что ведет к уменьшению общей скорости коррозии за счет уменьшения количества водорода, выделяющегося на этих участках, или за счет замедления диффузии кислорода, являющегося деполяризатором. Органические вещества – ингибиторы коррозии (тиомочевина, уротропин, производные аминов) – также относят к катодным замедлителям.

Повышение коррозионной стойкости деталей возможно добиться путем изготовления их из коррозионностойких материалов, в частности из нержавеющей стали. Нержавеющие стали – это сплавы железа с хромом (11–18%), с хромом (17–26%) и никелем (8 до 11%) или с некоторыми другими металлами. При таком содержании лигирующих металлов происходит пассивация материала, и изделие перестает подвергаться коррозионному разрушению. В некоторых случаях коррозионная стойкость повышается путем изготовления деталей из пластмасс.



Лекция 14. Аналитическая химия
Аналитическая химия, представляя собой один из разделов прикладной химии, определяется как наука, изучающая свойства и процессы превращения веществ с целью установления их химического состава.

Установить химический состав вещества – это ответить на вопрос о том, какие элементы или их соединения и в каком количестве содержатся в анализируемом веществе.

В зависимости от характера анализируемого вещества различают анализ неорганических и органических материалов, что обусловлено особенностью органических соединений по сравнению с неорганическими.

В зависимости от характера поставленной задачи различают два вида анализа – качественный и количественный. Качественный анализ позволяет ответить на вопрос, какие вещества находятся в данной пробе; количественный анализ отвечает на вопрос, в каких количествах обнаруженные вещества присутствуют в данной пробе.

Качественный анализ. Химический анализ состоит в основном из следующих этапов – отбор пробы, разложение пробы с переводом в раствор, проведение химической реакции или измерение какого-либо физического параметра. 

В основе деления катионов на группы лежат реакции с кислотами и основаниями. При последовательной обработке смеси: а) соляной кислотой; 
б) серной кислотой; в) избытком щелочи в присутствии пероксида водорода; г) раствором аммиака, – выделяют следующие группы:

1. Ионы, не образующие осадки ни с одним из перечисленных реактивов: К+, Na+ и NH4+.

2. Ионы, образующие нерастворимые хлориды: Ag+, Pb+2, Hg2+2.
3. Ионы, образующие нерастворимые сульфаты: Вa+2, Ca+2, Sr+2.
4. Ионы, образующие гидроксиды, растворимые в избытке щелочи: Al3+, Cr3+, Zn2+, Sn2+, Sn4+.
5. Ионы, образующие гидроксиды, нерастворимые ни в избытке щелочи, ни в аммиаке: Fe2+, Fe3+, Mn2+, Mg2+, Bi3+, Sb3+.
6. Ионы, образующие гидроксиды, растворимые в аммиаке: Co2+, Cu2+, Ni2+, Hg2+, Cd2+.

В основу классификации анионов положена растворимость солей бария и серебра соответствующих кислот (таблица 4).

Количественный анализ. Предмет количественного анализа – изучение методов, позволяющих определять количественный состав вещества.

Задача количественного анализа – определение количественного содержания химических элементов в соединениях. Методы количественного анализа разделяются на химические, физические и физико-химические.

К химическим методам анализа относятся гравиметрический (весовой) и титриметрический (объемный). 

Таблица 4 
Классификация анионов

	Номер группы
	Характеристика группы
	Анионы, образующие 
группу
	Групповой 
реагент

	1
	Соли бария 
труднорастворимы
в воде
	SO42–, SO32–, S2O32–, CO32–, PO43–, AsO43, AsO3–, SiO32, BO2–B4O72–, CrO42–, F–, C2O42– и др.
	ВaCl2 
в нейтральном 
или слабощелочном растворе

	2
	Соли серебра 
труднорастворимы в воде 
и разбавленной HNO3
	Cl–, Br–, J–, S2– и др.
	AgNO3 
в присутствии 
HNO3

	3
	Соли бария 
и серебра 
растворимы в воде
	NO3–, NO2–, CH3COO–, 
MnO4–
	Нет


Сущность гравиметрического (весового) метода анализа состоит в том, что определяемый компонент переводится в нерастворимое состояние, т.е. в осадок, который отделяется путем фильтрования от раствора, а затем после высушивания или сжигания взвешивается. 

При выполнении титриметрического (объемного) метода взвешивание заменяется измерением объема. В качестве примера можно привести метод кислотно-основного титрования, который основан на использовании реакции нейтрализации между кислотами и основаниями: Н+ + ОН( ( Н2О.
Методы кислотно-основного титрования позволяют определять концентрации растворов (и, следовательно, количество в смесях) неорганических и органических кислот и оснований и некоторых солей, подвергающихся гидролизу или реагирующих с кислотами и основаниями.

При кислотно-основном титровании реакция среды в момент эквивалентности – точка эквивалентности (т.е. когда кислота полностью прореагировала, а избытка щелочи еще нет) – может быть нейтральной, кислой или щелочной в зависимости от природы вступающих в реакцию нейтрализации кислоты и основания. Продуктами реакции между сильной кислотой и сильным основанием являются соль, не подвергающаяся гидролизу, и вода: HCl + 
+ NaOH = NaCl + H2O.

В этом случае раствор в точке эквивалентности имеет нейтральную реакцию, т.е. рНт.э. = 7. Фиксирование точки эквивалентности в кислотно-основном титровании проводят с помощью химических индикаторов или физико-химическими методами. Индикаторы кислотно-основного титрования – это сложные органические вещества, которые способны изменять свою окраску в зависимости от рН раствора.

Согласно ионной (протолитической) теории, кислотно-основные индикаторы в растворах могут существовать в ионизированной и неионизированной формах. Эти формы окрашены в разный цвет и находятся в равновесии, зависящем от рН среды (HInd (окраска 1)( H+ + Ind( (окраска 2)).
Хромофорная теория кислотно-основных индикаторов связывает изменение их окраски с изменением строения индикаторов в результате внутримолекулярной перегруппировки. 

Физико-химические методы определения точки эквивалентности основаны на анализе изменения свойств раствора в процессе титрования, например изменения рН среды в потенциометрическом методе, электрической проводимости раствора в кондуктометрическом, оптических свойств в фотометрии и спектрофотометрии, силы тока, проходящего через раствор, в амперометрическом методе и др.

В химическом анализе используется йодометрия. Йодометрия – метод окислительно-восстановительного анализа, при котором о количестве определяемого вещества судят по количеству поглощенного или выделенного йода. В йодометрии в качестве окислителя выступает элементарный йод, способный вступать в реакцию с некоторыми восстановителями, стандартный потенциал которых отрицательнее потенциала окислительно-восстановитель-ной реакции: I2 + 2e– = 2I–, Е = 0,54 В.
Вещества, окислительно-восстановительный потенциал которых больше 0,54 В, будут являться окислителями по отношению к иону йода, и в данном случае будет выделяться элементарный йод. В качестве индикатора в йодометрии используется раствор крахмала.

Физико-химические методы количественного анализа позволяют определять состав вещества, не прибегая к использованию химикатов, т.е. когда химические реакции не протекают.

Методы анализа, основанные на наблюдении физических явлений, происходящих при протекании определенных химических реакций, называют физико-химическими методами. Наибольшее распространение среди физико-химических методов нашли методы колориметрии, потенциометрического титрования, кулонометрии и хроматорграфии.

Сущность метода потенциометрического титрования заключается в том, что эквивалентную точку определяют не по изменению цвета индикатора, а по изменению потенциала электрода. Электрод, которым пользуются при потенциометрическом титровании для определения точки эквивалентности, носит названия индикаторного. Индикаторный электрод должен быть обратим по отношению к титруемому веществу или к ионам прибавляемого реагента. В зависимости от того, является ли электрод обратим по отношению к ионам реагента или титруемого вещества, потенциал его по мере титрования будет изменяться (рис. 1) согласно уравнению 

E = E0м + 0,059 / z lg[M+z],
или для водородного электрода E = E0н + 0,03 lg[Н+],
где Е0 – стандартный потенциал электрода при концентрации иона металла или иона водорода, равном 1. В данном уравнении принято, что коэффициент активности металла равен 1.
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Рис. 1  Вид кривой титрования хлороводородной кислоты едким натром
Потенциометрический метод титрования используется для количественного определения содержания в растворе кислот (метод нейтрализации), галогенов (метод осаждения) и ряда других ионов (метод комплексообразования).

Колориметрия, или колориметрический анализ, основана на определении концентрации вещества по интенсивности окраски раствора или на переводе определяемой части анализируемого объекта в окрашенное соединение. Для окраски исследуемого вещества используются как органические, так и неорганические реагенты.
Из оптических методов анализа наиболее широкое распространение нашли колориметрические методы, основанные на измерении интенсивности светового потока, прошедшего через окрашенный раствор. В колориметрии используется, как правило, длина воды от 400 до 750 нм.

Зависимость между интенсивностью прошедшего света через раствор (J) и концентрацией окрашенного вещества (с), толщиной светопоглощающего раствора (l) и интенсивностью падающего на раствор света (Jo) носит название закона Бугера–Ламберта–Бера и выражается уравнением: D = lgJo / J = ( c l, (где ( – коэффициент поглощения света, постоянная величина, характерная для каждого окрашенного вещества и зависящая от его природы).

Величина lgJo / J является важной характеристикой окрашенного раствора, ее называют оптической плотностью раствора (D). Из всего этого следует, что оптическая плотность раствора прямо пропорциональна концентрации окрашенного вещества и толщине слоя раствора. Данное соотношение справедливо для разбавленных концентраций растворов (меньше 0,01 М). При более высоких концентрациях закон Бугера–Ламберта–Бера не соблюдается вследствие взаимного влияния частиц на их способность поглощать свет. Закон Бугера–Ламберта–Бера справедлив для монохроматического излучения, тогда как при использовании светофильтра с достаточно широкой областью пропускания наблюдается отклонение от прямолинейности.

Определение концентрации окрашенного вещества методом фотоколориметрии производят методом сравнения оптических плотностей стандартного и исследуемого растворов, методом построения градуировочного графика и методом добавок. 



Лекция 15. Общие химические свойства металлов
С химической точки зрения металл – это элемент, который во всех соединениях проявляет положительную степень окисления. Из известных в настоящее время 109 элементов 86 являются металлами. Основной отличительной особенностью металлов является наличие в конденсированном состоянии свободных, не связных с определенным атомом электронов. Эти электроны способны перемещаться по всему объему тела. Наличие свободных электронов определяет всю совокупность свойств металлов. В твердом состоянии большинство металлов имеет кристаллическую высокосимметричную структуру одного из типов: кубическую объемноцентрированную, кубическую гранецентрированную или гексагональную плотноупакованную (рис. 2). 
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Рис. 2  Типичная структура кристалла металлов: 
а – кубическая объемноцентрированная; 
б – кубическая гранецентрированная; 
в – плотная гексагональная

Существует техническая классификация металлов. Обычно выделяют следующие группы: черные металлы (Fe); тяжелые цветные металлы 
(Cu, Pb, Zn, Ni, Sn, Co, Sb, Bi, Hg, Cd), легкие металлы с плотностью менее 
5 г/см3 (Al, Mg, Ca и т.д.), драгоценные металлы (Au, Ag и платиновые металлы) и редкие металлы (Be, Sc, In, Ge и некоторые другие).

В химии металлы классифицируются по их месту в периодической системе элементов. Различают металлы главных и побочных подгрупп. Металлы главных подгрупп называют непереходными. Эти металлы характеризуются тем, что в их атомах происходит последовательное заполнение s- и p-электрон-ных оболочек.

Типичными металлами являются s-элементы (щелочные Li, Na, K, Rb, Cs, Fr и щелочноземельные Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra металлы). Данные металлы расположены в Iа и IIа подгруппах (т. е., в главных подгруппах I и II групп). Этим металлам отвечает конфигурация валентных электронных оболочек ns1 или ns2 (n – главное квантовое число). Для данных металлов характерно:

а) металлы имеют на внешнем уровне 1–2 электрона, поэтому проявляют постоянные степени окисления +1, +2; 

б) оксиды этих элементов носят основной характер (исключение –бериллий, т.к. малый радиус иона придает ему амфотерные свойства); 

в) гидриды имеют солеобразный характер и образуют ионные кристаллы; 

г) возбуждение электронных подуровней возможно только у металлов IIА группы с последующей sp-гибридизацией орбиталей.

К p-металлам относятся элементы IIIа (Al, Ga, In, Tl), IVа (Ge, Sn, Pb), Vа (Sb, Bi) и VIа (Ро) групп с главными квантовыми числами 3, 4, 5, 6. Данным металлам отвечает конфигурация валентных электронных оболочек ns2pz (z может принимать значение от 1 до 4 и равно номеру группы минус 2). Для данных металлов характерно:
а) образование химических связей осуществляется s- и p-электронами в процессе их возбуждения и гибридизации (sp- и spd-), однако сверху вниз по группам способность к гибридизации падает; 

б) оксиды p-металлов амфотерные или кислотные (основные оксиды только у In и Tl); 

в) гидриды p-металлов имеют полимерный характер (AlH3)n или газообразный (SnH4 ,PbH4 и т.д.), что подтверждает сходство с неметаллами, открывающими эти группы. 

В атомах металлов побочных подгрупп, называемых переходными металлами, происходит застраивание d- и f-оболочек, в соответствии с чем их делят на d-группу и две f-группы лантаноиды и актиноиды.

К переходным металлам относят 37 элементов d-группы и 28 металлов f-группы. К металлам d-группы относят элементы Ib (Cu, Ag, Au), IIb (Zn, Cd, Hg), IIIb (Sc, Y, La, Ac), IVb (Ti, Zr, Hf, Db), Vb (V, Nb, Ta, Jl), VIb (Cr, Mo, W, Rf), VIIb (Mn, Tc, Re, Bh) и VIII групп (Fe, Co, Ni, Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Rt, Hn, Mt, Db, Jl, Rf, Bh, Hn, Mt). Этим элементам отвечает конфигурация 3dz4s2. Исключения составляют некоторые атомы, в том числе атомы хрома с полузаполненной 3d5-оболочкой (3d54s1) и меди – с полностью заполненной 3d10-оболочкой (3d104s1). Эти элементы обладают некоторыми общими свойствами:

1) все они образуют сплавы между собой и другими металлами;

2) наличие частично заполненных электронных оболочек обусловливает способность d-металлов образовывать парамагнитные соединения;

3) в химических реакциях они проявляют переменную валентность (за немногими исключениями), а их ионы и соединения, как правило, окрашены;

4) в химических соединениях d-элементы электроположительны. «Благородные» металлы, обладая высоким положительным значением стандартного электродного потенциала (Е > 0), взаимодействуют с кислотами необычным образом;

5) ионы d-металлов имеют вакантные атомные орбитали валентного уровня (ns, np, (n – 1) d), поэтому они проявляют акцепторные свойства, выступая в качестве центрального иона в координационных (комплексных) соединениях.

Химические свойства элементов определяются их положением в Периодической системе элементов Менделеева. Так, металлические свойства сверху вниз в группе возрастают, что обусловлено уменьшением силы взаимодействия между валентными электронами и ядром вследствие увеличения радиуса атома и за счет возрастания экранирования электронами, расположенными на внутренних атомных орбиталях. Это приводит к облегчению ионизации атома. В периоде металлические свойства уменьшаются слева направо, т.к. это связано с увеличением заряда ядра и тем самым с увеличением прочности связи валентных электронов с ядром.

В химическом отношении атомы всех металлов характеризуются сравнительной легкостью отдачи валентных электронов (т.е. малой величиной энергии ионизации) и низким значением сродства к электрону (т.е. малой способностью удерживать избыточные электроны). Как следствие этого – низкое значение электроотрицательности, т.е. способность образовывать только положительно заряженные ионы и проявлять в своих соединениях только положительную степень окисления. В связи с этим металлы в свободном состоянии являются восстановителями.

Восстановительная способность разных металлов неодинакова. Для реакций в водных растворах она определяется значением стандартного электродного потенциала металла (т.е. положением металла в ряду напряжений) и концентрацией (активностью) его ионов в растворе.

Взаимодействие металлов с элементарными окислителями (F2, Cl2, O2, N2, S и т.д.). Например, реакция с кислородом, как правило, протекает следующим образом:
2Me + 0,5nO2 = Me2On,

где n – валентность металла.

Взаимодействие металлов с водой. Металлы, обладающие стандартным потенциалом менее –2,71 В, вытесняют водород из воды на холоде с образованием гидроксидов металлов и водорода. Металлы со стандартным потенциалом от –2,7 до –1,23 В вытесняют водород из воды при нагревании:
Me + nH2О = Me(OH)n + 0,5n H2.

Остальные металлы с водой не реагируют.

Взаимодействие с щелочами. С щелочами могут реагировать металлы, дающие амфотерные оксиды, и металлы, обладающие высокими степенями окисления, в присутствии сильного окислителя. В первом случае металлы образуют анионы своих кислот. Так, реакция взаимодействия алюминия с щелочью запишется уравнением

2Al + 6H2O + 2NaOH = 2Na[Al(OH)4] + 3H2,
в котором лигандом является ион гидроксида. Во втором случае образуются соли, например K2CrO4 .

Взаимодействие металлов с кислотами. С кислотами металлы реагируют различно в зависимости от численного значения стандартного электродного потенциала (Е) (т.е. от положения металла в ряду напряжения) и окислительных свойств кислоты:

1. В растворах галогеноводородов и разбавленной серной кислоты окислителем является только ион Н+, и поэтому с этими кислотами взаимодействуют металлы, стандартный потенциал которых меньше стандартного потенциала водорода:

Me + 2n H+ = Men+ + n H2.
2. Концентрированная серная кислота растворяет почти все металлы, не зависимо от положения их в ряду стандартных электродных потенциалов (кроме Au и Pt). Водород при этом не выделяется, т.к. функцию окислителя в кислоте выполняет cульфат-ион (SO42–). В зависимости от концентрации и условий проведения опыта cульфат-ион восстанавливается до различных продуктов. Так, цинк, в зависимости от концентрации серной кислоты и температуры, реагирует следующим образом:

Zn + H2SO4(разб.) = ZnSO4 + H2;
Zn + 2H2SO4(конц.) = ZnSO4 + SO2 +H2O;
– при нагревании:

3Zn + 4H2SO4(конц.) = 3ZnSO4 + S + 4H2O;
– при очень высокой температуре: 
4Zn + 5H2SO4(конц.) = 4ZnSO4 + H2S +4H2O.
3. В разбавленной и концентрированной азотной кислоте функцию окислителя выполняет нитрат-ион (NO3–), поэтому продукты восстановления зависят от степени разбавления азотной кислоты и активности металлов. В зависимости от концентрации кислоты, металла (величины его стандартного электродного потенциала) и условий проведения опыта нитрат-ион восстанавливается до различных продуктов. Так, кальций, в зависимости от концентрации азотной кислоты, реагирует следующим образом:

4Ca +10HNO3(оч. разб) = 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O;
4Ca + 10HNO3(конц) = 4Ca(NO3)2 + N2O + 5H2O.

Концентрированная азотная кислота не реагирует (пассивирует) с железом, алюминием, хромом, платиной и некоторыми другими металлами.

Взаимодействие металлов друг с другом. При высоких температурах металлы способны реагировать друг с другом с образованием сплавов. Сплавы могут быть твердыми растворами и химическими (интерметаллическими) соединениями (Mg2Pb, SnSb, Na3Sb8, Na2K и др.).

Свойства металлического хрома (…3d54s1). Простое вещество хром представляет собой блестящий на изломе серебристый металл, который хорошо проводит электрический ток, имеет высокую температуру плавления (1890(С) и кипения (2430(С), большую твердость (в присутствии примесей, очень чистый хром мягок) и плотность (7,2 г/см3).

При обычной температуре хром устойчив к действию элементарных окислителей и воде благодаря плотной окисной пленке. При высоких температурах хром взаимодействует с кислородом и другими окислителями.

4Cr + 3O2 ( 2Cr2O3;
2Cr + 3S(пар) ( Cr2S3;
2Cr + 3Cl2(газ) ( 2CrCl3 (малиновый цвет)

Cr + HCl(газ) ( CrCl2 + Н2 ↑;
2Cr + N2 ( 2CrN (или Cr2N).
С металлами при сплавлении хром образует интерметаллиды (FeCr2, CrMn3). При 600(С хром взаимодействует с парами воды:

2Cr + 3H2O ( Cr2O3 + 3H2(.
В электрохимическом отношении металлический хром близок к железу: 
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. Поэтому он может растворяться в неокисляющих (по аниону) минеральных кислотах, таких как галогеноводородные:

Сr + 2HCl ( CrCl2(голубой цвет) + H2(.

На воздухе идет быстро следующая стадия: 

2CrCl2 + 1/2O2 + 2HCl ( 2CrCl3(зеленый цвет) + H2O.
Окисляющие (по аниону) минеральные кислоты растворяют хром до трехвалентного состояния:

2Cr + 6H2SO4 ( Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O.
В случае с HNO3(конц) происходит пассивация хрома – на поверхности образуется прочная пленка оксида – и металл не реагирует с кислотой (пассивный хром имеет высокий окислительно-восстановительный потенциал, равной + 1,3 В).
Основная область применения хрома – металлургия: создание хромистых сталей. Так, в инструментальную сталь вводят 3–4% хрома, шарикоподшипниковая сталь содержит 0,5–1,5% хрома; в нержавеющей стали (один из вариантов) 18–25% хрома, 6–10% никеля, <0,14% углерода, (0,8% титана, остальное – железо.

Свойства металлического железа (…3d64s2). Железо – белый блестящий металл, образует несколько кристаллических модификаций, устойчивых в определенном температурном интервале. 

Химические свойства металлического железа определяются его положением в ряду напряжений металлов: 
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При нагревании в атмосфере сухого воздуха железо окисляется:

2Fe + 3/2O2 ( Fe2O3.
В зависимости от условий и от активности неметаллов железо может образовывать металлоподобные (Fe3C, Fe3Si, Fe4N), солеподобные (FeCl2, FeS) соединения и твердые растворы (с C, Si, N, B, P, H).

В воде железо интенсивно корродирует:

2Fe + 3/2O2 + nH2O ( Fe2O3(nH2O.

При недостатке кислорода образуется смешанный оксид Fe3O4:

3Fe + 2O2 + nH2O ( Fe3O4(nH2O.
Разбавленная соляная, серная и азотная кислоты растворяют железо до двухвалентного иона:

Fe + 2HCl ( FeCl2 + H2;
4Fe + 10HNO3(оч. разб.) ( 4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O.
Более концентрированная азотная и горячая концентрированная серная кислоты окисляют железо до трехвалентного состояния (выделяются NO и SO2, соответственно):

Fe + 4HNO3 ( Fe(NO3)3 + NO + 2H2O.
Очень концентрированная азотная кислота (плотность 1,4 г/см3) и серная (олеум) пассивируют железо, образуя на поверхности металла оксидные пленки.

Железо используют для получения железоуглеродистых сплавов. Велико биологическое значение железа, т.к. оно – составная часть гемоглобина крови. В организме человека содержится около 3 г железа.

Химические свойства металлического цинка (…3d104s2). Цинк – синевато-белый, пластичный и тягучий металл, но выше 200(С становится хрупким. Во влажном воздухе он покрывается защитной пленкой основной соли ZnCO3(3Zn(OH)2 или ZnO и дальнейшего окисления не происходит. При высоких температурах взаимодействует:

2Zn + O2 ( 2ZnO;
Zn + Cl2 ( ZnCl2;
Zn + 2H2O(пар) ( Zn(OH)2 + H2.

Исходя из величин стандартных электродных потенциалов, цинк вытесняет кадмий, который является его электронным аналогом, из солей: 
Cd2+ + Zn ( Cd + Zn2+.

Благодаря амфотерности гидроокиси цинка металлический цинк способен растворяться в щелочах:

Zn + 2KOH + 2H2O ( K2 [Zn(OH)4] + H2 ↑;
в разбавленных кислотах:

Zn + H2SO4 ( ZnSO4 + H2 ↑;
4Zn + 10HNO3 ( 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O;
в концентрированных кислотах:

4Zn + 5H2SO4 ( 4ZnSO4 + H2S + 4H2O;
3Zn + 8HNO3 ( 3Zn(NO3)2 + 2NO + 4H2O.
Значительная часть цинка расходуется для цинкования железных и стальных изделий. Широкое промышленное использование имеют сплавы цинка с медью (нейзильбер, латунь). Цинк широко используется при изготовлении гальванических элементов.

Химические свойства металлической меди (…3d104s1). Металлическая медь кристаллизуется в кубической гранецентрированной кристаллической решетке. Это ковкий, мягкий, вязкий металл розового цвета с температурой плавления 1083(С. Медь находится на втором месте после серебра по электро- и теплопроводности, что обусловливает значение меди для развития науки и техники.

Медь реагирует с поверхности с кислородом воздуха при комнатной температуре, цвет поверхности становится темнее, а в присутствии CO2, SO2 и паров воды покрывается зеленоватой пленкой основных солей (CuOH)2CO3, (CuOH)2SO4.

Медь непосредственно соединяется с кислородом, галогенами, серой:

2Cu + O2 
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В присутствии кислорода металлическая медь взаимодействует с раствором аммиака при обычной температуре:
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Находясь в ряду напряжений после водорода 
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 медь не вытесняет его из разбавленных соляной и серной кислот. Однако в присутствии кислорода воздуха медь растворяется в этих кислотах:

2Cu + 4HCl + O2 ( 2CuCl2 + 2H2O.
Окисляющие кислоты растворяют медь с переходом ее в двухвалентное состояние:

Cu + 2H2SO4 ( CuSO4 + SO2 + 2H2O;
3Cu + 8HNO3(конц.) ( 3Cu(NO3)2 + NO2 + 4H2O.
Со щелочами медь не взаимодействует.

Соли меди реагируют с более активными металлами, и эта окислительно-восстановительная реакция лежит в основе некоторых гальванических элементов:

CuSO4 + Zn( ZnSO4 +Cu; Eо = 1,1 B;
Mg + 2CuCl2 ( MgCl2 + 2Cu; Eо = 1,75 B.

Медь образует с другими металлами большое число интерметаллических соединений. Наибольшую известность и ценность имеют сплавы: латунь Cu–Zn (18–40% Zn), бронза Cu–Sn (колокольная – 20% Sn), инструментальная бронза Cu–Zn–Sn (11% Zn, 3–8% Sn), мельхиор Cu–Ni–Mn–Fe (68% Cu, 30% Ni, 1% Mn, 1% Fe).

Нахождение металлов в природе и способы получения. Вследствие высокой химической активности, металлы в природе находятся в виде различных соединений, и только малоактивные (благородные) металлы – платина, золото и т.п. – встречаются в самородном (свободном) состоянии.

Наиболее распространенными природными соединениями металлов являются оксиды (гематит Fe2O3, магнетит Fe3O4, куприт Cu2O, корунд Al2O3, пиролюзит MnO2 и др.), сульфиды (галенит PbS, сфалерит ZnS, халькопирит CuFeS, киноварь HgS и т.д.), а также соли кислородосодержащих кислот (карбонаты, силикаты, фосфаты и сульфаты). Щелочные и щелочноземельные металлы встречаются преимущественно в виде галогенидов (фторидов или хлоридов).

Основная масса металлов получается путем переработки полезного ископаемого – руды. Поскольку металлы, входящие в состав руд, находятся в окисленном состоянии, то их получение осуществляется путем реакции восстановления. Предварительно руду очищают от пустой породы

Образовавшийся концентрат оксида металла очищают от воды, а сульфиды для удобства последующей переработки переводят в оксиды путем обжига, например:

2ZnS + 2O2 = 2ZnO + 2SO2.

Для разделения элементов полиметаллических руд пользуются методом хлорирования. При обработке руд хлором в присутствии восстановителя образуются хлориды различных металлов, которые вследствие значительной и различной летучести могут быть легко отделены друг от друга.

Восстановление металлов в промышленности осуществляется посредством различных процессов. Процесс восстановления безводных соединений металлов при высоких температурах называют пирометаллургией. В качестве восстановителей используют металлы более активные, чем получаемый, либо углерод. В первом случае говорят о металлотермии, во втором – карботермии, например:
Ga2O3 + 3C = 2Ga + 3CO;
Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3;
TiCl4 + 2Mg = Ti + 2MgCl2 .

Особое значение углерод приобрел как восстановитель железа. Углерод для восстановления металлов применяется обычно в виде кокса.

Процесс восстановления металлов из водных растворов их солей относится к области гидрометаллургии. Получение металлов осуществляется при обычных температурах, причем в качестве восстановителей могут быть использованы сравнительно активные металлы или электроны катода при электролизе. Электролизом водных растворов солей могут быть получены только сравнительно малоактивные металлы, расположенные в ряду напряжений (стандартных электродных потенциалов) непосредственно перед водородом или после него. Активные металлы – щелочные, щелочноземельные, алюминий и некоторые другие, получают электролизом расплава солей.



Лекция 16. ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ

Органическая химия, наука, изучающая соединения углерода с др. элементами  (органические соединения), а также законы их превращений. Название органическая химия возникло на ранней стадии развития науки, когда предмет изучения ограничивался соединения углерода растительного, и  животного происхождения. Не все соединения углерода классифицируются как органические. Условно можно считать, что прототипом органического соединения является метан СН4.

К настоящему времени число известных органических соединений превышает 10 млн. и увеличивается каждый  год на 250-300 тыс.  Многообразие органических веществ определяется уникальной способностью атомов  углерода соединяться друг с другом простыми и кратными связями, образовывать соединения с  практически неограниченным числом атомов, связанных в цепи, циклы, бициклы, трициклы, полициклы, каркасы и др., образовывать прочные связи почти со всеми элементами периодической системы, а также явлением изомерии - существованием разных по свойствам веществ, обладающих одним и  тем же составом и молекулярной массой.

Теория строения органических соединений (А.М.Бутлеров, 1861 год), базируется на трех основных положениях.

1. Атомы в молекулах соединяются в соответствии с их валентностью. 

2. Свойства соединений зависят не только от их состава, но и от порядка связи атомов в молекуле, т.е. от их строения.

3. Атомы в молекуле взаимно влияют друг на друга.

Наглядным доказательством этих закономерностей служит явление изомерии. Изомерами называют соединения одинакового состава и молекулярной массы, отличающиеся по своим свойствам. Все изомеры делятся на два типа: структурные и пространственные. Рассмотрим виды структурной изомерии.

Изомерия углеродного скелета. Наблюдается в том случае, когда два соединения одинакового состава отличаются только порядком соединения атомов углерода в молекуле.
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Межклассовая изомерия. Наиболее яркий пример структурной изомерии, при котором два изомера относятся к разным классам органических соединений.
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Изомерия положения кратной связи и функциональной группы. Наблюдается при различном расположении кратных связей и функциональных групп в одинаковом углеродном скелете.
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Пространственная изомерия определяется различным относительным расположением групп в пространстве при одинаковой последовательности соединения атомов и подразделяется на геометрическую и оптическую.
Геометрическая изомерия обычно обусловлена отсутствием свободного вращения вокруг двойной связи. При этом одинаковые заместители могут располагаться по одну (цис-) или по разные (транс-) стороны плоскости двойной связи.

Аналогичная изомерия относительно плоскости цикла возможна и для циклоалканов.
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Оптическая (зеркальная) изомерия наблюдается в том случае, если в молекуле имеется sp3-гибридизованный атом углерода, имеющий четыре разных заместителя. Такой атом называется асимметрическим (обозначается С*). Молекула, содержащая такой атом, несовместима со своим зеркальным отражением, например:
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Молекулу и ее отражение называют зеркальными (оптическими) изомерами, а вещество оптически активным. Если через слой такого вещества пропустить луч плоско-поляризованного света, то плоскость поляризации повернется на определенный угол. Оба зеркальных изомера вращают плоскость поляризации света на одинаковый угол, но в разные стороны.

Реакции органических соединений имеют некоторые специфические особенности. В реакциях неорганических соединений обычно участвуют ионы; эти реакции протекают  очень быстро, иногда мгновенно при нормальной температуре. В реакциях органических соединений обычно участвуют  молекулы или атомы, при этом одни ковалентные связи разрываются, а другие образуются. Такие реакции протекают медленнее ионных (например, десятки часов), и для их ускорения часто требуется  повысить температуру или добавить катализатор. Обычно протекает не одна, а несколько реакций, так что выход нужного продукта очень часто составляет менее 50%. 

Классификация органических соединений. Основу классификации органических соединений составляет незамкнутая  (открытая) или замкнутая цепь углеродных атомов; одно или несколько звеньев цепи могут быть заменены на атомы, отличные от углерода, так называемые гетероатомы, чаще всего О, N, S. По структуре органические соединения  подразделяют на алифатические соединения - углеводороды и их производные, имеющие открытую углеродную цепь; карбоцикличиские соединения  с замкнутой углеродной цепью; гетероциклические соединения. Углеводороды и их производные, не содержащие кратных связей, относятся к насыщенным соединениям, с кратными связями - к ненасыщенным.

Алканами называются предельные (насыщенные) углеводороды, содержащие только простые связи С(С. Общая формула алканов  CnH2n+2. Алканы с числом атомов углерода больше четырех имеют скелетные изомеры. Разветвленные предельные углеводороды рассматривают как алканы, в которых некоторые атомы водорода замещены на радикалы. Любые алканы сгорают до углекислого газа и воды с выделением большого количества тепла, например:

C5H12 + 8O2 ( 5CO2  + 6H2O.

Крекинг. Процесс, проходящий при высокой температуре, давлении и обычно в присутствии катализаторов. Результатом крекинга является смесь алканов и алкенов с меньшей длиной цепи, чем у исходного алкана.

Циклоалканы. Общая формула класса СnH2n, т.е. циклоалканы изомерны алкенам. Названия образуют прибавлением приставки цикло- к названию соответствующего алкана. 
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Техническое применение алканов и циклоалканов.  Алканы применяют главным образом в составе моторных и реактивных топлив. Хлорпроизводные метана и этана используют в качестве растворителей, твердые (парафин, церезин) - в производстве пластмасс, каучуков, синтетических волокон, моющих средств, а также в пищевой промышленности, электро- и радиотехнике. Циклогексан  используется в качестве растворителя эфирных масел, восков, лаков, красок и др. 

Углеводороды, содержащие двойную связь С=С, называются алкенами или этиленовыми углеводородами. Общая формула класса СnH2n. Алкены с числом атомов углерода менее пяти - газы. Алкены нерастворимы в воде, но растворяются в неполярных растворителях. Для алкенов характерны реакции полимеризация:
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Последним способом получают искусственные (синтетические) каучуки.

 Алкины углеводороды, содержащие в своем составе тройную связь. Общая формула  CnH2n-2. Молекулы алкинов имеют линейное строение благодаря sp-гибридизации атомов углерода, связанных тройной связью.

Техническое применение алкенов и алкинов. Алкены и алкины широко применяют в химической промышленности для получения полиэтилена, полипропилена, различных каучуков, уксусной кислоты, винилхлорида и др. Ацетилен используется для сварки черных металлов.

Арены  углеводороды, в состав которых входят циклы из шести атомов углерода, содержащие по три сопряженные двойные связи. Простейшим ареном является бензол С6Н6.
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Техническое применение аренов. Ароматические соединения являются важными промежуточными и целевыми продукты промышленности органического синтеза. 

Спирты - органические соединения, в молекулах которых содержится одна или несколько гидроксильных групп (-ОН), соединенных с углеводородным радикалом. По месту гидроксильной группы в цепи спирты делятся на:
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В зависимости от числа гидроксильных групп спирты делятся на:
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В зависимости от характера углеводородного радикала, связанного с гидроксильной группой, спирты делятся на алифатические и ароматические. Все одноатомные спирты бесцветны, легче воды. Спирты с числом атомов углерода меньше двенадцати - жидкости. Температуры их кипения аномально высоки благодаря межмолекулярным водородным связям. Метанол, этанол и пропанол неограниченно растворимы в воде. Все гликоли - вязкие жидкости. 

Фенол (карболовая кислота - С6Н5ОН) обладает бактерицидным, раздражающим, прижигающим действием. Это  первый антисептик, примененный в хирургии. Большинство фенолов - кристаллические вещества с невысокой температурой плавления, малорастворимы в воде.

Альдегиды и кетоны (карбонильные соединения, оксосоединения) -производные углеводородов, содержащие карбонильную группу >C=O. 
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Формалин (40 % водный раствор формальдегида) применяется для дезинфекции, а также консервирования анатомических препаратов.

Карбоновыми кислотами называют органические соединения, содержащие в своем составе карбоксильную группу:
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По числу карбоксильных групп делятся на монокарбоновые (одноос-новные) и дикарбоновые (двухосновные), в зависимости от строения углеводородного скелета - на алифатические (уксусная, щавелевая) и ароматические (бензойная). Предельные одноосновные карбоновые кислоты, содержащие от одного до одиннадцати атомов углерода - жидкости, хорошо смешивающиеся с водой. В твердом и жидком состояниях, а также в водных растворах  молекулы  молекулы кислот димеризуются в результате образования между ними водородных связей.

Техническое применение спиртов, альдегодов, кетонов и органических кислот. Применяют спирты как полупродукты в синтезе различных органических соединений, в  производстве красителей, синтетических волокон, моющих средств. Спирты используют как растворители. Метиловый спирт используется в качестве моторного топлива. Среди спиртов наиболее токсическим действием обладает метанол (смертельная доза 100-150 мл).

Альдегиды применяют для получения спиртов, карбоновых кислот и их производных и полимеров. Альдегиды раздражают слизистые оболочки глаз и верхних дыхательных путей, вредно влияют на нервную систему.

Кетоны (например, ацетон) используются в качестве растворителей.

Карбоновые кислоты исходные соединения для получения промежуточных продуктов органического синтеза, в частности кетенов, галогенангидридов, виниловых эфиров,  галогенкислот. Соли карбоновых кислот и щелочных металлов применяют как мыла, эмульгаторы, смазочные масла; соли тяжелых металлов - сиккативы, инсектициды и фунгициды, катализаторы. Эфиры карбоновых кислот – растворители, пластификаторы, компоненты лаков и алкидных смол и пластмассы. 

Cложные эфиры - производные органических или кислородсодержащих неорганических кислот, у которых атом водорода замещен на углеводородный радикал.
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Простейшие по составу сложные эфиры  бесцветные легкокипящие жидкости с фруктовым запахом; высшие сложные эфиры  воскообразные вещества. Все сложные эфиры в воде растворяются плохо.

Жиры (триглицериды) - сложные эфиры глицерина и высших карбоновых (жирных) кислот. Наиболее часто в состав жиров входят предельные (пальмитиновая С15H31COOH, стеариновая С17H35COOH) и непредельные кислоты (олеиновая C17H33COOH, линолевая C17H31COOH, линоленовая С17H29COOH). Природные жиры представляют собой смесь различных триглицеридов:
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Жиры - вязкие жидкости или твердые вещества, легче воды, в воде не растворяются, но растворяются в органических растворителях.  Жиры, образованные предельными кислотами - твердые вещества, а непредельными - жидкие (они называются маслами). Чем больше в жирах содержание непредельных кислот, тем ниже их температура плавления.

Техническое применение сложных эфиров и жиров.  Сложные эфиры используются в качестве растворителей, пластификаторов в производстве пластических масс и полимеров, присадок к маслам.  Жиры используются в качестве компонентов смазочных масел.

Амины класс органических соединений, содержащих атом азота и имеющих общие формулы RNH2, R2NH, R3N, где R углеводородный радикал. Амины можно рассматривать как органические производные аммиака, в которых один или несколько атомов водорода замещены на углеводородные радикалы.  По природе радикала их делят на алифатические и ароматические. В зависимости от степени замещенности различают первичные, вторичные и третичные амины, причем строение радикала значения не имеет.
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Техническое применение  аминов. Амины применяются в качестве ингибиторов коррозии. Амины поражают нервную систему,

Гетерофункциональные соединения это соединения, содержащие в своем составе несколько различных функциональных групп (гидроксокислоты, углеводы, хлорорганические кислоты, например хлоруксусная кислота). Примером гетерофункционального соединения являются аминокислоты.
Аминокислоты это класс органических соединений, содержащих одновременно аминогруппу ((NH2) и карбоксильную группу ((COOH). 

Названия аминокислот строятся из названия соответствующей карбоновой кислоты с прибавлением приставки амино- и указанием положения аминогруппы. При этом атомы углерода часто обозначаются буквами греческого алфавита по мере удаления от карбоксильной группы ((-, (-аминокислоты).
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   пропановая кислота                                                      (-аминопропановая к-та                                               (-аминопропановая к-та         
                                                                                            2-аминопропановая к-та                           3-аминопропановая к-та  
Важнейшие природные аминокислоты являются (-аминокислотами. Для них обычно используют исторически сложившиеся тривиальные названия.
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В растворе молекула аминокислоты в зависимости от рН может находиться в трех  состояниях. Например, молекула глицина в щелочной среде в виде аниона NH2CH2COO¯,  в кислой среде в виде катиона  NH3+CH2COOH и при некотором промежуточном значении рН, которое называется изоэлектрической точкой, в виде  NH3+CH2COO¯. В последнем случае молекула не заряжена, но одна ее часть заряжена положительно, а вторая отрицательно.
Одновременное присутствие этих двух функциональных групп обеспечивает аминокислотам и ряд особенностей.

1) Амфотерность. 

NH2CH2COOH + HCl ( [NH3CH2COOH](Cl(   

                                                                 солянокислая соль глицина

                                                                    (гидрохлорид глицина)

NH2CH2COOH + NaOH ( NH2CH2COONa + H2O

                                                                  натриевая соль глицина

                                                                   (аминоацетат натрия)

        2) Конденсация аминокислот. Межмолекулярная конденсация  служит основой образования важнейших биомолекул пептидов и белков:
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Полимеры (высокомолекулярные соединения) характеризуются молекулярной массой от нескольких тысяч до нескольких  миллионов. Любые атом или группа атомов, входящие в состав цепи полимера или олигомера, называют составным звеном. По химическому составу макромолекулы различают гомополимеры (полимер образован из одного мономера, например полиэтилен) и сополимеры (полимер образован, по меньшей мере, из двух различных мономеров, например бутадиен-стирольный каучук). 

Полимеризация - процесс последовательного соединения одинаковых молекул (мономеров)  в более крупные (полимеры) по месту разрыва кратных связей. Структурное звено полимера - группа атомов, многократно повторяющаяся в макромолекуле полимера.

  Особые свойства полимеров: 

 1) не имеют определенной температуры плавления, некоторые разлагаются ниже температуры плавления

 2) не подвергаются перегонке, т.к. разлагаются при нагревании

 3) не растворяются в воде (или растворяются с трудом)

 4) обладают высокой прочностью

 5) инертны в химических средах, устойчивы к воздействию окружающей среды.

Синтез полимеров осуществляется в ходе реакции полимеризации, поликонденсации, сополимеризации. В зависимости от строения углеродной цепи, различают линейные (неразветвленные), разветвленные и сетчатые (сшитые) полимеры.  

Примеры:

Фенол (в избытке) с формальдегидом в кислой среде образует термопластичные растворимые новолачные смолы линейного строения:
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Относительная молекулярная масса новолачной смолы невелика: 1000–2000. Новолачные смолы плавки, растворимы; они применяются для приготовления лаков и прессовочных порошков.

В случаях поликонденсации фенола (без избытка) с формальдегидом в щелочной среде образуются резольные смолы (резолы):
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Резолы растворимы в органических растворителях, например, в этиловом спирте. При растворении резолов образуются так называемые бакелитовые лаки, клеи (например, клей БФ). Резолы термопластичны, при нагревании они размельчаются и могут формоваться. При хранении или нагревании резолов до 413°С в избытке формальдегида они превращаются в термореактивные резиты. Резиты не плавятся и ни в чем не растворяются. Это объясняется дальнейшей поликонденсацией макромолекул резольной смолы с выделением воды за счет метилольных групп и бензольных ядер.

Полиметилметакрилат – органическое стекло (плексиглас) – получается при полимеризации метилового эфира метакриловой кислоты (метилметакрилата) и представляет собой бесцветную прозрачную массу:
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При 573 К полиметилметакрилат деполимеризуется с образованием исходного мономера метилметакрилата.
Техническое применение полимеров. Механическая прочность, эластичность, электроизоляционные и другие ценные технические свойства полимеров обусловливают их широкое применение в различных отраслях народного хозяйства и в быту. Высокомолекулярные соединения являются основой пластических масс, химических волокон, резины, лакокрасочных материалов, клеев и герметиков. 

Лекция 17.  ДИСПЕРСНЫе СИСТЕМы
Коллоидное состояние характеризуется определенной дисперсностью (раздробленностью) вещества. Вещество в этом состоянии диспергировано до очень малых частиц или пронизано тончайшими порами; эти частицы и поры невидимы в оптическом микроскопе, но превышают по размерам обычные молекулы. Поскольку раздробленное вещество находится всегда в какой-либо среде, с которой оно в большей или меньшей степени взаимодействует, свойства его нельзя рассматривать в отрыве от этой среды. Следовательно, коллоидные или дисперсные системы состоят из двух (или более) фаз: дисперсной фазы (одной или нескольких) — совокупности частиц или пор и дисперсионной среды, т. е. являются гетерогенными. Таким образом, коллоиды — это не вещества (как считали раньше), а гетерогенные системы, содержащие вещества в высокодисперсном состоянии.

Дисперсные (коллоидные) системы (ДС) - гетерогенные системы, которые состоят из двух компонентов:

1. Дисперсной фазы (ДФ);

2. Дисперсионной среды (ДСр).

Дисперсная фаза – вещество (смесь веществ), которое находится в виде малоразмерных частиц или пор.

Дисперсионная среда - вещество или смесь веществ в котором распределена дисперсная фаза.

Кроме обычной для истинных растворов массовой или объёмной концентрацией компонентов дисперсные системы характеризует ряд специфических показателей:

Счётная концентрация – показывает число частиц дисперсной фазы (Ni) в единице объёма или массы ДС

Ni = NΣ/V0; [1/M3]

Ni = NΣ/M0; [1/КГ].

Размер частиц – либо средний размер частиц ДФ

Либо распределение частиц ДФ по размеру Ni = f(di).

Удельная поверхность (S0) – поверхность межфазного контакта приходящаяся на единицу объёма или массы ДС;
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КЛАССИФИКАЦИЯ ДИСПЕРСНЫХ СИСТЕМ

Классификация дисперсных систем проводится по нескольким признакам
1.По дисперсности (размеру частиц дисперсной фазы):

2.По концентрации дисперсной фазы;

3.По агрегатному состоянию компонентов дисперсной системы;

4.По характеру взаимодействия компонентов дисперсной системы;

5.По природе дисперсионной среды.

По дисперсности различают:
	Вид системы
	Размер частиц или пор, м

	Грубодисперсные системы(суспензии, эмульсии).
	> 10-6

	Системы промежуточной дисперсности(тонкие взвеси, дымы, пористые тела)
	10-6 — 10-7

	Высокодисперсные системы(собственно коллоиды)
	10-7 — 10-9


По концентрации дисперсной фазы:

1.Низко концентрированные (золи);

2.Высоко концентрированные (гели).

По агрегатному состоянию компонентов дисперсной системы
	Дисперсная фаза
	Дисперсионная среда
	Примеры дисперсных систем

	Твердая
	Газообразная
	Табачный дым; пыль: цементная, сахарная, мучная

	Твёрдая
	Жидкая
	Суспензия; холодное молоко, коллоидные растворы металлов

	Твёрдая
	Твердая
	Металлические сплавы; искусственные драгоценные камни; цветные стекла

	Жидкая
	Газообразная
	Аэрозоли: туман, облака; распыленные ор ганические вещества, газ в критическом состоянии

	Жидкая
	Жидкая
	Эмульсии: горячее молоко, маргарин, сливочное масло; эмульсии масла в воде, воды в нефти, бензина в воде; некоторые кремы

	Жидкая
	Твердая
	Природные минералы с жидкими включениями: жемчуг. опал и др

	Газообразная


	Жидкая
	Различные пены; пивная, противопожарная и др.

	Газообразная
	Твердая
	Твердые пены; пенопласты, пемза; активированный уголь; микропористая резина; ряд ионообменных смол


По характеру взаимодействия компонентов дисперсной системы

1. Лиофильные – ДС, в которых компоненты взаимодействуют между собой;

2. Лиофобные - ДС, в которых компоненты не взаимодействуют между собой.

По природе дисперсионной среды:

По природе вещества дисперсионной среды ДС системы могут быть:

Гидрозоли - низко концентрированные ДС, в которых дисперсионной средой является вода;

Гидрогели – высоко концентрированные ДС, в которых дисперсионной средой является вода;

Органозоли - низко концентрированные ДС, в которых дисперсионной средой является органическая жидкость. В зависимости от природы органической жидкости это могут быть бензозоли, кетозоли, альдозоли, …

Органогели; высоко концентрированные ДС, в которых дисперсионной средой является органическая жидкость.

ПОВЕРХНОСТНЫЕ ЯВЛЕНИЯ
На границе раздела фаз в поверхностном слое существует избыток свободной энергии. Это связано с тем, что на границе раздела с газом, силы межмолекулярного взаимодействия с жидкой фазой больше, чем с газообразной; поэтому равнодействующая сил направлена нормально к поверхности в сторону жидкой фазы. В процессе увеличения площади поверхности (при постоянном объеме) молекулы выводятся из объемной фазы в поверхностный слой, совершая при этом работу против межмолекулярных сил. Эта работа в изотермических условиях равна увеличению свободной поверхностной энергии. Точно так же к увеличению свободной энергии приводит работа разрыва связей при дроблении твердых тел, сопровождающаяся увеличением поверхности раздела. Подобные выводы об увеличении свободной энергии с ростом площади поверхности могут быть обобщены для любой границы раздела фаз.

Количественно величина избыточной энергии на границе разделы фаз характеризуется величиной, которая называется поверхностное натяжение (σ).

Поверхностное натяжение — это удельная свободная поверхностная энергия, т. е. свободная поверхностная энергия, приходящаяся на единицу межфазной поверхности
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В поверхностном слое самопроизвольно протекают процессы, которые приводят к уменьшению поверхностной энергии. Их можно разделить на два типа.

1. Процессы, протекающие с уменьшением межфазной поверхности (dS1,2 < 0) при неизменной величине поверхностного натяжения (σ = const, dσ = 0):

Стремление капель жидкости или пузырьков газа принять сферическую форму;

Слипание твердых частиц дисперсной фазы (коагуляция);

Слипание капель в эмульсиях или пузырьков газа в пенах (коалесценция);

Рост кристаллов.

2. Процессы, протекающие с уменьшением поверхностного натяжения (dσ < 0) при неизменной величине межфазной поверхности (S1,2 = const, dS1,2 = 0):

Адсорбция — изменение концентрации растворенного вещества в поверхностном слое;

Адгезия — это слипание двух разнородных твердых тел или жидких поверхностей за счет межмолекулярных сил;

Смачивание — это разновидность адгезии, относящаяся к взаимодействию типа жидкость – твёрдая поверхность.

СТРОЕНИЕ КОЛЛОИДНЫХ ЧАСТИЦ|

По современной теории всякий золь состоит из двух частей: мицелл и интермицеллярной жидкости. Под интермицеллярной жидкостью понимают дисперсионную среду, содержащую растворенные электролиты и не электролиты.

Мицеллы - электрически нейтральные структурные единицы, находящиеся в растворе и участвующие в броуновском движении. В центре мицеллы находится основа. Она представляет собой скопление большого количества молекул или атомов вещества дисперсной фазы.

На поверхности основы из дисперсионной среды необменно адсорбируются ионы того или иного знака. Совокупность основы с адсорбированными на поверхности ионами называется ядром. Обычно адсорбируются ионы, в составе которых находятся элементы или атомные группировки, имеющиеся в веществе ядра частицы (правило Пескова-Фаянса). Например, при образовании золя бромистого серебра из раствора, содержащего небольшой избыток КВг частицы AgBr, адсорбируя преимущественно ионы Вг-, заряжаются отрицательно. При получении того же золя AgBr, но при условии избытка AgN03 в растворе, частицы AgBr заряжаются положительно вследствие адсорбции ионов Ag+ Ионы, адсорбирующиеся на поверхности основы и обусловливающие величину и знак электрического заряда частицы, называются потенциалопределяющими ионами.

Ионы противоположного знака (противоионы) частично адсорбируются на поверхности ядра, образуя неподвижный (адсорбционный) слой ионов, а частично располагаются в жидкости вблизи гранулы, создавая так называемый диффузный или подвижный слой ионов.

Совокупность ядра с неподвижным (адсорбционным) слоем противоионов называется коллоидной частицей, или гранулой

Совокупность частицы с диффузным облаком противоионов называется мицеллой

Формулы мицелл золя AgBr можно записать так:

а) при избытке в растворе КВг


б) при избытке в растворе AgNO3
Устойчивость частиц золя определяется величиной электрокинетического потенциала (ζ-потенциала), возникающего на границе адсорбционного и диффузного слоев при движении взвешенных в жидкости твердых частиц (броуновское движение). Величина ζ потенциала у различных золей колеблется в пределах 5 - 70 мв.

По современным представлениям основная причина устойчивости золей обусловлена наличием сольватных (гидратных) оболочек у ионов диффузного слоя. Обладая упругими свойствами, эти оболочки препятствуют слипанию частиц. Чем толще диффузный слой, тем плотнее сольватная (гидратная) оболочка вокруг одноименно заряженных частиц; тем выше ζ-потенциал частиц и стабильнее данный золь. В настоящее время для получения коллоидных растворов используют два принципиально различных метода - дисперсионный, основанный на раздроблении грубодисперсного вещества до размеров .коллоидных частиц, и конденсационный, в основе которого лежит конденсация (укрупнение) частиц за счет слипания атомов или молекул вещества. При получении золей как первым, так и вторым способами вещество дисперсной фазы должно быть практически не растворимым в дисперсионной среде.
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