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В книге отражены итоги многолетней работы известных
английских исследователей в области физической химии рас-
творов электролитов.

Даются основные положения и проблемы теории элек-
тролитов. Рассматривается взаимодействие иона с раствори-
телем и функции распределения в силовом поле иона. На-
ряду с теоретическими положениями авторы рассматривают
и экспериментальные методики. При обсуждении свойств рас-
творителей и растворов привлечены последние опытные данные
по ядерному магнитному резонансу, спектрам комбинационного
рассеяния и т. д.

Отдельную главу составляет теоретическая интерпрета-
ция химического потенциала растворов электролитов. Дан
обширный обзор опытных данных и обсуждение теории диф-
фузии сильных и слабых электролитов.

Книга предназначена для широкого круга физико-
химиков.

Редакция литературы по химии



П Р Е Д И С Л О В И Е К Р У С С К О М У И З Д А Н И Ю

Несмотря на то, что число экспериментальных и теоретических работ
по растворам электролитов к настоящему времени значительно превышает
десять тысяч, интерес к этой области не ослабевает. С одной стороны, это
объясняется ее большим практическим значением как в технике, так и
в лабораторной практике, с другой — трудностями, на которые наталки-
вается теория при попытках истолкования и обобщения опытных фактов.
Подавляющее большинство этих работ рассеяно по многочисленным жур-
налам. Поэтому появление всякой монографии, тем более такой фунда-
1ентальной, как монография Робинсона и Стокса, — крупное событие, спо-
;обное облегчить труд и сэкономить время многим исследователям и

инженерно-техническим работникам. Однако выход в свет таких моно-
графий осуществляется весьма редко. Достаточно указать, что последняя
отечественная монография была издана более двадцати лет назад
(В. К. С е м е н ч е н к о , Физическая теория растворов, М.-Л., ГИТТУ,
1941) В 1952 г. под редакцией А. Ф. Капустинского был выпущен перевод
книги Г. Харнеда и Б. Оуэна «Физическая химия растворов электролитов».
Первая из них в значительной части уже устарела Вторая написана очень
сухо и может служить в полной мере лишь ограниченному кругу читате-
лей. Кроме того, ни одна из них не перекрывается в сколько-нибудь замет-
ной степени монографией Робинсона и Стокса. Одной из ее отличительных
особенностей среди книг такого рода является последовательное рассмотре-
ние влияния структуры растворов и взаимодействия растворенных элек-
тролитов с растворителем на свойства растворов. Другой особенностью
является достаточно подробное рассмотрение основных экспериментальных
методов, применяемых при изучении растворов электролитов (измерение
электропроводности, подвижиостей, чисел переноса, коэффициентов актив-
ности и коэффициентов диффузии ионов)

Рассмотренный авторами с теоретической точки зрения разнообразный
экспериментальный материал поможет теоретикам глубже понять специ-
фику растворов и, возможно, натолкнет на правильные пути поисков
решения.

Книга написана относительно простым и ясным языком Теоретические
вопросы изложены достаточно строго, но без перегрузки излишними
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математическими выкладками, могущими затруднить чтение. В вопросах
дискуссионного характера авторы, высказывая личное мнение, не навязы-
вают его и приводят различные точки зрения, оставляя за читателем право
и возможность самому принять участие в их решении.

Авторы не ставили перед собой задачи дать полный обзор литературы,
однако основные работы приведены достаточно полно, за исключением
работ советских авторов. Этот недостаток был частично устранен при пере-
воде, причем мы считали необходимым, выдерживая общий характер
книги, привести также лишь основные работы советских авторов *. Кроме
того, сделаны примечания в случаях, затрагивающих приоритет отечествен-
ных ученых

Наиболее существенным недостатком книги является недостаточное
внимание к неводным растворам, хотя ясно, что без привлечения этого
материала обобщения остаются неполноценными. В то время как вопросы
об энтропии растворения ионов и о числах гидратации получили в книге
разностороннее освещение, трактовка вопроса об определении энергии
гидратации в гл 3 не находится на уровне его современного развития.
Особенно интересна гл 14, посвященная диффузии электролитов, вопросу,
которым много занимался один из авторов книги

Достоинством книги является также обширный табличный материал,
приведенный как в тексте, так и особенно в приложениях. Последние
содержат, в частности, очень полные данные по водным растворам. Особо
следует отметить наличие данных по константам диссоциации слабых
электролитов, в том числе многоосновных кислот. Благодаря этому мате-
риалу книга может служить и справочным руководством.

В целом книга полностью вводит читателя в курс вопросов, связанных
с изучением растворов электролитов, и, безусловно, будет полезна широ-
кому кругу лиц, как непосредственно работающих в этой области, так и
частично соприкасающихся с ней в смежных областях.

Главы 5, 6, 12 переведены Алпатовой Н. М.; главы 1, 8, 13 — Пова-
ровым Ю. М.; приложения — канд. хим. наук Кесслером Ю. М.; введение
и главы 3, 4, 7, 14 — канд. физ.-мат. наук Кирьяновым В А.; главы 2, 9,
10 11, 15 — к а н д физ.-мат. наук Чизмаджевым Ю. А.

А. Фрумкин

Дополнительные ссылки на литературу отмечены звездочкой.
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При подготовке второго издания мы лишь немного увели-
чили объем текста. В книгу включены новые эксперименталь-
ные и теоретические достижения; это позволило более де-
тально обсудить ряд смежных вопросов. В то же время менее
важные вопросы были частично сокращены или полностью
опущены.

Изложение проблемы электропроводности в гл. 7 значи-
тельно изменено в связи с подробным рассмотрением концен-
трированных растворов в гл. 11, значительно расширенной по
сравнению с первым изданием. В гл. 11 мы включили также
более детальный учет вязкости. В книге по-прежнему основ-
ное внимание уделяется водным растворам, но наряду с этим
мы добавили несколько новых работ по исследованию элек-
тропроводности в неводных растворах. Приложения были
пересмотрены и дополнены почти на пятьдесят процентов;
в частности, очень сильно расширены таблицы констант дис-
социации слабых электролитов.

Ввиду того что новая важная работа профессора Фуоса
по теории ассоциации ионов появилась слишком поздно, мы
не смогли изложить ее в гл. 14. Поэтому она кратко рассмо-
трена в приложении 14.3.

Во втором издании исправлены некоторые неточности в
обозначениях, на которые указал профессор Гуггенгейм, за
что мы ему приносим глубокую благодарность. Были устра-
нены и другие ошибки, имевшиеся в первом издании, о кото-
рых любезно сообщили нам читатели. К числу лиц, которым
мы выразили свою признательность в предисловии к первому
изданию, нам хотелось бы добавить имя д-ра Гамера, кото-
рого мы особенно благодарим за обсуждение проблемы рН.

Я. Л. Робинсон,
Р. Г. Стоке

Февраль 1959 г.



ПРЕДИСЛОВИЕ К ПЕРВОМУ И З Д А Н И Ю

При написании книги об электролитах всякая попытка
рассмотреть все интересующие вопросы может привести к из-
лишнему увеличению объема или недостаточно полному и
глубокому изложению. Поэтому мы ограничились в основном
обсуждением тех вопросов, которые нам кажутся наиболее
важными. Например, работающий в области полярографии
не найдет в книге специального упоминания его предмета,
однако он сможет найти большое количество эксперименталь-
ного и теоретического материала, необходимого для объясне-
ния полученных им результатов. Как указано в подзаголовке,
основные вопросы, которые рассматриваются в книге, — элек-
тропроводность, химический потенциал и диффузия. Первый
из них касается наиболее важного свойства, отличающего
электролиты от других растворов, и фундаментальное значе-
ние этого вопроса не требует уточнения.

Из всех термодинамических величин свободная энергия
Гиббса наиболее удобна для исследования условий равнове-
сия, поэтому особое значение мы придавали таким величинам,
как активность и константы диссоциации, которые простым
образом связаны с гиббсовской свободной энергией. Кроме
того, теория межионного взаимодействия непосредственно
дает выражение для химического потенциала электролитов,
поэтому более естественно проверять теорию при помощи дан-
ных по активности, чем производными величинами, такими,
как теплосодержание или теплоемкость.

Значительное место в книге занимает исследование диф-
фузии в растворах электролитов, во-первых, ввиду того, что
этот важный и быстро развивающийся раздел не излагался
достаточно полно в других учебниках, поскольку большин-
ство прецизионных экспериментальных результатов было
опубликовано только в последнее время; во-вторых, потому,
что теория диффузии представляет большой интерес как один
из простейших примеров необратимых процессов, который
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устанавливает связь между электропроводностью и свободной
энергией.

Количественное исследование этих трех вопросов основано
на теории межионного взаимодействия Дебая и Хюккеля и
особенно на более поздних работах Онзагера и Фуоса и Фаль-
кенгагена, в которых эта теория получила дальнейшее раз-
витие. Для иллюстрации предельных уравнений этой теории
были использованы экспериментальные результаты, получен-
ные для сильно разбавленных растворов, однако мы как
электрохимики-практики большое внимание уделяли раство-
рам с лабораторными концентрациями, поэтому одна из за-
дач, стоявших перед нами, заключалась в том, чтобы про-
демонстрировать ту удивительную адэкватность теории, кото-
рая проявляется при учете конечных размеров ионов. После
появления новой работы Фалькенгагена и других оказалось,
что теория электропроводности, по крайней мере для однова-
лентных электролитов, более точна и плодотворна, чем тео-
рия химического потенциала. В самом деле, при разумных
предположениях относительно роли вязкости уравнения, ко-
торыми мы располагаем в настоящее время, описывают элек-
тропроводность водных растворов простых сильных электро-
литов вплоть до очень высоких концентраций. Что же касается
химического потенциала, то в этом случае имеется множество
до сих пор еще не объясненных усложняющих факторов, не-
смотря на то, что хорошо известна большая роль, которую
играет взаимодействие иона с растворителем в концентриро-
ванных растворах.

Поскольку вода является наиболее распространенным,
дешевым и легко очищаемым растворителем, а также ввиду
ее большой важности в биологических процессах, естественно,
что в большинстве исследований с электролитами исполь-
зуется этот растворитель. Поэтому в книге главным образом
рассматриваются водные растворы, но по мере возможности
мы приводим и новые достаточно точные экспериментальные
результаты для неводных растворов.

В книге имеются обширные приложения и таблицы, содер-
жащие функции и константы, полезные в расчетах, а также
компиляции точных экспериментальных данных, особенно для
концентрированных растворов. Чтобы проиллюстрировать воз-
можности современной техники, достаточно полно были опи-
саны также экспериментальные методы, посредством которых
эти данные были получены.

Мы выражаем признательность за помощь, которую полу-
чили от многих друзей. Один из нас хотел бы поблагодарить
профессора Харнеда за постоянное внимание, а другой —
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д-ра Эйгара, особенно за предоставленную возможность озна-
комиться с его неопубликованной работой по теории необра-
тимых процессов. На нас, как и на всех электрохимиков,
большое влияние оказали работы профессора Харнеда и про-
фессора Оуэна, д-ра Мак-Иннеса и профессора Гуггенгейма.
Кроме того, мы хотели бы поблагодарить за помощь
д-ра Бэйтса, профессора Дэйвиса, профессора Гордона, про-
фессора Партона и профессора Юнга.

Ценную помощь при подготовке рукописи и проверке кор-
ректуры оказала г-жа Д. М. Стоке.

Трудности, связанные с тем, что авторы живут в разных
странах, а книга печаталась в третьей стране, были в значи-
тельной мере устранены благодаря любезности и эффектив-
ности работы редакционной коллегии Butterworths Scientific
Publications.

Р. А Робинсон
P. Г. Стоке

Август 1954 г.
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(с указанием страницы или уравнения, где впервые
вводится обозначение)

А — постоянная в уравнении Дебая — Хюккеля для
коэффициента активности (ур. 9.7, прил. 7.1).

Ап — функция в теории электрофоретического эффек-
та (ур. 7.8).

Д, Л2, Л3 — коэффициенты в уравнении вязкости (ур. 11.30
и 11.31).

В — коэффициент члена, учитывающего размер иона
в теории Дебая — Хюккеля (ур. 7.37, 9.7, прил.
7.1 стр. 207).

Z?! — коэффициент релаксационного члена в теории
электропроводности (стр. 176, 207, прил 7.1).

#2 — коэффициент электрофоретического члена в тео-
рии электропроводности (стр. 176,207, прил. 7.1).

С А» Св — концентрации веществ А и В в молях на еди-
__ __ ницу объема (только в гл. 11).

Ср(В) — парциальные моляльные теплоемкости при по-
стоянном давлении соответственно раствори-
теля и растворенного вещества (ур. 2.31, 2.35).

D — коэффициент диффузии (ур. 2.53, 2.54); оптиче-
ская плотность (гл. 12).

D* — коэффициент самодиффузии или коэффициент
диффузии, измеряемый методом меченых ато-
мов (стр. 28, 366 и далее).

Е — электродвижущая сила, обычно цепи без жид-
костного соединения (стр. 60).

Et — электродвижущая сила концентрационной цепи
с переносом (стр. 140, 240).

F—число Фарадея.
G — свободная энергия Гиббса.
QI — химический потенциал или парциальная моляль-
_ ная свободная энергия вещества i (ур. 2.1).
HI — парциальная моляльная энтальпия вещества i

(ур. 2.29, 2.34).
/ — ионная сила, -^ 2сг-,г?; обычно d выражают в мо-

лях на литр (стр. 175).



12_____ Список основных, обозначений

J—поток вещества в теории диффузии (стр. 67,
ур. 2.53).

/А» /5 — относительные парциальные моляльные тепло-
емкости растворителя и растворенного вещества
(ур. 2.32).

KN> Кт> Кс—константы равновесия соответственно в моль-
ных долях, в моляльной и молярной шкалах
концентрации (стр. 59).

Кау Кь — константы диссоциации кислот и оснований
(стр. 391, 395).

Kw — константа диссоциации воды (стр. 419, прил.
12.2).

_ К§Р—удельная электропроводность (стр. 62).
LA> LB — относительные парциальные моляльные энталь-

пии (стр. 55).
м—сокращенное обозначение слова моляльный.
N—число Авогадро.
н—сокращенное обозначение слова нормальный.

NA, NB— мольные доли А и В (стр. 50).
Q—фактор, указывающий тип валентности при

определении активности (ур. 2.13, прил. 2.1).
Коэффициент взаимодействия при определении
вязкости (ур. 11.33).

/?—газовая постоянная.
/? — изопиестическое отношение (ур. 8.1).
5 — энтропия.

5л(ха) —интеграл в теории электрофоретического эф-
фекта (ур. 7.5, стр. 205).

Т — абсолютная температура.
М^л» WB — молекулярные веса веществ А и В.

X—напряженность электрического поля (стр. 169).
Z — импеданс (стр. 115).

ал> ав — активности веществ А и В (ур. 2.2, 2.4).
а—средний диаметр ионов (стр. 105).
с — концентрация, выраженная в молях на литр

(молярность); иногда это обозначение исполь-
зуется для объемной концентрации вообще или
для концентрации, выраженной в эквивалентах
на литр (нормальность), но в таких случаях
принятые единицы концентрации специально
оговариваются.
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в — заряд протона, т. е. заряд, равный по величине,
но противоположный по знаку заряду элек-
трона.

/ — коэффициент активности, выраженный в моль-
ных долях (ур. 2.9).

g — рациональный осмотический коэффициент (ур.
2.15).

Л — гидратное число.
k — постоянная Больцмана.

kl9 k<2, & л -~силы в теории электрофоретического эффекта
(стр. 166).

k — величина 2,303 RT/F (стр. 228).
In, lg — логарифм при основании соответственно е и 10.

т — количество молей растворенного вещества на
1 кг растворителя (моляльность).

nt — число частиц сорта / в единице объема (гл. 4
и 7).

ПА> пв — число молей веществ А и В в системе (ур. 2,1).
q — критическое расстояние для образования ион-

ной пары (только в гл. 14, ур. 14.1).
q — функция подвижности в теории релаксацион-

ного эффекта (ур. 7.10).
t\> *2 — числа переноса соответственно катиона и анио-

на (ур. 2.52).
и — абсолютная подвижность частицы (стр. 63).
пг — подвижность иона под действием градиента

электрического потенциала, равного единице
(стр. 63).

у — коэффициент активности в молярной шкале
(ур. 2.9).

Zi, z2 — валентности катионов и анионов соответственно
(с учетам знаков) (стр. 45).

Д„ — электрофоретическая поправка п-oro порядка
к коэффициенту диффузии (ур. 11.17).

Л — эквивалентная электропроводность электролита
(стр. 62).

П — осмотическое давление (ур. 2.17).
а — степень диссоциации.
7 — коэффициент активности в моляльной шкале

(ур. 2.9).
е — диэлектрическая постоянная; коэффициент эк-

стинкции (гл. 12).
7] — ВЯЗКОСТЬ.

т|оти — относительная вязкость.
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у- — величина, пропорциональная корню квадрат-
ному из ионной силы и имеющая размерность
обратной длины (ур. 4.12).

^i> ^2 — эквивалентные ионные электропроводности
(ур. 2.43).

р. -- дипольный момент.
v — число молей ионов, образовавшихся из 1 моля

электролита.
ср — моляльный осмотический коэффициент (ур. 2.16).
со — угловая частота.

Т А Б Л И Ц А В А Ж Н Е Й Ш И Х П О С Т О Я Н Н Ы Х *

F—число Фарадея (96493,1 абсолютный кулон • эквива-
лент"1).

// — число Авогадро (6,02380 • 1023).
с — скорость света (2,997902- 1010 сантиметр-секунда"1).
в — заряд протона** (4,80223-10~10 электростатических

единиц; 1,601864 • 10~19 абсолютных кулонов).
k—постоянная Больцмана (1,380257-10~16 эрг • градус"1 •

•молекула"1).
К — газовая постоянная (8,31439 абсолютный джоуль-гра-

дус"1 • моль"1; 1,98719 калория • градус"1 • моль"1).
1 абсолютный ом = 0,999505 международных ома.
1 абсолютный вольт = 0,999670 международных воль-
та.
1 абсолютный ампер = 1,000165 международных ам-
пера.
1 калория (по определению) = 4, ̂ О абсолютных
джоуля.
Точка замерзания воды = 273,160° в шкале Кельвина.

* R o s s i n i F D, G u c k e r F . Т . , J o h n s t o n H. L. , P a u -
1 i n g L., V i n a 1 G W , J. Am. Chem. Soc., 74, 2699 (1952).

** Заряд, равный по величине, но противоположный по знаку заряду
электрона,
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СВОЙСТВА ИОНИЗИРУЮЩИХ РАСТВОРИТЕЛЕЙ

Классические теории растворов были построены на осно-
вании аналогии между частицами растворенного вещества
и молекулами идеального газа, причем растворитель рассма-
тривался просто как среда, в которой перемещаются частицы
растворенного вещества. Поразительный прогресс достигнут
современной теорией жидкостей, основанной на совершенно
отличной модели: жидкость рассматривается как разупорядо-
ченное твердое тело, в котором продолжает существовать
ближний порядок, в то время как дальний порядок, характер-
ный для твердого состояния, нарушен тепловым движением.
Растворенное вещество и растворитель рассматриваются как
равноправные составляющие, и лишь в предельно разбавлен-
ном растворе, когда молекулы растворителя настолько пре-
восходят по численности молекулы растворенного вещества,
что мы можем рассматривать растворитель действительно не-
изменным, классическая точка зрения остается приемлемой.
Наиболее значительных успехов современная теория, однако,
достигла в случае неполярных и незаряженных молекул;
в случае же растворов электролитов наиболее существенные
свойства все еще приписываются только природе растворен-
ного вещества. Не следовало бы забывать, что именно раство-
ритель дает возможность электролиту проявлять свои особен-
ности и что он принимает активное участие в образовании из
электронейтрального кристалла, жидкости или газа подвиж-
ных заряженных частиц, которые и привлекают наше вни-
мание *.

Поскольку вода является, вообще говоря, наиболее важ-
ным из ионизирующих растворителей, и все то немногое из
огромного объема фактических знаний об электролитах, что

* Глубокие идеи в этой области были развиты Д. И. Менделеевым
[см. М е н д е л е е в ^ Д . И., Полное собрание сочинений, т. 13, М.—Л.
(1949)], — Прим. перев,
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нам известно, относится к водным растворам, мы начнем с опи-
сания структуры воды и тех ее свойств, которые причастны
к поведению растворов электролитов.

Молекула воды
Путем спектроскопического изучения молекул воды [1] в га-

зовом состоянии было установлено, что угол связи Н—О—Н
равен 105°, а межъядерное рас-
стояние О—Н составляет 0,97 А
(рис. 1.1) . Изолированная моле-
кула имеет дипольный момент.
1,87 ХЮ" 1 8 эл.-ст. ед., направ-
ленный по биссектрисе угла
Н—О—Н, причем отрицатель-
ный заряд диполя обращен к

Р и с . 1.1. Межъядерные рас- ЯДРУ кислорода. ^
стояния и угол связи в моле- Этот Дипольный момент был

куле воды. истолкован Берналом и Фау-
лером [2]* в их ттервой работе по

структуре воды и льда как следствие того, что эффективный
заряд— е(е — заряд протона) расположен на расстоянии
0,15 А от ядра кислорода, а заряды + 0,50 — у каждого ядра

+0,67е

Р и с. 1.2. Модели распределения заряда в моле-
куле воды.

В каждой модели С обозначает центр молекулы. Расстоя-
ния ОС даны не в масштабе.

а) Бернал и Фаулер 0С = 0,15А;
о /\

б) Фервей, модель I 0С=0,022 А Н С Н = 107°10';

в) Фервей, модель II 0С = 0,049А НСН = 109°44'.

* Имеется русский перевод: Успехи физ. наук, 14, 586 (1934). — Прич,
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водорода. Более сложная модель принадлежит Фервею [3],
который триполярное распределение Бернала и Фаулера
заменил квадрупольным расположением, показанным на
рис. 1.22, что привело к весьма удовлетворительному предска-
занию энергии кристаллической решетки льда.

Жидкая вода

В жидком состоянии вода проявляет свойства, характер-
ные для ассоциированной жидкости в большей степени, чем
соединения с водородом элементов, близких к кислороду в
периодической системе. Для иллюстрации этого можно при-
вести некоторые физические свойства аммиака, воды, фтори-
стого водорода и сероводорода.

Температура плавления, °С
Температура кипения, °С
Энтропия испарения,

кал • град ~ 1 • моль ~~ 1

NH,

—78
—33

23,2

Н2О

0
100

26,1

HF

—84
20

24,9

H2S

—86
—60

21,2

Таким образом, вода имеет сравнительно высокую темпе-
ратуру кипения, что наводит на мысль о наличии значитель-
ных межмолекулярных сил в жидком состоянии, которые за-
трудняют переход молекул в газовую фазу. Высокая темпера-
тура плавления приводит к представлению о том, что жидкая
вода обладает некоторой квазикристаллической структурой,
благодаря чему легко может возникнуть твердое состояние,
несмотря на сравнительно высокую кинетическую энергию.
Плотности в твердом и жидком состоянии при 0° соответ-
ственно равны 0,9168 и 0,99987 г/см3, так что вода при плавле-
нии сжимается на 8,3%. При нагревании до 4° она сжимается
еще на 0,012%; при этой температуре вода имеет максималь-
ную плотность. Теплоемкость льда при 0° равна 0,5026 кал/г
[За] по сравнению с 1,0081 кал/г для жидкой воды при той же
самой температуре. Теплоемкость воды имеет минимальную
величину 0,9986 кал/г [3 в] при 34,5°.

Диэлектрическая постоянная воды (78,30 при 25°) высока
по сравнению с большинством жидкостей; цианистый водород
имеет диэлектрическую постоянную 106,8; формамид 109,5 и
серная кислота 101 при 25°; диэлектрическая постоянная



18 Глава 1 ____

фтористого водорода при 0° равна 83,6. Кроме этих четырех
жидкостей, однако, даже наиболее полярные из обычных
жидких растворителей характеризуются гораздо более низ-
кими диэлектрическими постоянными, например 59 для аце-
тамида при 83°, 52 для гидразина при 25° и 22 для аммиака
при температуре его кипения. Неполярные жидкости имеют
диэлектрическую постоянную порядка 2.

Даже после самой тщательной очистки вода имеет неболь-
шую электропроводность. Так называемая «равновес-
ная» вода имеет при 18° удельную электропроводность
0,75-10~6 ом~}см-1,что вызвано главным образом растворенной
двуокисью углерода, которая находится в равновесии с дву-
окисью углерода атмосферы. Кольрауш и Хейдвеллер [4] опре-
делили удельную электропроводность тщательно очищенной
воды, равную при 18° примерно 0,04 • 10"6 ом~1см~1. Такая
электропровоцность должна быть приписана слабой диссоциа-
ции молекул воды: Н2О->Н+ + ОН- или 2Н2О->Н3О+ + ОН",
и может быть объяснена предположением, что концентра-
ция ионов водорода и гидроксила при 18° составляет
0,8 • Ю-7 г-экв/л и 1 • Ю-7 г-экв/л при 25°.

В жидкой воде объем, приходящийся на одну молекулу,
очень близок 30 А3. Если предположить, что вода имеет
плотнейшую упаковку сферических молекул, то диаметр мо-
лекулы такого объема равен 3,48 А. В действительности,
однако, рентгеновский анализ жидкой воды показывает [5], что
самое близкое расстояние между молекулами (определяемое
как межъядерное расстояние О—О) составляет от 2,90 до
3,05 А в области температур от 0 до 80° (рис. 1.3). Отсюда
следует, что молекулы воды образуют далеко не плотную
упаковку, или что объем, приходящийся на молекулу, много
меньше. Вместо двенадцати ближайших соседей, характери-
зующих плотнейшую упаковку, данные рентгеновского ^ана-
лиза показывают, что среднее число ближайших соседей ле-
жит в пределах от 4,4 до 4,9 во всем этом температурном
интервале. Морган и Уоррен нашли также при помощи рент-
геновских лучей доказательство существования второго бли-
жайшего слоя на ожидаемом расстоянии около 4 А от рассма-
триваемой центральной молекулы, но такая вторичная обо-
лочка становится менее ярко выраженной с ростом темпе-
ратуры и исчезает выше 30°. Это показьвает, что размер
областей упорядоченного взаимодействия уменьшается вслед-
ствие теплового движения.

Жидкая вода сохраняет в действительности тетраэдри-
чески координированную структуру льда, но лишь в областях
небольшой протяженности и для коротких промежутков вре-
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2,0 -
83°

мени. Такое представление, впервые введенное Берналом и
Фаулером, более современно и удовлетворительно, чем преж-
ние взгляды, согласно которым ассоциация воды объяснялась
предположением о существовании различных полимерных
образований, таких как
«дигидроль» (Н2О)2 и
«тригидроль» (Н2О)3.

Предполагается, что
такая льдоподобная
структура существует
за счет «водородных
связей», которые, по
существу, имеют элек-
тростатическую приро-
ду и являются резуль-
татом особенно благо-
приятного распределе-
ния заряда и геометрии
молекулы воды. Как
следует из рис. 1.1 и
1.2, угол связи воды
весьма близок к углу
тетраэдра (109°28'),
и модель Фервея II,
в частности, идеально Г*А

приспособлена к струк- Р и с . 1.3. Функции радиального распреде-
туре С КОООДИНацион- ления для воды при 1,5 и 83° по данным Мор-
ным числом 4 Тотбакт гана и у°РРена- фУн«ция Р (г) дает веро-мь.м чпилим^. i u i q j d K i , ЯТНОсть нахождения центра молекулы воды

в элементе объема на расстоянии г от

о
20

i l l i i i
5 6 8

что вычисления Фервея
энергии испарения льда
приводят к величи-
не, с точностью до
1 ккал/моль совпадаю-
щей с эксперименталь-
ной (10,8 ккал/моль),
служит веским доказа-
тельством пригодности
межмолекулярных сил.

Еще одно доказательство в пользу тетраэдрически коор-
динированной структуры воды основано на изучении спектров
комбинационного рассеяния и инфракрасных спектров [1].
Основная полоса межмолекулярного взаимодействия спектра
комбинационного рассеяния расположена при частоте
Av == 152—225 см~1. Было показано, что она возникает в ре-
зультате вибраций в форме «дыхания» (т. е. сжатие и расши-

центра фиксированной молекулы; ее абсо-
лютная величина подбирается таким обра-
зом, чтобы эта функция превращалась
в единицу при больших величинах г, что
эквивалентно принятию в качестве элемента
объема среднего молекулярного объема

в жидкости.

чисто электростатической картины
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рение тетраэдров). Полоса поглощения в инфракрасном спек-
тре при 160—175 слг1, исчезающая в разбавленных растворах
воды в диоксане [6], по-видимому, также вызвана межмолеку-
лярными вибрациями. Полосы поглощения в спектре комби-
национного рассеяния при 60, 500 и 700 см~1 приписывают
вращательным колебаниям (librations) молекулы, причем эти
колебания недостаточно сильны, чтобы нарушить электроста-
тические связи с соседними молекулами. Было предположено,
что может иметь место лишь один вид свободного вращения
в воде при обычных температурах — вращение вокруг оси,
которая лежит в плоскости, содержащей три ядра и биссек-
трису угла Н—О—Н. Изменение интенсивности линий спек-
тров комбинационного рассеяния с температурой наводит на
мысль о том, что такое свободное вращение внезапно стано-
вится значительным вблизи 40°.

Таким образом, структура жидкой воды должна рассма-
триваться как до некоторой степени нарушенная структура
с координационным числом 4, которая сохраняется благодаря
электростатическим силам, возникающим из-за особого рас-
пределения зарядов и формы молекулы воды. Ассоциации
между данной молекулой и ее соседями может быть лишь
временной, так как структура непрерывно нарушается тепло-
вым движением, но она должна быть достаточно прочной,
чтобы продолжать существовать в малых областях на протя-
жении времени, достаточно большого по сравнению с перио-
дом колебаний рентгеновского или даже инфракрасного излу-
чения. Для этого нужны промежутки времени, однако, всего
лишь порядка 10~12 сек., и не следует удивляться, что, напри-
мер, вязкость воды лишь ненамного выше, чем вязкость
более простых жидкостей с малыми молекулами. Многие из
аномальных свойств воды находят естественное объяснение
на основе ее структуры. Существование максимума плотности
при 4° может быть отнесено за счет конкуренции двух проти-
воположных эффектов, а именно постепенного перехода до-
вольно открытой льдоподобной структуры в несколько более
плотно упакованную структуру (на что указывает увеличение
с ростом температуры среднего числа ближайших соседей) и
одновременного увеличения среднего расстояния между цен-
трами молекул. Аномально высокая диэлектрическая постоян-
ная вызвана общим взаимодействием электростатических по-
лей молекул, которое благодаря благоприятной ориентации
молекулярных диполей приводит к значительному увеличению
эффективной поляризации в жидком состоянии по сравнению
с паром.
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Диэлектрическая постоянная
и дипольный момент полярных жидкостей

Если две параллельные проводящие пластины имеют на
своей поверхности электрические заряды плотности +с и — а
соответственно, то напряженность поля между ними в ва-
кууме имеет величину

E =
При наличии между пластинами изолирующей среды напря-
женность поля уменьшается до величины

Е = 4тга/ 5,

где GS — постоянная для всех полей достаточно низкой напря-
женности, статическая диэлектрическая постоянная среды.
Эта величина всегда больше единицы. Такое уменьшение эф-
фективной напряженности электрического поля сопрово-
ждается процессом смещения электрических зарядов в моле-
кулах. Отрицательный заряд появляется на поверхности ди-
электрика, прилегающей к положительной пластине, а поло-
жительный заряд той же величины — на поверхности, сопри-
касающейся с отрицательной пластиной. Эти наведенные в ди-
электрике заряды уменьшают эффективную плотность заряда
на пластинах от а до o/ss. Они могут быть представлены, та-
ким образом, как поляризация Р диэлектрика, определяемая
уравнением

Общее поле Е внутри диэлектрика может быть представлено
в виде суммы первоначального поля 4тсо, существующего в
вакууме, и поля поляризации — 4тсР. Первое называется элек-
трическим смещением D:

или

и

Если пластины разделены расстоянием rf, то два противо-
положных элемента поверхности диэлектрика площадью ЪА
будут нести заряды + РЬА и — РЪА и образуют, следователь-
но, диполь с моментом PbAd и объемом ЬА - d - P представляет
собой, таким образом, дипольный момент единицы объ-
ема диэлектрика. Задача вычисления диэлектрической
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постоянной es из молекулярных свойств среды сводится, сле-
довательно, к вычислению поляризации Р.

Эта поляризация является суммой поляризаций двух ти-
пов: а) поляризации, вызванной смещением электронных обо-
лочек атомов и изменением атомных конфигураций молекул,
которая называется поляризацией смещения; б) поляризации,
вызванной ориентацией под действием поля уже существую-
щих постоянных диполей молекул, которая называется ориен-
тационной поляризацией. Процесс поляризации смещения про-
текает очень быстро и легко следует за электрическим полем
даже при частоте световых волн, причем скорость его не за-
висит от температуры. Ориентационная же поляризация вы-
зывает вращение молекул — процесс более медленный. Кроме
того, действие ориентационной поляризации противоположно
по характеру действию теплового движения, поэтому она за-
висит от температуры. Поляризация, вызванная ориентацией
постоянных диполей, сравнительно легко осуществляется
в случае, когда диполи достаточно удалены один от другого,
благодаря чему их взаимодействием можно пренебречь.

Для описания поляризации смещения удобно ввести вели-
чину молекулярной поляризуемости а, которая определяется
как средний по времени дипольный момент, наведенный в мо-
лекуле электрическим полем единичной напряженности. Если
имеется jV0 молекул в 1 см3, то вклад Ра поляризации смеще-
ния в общую поляризацию Р равен

где F — фактическое поле, действующее на одну молекулу.
Это внутреннее электрическое поле F нелегко вычислить для
жидкостей или твердых тел, за исключением случая, когда
отсутствуют постоянные диполи (Р = Ра) и молекулярными
взаимодействиями можно пренебречь. Внутреннее поле не
идентично ни с полем , ни с D, однако для газов или идеаль-
ных жидкостей, в которых отсутствует взаимодействие моле-
кул, простые электростатические вычисления показывают, что

отсюда
pd = N0a(E + ̂ -J. (1.2)

Но, так как D = Е + 4тгР по определению, то Р может быть
исключено из уравнений (1.1) и (1.2), что дает:

D — E
D + 2E -
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Так как диэлектрическая постоянная определяется из соотно-
шения D = Ssf, то окончательно получаем формулу

Необходимо подчеркнуть, что это соотношение, известное под
названием формулы Клаузиуса — Моссоти, справедливо
только для неполярных молекул при отсутствии молекуляр-
ных взаимодействий. В электромагнитной теории найдено, что
диэлектрическая постоянная связана с показателем преломле-
ния соотношением Максвелла e,s = п2. Это формальное ото-
ждествление имеет то достоинство, что оно позволяет найти
ss из измерений в поле оптической частоты, т. е. когда имеет
место только электронная поляризация. В общем случае, од-
нако, удобно определить е0 как часть статической диэлек-
трической постоянной, обусловленную поляризацией смеще-
ния, и положить s0 = п2 для полей оптических частот. Поляри-
зуемость а определяется тогда уравнением

п2 + 2 — 3 '

Первая трактовка ориентационной поляризации, принадле-
жащая Дебаю, была дана по аналогии с теорией парамагне-
тизма Ланжевена. Дебай [7] предположил, что выражение для
внутреннего электрического поля F = Е + 4тсР/3 (внутреннее
поле Клаузиуса — Моссоти) оказывается пригодным для этого
случая, хотя применение его ограничено вследствие пренебре-
жения молекулярным взаимодействием. Его формула, таким
образом, применима только к полярным газам или к раз-
бавленным растворам полярных веществ. Среднюю ориента-
ционную поляризацию вычисляют в предположении, что рас-
пределение энергий ориентированных диполей подчиняется
распределению Больцмана, причем пренебрегают молекуляр-
ным взаимодействием. Средний момент га, приходящийся на
молекулу, связан с истинным постоянным дипольным момен-
том fio формулой Ланжевена:

которую для всех полей обычной напряженности можно с до-
статочной точностью упростить, получив

_
m - 3*7- •
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Общая поляризация на единицу объема равна, следовательно,

я=. 3ft Т ).
Отсюда при помощи рассуждений, близких к примененным
для случая, когда имеется только поляризация смещения,
получим уравнение Дебая:

I'l
3 ~ 3 3kT '

Это уравнение подтверждается экспериментально для поляр-
ных газов и разбавленных растворов, и на нем основано вы-
числение дипольных моментов из измерений диэлектрической
постоянной таких систем. Онзагер [8] показал, что признанная
несостоятельность этого уравнения для полярных жидкостей
обусловлена несовершенством выражения Клаузиуса — Мос-
соти для внутреннего поля. Онзагер предположил, что только
часть этого поля должна участвовать в ориентации диполей;
эту часть он назвал полем кавитации («cavity f ie ld») . Остаю-
щаяся часть — реакционное поле («reaction f ie ld») —должна
оставаться параллельной дипольному моменту и, таким обра-
зом, усиливать как постоянный, так и наведенный дипольные
моменты. На основании этого он пришел к уравнению

~~ 3 3kT '

которое для облегчения сравнения с уравнением Дебая можно
переписать в виде

~ 3 "^ 3 ЗЬТ (2 5 + п2)(

Его легко свести к формуле Дебая, если положить es « п2, что
справедливо для случая разбавленных растворов или газов,
но это уравнение дает весьма отличающиеся и притом луч-
шие результаты для полярных жидкостей, у которых es зна-
чительно отличается от я2. Оно, однако, все еще непригодно
для так называемых ассоциированных жидкостей, таких, как
вода или спирты, т. е. именно для тех жидкостей, которые
представляют наибольший интерес в связи с электролитами.

Кёрквуд [9] развил теорию Онзагера и применил ее к ассо-
циированным жидкостям, приняв во внимание ближнее взаи-
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модействие молекул, которое мешает вращению молекуляр-
ных диполей. Он получил выражение вида:

В этой формуле фактор g должен быть вычислен из соответ-
ствующей модели жидкости, для которой ведут расчет. Он
определяется уравнением

g= I -\- z cos т,

где 2 — среднее число ближайших соседей, a cos ^ — средний
косинус угла между соседними диполями. (По данным рент-
геноструктурного анализа для воды при обычных температу-
рах величина g ~ 2,5.) Необходимо также помнить, что вели-
чина \\ в формуле Кёрквуда не совпадает с дипольным мо-
ментом цо изолированной молекулы вследствие дополнитель-
ной поляризации под действием соседних молекул. Одно из
приближений [10], позволяющее получить поправку на этот
эффект для сферических молекул, имеет вид

Согласно этому приближению, существо различия между фор-
мулами Кёрквуда и Онзагера определяется только наличием
в первой из них фактора g. Остеру и Кёрквуду [11] удалось
вычислить по уравнению (1.3) диэлектрические постоянные
воды и спиртов с точностью около 10%.

Одна из трудностей разработки удовлетворительной тео-
рии диэлектрической постоянной полярных жидкостей возни-
кает от неуверенности в правильности величины поляризуе-
мости а, или, другими словами, части е0 статической диэлек-
трической постоянной. «Оптическая» величина е0 = п2 опреде-
ляется легко, но измерения при высоких радиочастотах [14]
приводят к величине 0 = 5 для воды, тогда как п2 = 1,79.
Харрис и Алдер [12] объясняют повышенное значение вели-
чины, получаемой при высоких радиочастотах, тем фактом,
что при этих частотах все еще имеет место атомная поляри-
зация. Кроме того, они подвергли некоторому сомнению при-
менимость поля кавитации Онзагера к вычислению поляриза-
ции смещения. Они использовали другое поле для этой цели
и, увеличив строгость вычисления Кёрквуда фактора g, полу-
чили следующий результат:

ЗЬТ
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который может быть записан также в виде

или 2
(при ео =

Для воды они вычислили g по модели Попла [13], согласно
которой каждая молекула воды связана с четырьмя другими,
но допускается деформация связей О — Н— О. Фактор g изме-
няется от 2,60 при 0° до 2,46 при 83°. Согласие с эксперимен-
тальными величинами es в этом случае находится в пределах
2% в области температур от 0 до 80°, что весьма удовлетво-
рительно для такой сложной жидкости, как вода. Хорошие
результаты получаются также и для спиртов, для которых ис-
пользуется модель Остера и Кёрквуда ассоциации в цепочку
за счет водородных связей, что приводит к g = 2,57. Вычис-
ленные величины диэлектрической постоянной на несколько
процентов выше, чем экспериментальные. Харрис и Алдер
произвели также обратное вычисление g из наблюдаемых ди-
электрических постоянных, коэффициентов преломления и ди-
польных моментов ряда жидкостей, используя как формулу
Кёрквуда, так и свою собственную. Эти два ряда величин не
сильно различаются между собой, но результаты, полученные
по уравнению (1.4), вероятно, несколько более приемлемы.
Так, в предположении, что ацетон и хлороформ являются
неассоциированными жидкостями, g = 1,0. Для сильно
ассоциированного жидкого цианистого водорода получено
g = 3,6. Для нитробензола и пиридина g = 0,8 и 0,7 соответ-
ственно, что указывает на «контрассоциацию» диполей в про-
тивоположность «коассоциации» в цианистом водороде.

Статическая диэлектрическая постоянная es включает в
себя значительный вклад от ориентации постоянных диполей
под влиянием приложенного поля. Процесс ориентации тре-
бует некоторого конечного времени, поэтому диэлектрическая
постоянная уменьшается с ростом частоты наложенного поля.
Ориентация молекул вопреки силам вязкости приводит к рас-
сеиванию энергии в переменных полях, которое может быть
формально учтено путем введения комплексной диэлектриче-
ской постоянной. При условии, что имеются дипольные ча-
стицы лишь одного вида, комплексная диэлектрическая по-
стоянная е при угловой частоте со определяется уравнением

где t — время релаксации для процесса ориентации, т. е.
время, в течение которого ориентационная поляризация па-
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дает до е~~1 от своей величины после удаления внешнего поля.
Путем измерений е при различных частотах в области значи-
тельного изменения е можно, таким образом, определить как
е0, так и т. Такие измерения для воды и тяжелой воды были
сделаны Колли, Хастедом и Ритсоном [14], которые использо-
вали высокочастотные радиотехнические методы при длинах
волн 1,25; 3 и 10 см в области температур от 0 до 75°. Их ра-
бота позволяет сделать важные заключения при интерпрета-
ции природы воды.

Во-первых, было найдено, что уравнение (1.5) справедливо
только при одном значении величины времени релаксации т
при каждой температуре. Это означает, что имеется лишь
один вид молекул, способных ориентироваться. Присутствие
полимерных форм, таких, как «дигидроль», обязательно дало
бы набор времен релаксации при каждой температуре. Во-
вторых, время релаксации изменяется с температурой в очень
близком согласии с теоретическим результатом Дебая:

(1.6)

где г—радиус ориентирующихся частиц. Таблица 1.1 иллю-
стрирует неожиданно хорошее согласие экспериментальных
результатов с уравнением (1.6).

Таблица 1.1
Время диэлектрической релаксации и вязкость воды.

Проверка уравнения Дебая
(По данным Колли, Хастеда и Ритсона [14].)

/, °с

0
10
20
30
40
50
60
75

-схЮ12, сек

17,7
12,6
9,5
7,4
5,9
4,8
4,0
3,2

Т)Х102, ПЗ

1,787
1,306
1,002
0,798
0,653
0,547
0,467
0,379

2- X 10',
ч .

сек- г рад пз

2,71
2,73
2,78
2,81
2,83
2,84
2,85
2,84

г, А
по уравнению (1.6)

1,44
1,44
1,45
1,45
1,46
1,46
1,46
1,48

^Радиусы молекул вполне сравнимы с величиной, получен-
ной при помощи рентгенографических измерений, а именно
1,38 А. К тому же из этих результатов приходится сделать
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заключение о том, что единственными частицами, подвергаю-
щимися дипольной ориентации в воде, являются простые мо-
лекулы Н2О. Если предположить, что такие полимерные фор-
мы, как (Н2О)2 или (Н2О)з присутствуют в сколько-нибудь
значительной степени, их количества, вероятно, должны зна-
чительно изменяться с температурой. Радиусы молекул, вы-
числяемых из формулы Дебая, должны заметно зависеть от
температуры. Дальнейшее внимание в этой работе сосредо-
точено на сравнении времени диэлектрической релаксации
обычной и тяжелой воды. Было показано, что отношение
TD o/^H2o равно отношению вязкостен ^o/^o (в пределах
экспериментальной ошибки около 2%) при 10, 20, 30 и 40°.

Еще один тип измерений, позволяющих понять природу
кинетических явлений в воде, состоит в изучении коэффи-
циента самодиффузии (гл. 10). В табл. 1.2 приведены неко-
торые результаты Вана [15], из которых радиусы молекул
диффундирующих частиц могут быть вычислены по уравне-
нию Эйнштейна — Стокса:

D* = 77(6*Y]r), (1.7)

где D* — коэффициент (само) диффузии, а остальные обозна-
чения имеют то же значение, что и в предыдущих уравне-
ниях.

Можно видеть, что величины D*, полученные с меченой
тяжелой водой, значительно отличаются от величин, полу-
ченных при исследовании меченой воды Н2О18, но при этом
каждая серия опытов показывает постоянство D*r[/T. Вопрос
о том, какая из этих серий дает более правильное значение
коэффициента самодиффузии, пока еще не решен. Экспери-
ментальные ошибки в работах такого рода больше, чем при
других диффузионных измерениях.

Хотя радиусы молекул, вычисленные таким способом,
слишком малы (0,8—1,1 А) , их постоянство оставляет мало
сомнений в том, что мы имеем дело с движением одинаковых
молекулярных частиц при каждой температуре. Заниженное
значение радиусов по сравнению с известной величиной 1,38 А,
вероятно, вызвано неприменимостью закона Стокса к движе-
нию частиц молекулярных размеров.

Заканчивая этот раздел, рекомендуем обратить внимание
на приложение 1.1, в котором собраны такие свойства воды,
с которыми, как показывает значительный опыт вычислений
по растворам электролитов, чаще всего приходится иметь
дело: плотность, диэлектрическая постоянная, давление пара
и вязкость в интервалах температур от 0 до 100°.
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В приложении 1.2 даны плотности, диэлектрические по-
стоянные и вязкости ряда неводных растворителей, в боль-
шинстве случаев при 25°.

Таблица 1.2
Коэффициенты самодиффузии воды. Индикатор—тяжелая вода

(По данным Вана [15].)

/, °с

0
5

15
25
35
45
55

>*ХЮ5 ,
см--сек~1

1,00
1,20
1,61
2,13
2,76
3,45
4,16

т,Х102,
пз

1,787
1,516
1,138
0,890
0,719
0,596
0,504

3 X 10-,

дин град"1

6,54
6,55
6,36
6,36
6,44
6,46
6,39

г, А
по уравнению (1.7)1

1Д2
1,13
1,15
1,15
1,13
1,13
1,14

Коэффициенты самодиффузии воды. Индикатор — Н2О !

/, °с

0
5

15
25
35
45
55

/>*ХЮ5

см^-сек"1

1,33
1,58
2,14
2,83
3,55
4,41
5,41

^10".
дин-град~1

8,70
8,61
8,45
8,45
8,28
8,26
8,31

г, А по уравнению (1.7)

0,84
0,85
0,87
0,86
0,88
0,88
0,88

Влияние ионов на структуру и свойства воды
В предыдущем разделе было показано, что различные

свойства воды могут быть в значительной степени объяснены
на основе электростатических сил, возникающих вследствие
распределения заряда в молекуле воды, а также тем обстоя-
тельством, что угол связи в молекуле воды близок к углу
тетраэдра'. Поскольку простые ионы имеют размер и электри-
ческий заряд, сравнимые по величине с зарядами у молекулы
воды, то естественно ожидать, что структура воды будет пре-
терпевать значительные изменения в ионных растворах.
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Вероятно, менее очевидным является тот факт, что присут-
ствие любого растворенного вещества должно изменять свой-
ства воды, однако имеются достаточные причины предполо-
жить, что такое явление имеет место в случае ионных раство-
ров *. Наиболее важные данные в этом направлении получены
при изучении растворимости и температурного коэффициента
растворимости простых неполярных молекул газов; такие дан-
ные были умело собраны Франком и Эвансом [16].

Их статью следует весьма тщательно изучать тем, кто
желает составить полное представление об этом вопросе,
здесь же мы приводим только некоторые из наиболее важных
выводов. По данным растворимости можно вычислить умень-
шение энтропии в процессе растворения газа в жидкости.
Для случая неполярных газов в неполярных растворителях
такое уменьшение энтропии лежит в пределах 10—
15 кал • град~1 • моль~1 (отнесенное к стандартному состоянию
для газа при давлении 1 атм и для раствора — при гипотети-
ческой мольной доле, равной единице). Для растворов таких
газов в воде, однако, уменьшение энтропии много больше и
лежит в пределах 25—40 кал -град-1 -моль-1. Более того, в то
время как уменьшение энтропии при растворении этих газов
в неполярных растворителях мало зависит от температуры,
в их водных растворах оно быстро падает с ростом темпера-
туры. В настоящее время энтропию системы можно рассмат-
ривать как меру степени неупорядоченности системы. Тогда
дополнительное уменьшение энтропии при образовании вод-
ных растворов неполярных газов по сравнению с более
простыми растворами означает, что структура воды стано-
вится более упорядоченной благодаря влиянию растворенных
молекул. По образному выражению Франка и Эванса «вода
образует микроскопические айсберги вокруг неполярной мо-
лекулы». При более высоких температурах этот эффект, есте-
ственно, менее ярко выражен, так как силы, приводящие
к упорядоченной структуре, больше не могут конкурировать
с тепловым движением.

Следует признать, что такое заключение несколько неожи-
данно, но термодинамические доказательства слишком оче-
видны, чтобы отказаться от такой точки зрения. Сравнение
со случаем чужеродного атома, внесенного в идеальную кри-

* По этому вопросу см. также работы: С а м о й л о в О. Я., Структура
водных растворов, электролитов и гидратация ионов, АН СССР, М, 1957;
М и щ е н к о К. П, ЖФХ, 26, 1736 (1952); М и щ е н к о К. П., К в я т Э. К,
ЖФХ, 28, 1451 (1954); М и щ е н к о К. П., С у х о т и н А. М., ЖФХ, 27, 26
(1953); И з м а й л о в Н. А., ЖФХ, 34, 2414 (1960); Ф р у м к и н А. Н.,

, 35, 2163 (1961). — Прим. перев.
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сталлическую решетку, напоминает о том, что мы должны
остерегаться трактовки квазикристаллической структуры
воды слишком буквально, так как в этом случае чужеродный
атом, вызывая дислокации в кристаллической решетке, стре-
мится нарушить существующий в кристалле дальний порядок.
Как указывалось в предыдущем разделе при описании рент-
генографических исследований, в воде упорядоченность рас-
пространяется на расстояние лишь в несколько диаметров
молекул и для воды нетрудно представить себе увеличение
упорядоченности. Действительно, этот эффект может быть
представлен как увеличение среднего времени существова-
ния тетраэдрических конфигураций в микрообластях, вызван-
ное действием растворенных частиц.

Такого рода представление (предложенное авторами) со-
гласуется с тем фактом, что при комнатной температуре наи-
большее дополнительное уменьшение энтропии наблюдается
для самых тяжелых и самых больших молекул растворенных
веществ, таких, как радон и хлороформ.

В свете существования такого «айсберг-эффекта» даже
для неполярных веществ в воде ясно, что следует предвидеть
значительные усложнения при переходе к водным растворам
ионов. В данном случае на нормальные взаимодействия рас-
творителя с растворенным веществом налагается мощное
электрическое поле, вызванное зарядами ионов. Благодаря
малым расстояниям напряженность поля составляет величину
порядка 1 • 106 в/см. Закон Кулона даже при использовании
макроскопической диэлектрической постоянной воды (при-
близительно 80) дает поле 0,5- 106 в/см на расстоянии 6 А от
центра одновалентного иона. Более того, при условии ди-
электрического насыщения молекул воды в контакте с ионом
значение макроскопической диэлектрической постоянной воды,
конечно, слишком велико, и напряженность поля, действую-
щего на первый слой молекул воды, вероятно, на порядок
больше, чем приведенная выше.

Можно представить себе, что в очень разбавленных рас-
творах влияние поля отдельного иона распространяется на
последующие слои молекул воды, но в более концентрирован-
ных растворах настолько много ионов, что «чем дальше от
Англии, тем ближе к Франции». Полезно оценить средние
расстояния между ионами в растворе, предполагая в первом
приближении, что ионы расположены в узлах кубической кри-
сталлической решетки, по крайней мере в среднем во вре-
мени. Тогда находим, что для 1-1-электролита при концентра-
ции с моль/л среднее межионное расстояние равно 9,4 с~1/* А,
что дает результаты для различных концентраций, приведенные
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в табл. 1.3. Эти результаты показывают, что в одпомо-
лярном растворе может находиться только небольшое число
молекул воды, отстоящих на расстояние более чем двух или
трех диаметров молекулы от некоторого иона. Целесообраз-
но говорить о последовательных слоях молекул воды, окру-
жающих отдельный ион, лишь для концентраций ниже с = 0,1.

Имея это в виду, можно проверить более детально влия-
ние ионов на структуру воды, вновь возвращаясь к ценному
анализу Франка и Эванса [16]. Они приводят энтропии рас-
творения для ряда ионов; часть этих данных представлена
в табл. 1.4.

Таблица 1.3
Средние межионные расстояния в растворе

Ы-электролита

С, МОЛЬ/Л

Расстояние, А

0,001

94

0,01

44

0,1

20

1.0

9,4

10,0

4,4

Значение этих данных табл. 1.4 может быть показано на
примере хлористого калия — типичного электролита. Стан-
дартное уменьшение энтропии на моль равно 25,3 + 26,6 =
= 51,9 кал*град~1, тогда как соответствующая величина для
двух грамматомов аргона (очень удачное сравнение, посколь-
ку оба иона имеют структуру аргона) равна 2 X 30,2 ==
= 60,4 кал-град'1. Очевидно, что влияние зарядов ионов
уменьшает потерю энтропии, т. е. вызывает увеличение неупо-
рядоченности в структуре воды. Этот эффект проявляется,
несмотря на тот факт, что в непосредственной близости к
иону, несомненно, должен быть слой довольно жестко ориен-
тированных молекул воды в количестве, вероятно, четырех
молекул для большинства одноатомных одновалентных ионов.
Такой жестко связанный слой можно рассматривать как «за-
мороженный». Франк и Эванс установили, что образование
его обычно приводит к уменьшению энтропии примерно на
12 кал • град~1 • моль~{. Имеется еще два других источника
уменьшения энтропии: во-первых, величина, вызванная умень-
шением свободного объема, когда ион (газ) входит в раствор,
даже по заниженному подсчету равная 20 кал • град*1 • моль~1\
во-вторых, вклад, вызванный частичной ориентацией молекул
воды в слоях, прилежащих к первому, который может быть
вычислен по уравнению Латимера [17].
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Уменьшение энтропии на 1 моль (кал* град'1) (вслед-
ствие ориентации диэлектрика):

-~ D — г /4-2,8'

где гг — радиус иона (А), к которому добавлено 2,8 А для
учета первого, жестко связанного слоя молекул воды. Дру-
гими словами, наружная граница иона проходит за первым
слоем молекул воды. В пределах этой границы уменьшение
энтропии вычисляется в предположении, что молекулы воды
жестко связаны, как у льда, в то время как за этой границей
среда рассматривается как классический непрерывный ди-
электрик с обычной величиной диэлектрической постоянной.
Такая картина вполне согласуется с новыми представлениями
о диэлектрической постоянной вблизи иона (стр. 38). Сумму

Таблица 1.4
Энтропии растворения одноатомных ионов в воде

(По данным Франка и Эванса [16])

Ион

F~
СГ
Вг-
J"
Н +
Li +
Na +
К +
Rb +
Cs+
Mg2+
Ca2+
Sr2+
Ba2+
A13+

Fe3+

Д5
кал • град ~ l • моль ~~ l

— 40,9
— 26,6
— 22,7
— 18,5
— 38,6
— 39,6
— 33,9
— 25,3
— 23,1
— 21,3
— 84,2
— 65,5
— 63,7
— 55,6

— 133
— 120

bSst

кал-град~1 -моль"1

-3,5
+ Ю,2
+ 13,9
+ 17,9

-1,1
+ 4,0

+ 12,0
+ 14,1
+ 15,7

Д5 — увеличение энтропии при переходе от гипотетического газового
состояния при 1 атм к гипотетическому раствору при мольной
доле, равной единице. Это стандартное состояние отличается
от используемого а гл. 3.

SS —рассчитанный вклад в Д5, обусловленный влиянием ионов на
структуру воды.

3 Р. Робинсон, Р. Стоке
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этих трех приближенно вычисленных значений уменьшении
энтропии можно вычесть из экспериментальных величин вто-
рого столбца т а б л 1.4; остаток (3-й столбец табл. 1.4) Франк
и Эванс назвали «энтропией разрушения структуры» t\Sst.
Видно, что для всех ионов галогенов и щелочных металлов,
за исключением самых маленьких (Li+ и F~) , такой структур-
ный член энтропии соответствует значительному разупорядо-
чению структуры воды, причем этот эффект максимален для
самых больших ионов. Оказывается, таким образом, что за
первым слоем молекул воды имеется некоторая область, где
структура воды нарушена. Такое нарушение структуры за-
висит от того, как расположен первый слой молекул воды.
Вокруг положительного иона молекулы воды обычно ориен-
тируются водородами наружу. Все они не могут, таким обра-
зом, участвовать в нормальном тетраэдрическом расположе-
нии молекул воды (даже если размер центрального иона бли-
зок размеру молекулы воды), так как для такого расположе-
ния требуется, чтобы две молекулы воды ориентировались
водородами внутрь. Франк и Эванс подтвердили свой довод
о разрушении структуры рядом других соображений на осно-
ве данных по вязкости и теплоемкости. Для многовалентных
одноатомных ионов, таких, как А13+, уменьшение энтропии
много больше, при этом часть такого эффекта приписывают
распространению области «замораживания» на слои, следую-
щие за первым.

Влияние ионов на диэлектрическую постоянную воды
Много лет назад было признано, что количественная оцен-

ка влияния ионов на диэлектрическую постоянную воды чрез-
вычайно важна для понимания сил, действующих в растворах
электролитов. Однако сведения такого рода до недавнего
времени было весьма трудно получить. Не было даже извест-
но с достаточной определенностью, увеличивается или умень-
шается диэлектрическая постоянная в данном случае. Это
связано с экспериментальными трудностями измерения ди-
электрической постоянной проводящей среды. Развитие вол-
новой техники для измерений на частотах порядка 1010 гц
дало наконец возможность определить диэлектрическую по-
стоянную таких высокопроводящих жидкостей, как электро-
литы концентрации 2м с ошибкой всего лишь в несколько
процентов. Хастед, Ритсон и Колли [18], важная работа кото-
рых по диэлектрическим свойствам воды и тяжелой воды об-
суждалась в предыдущем разделе, провели также весьма
ценное изучение диэлектрических свойств водных растворов.
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Они нашли, что для всех изученных ими электролитов (14 ве-
ществ, относящихся по типу к 1-1-, 2-1-, 1-2- и 3-1-электроли-
там) диэлектрическая постоянная уменьшается линейно с ро-
стом концентрации. Такое линейное уменьшение диэлектри-
ческой постоянной в большинстве случаев осуществляется
примерно до 2 н. растворов, после чего в случае хлористого
натрия, для которого изучение было продолжено до концен-
траций выше 2 н., уменьшение диэлектрической постоянной
становится более медленным, чем этого требует линейная за-
висимость. Время диэлектрической релаксации также умень-
шается примерно линейно с ростом концентрации. Последний
эффект, по-видимому, согласуется со взглядами Франка и
Эванса на разрушающее структуру действие ионов, в резуль-
тате чего переориентация молекул воды должна протекать
легче. Время диэлектрической релаксации воды, однако, воз-
ра^тает при добавлении полярных органических молекул [19].

Таблица 7.5
Молярное понижение диэлектрической

постоянной воды электролитами при 25°
(По данным Хастеда, Ритсрна и Колли [18])

е -= + 28с
W '

НС1
LIC1
NaCi
КС1
RbCl
NaF
KF

0 , Л/ МО ЛЬ

— 10
_ 7
— 5,5
— 5
— 5
— 6
— 6,5

NaJ
KJ
MgCl2
ВаС12
LaCl3
NaOH
Na2SO4

и , л/моль

— 7,5
— 8

— 15
— 14
— 22
— 10,5
— 11

Объяснение этому явлению можно искать в «эффекте айсбер-
гов», предложенном Франком и Эвансом для объяснения из-
менения энтропии водных растворов неполярных газов. Изме-
нение времени диэлектрической релаксации растворов непо-
лярных газов вследствие малой растворимости незначительно,
в связи с чем измерение его представляется затруднительным.
Табл. 1.5 суммирует результаты Хастеда, Ритсона и Колли
посредством константы 5 для каждого растворенного веще-
ства при 25°. Эта"' величина равна половине молярного
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понижения диэлектрической постоянной и определяется по
уравнению

е = BW + 2te,

где е™ — статическая диэлектрическая постоянная воды (78,30
при 25°), е — диэлектрическая_постоянная раствора и с — кон-
центрация, моль/л. Величина 5 приблизительно аддитивна для
различных ионов и может быть представлена как:

28 = 8j -f- 82 для 1-1-электролита

28 = §! -\~ 282 для 2-1-электролита

28 -= 8j -|- 382 для 3-1-электролита
и т. д.,

но любое такого рода разделение наблюдаемых величин б,
конечно, сопряжено с произвольным подбором Ь\ и б2 для од-
ного растворенного вещества. Хастед, Ритсон и Колли пред-
положили, что

~8Na+ — — 8 л/моль, 8СГ = — 3 л/моль

на том основании, что положительный ион обычно связывает
молекулы воды таким образом, что они имеют меньше воз-
можности для вращения, чем в случае отрицательного иона.

Диэлектрическое насыщение
При выводе формулы Дебая, связывающей дипольный

момент с диэлектрической постоянной полярных жидкостей,
используется формула Ланжевена:

Для электрических полей обычной напряженности \iQF <^kT,
и ограничение при разложении этой функции по степеням
М-о^- у- первым членом ряда оказывается возможным, в резуль-
тате

Для полей очень высокой напряженности, однако, функция
Ланжевена асимптотически приближается к единице, давая
в конечном счете m = jn0, когда все диполи полностью ориен-
тированы по направлению поля. Функция Ланжевена также
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входит в более сложные вычисления Онзагера и других авто-
ров, обсуждаемые на стр. 25—27. Таким образом, для всех
моделей следует ожидать эффект диэлектрического насыще-
ния. Далее, электрическое поле вблизи иона вполне доста-
точно, чтобы вызвать заметное диэлектрическое насыщение
в окружающих ион молекулах воды, что приводит к соответ-
ствующему уменьшению диэлектрической постоянной, изме-
ренной при помощи внешнего поля. В результате диэлектри-
ческая постоянная раствора электролита падает по мере
роста концентрации.

Определение изменения диэлектрической постоянной с кон-
центрацией электролита имеет большое теоретическое значе-
ние, так как это изменение необходимо знать для вычисления
межионных сил, которые детально обсуждены в гл. 9. Здесь
же мы рассмотрим вопрос о том, как микроскопическая ди-
электрическая постоянная изменяется с расстоянием от иона.
Этот вопрос ранее обсуждали Зак [20] и Дебай [7], но по-
скольку они использовали выражение Клаузиуса — Моссоти
для поля кавитации, которое в настоящее время считается
неприменимым в случае полярных жидкостей, то лучше рас-
смотреть только более современные представления Ритсона
и Хастеда [21]. Последние вычислили диэлектрическую по-
стоянную воды в функции расстояния от точечного заряда,
используя две различные модели, одна из которых основана
на выражении Онзагера для диэлектрической постоянной,
а вторая — на эмпирическом видоизменении выражения Кёрк-
вуда. Обе модели приводят к весьма близким величинам для
локальной диэлектрической постоянной. Имеется область
полного диэлектрического насыщения на расстояниях до 2 А
(приблизительно) от точечного заряда, в которой диэлектри-
ческая постоянная имеет величину от 4 до 5 и обусловлена
лишь электронной и атомной поляризацией. За этой областью
следует быстрый рост диэлектрической постоянной примерно
до расстояния 4 А от точечного заряда, и далее диэлектриче-
ская постоянная практически не меняется и становится рав-
ной своему макроскопическому значению. Поскольку боль-
шинство ионов имеет радиус в пределах 0,5—2 А, а молекула
воды имеет диаметр 2,8 А, то очевидно, что для одновалент-
ных ионов область заметного диэлектрического насыщения
ограничивается первым слоем молекул воды, окружающих
ион. Ритсон и Хастед считают, однако, что такое полное
насыщение имеет место только вокруг положительного иона,
тогда как первый сферический слой вокруг отрицательного
иона имеет макроскопическую диэлектрическую постоянную.
1акое допущение, до некоторой степени преувеличивающее
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различие между ионами, основано на утверждении Ритсона
и Хастеда о том, что молекулы воды в первом слое, окружаю-
щем отрицательный ион, имеют большую свободу вращения,
чем молекулы вокруг положительного иона. Представляется
равновероятным, что разница в диэлектрическом насыщении
вокруг положительных и отрицательных ионов является лишь
вопросом размера ионов. В случае одновалентных отрицатель-
ных ионов, которые рассматривали эти авторы, ионы галоге-
нидов имеют радиус 1,3—2,2 А, тогда как положительные
ионы щелочных металлов имеют радиус в пределах 0,6—1,6 А.
Важным заключением, к которому пришли Ритсон и Хастед,
является то, что наблюдаемое в растворах одновалентных
ионов понижение макроскопической диэлектрической постоян-
ной происходит целиком в первом слое молекул воды. Много-
валентные катионы часто малы и одноатомны, и для них
эффект насыщения обычно распространяется за пределы
первого слоя молекул воды. Но сколько-нибудь стабильные
многовалентные анионы многоатомны и поэтому велики. Для
них вопрос о диэлектрическом насыщении далеко не
ясен.

Шелман [22] вычислил эффект диэлектрического насыще-
ния вблизи иона в воде, используя детализированную моле-
кулярную модель области вблизи иона в сочетании с класси-
ческой моделью диэлектрика на больших расстояниях. Он
нашел, что эффект диэлектрического насыщения должен быть
много меньше, чем это следует только из классической моде-
ли; например, на расстоянии 5 А от одновалентного иона ди-
электрическая постоянная только на 0,4% меньше ее макро-
скопического значения, и даже при 2 А ее величина умень-
шается примерно только на 17%. Отсюда следует, что на
практике целесообразнее использовать обычную величину
диэлектрической постоянной воды при вычислении ионных
взаимодействий, даже в сравнительно концентрированных
растворах.

При рассмотрении числовых величин понижения диэлек-
трической постоянной в табл. 1.5 необходимо иметь в виду,
что в большинстве случаев изученная область концентраций
лежит в пределах 0,5—2 н. Несколько растворов (соляная
кислота, гидроокись натрия, .йодистый калий, фтористый ка-
лий) было исследовано при концентрациях 0,2 или 0,25 н.
При этих концентрациях большинство молекул воды не долж-
но находиться на расстояниях от иона, превышающих три
молекулярных диаметра. Не удивительно, что при концентра-
ции раствора выше 2 н. линейная зависимость уменьшение
диэлектрической постоянной начинает искажаться-,
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Хаггис, Хастед и_Бучанен [19] считают, что причина умень-
шения диэлектрической постоянной состоит в основном в за-
труднении вращения молекул воды. При более детальном тео-
ретическом изучении они установили среднее число молекул
воды, которые связаны такой «неротационной связью» с ча-
стицами растворенного вещества ( n i r r } . Это число близко к
нулю для незаряженных молекул растворенного вещества и
изменяется от четырех до шести для галогенидов щелочных
металлов. Например, nirr равно примерно четырем для хло-
ридов рубидия и аммония, п я т и — д л я хлорида калия и ше-
сти—для хлорида натрия и хлорида лития. Совершенно не
обязательно, чтобы эти числа, которые мы рассматриваем
как «истинные» числа гидратации, были теми же самыми,
что и число молекул воды, перемещающихся вместе с ионами
как единая кинетическая частица.

Дальнейшие сведения о влиянии ионов на растворитель
вытекают из результатов измерений ядерного магнитного ре-
зонанса в растворах электролитов. Протоны молекул воды
магнитно экранированы электронным облаком, и любое влия-
ние, которое смещает электронное облако, приводит к измене-
нию ядерного магнитного резонанса. Шулери и Алдер [23]
выражают этот сдвиг в форме:

8 = Ю7 (//Н20 — Лобразца)/^Н20,

где Н — внешнее магнитное поле, необходимое для обеспече-
ния резонанса в поле определенной радиочастоты. Эти сдвиги
пропорциональны концентрации раствора (за исключением
высоких концентраций), и сдвиг Ь может быть выражен как
сумма катионного и анионного эффектов в виде

В = (vjSj -f- v2B2) пг.
Некоторые величины сдвига ядерного магнитного резонанса,
основанные назначении 8 2 (СЮГ) = —0,85 кг/моль и выражен-
ные в форме 8i/lzi l или 52/lz2l, показаны на рис. 1.4.

Ион может влиять на плотность электронного облака в
молекуле воды двумя путями. Молекула воды, сольватирую-
Щая положительный ион, должна быть в среднем ориентиро-
вана атомом кислорода по направлению к иону, так как ди-
поль воды направлен к кислородному атому. Положительный
ион увеличивает смещение электронов по направлению от
протонов к кислородному атому и уменьшает экранирование
протонов. Молекула воды, связанная с отрицательным ионом,
Должна ориентироваться в противоположном направлении,
с удалением кислородного атома от иона, но заряд иона будет
тем не менее увеличивать электронную плотность вблизи
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кислородного атома, опять-таки уменьшая экранирование
протонов. В обоих случаях, таким образом, поляризация
вследствие сольватации должна приводить к положительному
сдвигу ядерного магнитного резонанса. Еще один эффект,
вызванный сольватацией иона молекулой воды, состоит в раз-
рыве по крайней мере одной ее водородной связи с другой
молекулой воды. В этом случае взаимно наведенные диполи
исчезают, а электронная плотность вокруг протонов возра-
стает. Нарушение структуры растворителя, таким образом,
приводит в результате к отрицательному сдвигу. Эти взгляды
находятся в согласии с экспериментальными данными. Поло-

г, А

Р и с . 1.4. Сдвиг ядерного магнитного резонанса, обу-
словленный катионами и анионами, в функции ионных

радиусов.

жительные сдвиги наблюдаются с ионами меньших размеров,
которые могут достаточно близко подойти к сольватирующей
молекуле, так что становится заметным влияние поляризации.
Как можно было бы ожидать, положительный сдвиг особенно
ярко выражен в случае двухвалентных ионов и особенно для
трехвалентных, независимо от того, положительный или отри-
цательный заряд несет многовалентный ион. Отрицательные
сдвиги вызваны эффектом нарушения структуры раствори-
теля. Они наблюдаются для ионов больших размеров. Ион
серебра, однако, дает величину более высокую, чем можно
было бы ожидать на основании его радиуса, а анионы гало-
генидов представляют заметную противоположность ионам
щелочных металлов; так, сдвиг для К+ равен —0,71 кг/моль,
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тогда как для Р~, имеющего такой же радиус, сдвиг соста-
вляет 1,20 кг/моль. Эти результаты указывают на способность
ионов галогенидов значительно изменять структуру воды *.
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** Есть русский перевод: Ф р е л и х Г., Теория диэлектриков, ИЛ,
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О С Н О В Н Ы Е П О Н Я Т И Я И О П Р Е Д Е Л Е Н И Я

Коэффициенты активности, стандартные состояния
и шкалы концентраций для растворов электролитов

Свободная энергия Гиббса G определенного количества
раствора электролита данного состава зависит только от тем-
пературы и давления и не зависит от того, каким образом мы
будем выражать такие парциальные моляльные величины,
как активность компонентов. Учет этого обстоятельства позво-
ляет избежать путаницы, связанной с различиями в определе-
ниях коэффициентов активности.

Мы будем обозначать растворитель и растворенное веще-
ство подстрочными буквами А и В соответственно. Согласно
общепринятым представлениям мы будем понимать под «рас-
творенным веществом» его безводную форму. Тогда парци-
альные моляльные свободные энергии Гиббса для раствори-
теля и растворенного вещества, называемые химическими по-
тенциалами, можно записать в виде

д° до / on(2Л)

где п \ и пв — число молей растворителя и растворенного
вещества в системе соответственно. При описании водных
растворов растворитель удобно обозначать подстрочным ин-
дексом w. Поскольку изменение химического потенциала в
зависимости от состава раствора представляет значительно
больший интерес, чем его абсолютное значение, обычно
пользуются разностью между абсолютным значением хими-
ческого потенциала и значением его в некоторым образом
выбранном стандартном состоянии. Стандартное состояние
обозначается нулевым надстрочным знаком, например
GA> GB- Выбор стандартного состояния совершенно произ-
волен. В качестве стандартного состояния можно взять как
чистый компонент или насыщенный раствор, так и раствор
гипотетического состава. Например, для жидкой смеси не-
электролитов в качестве стандартного состояния для каждого
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компонента выбирают состояние чистого вещества. При таком
выборе сохраняется симметрия между двумя компонентами,
необходимая при изучении подобных систем.

В случае растворов электролитов стандартным состоянием,
от которого отсчитывается свободная энергия растворителя,
всегда служит чистый растворитель при той же температуре
и давлении. Тогда активность растворителя аА определяется
соотношением

aA- (2.2)
Чистый растворитель может находиться в равновесии со
своим паром при давлении р% Раствор будет в равновесии
с паром растворителя при парциальном давлении рл. Рассма-
тривая пар как идеальный газ, имеем:

/й
(2-3)

JA(V)— моляльная свободная энергия пара в стандарт-
ном состоянии (давление 1 атм при температуре Т).

Из (2.2) и (2.3) следует, что

A rAjFA*

Строго говоря, отношение РА/Р°А следует заменить отноше-
нием фугативностей Р*А/р*А - Однако давление паров чаще
всего используемых растворов электролитов таково, что раз-
ница между отношением давлений и фугативностей совершен-
но несущественна. (Не следует думать, что пар настолько
слабо отклоняется от идеальности, что р = р*; в действитель-
ности давления паров раствора и растворителя всегда близки
по величине, так что поправки для растворов и растворителя
практически совпадают.)

Однако в случае растворов электролитов выбор в качестве
стандартного состояния чистого растворенного вещества мало
пригоден, так как по свойствам это вещество обычно суще-
ственно отличается от раствора. Стандартным состоянием
в таких случаях служит некий гипотетический раствор. Ана-
логично обстоит дело при вычислении свободной энергии
газов, когда в качестве стандартного выбирается состояние
идеального газа при давлении 1 атм (единица измерения дав-
ления, конечно, несущественна). Понятие идеального газа,
разумеется, является гипотетическим. Для электролитов стан-
дартным состоянием является состояние гипотетического
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раствора единичной концентрации, измеренной в определенной
шкале, с температурой и давлением, равным температуре и
давлению исходного раствора. Свойства этого гипотетиче-
ского раствора мы установим ниже. Химический потенциал
стандартного состояния определяется принятой нами шка-
лой концентраций. Обычно используются следующие шкалы:

1. Моляльная шкала (т —число молей растворенного ве-
щества на 1 кг растворителя).

2. Молярная шкала (с — число молей растворенного ве-
щества на 1 л раствора).

3. Шкала мольной доли (NB — число молей растворен-
ного вещества, поделенное на полное число молей в системе).
Чтобы подчеркнуть зависимость активности и свободной энер-
гии стандартного состояния от выбора шкалы, мы можем
пользоваться индексами т, с, N, заключенными в скобки:

GB = GB (т) + RT In ав (т) =
aB(c) = (2.4)

Следует отметить, что состав раствора, его^ температура и да-
вление однозначно определяют величину GB.

При этом предполагается, что расчет числа молей раство-
ренного вещества всегда относится к безводному веществу.
Пока мы не установили свойств стандартных состояний, урав-
нения (2.4) остаются не более чем определениями. Раньше»
чем это сделать, выделим из активностей ав части, относя-
щиеся к отдельным ионам и концентрациям, измеренным
в определенной шкале. Желательно было бы выразить хими-
ческий потенциал растворенного вещества как целого через
сумму величин, относящихся к отдельным ионным компонен-
там. Однако следует помнить, что понятие химического по-
тенциала ионов данного сорта является математической фик-
цией. Эту "величину можно определить уравнением

,,,,,,; (2-5)

где i относится к ионам одного сорта, а А и / относятся к рас-
творителю и другим ионам соответственно. Операция, описы-
ваемая уравнением (25) , физически неосуществима, так как
она подразумевает добавление к раствору ионов только од-
ного сорта. Если бы такой процесс даже и был выполним,
он бы привел к огромному росту энергии раствора за счет
собственной энергии введенного электрического заряда [1].
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Этот эффект мы не станем рассматривать, так как он зависит
от формы данной части раствора. Изменение собственной
энергии компенсируется добавлением эквивалентного количе-
ства противоположно заряженных ионов. В результате сво-
бодная энергия системы изменяется лишь вследствие добав-
ления некоторого количества электронейтрального вещества
согласно уравнению (2.1). Таким образом, мы можем обсу-
ждать изменение свободной энергии под действием добавле-
ния ионов только одного сорта при условии, что эффекты
собственной энергии не принимаются во внимание, а в конеч-
ные формулы входят электрически эквивалентные количества
катионов и анионов. Тогда для ионов сорта / можно написать:

Gi=^i + RT In a,. (2.6)
Пусть один моль электролита дает в ионизированном состоя-
нии v j молей катионов валентности г\ и V2 молей анионов
валентности z2. Из условия электронейтральности имеем:

v l | 2 i l=V 2 | 2 2 | = — V2Z2,

а также _ _ _ _ _
GB = vl01 + v2G2, (2.7)

Из (2.4), (2.6) и (2.7) получаем:
ав = а\*-с%т (2.8)

Формула (2.8) остается в силе для любой концентрационной
шкалы, если соответствующим образом изменить значения
активностей.

Для ионов каждого сорта мы введем понятие «коэффи-
циента активности» как величины, получаемой в результате
деления активностей ионов а\ или а2 на концентрацию ионов
в соответствующей шкале, а именно:

моляльная шкала: п{ (ni) =
молярная шкала: п{ (с) = у{с\\ (2.9)
шкала мольной доли: п\ (N) =/1УУ1,

где ч, у и / называются соответственно моляльным, молярным
и рациональным коэффициентами активности. Активность
в шкале мольной доли, а следовательно и /, безразмерны.
Обычно 7 и у также рассматривают как безразмерные вели-
чины, приписывая а (т) и а (с) размерности моляльности и
молярности соответственно. Вследствие этого произвольные
постоянные G°(m) и 0°(с) содержат члены размерности
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RT -In (моль-кг~1) и RT In (моль-л-1). При вычислениях это
не вызывает затруднений. Концентрации ионов связаны с
концентрацией электролита как целого простыми соотноше-
ниями:

Аналогичные соотношения справедливы для анионов.
Используя '(2-9) и (2.10), преобразуем уравнение (2.8):

аВ(т) = (^)т?Г№. (2.11)
Для других концентрационных шкал получаются идентичные
формулы. Символом v(v = v i + V 2 ) обозначено полное число
молей ионов, возникающих из одного моля электролита.

Коэффициенты активности ионов входят в (2.11) в виде
сомножителей, показатели степени которых удовлетворяют
условию электронейтральности. Чтобы упростить выражение
(2 .11) , введем «средний коэффициент активности иона», со-
гласно равенству

Tv
± = Tvi17?- (2.12)

В результате уравнение (2.11) приобретает вид
ав (т) = (vjvj) (,щ J = (Qm-i J, (2. 1 3)

где через Q, как обычно, обозначена величина (V^2) '"• Сред-
нюю активность а± можно также определить как #v

±— а^,
а среднюю ионную моляльность т± как

т^±-=(^^}т\ (2-14)

Эта громоздкая формула значительно упрощается при под-
становке численных значений валентностей (см. приложение
2.1). Хотя здесь использована моляльная шкала, подобная же
формула с теми же численными величинами применима и
к другим шкалам.

Различные средние коэффициенты активности ионов
Т± ' У ± » /± столь употребительны в теории растворов, что ча-
сто применяется сокращенный способ записи — f У и f ^ез

дополнительных индексов, если это не может привести к пу-
танице.

Теперь мы можем приписать гипотетическим стандартным
состояниям растворов электролитов свойства, которые сде-
лают эти состояния весьма полезными.
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Стандартнее состояние в каждой концентрационной шкале
выбирается таким образом, что средний ионный коэффициент
активности в этой шкале стремится к единице при стремлении
концентрации к нулю. Это остается в силе при любой темпе-
ратуре и любом давлении. _ __

В стандартном состоянии по определению GB = GB', от-
сюда согласно уравнению (2.4) а в = 1 , т. е. в стандартном
состоянии активность растворенного вещества равна единице.
Однако такое состояние реального раствора, в котором актив-
ность растворенного вещества равна единице, не является
стандартным состоянием. Например, средний моляльный
коэффициент активности 1,734 м раствора хлорида калия при
25° равен 0,577, так что его активность равна:

ав = (1,734 X 0,577)2 =-1,000.

Это состояние не является стандартным для хлорида калия
в моляльной шкале. Равенство активности единице случайно.
При другой температуре активность раствора такого состава
будет отлична от единицы. Здесь уместна аналогия с газом,
состояние которого при определенной температуре и давлении
может точно описываться уравнением *PV — RT. Однако это
не делает газ идеальным. Для газов в качестве стандартного
выбирается состояние гипотетического (идеального) газа при
давлении в одну атмосферу. Аналогично для растворов элек-
тролитов в качестве стандартного выбирают состояние гипо-
тетического раствора с равной единице «средней моляльно-
стью». Если используется иная шкала, то единице равна
средняя молярность или мольная доля. Этот гипотетический
раствор также является «идеальным» в том смысле, что сред-
ний коэффициент активности иона равен единице при всех
температурах и давлениях. Такой раствор часто называют
«гипотетическим моляльным раствором», хотя, как отмеча-
лось выше, правильнее называть его «гипотетическим средним
моляльным раствором». К стандартным состояниям в моляр-
ной шкале и в шкале мольной доли применимы выражения —
«гипотетический средний молярный раствор» и «раствор
с гипотетической средней мольной долей, равной единице»
соответственно.

Следует избегать ошибочного представления о стандарт-
ном состоянии как растворе с бесконечным разбавлением. При
бесконечном разбавлении коэффициент активности, разумеет-
ся, равен единице, как и в стандартном состоянии. Однако
парциальная моляльная свободная энергия, которая содержит
член с логарифмом концентрации, обращается при бесконечном
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разбавлении в отрицательную бесконечность. Ниже будет
показано, что парциальное моляльное теплосодержание, те-
плоемкость и объем растворенного вещества в гипотетическом
стандартном состоянии равны соответствующим величинам
при бесконечном разбавлении.

Осмотические коэффициенты

Активность воды в 2м растворе хлорида калия при 25°
равна 0,9364. Так как мольная доля воды составляет 0,9328,
рациональный коэффициент активности воды равен /4 = 1,004.
Эта величина не указывает на значительное отклонение от
идеальности, кот.орое следует из значения коэффициента ак-
тивности растворенного вещества f± — 0,614. Разбиение актив-
ности растворителя на концентрацию и коэффициент актив-
ности обычно не дает ничего нового. Вместо этого мы опреде-
лим осмотический коэффициент в разных шкалах следующим
образом:

1. «Рациональный» коэффициент g определяется соотно-
шением

(2.15)

где WА — молекулярный вес растворителя. Разлагая в ряд,
получаем:

I fvmWA* I
"-.Г

2. Моляльный осмотический коэффициент ф определяется
соотношением

vmW
(2.16)111 »А— юоо Y>

Таким образом, для 2м раствора хлорида калия g = 0,944 и
Ф = 0,912. Уравнение (2.16) сохраняет силу и для раствора,
состоящего из нескольких компонентов, при условии, что член
vm в определении ф заменен суммой по всем растворенным
веществам.

Осмотическое давление раствора П с хорошим приближе-
нием выражается формулой

(2.17)
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где VA — парциальный моляльный объем растворителя. Для
разбавленного раствора (2.17) можно представить прибли-
женно в виде

II ̂ gRT 'т j? ^ vgRTc.6 1000 VA
 ь

Следовательно, осмотический коэффициент связан с коэффи-
циентом Вант-Гоффа / из классической теории растворов
соотношением vg ~ /. Моляльный осмотический коэффициент
более точно выражается через осмотическое давление фор-
мулой

vRTWA <р/ю.т

Связь между коэффициентами активности
в различных шкалах

Часто приходится преобразовывать коэффициенты актив-
ности из одной шкалы в другую. Легко получить необходи-
мые соотношения из исходных определений, если учесть, что
величина GB одинакова в разных шкалах. В качестве примера
ниже выводится соотношение между коэффициентами актив-
ности в моляльной и молярной шкалах. Другие соотношения,
которые получаются аналогичным способом, приводятся без
доказательства. Мы имеем:

GB = GB (m) + RT In ав (т) =
(2*4)

а также
aB(m) = Q'(mT±y.
aB(c) = Q"(cyJ. (2ЛЗ)

гпе Q — числовой коэффициент, приведенный в приложении
2.1 для соединений разной валентности. Отсюда

On (с) — G^ (m)
+ B(\RT

B( . (2.18)
Последний член в правой части при данной температуре и
давлении постоянен и вычисляется с использованием свойств
стандартного состояния: с- >Q, m->Q, т± -> 1, у± --> 1. Кроме
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того, из определения моляльности и молярности следует,
что при ->0, —~*dQ> где d0 — плотность чистого раствори-
теля. Следовательно, при с —> О уравнение (2.18) приводит
к условию:

Gl(c)-G»B(m)
In UQ -f -———^——— = 0,

так что можно переписать (2.18) в виде

или

Это и есть искомое соотношение. Если величина с/т неизвест-
на, ее можно выразить через плотность раствора d при по-
мощи одного из уравнений

md _ с ,~ с)г\\
0 = 1 + 0,001 ~mW~ ИЛИ т== ' d — Q№lcWR • ^^°'гз о

где WB — молекулярный вес растворенного вещества.
При рассмотрении растворенного электролита как целого

введение понятий моляльности и молярности не вызывает
затруднений. Определение мольной доли вещества как не-
лого связано с логическими трудностями. Если мы определим
мольную долю как отношение полного числа растворенных
частиц (ионов) к суммарному числу ионов и молекул раство-
рителя, то придем к формуле

» (2.2Г)

где m — моляльность растворенного вещества, WA — молеку-
лярный вес растворителя. Если в качестве мольной доли
взять отношение формульного веса растворенного вещества
к сумме формульных весов растворенных ионов и раствори-
теля, мы придем к иному соотношению

Эта разница несущественна, так как соотношение между
рациональным коэффициентом активности и коэффициен-
тами в других шкалах не зависит от определения NB.

Остановимся на определении (2.21), преимущество кото-
рого состоит в близком сходстве с уравнениями (2.10) и (2 .М)
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для других шкал. Определение (2.21) обеспечивает примени-
мость числового коэффициента из приложения 2.1 к шкале
мольной доли. Выбор определения (2.21) означает, что имен-
но величина (NЛ + v N B ) , а не (NA + NB) равна единице.
Введение понятия мольной доли ионов каждого сорта, а так-
же средней мольной доли ионов не встречает затруднений и
совместимо с определением (2.21).

Соотношения между коэффициентами активности трех ти-
пов приведены ниже:

rf —0,001 cU70 с ( '" '
го

где v — число молей ионов, образованных при ионизации од-
ного моля растворяемого вещества; WA — молекулярный вес
растворителя; WB — молекулярный вес растворенного веще-
ства; d — плотность раствора; dQ — плотность чистого раство-
рителя; m — число молей растворенного вещества на кило-
грамм растворителя; с — число молей растворенного вещества
на литр раствора; /±, 7 ± > У± ~~ средние рациональный, мо-
ляльный и молярный коэффициенты активности соответ-
ственно.

Можно показать, что для каждого из растворенных ве-
ществ в случае раствора, содержащего более одного электро-
лита, справедливы соотношения':

d + 0.001J±~y±~± da
(2-23)

± = (1+0,001 ̂ O TrB)AT ±_^oT ± >

Суммирование ведется по всем растворенным веществам.
В случае растворителя, состоящего из весовой фракции х
с молекулярным весом W АГ и фракции (1 — х) с молекуляр-
ным весом WA,,, величину WA в приведенных выше формулах
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следует заменить следующим выражением:
X , 1 — X

WA. ' WA

Соотношение между двумя осмотическими коэффициентами
имеет вид

Чаще приходится пользоваться приближенным выражением
1
2 1000

Это приближение для 2 м хлорида калия (ф = 0,912 при 25°)
дает g = 0,9460 вместо точного значения g = 0,9444, а для
4,8 м (ф = 0,988) g = 1,081 вместо g = 1,071.

Уравнение Гиббса — Дюгема
Химический потенциал определяется как частная произ-

водная свободной энергии Гиббса по числу молей. Поэтому
уравнение Гиббса — Дюгема можно записать в виде

где через п\ обозначено число молей 1-го компонента, а сум-
мирование проводится и по растворителю и по растворенным
веществам. В частном случае систем, находящихся при по-
стоянных температуре и давлении, уравнение Гиббса — Дю-
гема упрощается:

Если раствор содержит одно растворенное вещество, то в
сумме остаются только два члена

пАйбА = — пВйОВ. (2.24)
Умножая уравнение (2.24) на (IQOOf WAnA)9 получаем

(1000/И?А) <ТА = — т (Тв. (2.25)
Наряду с этим

Эти важные результаты справедливы не только для химиче-
ского потенциала, но и для всех парциальных моляльных
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величин, таких как парциальный моляльный объем, энтропия,
теплосодержание и др.

Измеряя парциальную моляльную свободную энергию
растворителя в некоторой области концентраций, можно найти
свободную энергию растворенного вещества при помощи
уравнения (2.25). Далее будет показано, что существует много
способов измерения парциальной свободной энергии. Во-
просы интегрирования уравнений (2.25), которые связаны
с некоторыми трудностями, будут обсуждаться в последую-
щих главах. Можно, напротив, измерять свободную энергию
растворенного вещества, определяя соответствующую вели-
чину для растворителя из уравнения (2.25). Для водных рас-
творов электролитов из уравнений (2.2), (2.4), (2.13) и (2.25)
следует:

— 55,51 d In aw = m d~GB/(RT) = v//id In (ч±т). (2.26)

Это выражение, приведенное к виду уравнения Гиббса — Дю-
гема, будет неоднократно использовано в последующем изло-
жении. Уравнение (2.26) легко преобразовать к виду

если воспользоваться определением
vwcp = — 55,51 \naw. (2.16)

Проинтегрируем (2.26), учитывая, что ф обращается в единицу
при бесконечном разбавлении:

m

In 7 = (<р — 1) + J (<p — 1) d In /и, (2.27)
о

m

vwcp = — 55,51 In aw = f v/ttd In (7/71),
о

откуда
m

id ln?. (2.28)

Если коэффициент активности может быть представлен в виде
(см. гл. 9)

— in 7 = а^™_ t

или
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то

1 _ г =- g^" а

где
С0*) = ~з [(1 + *) — 2 1 п ( 1 + *) — 1/(1 + *)].

Функция о (л:) протабулирована в приложении 2.2.

Связь между коэффициентом активности
и парциальными моляльными величинами:

теплосодержанием, теплоемкостью и объемом
Парциальное моляльное теплосодержание растворенного

вещества в растворе определяется уравнением
д lGB

нв = -Т*--5т\-тг)* (2-29)

где производная вычисляется при постоянных давлении и со-
ставе. Из определения коэффициента активности электролита
в моляльной шкале следует:

где через Q обозначен числовой коэффициент, приведенный
в приложении 2.1.
Отсюда

(GB\ _ д
\ r LP~^

(2.30)

где через Н в обозначено парциальное моляльное теплосодер-
жание в стандартном состоянии. При бесконечном разбавле-
нии 7± = 1 при любой температуре. Следовательно,

т. е. парциальное моляльное теплосодержание имеет в стан-
дартном состоянии то же значение, что и при бесконечном
разбавлении. Часто пользуются относительным парциальным
моляльным теплосодержанием, которое отсчитывается от
соответствующей величины при бесконечном разбавлении. От-
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носительное моляльное теплосодержание обозначается через
1В:

LB — И в — Нв
или

•д\п1+

Коэффициент активности в этой формуле можно было бы
выразить в шкале мольной доли. Однако эта шкала непри-
годна, так как состав раствора заданной молярности изме-
няется с температурой.

Следует заметить, что если мы выберем в качестве стан-
дартного «реальное» состояние с такой средней моляльностью
/тг н и с таким средним коэффициентом активности у± , что
//^*f± — 1,т. е. состояние с единичной активностью, то вы-
полнение дифференцирования по температуре при постоянном
составе было бы невозможно, так как состав этого реального
стандартного раствора должен изменяться с температурой
обратно тому, как изменяется у ± .

Парциальная моляльная теплоемкость С(Р)В определяется
как

(2.31)
Как и в случае теплосодержания,

Далее можно ввести понятие относительной парциальной
моляльной теплоемкости JB по аналогии с LB:

7в = С(Р)в — Ср(В). (2.32)
Связь между парциальным моляльным объемом растворен-
ного вещества и коэффициентом активности имеет меньшее
значение, так как давление редко отличается от атмосфер-
ного. Имеем:

m, T

где через VB обозначен парциальный моляльный объем в
стандартном состоянии, равный парциальному моляльному
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объему при бесконечном разбавлении V# . Последнее следует
из того, что в стандартном состоянии, по определению, f±->- 1
при т—>0 для любых_давлений и температур.

Для определения VB формулой (2.33) не пользуются, так
как значительно проще находить парциальный моляльный
объем из измерений плотности. Формулы (2.30) и (2.31) часто
используются для вычисления теплосодержания и теплоем-
кости по измерениям электродвижущей силы, а также для
определения коэффициентов активности при определенной
температуре, если известны их значения при другой темпе-
ратуре.

Аналогичные соотношения для растворителя обычно вы-
ражают через его активность ал'-

д In a . \
(2.34)

//7, Р

С(Р) А = С°(Р) А - R Т*——- -f- 27' ~± • (2.35)

(2.36*)

Смысл величин //д. С(Р)Л и УА очевиден, так как стандарт-
ным состоянием является чистый растворитель.

Поскольку
ОВ = GB -+- RT In (Qm)v + ^RT In 7 ̂  ,

парциальная моляльная энтропия

. (2.37)

Из этой формулы следует, что парциальная моляльная
энтропия растворенного вещества по мере разбавления стре-
мится к бесконечности, и SB не совпадает с SB- Таким об-
разом, ни значения химического потенциала, ни значения
парциальной моляльной энтропии при бесконечном разбавле-
нии не совпадают со значениями этих величин в стандартном
состоянии. Химический потенциал растворенного вещества,
как и химический потенциал идеального газа (G = G° +

* Для вычисления парциального моляльного объема растворителя по
данным о плотности используется формула УА — WA/ld — с -г— 1.
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+ / ? ^ 1 п Р ) > стремится к — оо, в то время как парциальная
моляльная энтропия стремится к -foo. Однако из химического
потенциала и из парциальной моляльной энтропии можно
выделить члены, принимающие одинаковые значения при бес-
конечном разбавлении и в стандартном состоянии. Так, выра-
жение /?Лп ч± в химическом потенциале соответствует учету
неидеальности и обращается в нуль как при бесконечном
разбавлении, так и в гипотетическом стандартном состоянии
с единичной моляльностью.

Может вызвать некоторые трудности определение коэф-
фициентов активности электролита, степень диссоциации ко-
торого по-разному оценивается с различных точек зрения.
Необходимо выяснить, как связаны между собой коэффи-
циенты активности, вычисленные с использованием различных
предположений о степени диссоциации электролита. Рассмо-
трим систему, состоящую из одного килограмма растворителя
и m молей растворенного вещества, полностью диссоцииро-
ванного на m\ = vim катионов и m2 = v2m анионов. Полная
свободная энергия системы равна:

G = -ур — 0А -j- Vj/TzGj -f~ v2w(?2-

Мы можем, однако, предположить, что из простых ионов
в растворе образуются «агрегаты» (промежуточные ионы,
нейтральные молекулы или комплексные ионы). Пусть фор-
мула растворенного вещества записывается в виде М^Х^,
а формула агрегата — в виде МП[ХП2. Обозначим долю катио-
нов, образующих агрегаты, через (1 — а). Тогда мы получим
следующие выражения для концентраций:

катионы: т^ = av^;

анионы т'2 = [v2 — (1 — a) ̂  J т;

/1 \ viагрегаты: /тг12 = (1 — а) — т.

Вводя обозначения со штрихом, мы хотели обратить внимание
на то, что смысл некоторых величин меняется в зависимости
от того, считаем ли мы электролит полностью или частично
диссоциированным.

Полная свободная энергия

G = {Г О А + *wG{ + k - (1 - a) "f\ mG', + (1 - a)^-
A L "1 J ^l
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и химический потенциал растворителя не зависят от конкрет-
ных представлений о природе диссоциации. Следовательно,

Поскольку ионы находятся в равновесии с агрегатами,
G i 2 = / Z i G i 4 /72C?2 (2.39)

и, следовательно,

Выражая химические потенциалы через моляльные коэффи-
циенты активности, получаем

In тХ 4- v2 In

Поскольку Gi и Gi относятся к одному и тому же гипоте-
тическому моляльному раствору ионов, они тождественно
равны. Следовательно,

или
(V1/ra)" (V2mf = (T;avlOT)" [т; | v2 - (l - a)

или, наконец,

Исследование этого общего случая очень трудоемко, од-
нако формулы значительно упрощаются, если агрегаты элек-
тронейтральны, т. е. если n2vi = n\v2. (Еще проще случай,
когда п\ = v i , ^2 = V2, т.е. агрегат Мп^ХПг по составу совпадает
с молекулой М^Х^.) При условии электронейтральности имеем

Т± = <<. (2.40)

Это соотношение будет широко использоваться в дальнейшем.
Можно получить из экспериментальных данных стехиометри-
ческий коэффициент активности бинарного электролита 7 ± >
предполагая электролит полностью диссоциированным. Если
у нас есть основания предполагать, что электролит в действи-
тельности диссоциирован лишь в степени а, то система лучше
описывается средним ионным коэффициентом активности 7 ± >
который выражается через измеримую величину i± простым
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соотношением (2.40). Если п\ = v j и /г2 = V2, уравнения (2.38)
и (2.39) дают

v Д + v Д -= v д + ^GS = о;2.
Вводя моляльные коэффициенты активности и константу дис-
социации в моляльной шкале

;° - /г Д° - /гД° = /?Г In

получаем

В других шкалах справедливы аналогичные соотношения:

(У *^ = (/*<;)' -ад,'»-
Эти три константы диссоциации не равны одна другой, а свя-
заны следующими соотношениями:

Kff = Km(0,mWAr1. (2.41)
И

Kc = Kmdl~1' (2.42)

Различие между ними существенно при рассмотрении сла-
бых кислот. Например, константа диссоциации уксусной ки-
слоты при 25° равна 1,753-10"5 и 1,758«10~5 в молярной и
моляльной шкалах соответственно. В неводных растворителях
Кс может существенно отличаться от /Сш.

Связь между изменением свободной энергии
и потенциалом гальванического элемента

Рассмотрим гальванический элемент, работающий обра-
тимо при постоянных давлении и температуре. Примером мо-
жет служить следующая цепь:

Н2 (1 a//u*)|HCl|AgCl, Ag.

Такая запись означает, что в качестве электролита взята
соляная кислота данной концентрации, а электродами служат
водородный электрод (платинированная платина, окруженная
пузырьками водорода) и слой хлорида серебра, осажденный
На серебряную основу (удобная замена для хлорного электрода,
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с которым труднее работать). В элементе идет самопроиз-
вольная реакция

> Ag+HCl .

Если элемент используется как источник тока, то на левом
электроде молекула газообразного водорода переходит в рас-
твор в виде ионов водорода, а на правом электроде происхо-
дит разложение хлорида серебра с образованием ионов хлора.
Ионы водорода перемещаются слева направо, а ионы хлора —
справа налево. Во внешней цепи справа налево течет «поло-
жительный» ток и потенциал правого электрода выше потен-
циала левого. Если электролитом служит 0,1 м раствор соля-
ной кислоты при 25°, то потенциал такого элемента оказы-
вается равным 0,3524 в. Чтобы элемент работал обратимо, его
электродвижущая сила должна уравновешиваться противо-
положно направленной внешней электродвижущей силой,
источником которой может служить потенциометр. Рассмот-
рим бесконечно малое отклонение от равновесия, которое
выражается в бесконечно малом сдвиге реакции относительно
равновесия и в прохождении бесконечно малого количества
электричества Ъд, измеряемого в кулонах. Если обозначить
через AG увеличение свободной энергии всех составляющих
цепи, то при прохождении п фарадей электричества получим

АО = g — 2"

где п= 1. Чтобы реакция шла самопроизвольно, AG должно
быть отрицательным, т. е. свободная энергия должна убывать.
При обратимом переносе через цепь бесконечно малого коли-
чества электричества совершается электрическая работа
которая равна величине — AG~, откуда

Это важное уравнение служит для определения потенциала
обратимого элемента.

Удобно изображать гальванический элемент таким обра-
зом, чтобы положительный ток в случае самопроизвольной
реакции был направлен слева направо внутри ячейки и справа
налево во внешней цепи. При таком выборе значения потен-
циала будут положительными. Когда направление самопроиз-
вольной реакции неизвестно, трудно предпочесть тот или
иной способ начертания элемента. Но при любом способе на-
чертания под потенциалом элемента Е следует понимать раз-
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ность потенциалов между правым и левым электродами. Если
из опыта следует, что потенциал правого электрода ниже, чем
потенциал левого, значит, согласно нашему определению, ве-
личина Е отрицательна. Например, в элементе

Ag, AgCl |0 , ln HC1|H2 (при 25°)

следует приписать потенциалу значение Е = — 0, 3524 в. Чтобы
избежать путаницы, нужно всегда понимать под Е разность
потенциалов правого и левого электрода, имея в виду, что
эта разность может принимать и отрицательные значения.

Стандартные потенциалы
Стандартным потенциалом называется потенциал такого

элемента, в котором все вещества, участвующие в реакциях,
находятся в стандартных состояниях. Стандартный потенциал
элемента является функцией температуры и давления. Он за*
висит также от природы растворителя и от шкалы (моляль-
ыой, молярной, шкалы мольной доли), в которой определено
стандартное состояние. Стандартный потенциал элемента
H2 |HCl|AgCl, Ag с водой в качестве растворителя в моляр-
ной шкале составляет 0,2224 в при 25° и давлении в одну ат-
мосферу. Принято считать стандартный потенциал водород-
ного электрода равным нулю. Тогда стандартный потенциал
электрода из хлорида серебра на серебряной основе будет
р^авен 0,2224 в. Для стандартных потенциалов электродов при-
меняется следующий способ записи: Cl~|AgCl, Ag, E° =
= 0,2224 в.

Единицы электропроводности и ее размерность
Электрическое сопротивление обычно измеряют в абсо-

лютных омах. 1 абсолютный ом равен 109 электромагнитных
единиц сопротивления (вольт равен 108 электромагнитных
единиц потенциала, а ампер — 10~! электромагнитных единиц
тока). В электромагнитной системе сопротивление имеет раз-
мерность [LT~l]. Сопротивление однородного проводника
прямо пропорционально его длине / и обратно пропорцио-
нально площади поперечного сечения Л, т. е.

Коэффициент пропорциональности р называют удельным со-
противлением вещества при данной температуре. Очевидно,
р имеет размерность сопротивления, умноженного на длину,
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Единицей измерения р является 1 ом* см. В электромагнитной
системе единиц размерность р — [L2T~l]. Величина, обратная
удельному сопротивлению, называется удельной электропро-
водностью и обозначается Ккр:

ff —± = J-А^~~ р AR '

В электромагнитной системе единиц Ksp обладает размер-
ностью [L-27].

В растворах электролитов электропроводность существен-
но зависит от концентрации. Поэтому удобно ввести новую
величину Л, разделив удельную электропроводность на кон-
центрацию:

Если с измерена в молях на единицу объема (обычно на ку-
бический сантиметр), то Л выражает молярную электропро-
водность: если концентрация измерена в эквивалентах на
единицу объема ^(обычно также на 1 с м 3 ) , то Л приобретает
смысл эквивалентной электропроводности, являющейся более
полезной величиной. Ниже под Л мы будем понимать экви-
валентную электропроводность, если только специально не
оговорено, что Л — молярная электропроводность. В электро-
магнитной системе единиц Л имеет размерность [экв.~1ЬТ] и
обычно измеряется в см2-ом~1 экв~1.

Полный ток возникает в результате движения разноименно
заряженных ионов в противоположных направлениях. По-
этому можно представить эквивалентную электропроводность
в виде суммы двух ионных электропроводностей:

А^ + Хз- (2.43)
При бесконечном разбавлении

(2.44)
Согласно закону Кольрауша о независимой миграции ионов
при бесконечном разбавлении, А° зависит только от природы
катиона, температуры и вязкости, но не зависит от AiJ . Соот-
ветственно А!? не зависит от природы катиона.

Связь между эквивалентной электропроводностью
и абсолютной подвижностью иона

Движение изолированного тела описывается законом
Ньютона, согласно которому

сила =- масса X ускорение.
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При рассмотрении движения ионов обычно не возникает
необходимости учитывать ускорения, по крайней мере до
перехода к сильным или высокочастотным полям. Под дей-
ствием поля ионы почти мгновенно ускоряются, однако дви-
жение это тормозится силами вязкого трения. Энергия, сооб-
щенная ионам электрическим полем, диссипируется благо-
даря наличию вязкости. Далее ионы движутся с постоянной
скоростью, которая прямо пропорциональна приложенному
полю, если оно достаточно мало. Именно на этом основана
применимость закона Ома к растворам электролитов, находя-
щимся в слабом поле. Из этих же соображений следует, что
электропроводность ионов не может быть связана с их мас-
сами простым соотношением. Например, между ионными
электропроводностями ионон^хлора и иода имеется лишь не-
большая разница, в то время как масса иода в 4 р?за больше
массы хлора.

При рассмотрении движения в поле вязких сил удобно
ввести понятие подвижности и. Подвижность определяется
как предельная скорость, приобретаемая телом под действием
силы, равной единице, т. е.

и = v/F.
Таким образом, абсолютная подвижность в системе C.G.S.
равна скорости в сантиметрах в секунду, приобретаемой под
действием силы в 1 дин. При рассмотрении движения ионов
в качестве единицы силы обычно пользуются равным единице
градиентом потенциала, действующим на ионный заряд. Мы
будем обозначать через и абсолютную подвижность, а через
и' «электрическую подвижность». Последняя определяется
как скорость, приобретаемая ионом под действием градиента
потенциала, равного единице. Так как 1 в(абс) = 1/299,8 эл.-ст.ед.
потенциала, а заряд прогона е = 4,802 • 10~10 эл.-ст. ед. за-
ряда, поле 1 в/см действует на ион валентности \z\ с силой
1,602 -Ю- 1 2 \z\ дан.

Эквивалентная ионная электропроводность К связана про-
стым соотношением с подвижностью. Из определения удель-
ной электропроводности следует, что Ksp представляет собой
ток, текущий через проводник с равным единице поперечным
сечением под действием градиента потенциала, равного еди-
нице. Полный ионный заряд в единице объема равен Fc, если
с измеряется в эквивалентах на единицу объема. Этот заряд,
Движущийся со скоростью и' ', вызывает ток Ksp:

Dили p

b = Ksplc = Fu'. (2.45)
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Следовательно, для абсолютной подвижности имеем

и = tifl(\z\ е) = Nu'l(\z\ F) = N\/(\z\ F2). (2.46)

Пользуясь этими соотношениями, часто выражают ионную
эквивалентную электропроводность К через подвижность
ионов. Уравнение (2.46) в обычных единицах записывается
как

и, см - сек*1 - дин-1 -~ S,469 X Ю6Х, см2 ом~1 - экв~11\г\ =
= 6,466 X 106Ь, см'2-межд. ом'1 • экв-]/\г\.

Связь между размером ионов и их подвижностью
Для макроскопической частицы, движущейся в идеальной

гидродинамической среде, можно вычислить сопротивление
трения. Оно выражается через размеры частицы и вязкость
среды. Для сферической частицы Стоксом [2] выведена фор-
мула

(2.47)

где г — радиус сферы. Если ион движется по закону Стокса,
его радиус определяется соотношением

г=\1(Ъщи). (2.48)

Если и выражено через предельную эквивалентную электро-
проводность согласно уравнению (2.46), то получаем

(2.49)

Выразив г в А , а г ] и А , в обычных единицах, придем к соот-
ношению

г), пуаз

Движение малых ионов не подчиняется закону Стокса, так
как не выполняются необходимые предпосылки. Тем не менее
уравнение (2.49) полезно как исходное приближение при об-
суждении вопроса о размерах ионов. Мы будем называть
радиусы, вычисленные по уравнению (2.49), «радиусами по
Стоксу». Для незаряженных частиц подвижность связана
с коэффициентом диффузии D соотношением (см. стр. 67)

(2.50)
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где k — постоянная Больцмана. Это ведет к так называемой
формуле Эйнштейна — Стокса:

r = kT/(6^D). (2.51)

Формула Эйнштейна — Стокса справедлива при тех же пред-
положениях, что и уравнение (2.49).

Числа переноса
Электрический ток в растворе электролита возникает при

движении разноименно заряженных ионов в противополож-
ных направлениях под действием приложенного поля.

Рассмотрим трубку сечения 1 см2, наполненную раствором
электролита, вдоль которой приложено поле с градиентом
потенциала, равным 1 в/см. Пусть концентрация электролита
измеряется в эквивалентах на литр. Все положительные
ионы, находящиеся на расстоянии и[ по одну сторону от вооб-
ражаемой плоскости, перпендикулярной к полю, пересекут ее
в течение одной секунды. Число их равно Ncu[f\OOQzr Тогда
ток равен Necu[f\000. Ток, связанный с движением отрица-
тельных ионов в противоположном направлении, составляет
N(— e)cu2fWQQ, а полный ток будет равен Nec^ + u^flOQO.
Часть тока, переносимая положительными ионами, назы-
вается числом переноса положительного иона:

Аналогично (2-52)

Мы не стали определять числа переноса через абсолютные
подвижности и\ и 1/2, так как обычно разноименные ионы
подвержены действию не одинаковой силы в 1 дин, а скорее
градиенту потенциала, измеряемому в вольтах на сантиметр.
Сила, действующая на ион в таком поле, зависит от его ва-
лентности.,

При рассмотрении чисел переноса в растворах слабых
электролитов, а также в растворах электролитов, образующих
аутокомплексы, необходима большая осторожность. Эти слу-
чаи обсуждались Спиро [3]. Мы коснемся их в гл. 7.
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Диффузия в растворах электролитов
Одним из важнейших необратимых процессов является

диффузия; благодаря диффузии происходит выравнивание
концентраций путем самопроизвольного перемещения веще-
ства. В растворах, содержащих одно растворенное вещество,
происходит диффузия этого вещества из области повышенной
концентрации в область пониженной концентрации. Одновре-
менно происходит диффузия растворителя в противополож-
ном направлении. С точки зрения молекулярной кинетики
отдельная частица не имеет преимущественного направле-
ния движения. Однако если выделить два соседних элемен-
тарных объема, то окажется, что некоторая доля частиц из
первого объема перемещается по направлению ко второму
элементарному объему, а какая-то доля частиц из второго
объема — в прямо противоположном направлении. Если кон-
центрация в первом элементе объема больше, чем во втором,
то число частиц, покидающих этот объем, больше числа попа-
дающих в него частиц. Иными словами, возникает отличный
от нуля поток растворенного вещества в направлении более
низкой концентрации. Естественно предположить, что вели-
чина этого потока, по крайней мере приближенно, пропорцио-
нальна разности концентраций между двумя соседними эле-
ментами объема.

В практических приложениях диффузия обычно носит
двух- или трехмерный характер. Однако при эксперименталь-
ном изучении диффузии ограничиваются одномерным слу-
чаем, так как это упрощение не меняет существа процесса.
Для одномерного случая можно ввести ряд понятий и опреде-
лений.

Поток / определяется как количество вещества (в молях,
граммах и т. д.), пересекающее равную единице площадь по-
перечного сечения в единицу времени.

~ дс _ „Градиент концентрации -^ представляет собой меру
роста концентрации с увеличением расстояния, которое изме-
ряют по направлению потока. В качестве положительного
направления х обычно выбирают направление потока. Кон-
центрацию с выражают в тех же единицах (моли, граммы и
т. д.), которые использовали при определении потока. Эле-
мент объема, к которому относят концентрацию, измеряют в
тех же единицах, что и расстояние х. Таким образом, если
/ выражено в молях на квадратный сантиметр в секунду,
а х в сантиметрах, то с выражено в молях на кубический сан-
тиметр.



Основные понятия и определения 67

Коэффициент диффузии D определяется уравнением

J=-D--^. (2.53)

Значок частной производной необходим потому, что с, вообще
говоря, зависит и от расстояния, и от времени. Знак минус
в уравнении (2.53) введен для того, чтобы коэффициент диф-
фузии D был величиной положительной при нашем выборе
знаков. Действительно, положительное направление х совпа-
дает с направлением убывания концентрации, откуда сле-
дует, что у- отрицательно. Коэффициент диффузии имеет
размерность [L2?"-1] и не зависит от выбора единиц массы,
если только при определении / и с использованы одинаковые
единицы. В системе С G S коэффициент диффузии изме-
ряется в квадратных сантиметрах в секунду
(см2 • сек~1). Часто условия опыта выбирают так,
что D можно считать практически постоян-
ным. Из определения, однако, не следует, что
D постоянная. Поэтому широко распространен-
ное название «постоянная диффузии» неудачно,
особенно при исследовании изменений D с кон-
центрацией.

Уравнение (2.53) играет важную роль при
изучении стационарной диффузии, когда гра-

дс Р и с . 2.1.
диент концентрации -т- не зависит от времени.
Однако для ряда широко применяемых методов интерес
представляют случаи, когда концентрация с зависит и от ко-
ординаты, и от времени. Уравнение (2.53) можно преобразо-
вать в дифференциальное уравнение второго порядка в
частных производных, связывающее с, х и время t. Рассмот-
рим трубку (рис. 2.1) с площадью сечения, равной единице.
Проведем две плоскости, перпендикулярные к оси трубки
через точки х и х + Ъх. За время bt через плоскость х в вы-
деленный элемент объема попадает следующее количество
вещества:

Через плоскость х + Ьх из объема уходит количество веще-
ства
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Разность между ( D ^ — 1 в плоскости х + Ьх и D j-r в плос-
кости х можно записать в виде

Приращение количества вещества в элементе объема за
время Ы равно

Это накопление вещества в элементе объема Ъх приведет к со-
ответствующему увеличению концентрации Ьс:

д /п д° \ *2= -^— Ш-з— 8Лдх \ дх )

Переходя к пределу, получаем
дс _ д ( D дс \

' - ~ L J ~ '
Это уравнение можно рассматривать как еще одно определе-
ние коэффициента диффузии. В случае трехмерной диффузии
уравнения (2.53) и (2.54) приобретают вид

У — —

-^- = div(D grade).

Уравнения (2 53) и (2.54) часто называют первым и вторым
законами Фика для диффузии [4]. Мы предпочли рассматри-
вать эти уравнения как определения коэффициента диффузии
D. Тогда можно сформулировать законы Фика следующим
образом: коэффициент диффузии D, определяемый уравне-
ниями (2.53) и (2.54) для данной системы и температуры,—
величина постоянная. Это постоянство, однако, носит прибли-
женный характер, и для теории электролитов наибольший
интерес представляет изучение изменения коэффициента D
с концентрацией.

Мы пока еще не установили, как надо измерять расстоя--
ние х. Проще всего х измерять в произвольной системе от-
счета, связанной с прибором, в который заключена диффун-
дирующая система. Если речь идет о диффузии жидкости, то
трудно предложить иной способ выбора системы отсчета.
Если же происходит диффузия жидкости в твердое тело,- ко-
торая сопровождается набуханием последнего, может ока-
заться удобным отсчитывать х от движущейся границы раз-
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дела фаз. Иногда при рассмотрении диффузии в жидкости
удобно отсчитывать координату от плоскости, по одну сто-
рону которой остается постоянным количество одного из ком-
понентов. Такая плоскость, вообще говоря, перемещается
относительно прибора, так как парциальные моляльные объ-
емы растворенного вещества и растворителя зависят от кон-
центрации. Пока уравнения (2.53) и (2.54) рассматривают
только как определения коэффициента диффузии Д такой
выбор системы отсчета вполне оправдан. Необходимо, однако,
иметь в виду, что значение D для данной системы зависит от
способа выбора системы отсчета. Хартли и Кранк [5] выпол-
нили подробные расчеты соотношений между коэффициен-
тами диффузии, определенными в разных системах отсчета.
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СОСТОЯНИЕ РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА
В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Классификация электролитов

Прежде чем перейти к детальному математическому ис-
следованию сложных проблем, возникающих при изучении
растворов электролитов, необходимо ответить на основной
вопрос: какие формы вещества являются в растворах реаль-
но существующими кинетическими единицами? В первой гла-
ве мы видели, что в чистой воде, несмотря на наличие ближ-
него порядка, единственной кинетически идентифицируемой
формой частиц растворителя является молекула воды, нахо-
дящаяся в равновесии с небольшим количеством ионов водо-
рода и гидроксила. Присутствие растворенного электролита
значительно усложняет положение. В этом случае приходится
учитывать возможность наличия нескольких видов раство-
ренного вещества: сольватированных или несольватирован-
ных ионов, электростатически ассоциированных групп ионов,
молекул с ковалентными связями и комплексных ионов.

Ввиду такой сложной картины мы вынуждены классифи-
цировать растворы электролитов на несколько групп *. Обыч-
ное деление на «сильные» и «слабые» электролиты, хотя оно
в ряде простых случаев удобно, для теоретического обсужде-
ния непригодно. Вместо этого мы будем исходить из двух
основных классов — «ассоциированных» и «неассоциирован-
ных» электролитов, определение которых будет дано ниже.

Не ассоциированные электролиты
Предполагают, что такие электролиты в растворе суще-

ствуют в виде простых катионов и анионов, возможно соль-
ватированных. Нет никаких данных в пользу присутствия в
растворе молекул растворенного вещества с ковалентными
связями или наличия длительных связей между противопо-

* См. также И з м а й л о в Н. А., Электрохимия растворов, Изд-во
Харьковского ун-та, Харьков, 1959. — Прим. перев.



Состояние растворенного вещества в растворах, 71

ложно заряженными ионами. Этот класс, хотя он и малочис-
лен, имеет очень важное значение для получения информа-
ции, при помощи которой мы можем непосредственно прове-
рить теорию растворов электролитов. Прототипом этой группы
является водный раствор хлористого натрия. Этот класс
включает в себя водные растворы галогенидов щелочных
металлов, галогенидов и перхлоратов щелочноземельных ме-
таллов и некоторых галогенидов и перхлоратов переходных
металлов. Основным критерием принадлежности электролита
к данному классу служит отсутствие точных доказательств
образования каких-либо форм ассоциации. Поскольку спра-
ведливость такого доказательства может быть отчасти во-
просом личного мнения (это в первую очередь касается до-
казательства ассоциации ионов), то невозможно в данном
пункте достичь общего согласия. Мы сами склонны отнести
к этому классу также азотнокислый литий и, возможно, га-
логениды редкоземельных металлов. Сюда же удобно вклю-
чить некоторые электролиты, в которых ассоциация происхо-
дит только при крайне высоких концентрациях, в частности
галогенные и перхлорную кислоты. Отсутствуют достоверные
доказательства того, что какой-либо электролит этого клас-
са может существовать в неводных растворителях, возможно,
за исключением жидкого цианистого водарода и некоторых
амидов.

Иногда, по-видимому, удобно называть эти электролиты
более кратким термином «сильные электролиты», но их су-
щественной характеристикой является отсутствие доказатель-
ства наличия каких-либо длительных связей между ионами
в растворе.

Ассоциированные электролиты
Гораздо более многочисленна группа ассоциированных

электролитов, которая ради удобства может быть подразде-
лена следующим образом.

1. Термином «слабые электролиты» будем пользоваться
в том случае, если растворенное вещество может существо-
вать как в виде недиссоциированных (ковалентных) молекул,
так и в виде ионов. К этому классу принадлежат все кис-
лоты. Даже «сильные» галогенные кислоты и хлорная кисло-
та, строго говоря, являются «слабыми» в терминах этого оп-
ределения, так как при достаточно высоких концентрациях мо-
лекулярная форма, несомненно, существует в их растворах.
В неводных растворителях «сильные» кислоты неполностью
диссоциированы даже при умеренных концентрациях, так,
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например, для соляной кислоты величина рКс была найдена
равной 1,229 в метаноле [1] и 2,085 в этаноле [2] при 25°.

Основания являются обычно слабыми электролитами, за
исключением гидроокисей щелочных металлов и четвертич-
ных солей аммония. Однако этот класс включает в себя очень
малое число водных растворов солей, среди которых наиболее
типичным примером может служить двухлористая ртуть.

2. Мы будем пользоваться термином «ионная пара» при
обсуждении класса электролитов, в которых ассоциация яв-
ляется результатом чисто электростатического притяжения
между противоположно заряженными ионами. Концепция
ионных пар была выдвинута Бьеррумом вскоре после появле-
ния теории Дебая — Хюккеля и оказалась весьма полезной
для интерпретации поведения большого класса электролитов,
наиболее типичными примерами которых являются водные
растворы сульфатов двухвалентных металлов. Эффект об-
разования ионных пар наблюдается почти во всех неводных
растворах солей.

Следует подчеркнуть, что такую классификацию электро-
литов мы принимаем здесь, скорее, из соображений удобства,
чем из логической необходимости. В дальнейшем мы убе-
димся, что имеются случаи, когда данный электролит не мо-
жет быть строго отнесен ни к одному из перечисленных выше
классов. Йодистый цинк, например, можно рассматривать
как неассо'циированный электролит, если ограничиваться
экспериментами лишь в области концентраций ниже 0,3м. Од-
нако при более высоких концентрациях имеются все основа-
ния полагать, что в растворе существуют ионы ZnJ^~, которые
вполне могут образовывать пары с ионами Zn2+.

Свойства слабых электролитов
Поскольку почти все слабые электролиты являются кис-

лотами или основаниями, их силу можно определить измере-
нием электропроводности или рН раствора, а также потен-
циометрическим или кондуктометрическим титрованием.
И лишь в случаях, когда константа диссоциации оказывается
порядка 0,1 или более, возникает некоторое затруднение при
выяснении вопроса о том, связано ли наблюдаемое поведение
со слабостью электролита или с эффектами межионного
взаимодействия. В этих случаях для обнаружения в растворе
молекул с ковалентными связями необходимо использовать
другие методы. Так, если растворенное вещество создает за-
метное давление пара над раствором, то мы с большой уве-
ренностью можем полагать, что в растворе присутствуют ко-
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валентные молекулы растворенного вещества. В силу того,
что в парах растворенное вещество содержится в виде мо-
лекул, по крайней мере часть растворенного вещества должна
присутствовать в виде молекул и в растворе, как бы ни идеа-
лен был раствор. В качестве примера можно указать на рас-
творы аммиака. Согласно этому критерию, данный электро-
лит иногда может рассматриваться как сильный в разбав-
ленных растворах и как слабый — в концентрированных. Эти
ограничения, налагаемые на области концентраций, осо-бенно
существенны, например, при рассмотрении случая соляной и
серной кислот. При концентрациях растворов соляной кис-
лоты ниже 3 н. не удается обнаружить парциальное давление
хлористого водорода; именно этот факт явился одним из
классических аномальных случаев, которые в совокупности
привели к развитию современной концепции сильных элек-
тролитов. Однако при концентрации 10 н. наблюдается пар-
циальное давление хлористого водорода порядка 20 мм, тогда
как давление, вычисленное по закону Рауля из давления пара
чистого жидкого хлористого водорода при 20° (41 атм), со-
ставляет около 7,6 атм, если считать, что соляная кислота со-
вершенно не диссоциирована и образует идеальный раствор.
Хотя приведенные данные очень грубы, но они показывают,
что заметное количество (около 6,3%) соляной кислоты в
10 н. растворе (обычная концентрированная кислота) нахо-
дится в виде ковалентных молекул. При такой концентрации
соляную кислоту следует рассматривать как слабый электро-
лит. Константа диссоциации для рассматриваемого случая
была вычислена [3] и оказалась порядка 107.

Из сказанного выше вытекает, что невозможно провести
резкую границу между сильными и слабыми электролитами.
Действительно, в результате усовершенствования современ-
ной измерительной техники может оказаться, что давления
паров, не обнаруживаемые в настоящее время, будут изме-
ряться в дальнейшем с точностью до 0,1%. Такие растворен-
ные вещества, как галогенные кислоты, которые могут суще-
ствовать в виде жидкости, следует во всех случаях рассмат-
ривать как истинные сильные электролиты только ради
экспериментального удобства. На практике мы рассматриваем
их как полностью диссоциированные, если предполагаем, что
в молекулярной форме находится меньше 0,1% растворен-
ного вещества. Если бы существовал какой-либо метод об-
наружения' ковалентных молекул в присутствии большого
количества ионов, столь же надежный, как и метод обнаруже-
ния малого количества ионов в присутствии большого коли
чества молекул (при помощи измерения электропроводности
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несомненно, что границу раздела сильных и слабых электро-
литов можно было бы определить более точно.

Обнаружение недиссоциированных молекул в растворе
путем измерения давления пара возможно только в том слу-
чае, когда растворенное вещество в чистом виде обладает
заметной летучестью в интересующей нас области темпера-
тур, т. е. при комнатной температуре. В частности, этот ме-
тод непригоден для растворов серной кислоты. Наиболее
удобен метод комбинационного рассеяния света (спектры
Рамана) . Указывая на важность этого метода, Редлих [4] пи-
сал: «Не может быть никакого сомнения в том, что вопрос
о диссоциации может быть решен во всех случаях, когда
имеются полные данные о колебательных спектрах». Этот
метод основан на различии свойств симметрии недиссоцииро-
ванных молекул и соответствующих ионов. Для простых мо-
лекул можно определить только общие свойства, в частности
число линий, в то время как частота и ширина линий зави-
сят от различных факторов, например от концентрации. Если
спектр комбинационного рассеяния молекулы удается обна-
ружить, то можно считать точно доказанным, что это веще-
ство не является сильным электролитом, однако, как указы-
вает Редлих, отсутствие линий в спектре комбинационного
рассеяния не может служить окончательным доказательством
принадлежности данного вещества к сильным электролитам.

На основе данной выше классификации электролитов мы
изложим общую теорию, которую проверим для неассоцииро-
ванных электролитов, после чего перейдем к обсуждению
слабых электролитов и электролитов, склонных к образова-
нию ионных пар, используя соответствующие теоретические
формулы для свободных ионов. При этом ассоциированная
часть растворенного вещества будет рассматриваться при
помощи определенных приемов, например путем введения
конечных констант диссоциации. Некоторые особые случаи,
такие, как «сильные» кислоты и галогениды переходных ме-
таллов, будут обсуждаться отдельно.

Взаимодействие иона с растворителем
Хорошая растворимость большого числа электролитов

в воде связана с высокой диэлектрической постоянной этого
растворителя, что в свою очередь обусловлено полярной
природой молекулы воды и ее склонностью к образованию
тетраэдрически координированной структуры.

В «однородном» поле на диполь действует только момент
сил, но вблизи иона поле настолько искажено, что возникает
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сильная неоднородность, в результате чего на диполь дей-
ствует как ориентационная сила, так и сила притяжения. По-
тенциальная энергия взаимодействия точечного заряда с ди-
полем, обладающим моментом ц, в вакууме равна

це cos 6
7* '

где б — угол между осью диполя и радиусом-вектором, соеди-
няющим центр диполя с ионом (рис, 3.1). Полагая в этой фор-
муле ц - 1,8- Ю-18 CGSE и е = 4,8- 1Q-10

CGSE, получим энергию взаимодействия
диполя с ионом в вакууме, которая оказы-

* ~ „ cos 6 ,вается равной 124—^— ккал/моль, где г
измеряется в ангстремах. Из полученной
формулы следует, что, если ось диполя про-
ходит через ион, энергия взаимодействия
больше чем RT ( — 0 , 6 ккал/моль), вплоть
до расстояний порядка НА. Однако для
иона, находящегося в жидкой воде, нельзя
пользоваться такими простыми вычисле-
ниями. Энергию взаимодействия иона с Р и с .
молекулой воды, достаточно удаленной
от иона, можно с хорошей точностью определить из этой
же формулы, если в знаменатель ввести диэлектрическую по-
стоянную (е ~ 80). В результате энергия взаимодействия ока-

, r cos б ,зывается порядка 1,5 ^2 • ккал/моль, что значительно мень-
ше, чем RT (даже для полностью ориентированных диполей),
при всех значениях г, для которых молекулу воды еще можно
считать «удаленной». Для молекул, расположенных в пер-
вом слое вокруг иона, нельзя пользоваться объемной диэлект-
рической постоянной. В то же время трудно указать, каким
значением е следует пользоваться при определении энергии
взаимодействия в этой области: величиной е= 1, как для за-
рядов в вакууме, или величиной е = 4 или е = 5, которая по-
лучается из оценок атомной и электронной поляризации воды
(см. стр. 37). Кроме того, пока мы не сделаем каких-либо
упрощающих предположений относительно числа молекул
в первом слое и их ориентации, невозможно установить влия-
ние соседних молекул на характер взаимодействия иона с дан-
ной молекулой воды. По-видимому, энергия взаимодействия
иона с любой молекулой воды в первом слое для всех одно-
атомных ионов превосходит тепловую энергию. Радиусы
ионов согласно кристаллографическим измерениям редко
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превосходят 0,8 А. В качестве радиуса молекулы воды можно
принять величину 1,4А. Таким образом, наименьшее возмож-
ное значение г2 составляет приблизительно 5А2. Молекулы
воды второго слоя вокруг иона должны находиться по край-
ней мере еще на 2,8А дальше, и в результате минимальное
значение г2 оказывается равным 25А2. Так как молекулы во
втором слое ориентированы в меньшей степени, чем в пер-
вом слое, то среднее значение cos 8 в этом случае должно
быть меньше, поэтому эффективная диэлектрическая постоян-
ная будет увеличиваться по мере удаления от иона. Отсюда
можно заключить, что второй слой молекул воды должен
быть значительно слабее связан с ионом, чем первый слой.
Энергия взаимодействия иона с молекулами воды второго
слоя может оказаться сравнимой с тепловой энергией, по-ви-
димому, только для многовалентных одноатомных ионов ма-
лых размеров.

Для понимания растворов электролитов крайне важно вы-
яснить, что представляет собой кинетическая частица, кото-
рую мы назвали ионом: является ли она «голым» ионом, или
ионом, перемещающимся вместе с достаточно сильно связан-
ными с ним молекулами воды, составляющими единое целое
с ионом, и если это так, то сколько таких молекул. Несмотря
на то, что эта проблема выдвинута более 50 лет назад,
она не решена до настоящего времени. Одна из трудностей за-
ключается в том, что невозможно вполне однозначно опреде-
лить понятие молекулы воды, «сильно связанной с ионом».

Имеется несколько случаев, когда внутренняя оболочка,
состоящая из молекул воды, постоянна, или, если говорить
более точно, существует очень долго, и молекулы воды проч-
но связаны с ионом, возможно, координационными связями.
Чтобы убедиться в том, что ион [Сг(Н2О)6]3+ достаточно мед-
ленно обменивается молекулой воды с растворителем, Хант
и Таубе [5] поставили ряд опытов, используя в качестве мече-
ного атома О18, и показали, что полупериод обмена рав-
няется приблизительно 40 час. Было показано также, что
полупериод обмена молекулы воды между ионом
[Со(МН3)5Н2О]3+ и растворителем составляет 24,5 час [6].
Для других трехвалентных ионов полупериод обмена не
удается измерить ввиду того, что обмен происходит слишком
быстро (полупериод меньше 3 мин). Тот факт, что внутрен-
ний слой молекул воды гидратированного иона хрома связан
исключительно прочно, практически никак не отражается на
электролитическом поведении иона. В частности, его электро-
проводность и термодинамические свойства ничем не отли-
чаются от других трехвалентных ионов. Из этого можно за-
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ключить, что все эти ионы, по-видимому, имеют второй до-
статочно прочно связанный слой молекул воды, образующих
часть кинетической частицы.

Хром и кобальт являются переходными элементами с за-
метной тенденцией к образованию координационных связей.
Взаимодействие между ионами, имеющими конфигурацию
атомов благородных газов, и молекулами воды, не находя-
щимися в непосредственном контакте с ионом, имеет чисто
электростатический характер, поэтому нет необходимости
в особом рассмотрении этого случая. Тем не менее можно
определить среднее число молекул воды, перемещающихся
вместе с ионом. Эта величина не обязательно должна быть
целочисленной, так как истинное число молекул на один ион
может меняться от одного иона к другому и для данного иона
может меняться во времени. Хотя в обычном смысле гидрата-
ция не постоянна, но во временной шкале броуновского дви-
жения ее можно считать неизменной.

Мы уже видели, что экспериментальные данные об энтро-
пии растворения ионов в воде можно объяснить при помощи
предположения о наличии прочно связанного с ионом слоя
молекул воды, вне которого взаимодействие иона с раство-
рителем считают значительно более слабым. В рамках этой
модели легко объяснить и изменение диэлектрической по-
стоянной вблизи иона. Аналогичные выводы были получены
также из результатов измерения давления паров концентри-
рованных растворов азотнокислого кальция [7]. Раствор этого
электролита при концентрации 8,4 м и температуре 25° яв-
ляется насыщенным и легко дает пересыщенный раствор. При
изотермическом испарении он превращается в прозрачный
полутвердый гель, при этом зависимость концентрации от
давления пара изображается плавной непрерывной кривой, и
только при концентрации около 21 м этот гомогенный про-
зрачный гель переходит в слоистую форму. Оказалось, что
в области концентраций между 9 и 21 ж эту систему можно
рассматривать как адсорбент (азотнокислый кальций) и ад-
сорбат (вода) и что применима адсорбционная изотерма
Брунауэра, Эммета и Теллера [8]. В сущности, весьма любо-
пытно, хотя, возможно, и неоправданно распространить на
рассматриваемый случай теорию, первоначально развитую
для исследования адсорбции газов на твердых поверхностях.
Несмотря на это, Полинг [9] при помощи этой теории объяс-
нил адсорбцию водяных паров не только на волокнистых бел-
ках, но также и на глобулярных белках. В этом направлении
можно продвинуться еще дальше и применить указанную тео-
рию к изучению адсорбции молекул воды из жидкой фазы
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(или из геля) на ионы. Такое рассмотрение, возможно, будет
встречено критически, но оно приводит к некоторым интерес-
ным результатам. Оказалось, что во внешнем слое вокруг
азотнокислого кальция (по-видимому, иона CaNO+) может
находиться 3,86 молекул воды, причем энергия связи каждой
из этих молекул на 1300 кал/моль больше, чем скрытая теп-
лота испарения воды, и равна 10480 кал/моль при 25°. Даль-
нейшая адсорбция приводит к тому, что застраиваются по-
следующие слои, однако вероятность адсорбции этих моле-
кул, так же как и соответствующая энергия их связи, уже
мала. Аналогичные результаты получаются для концентриро-
ванных электролитов, в которых не образуются гели. Для
истолкования давления паров сильно концентрированных
растворов хлористого и бромистого лптия, соляной и перхлор-
ной кислот, хлористого и бромистого цинка, хлористого и бро-
мистого кальция нужно принять, что число молекул воды во
внутреннем слое лежит между 3,5 и 7,1 и что энергия связи
в сольватной оболочке превышает скрытую теплоту испаре-
ния на величину 1000—3000 кал/моль. В теории Брунауэра,
Эммета и Теллера предполагается, что энергия связи моле-
кул, расположенных во второй и последующих оболочках,
равняется теплоте испарения. Если сделать это допущение,
можно непосредственно вывести сравнительно простую изо-
терму. Андерсон [10] видоизменил эту изотерму с учетом
того факта, что энергия связи молекул во втором и последую-
щих слоях может отличаться от энергии испарения адсорбата
в объеме раствора. Хотя его изотерма была получена совсем
для других целей, но она дает очень правдоподобные резуль-
таты для концентрированных растворов электролитов. Из бо-
лее простой изотермы Брунауэра — Эммета — Теллера можно
было найти число мест, в которых могла происходить адсорб-
ция в первом слое вокруг иона. Оказалось, что в зависи-
мости от валентности катиона это число близко к четырем
или восьми. Количество адсорбированных молекул должно
изображаться целым числом. Если поэтому принять, что
число молекул равно четырем или восьми, по теории Андер-
сона можно вычислить энергию адсорбции как в первом слое,
так и в последующих слоях. Полученные таким методом ре-
зультаты помещены в табл. 3.1.

В табл. 3.1 отсутствуют результаты для энергии адсорб-
ции молекул в слоях более отдаленных, чем первый; как
показывает расчет, эта энергия приблизительно на 100 кал/моль
меньше, чем скрытая теплота испарения, в то время как энер-
гия адсорбции молекул в первом слое больше скрытой теп-
лоты испарения на 1300—2400 кал. Очевидно, что связь мо-
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лекул воды с ионом в первом слое значительно прочнее. Для
первых четырех электролитов с одновалентными катионами
для заполнения первого слоя требуется четыре молекулы
воды, а для двух последних электролитов с двухвалентными
катионами — восемь молекул воды. Азотнокислый кальций,
хлористый цинк и бромистый цинк могут показаться аномаль-
ными, однако имеются доказательства того, что соли цинка
в концентрированных растворах правильнее изображать фор-
мулой Zn2+[ZnX4]2~ и что гидратирована поэтому только по-
ловина ионов цинка. Азотнокислый кальций подвержен обра-
зованию ионных пар и при высоких концентрациях в рас-
творе, по-видимому, преобладают одновалентные ионы
[CaNO3]+. Поэтому разумно считать, что у этих трех электро-
литов во внешней оболочке могут находиться только четыре
молекулы воды. Оказалось [И], что растворы соляной кис-
лоты легко поддаются такому же рассмотрению в области
температур от 0 до 120°.

Таблица 3.1
Энергия „адсорбции" молекул воды на ионах а

Электролит

Хлористый литий
Бромистый литий
Соляная кислота
Перхлорная кислота
Азотнокислый кальций
Хлористый цинк
Бромистый цинк
Хлористый кальций
Бромистый кальций

Число
мест

4
4
4
4
4
4
4
8
8

Энергия адсорбции в первом
слое, ккал/моль

12,1
12,7
12,1
12,9
11,8
12,3
12,3
11,8
12,6

Помещенные в таблице результаты получены из уравнения
maw exp(d//?D С —1

55-51 [I -aw exp(-d//?D] C r ^ С г "w

t E-EL \
где г —число мест, которые могут быть заняты молекулами воды; С л ехр I —~——}
/Я— Е^ ^—разность между энергией адсорбции и скрытой теплотой испарения воды
fE^ — d\ — энергия адсорбции во втором и последующих слоях.

До недавнего времени для исследования гидратации
ионов главным образом применялся модифицированный Уэш-
борном метод Гитторфа измерения чисел переноса. В этом ме-
тоде к раствору электролита добавляется какой-либо инертный
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неэлектролит, например углевод, и определяется измене-
ние концентрации в анодной и катодной частях: а) в зависи-
мости от количества присутствующей воды и б) в зависи-
мости от концентрации неэлектролита, который, как предпо-
лагают, неподвижен в электрическом поле. Из разности чисел
переноса, вычисленных в этих двух случаях, можно опреде-
лить разность между количеством молекул воды, перемещаю-
щихся с катионом, и количеством молекул, перемещающихся
с анионом. Проделав ряд измерений с разными электроли-
тами, можно однозначно определить число гидратации ка-
ждого иона, при условии, что число гидратации одного из
ионов, в качестве которого можно выбрать ион хлора, из-
вестно. Данный метод позволил провести обширное исследо-
вание; подробный обзор результатов этих работ имеется
в статье Бокриса [12]. Этот метод всегда приводит к опреде-
ленной последовательности чисел гидратации для одновалент-
ных катио'нов: Li+ > Na+ > K+ > Cs+ > H+. Однако в самих
величинах имеется значительное расхождение, что частично
связано с различными предположениями относительно гидра-
тации иона хлора.

Основное предположение этого метода состоит в том, что
добавленный неэлектролит является инертным. Убедиться
в том, что миграция неэлектролита в электрическом поле не
происходит в отсутствие электролита, можно путем измере-
ния электропроводности. В 1947 г. Лонгсворт [13] проделал
ряд очень тщательных экспериментов, используя модифици-
рованный прибор Тизвлиуса для измерения электрофореза, и
показал, что в присутствии электролита происходит мигра-
ция неэлектролита. Количество воды, которое переносится
при прохождении заряда, равного числу Фарадея, зависит от
конкретного выбора неэлектролита. К тому же выводу при-
шли Хейл и Де Врис [14], исследуя числа переноса йодистых
тетраалкиламмониев в присутствии различных добавок
неэлектролитов. Для того чтобы неэлектролит мог быть
использован в этом методе, естественно, он должен быть
хорошо растворим в воде. Растворимость неэлектролита обус-
ловлена присутствием полярных групп, которые также ответ-
ственны за взаимодействие между ионами и молекулами не-
электролита, так что, говоря словами Гордона [15], «добавлен-
ные неэлектролиты не более инертны, чем сами молекулы
воды».

Еще один метод вычисления количества молекул воды,
входящих в гидратную оболочку, основан на определении
размера сольватированного иона. Прямой способ определения
размера кинетической частицы, по-видимому, состоит в изме-
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рении скорости ее движения под действием заданной силы
против вязких сил растворителя. К сожалению, мы недоста-
точно хорошо знаем законы движения малых молекул через
вязкую среду. Для больших сферических молекул можно счи-
тать адекватным выражение (2.47), выведенное Стоксом из
классической гидродинамики.

Эта формула была успешно использована для объяснения
результатов, полученных диффузионным методом и методом
ультрацентрифугирования для коллоидных частиц, имеющих
приблизительно сферическую форму. При этом для коэффи-
циента диффузии было получено хорошо известное соотноше-
ние Эйнштейна — Стокса: D =k Г/(6тст]г). Очевидно, что, если
бы закон Стокса был справедлив и для движения молекул и
ионов меньшего размера, мы бы имели прямой метод опре-
деления размеров ионов. Но, к сожалению, закон Стокса
неприменим к этому случаю. В гл. 6 будет указан метод
оценки соответствующих поправок к закону Стокса для ма-
лых ионов в воде.

Существует много других методов оценки степени гидра-
тации ионов; обзор этих методов дан в работе Бокриса [12].
Он отмечает, что термином «первичная сольватация» следует
пользоваться только в том случае, когда молекулы раство-
рителя связаны с ионом настолько прочно, что ион и связан-
ные с ним молекулы растворителя перемещаются как единое
целое в процессе переноса электролита. В этом случае свя-
занные с ионом молекулы растворителя теряют свои индиви-
дуальные трансляционные степени свободы. Для всех других
видов взаимодействия иона с растворителем следует пользо-
ваться термином «вторичная сольватация». Однако вряд ли
какой-нибудь метод, который существует в настоящее время
для измерения первичной сольватации, дает достоверные ре-
зультаты. Например, если бы даже нам удалось улучшить
гидродинамическую теорию движения частиц в жидкой среде
и получить модифицированный закон Стокса, применимый
к частицам атомных размеров, мы бы разрешили только
часть трудностей. Такую теорию можно было бы использо-
вать лишь для гипотетического случая, когда ион, жестко
связанный с конечным числом молекул воды, перемещается
в среде, состоящей из остальных молекул воды, единственная
роль которых состоит в том, что они образуют среду, в кото-
рой перемещается гидратированный ион. Но, по существу,
это не та задача, которую мы пытаемся решить. Мы ставили
своей задачей составление и решение уравнения движения
иона, прочно связанного с одним набором молекул воды,
перемещающегося относительно среды, состоящей из другого
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набора молекул воды, от которого он отделен третьим набо-
ром молекул воды. Этот последний набор не обладает ни
свойствами первого набора быть «постоянно» (во временной
шкале броуновского движения) связанным с ионом, ни свой-
ством второго набора молекул растворителя, находящихся
практически вне сферы действия ионных сил. Третий набор
характеризуется относительно слабым взаимодействием
с ионом. Поэтому не увидительно, что результаты измерений
«гидратного числа» иона, полученные разными остроумными
экспериментальными методами, плохо согласуются между со-
бой. Каждый из этих методов сводится к определению сред-
ней величины между первичной и вторичной гидратациями,
однако существует много путей усреднения. В некоторых ме-
тодах преобладающую роль играет вторичная гидратация,
поэтому они определяют верхний предел гидратного числа.
Один из таких методов состоит в изучении распределения
«вспомогательного» вещества между водой и каким-либо дру-
гим несмешивающимся растворителем, а затем между рас-
твором электролита и этим растворителем. Было показано,
что, как правило, добавление электролита в водный слой при-
водит к дополнительному переходу вспомогательного веще-
ства в другой слой. Это означает, что благодаря гидратации
электролит удаляет некоторое количество воды из состояния,
в котором она может проявить свое свойство растворителя
для вспомогательного вещества.

Большое количество измерений было проделано Сегде-
ном [16], который исследовал распределение уксусной ки-
слоты между водными растворами солей и амиловым спир-
том. Он получил следующие значения гидратных чисел:

LiCl
LiBr
LiN03
LiC103
LiBrO3
LiJO3

10,5
9,0
4,4
6,3
9,2
7,7

NaCl
NaBr
NaN03
NaClO3
NaBrO3
NaJO3

7,9
6,4
1,8
3,7
6,6
5Д

KC1
KBr
KN03
KClOa
KBrO3
KJ03

3,4
1,9

—2,7
—0,8

2,1
0,6

Все эти числа вполне правдоподобны, за исключением
двух случаев—азотнокислого калия и хлората калия, для ко-
торых значения гидратных чисел оказались отрицательными.
Последний результат Сегден объяснял деполимеризующим
влиянием на структуру воды соответствующих анионов. В ос-
тальном приведенные данные показывают, что этот метод
дает правильный порядок величин гидратных чисел.

Еще один метод, который, вероятно, также дает оценку
верхнего предела гидратного числа, описан в гл. 9. В настоя-
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щей главе мы не будем вдаваться в подробности теории, но,
забегая вперед, перечислим ее наиболее важные выводы.
Уравнение Дебая — Хюккеля для определения коэффициента
активности электролита, с учетом конечных размеров ионов,
применяется к сольватированным ионам. Это объясняется
тем, что требуемые теорией размеры ионов превосходят раз-
меры «голых» ионов, вычисленные из кристаллографических
данных. Найденные таким путем коэффициенты активности
не согласуются с экспериментальными результатами, полу-
ченными для негидратированного растворенного вещества.
Это расхождение может быть приписано формальным термо-
динамическим эффектам гидратации. Можно доказать, что
всякий учет гидратации должен приводить к расхождению
между экспериментом и теорией, но известно также, что су-
ществует большое количество других эффектов, которые сле-
дует учесть при вычислении коэффициента активности. К со-
жалению, на настоящем уровне развития теории невозможно
учесть эти эффекты, несмотря на их важность. Чтобы придать
теории законченную форму, все расхождения между экспери-
ментальными и вычисленными величинами коэффициентов
активности приписывают гидратации. Верно, что конечное
уравнение теории представляет большую ценность для объ-
яснения экспериментальных результатов, однако следует по-
мнить, что при всей ее важности гидратация — не единствен-
ный факторг определяющий сложное равновесие в растворе
электролита. Короче говоря, за вторичной гидратацией был
скрыт ряд эффектов, количественный расчет которых требует
дальнейших исследований.

В гл. 11 будет описан метод определения гидратных чисел,
основанный на измерении коэффициента диффузии. В этом
методе, по-видимому, преобладающую роль играют прочно
связанные молекулы воды, поэтому при его помощи можно
с хорошим приближением оценить нижний предел гидрат-
ного числа и измерить первичную гидратацию. К сожалению,
для этого метода существенны диффузионные измерения в
той области концентраций, где теория не может достаточно
правильно учитывать влияние вязкости. Существует также
другой многообещающий метод, основанный на измерении
сжимаемости раствора электролита. Предполагается, что
молекулы растворителя, находящиеся в гидратной оболочке,
максимально сжаты под действием сильного электрического
поля иона .и поэтому при увеличении давления сжимается
только остальная часть растворителя. Улучшение техники
измерения скорости распространения ультразвуковых волн
в растворах делает этот метод (17] особенно перспективным,



84___ Глава 3

Предположим, что в некотором объеме раствора V содер-
жится пл молей воды, причем из них nh связаны с ионами в
гидратных оболочках и не вносят никакого вклада в сжи-
маемость. Частная производная от объема по давлению

(дУ \ д гтто / ч!

где VQ
A — моляльный объем чистой воды. Сжимаемость можно

найти из соотношения

ft __ __ ___ _ __ („ _ „ \ QOP — у дР — v ПА 'пь) у РА'

где рд — сжимаемость чистой воды. Для гидратного числа
получаем формулу

пв п1

Здесь через пв обозначено число молей электролита в рас-
творе. Для разбавленных электролитов эта формула прини-
мает вид

h ПА(\п = — I 1 — -
пв \

Вычисленные по этой формуле гидратные числа некоторых
солей помещены в табл. 3.2. Там же приведены и результаты
расчета, полученные на основе измерений коэффициентов
активности и диффузии.

Метод сжимаемости дает ряд неожиданных результатов
Полученные этим методом результаты для солей лития нахо-
дятся в хорошем согласии с данными других методов, но
для солей натрия числа гидратации оказались больше, чем
соответствующие величины, найденные другими методами.
В то же время соли калия оказались гидратированными в
удивительно высокой степени. 2-1-Электролиты, кроме хло-
ристого бария, имеют гидратные числа предполагаемой ве-
личины. Гидратные числа 3-1-электролитов могут быть
сопоставлены со значением для хлористого лантана, для ко-
торого, согласно данным по коэффициентам активности, гид-
ратное число равно 18,2.

Изменение энтропии в процессе перехода иона из газовой
фазы в раствор приписывалось изменению энтропии молекул
воды, входящих в гидратную оболочку [18]. Последняя вели-
чина предполагается равной изменению энтропии для про-
цесса образования твердой фазы из молекул воды при за-
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мерзании. Все эти методы определяют среднюю величину
между числом молекул, сильно связанных в гидратной обо-
лочке иона, и числом молекул, расположенных дальше, но
все еще испытывающих притяжение со стороны иона.

Таблица 3.2

Гидратное число3

Соль

LiBr
LiCl
KJ
NaJ
NaBr
KBr
KC1
NaCl
KF, NaF, BeCI2
Ca(ClO4)2
CdS04
Sr(C104)2
Pb (N03)2
BaCl2
MgCl2
PrCl3
LaCl3
A1C13

из данных
по сжимаемо-

сти

5—6
6

6-7
6—7
6—7
6—7

7
7

8—9
11
12
13
13

16—17
16—17

24
—

31—32

из данных
по активности

7,6
7Д
2,5
5,5
4,2
2,1
1,9
3,5
—

17
—

15
—
7,7

13,7
—

18,2
—

из данных
по диффузии

5,6
6,3
0,3
3,0
2,8
0,3
0,6
3,5
Z_L

——

——

——

——

——

——

——

——

——

а По данным Барнартта [17], Пасынского [18], Джиакомини и Пеше [17].

Дебай [19] предложил теорию, согласно которой в рас-
творе электролита, подвергающемся воздействию ультразву-
ковых волн, должен возникать переменный потенциал по-
рядка 10~6 в. Поскольку потенциал в этом случае зависит от
относительного значения масс катионов и анионов, путем его
измерения можно определить ионную гидратацию. Хотя эф-
фект Дебая был обнаружен [20], но очевидно, что использо-
вание этого эффекта для получения количественных резуль-
татов сопряжено с очень большими экспериментальными труд-
ностями.

Исследование сольватации в неводных растворителях ока-
зывается еще более затруднительным. С самого начала мы
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вынуждены отказаться от гидродинамического подхода ввиду
почти полного отсутствия экспериментальных данных для чи-
сел переноса. В настоящее время подвижности ионов для
большинства из этих растворителей известны только в виде
суммы для пар противоположно заряженных ионов. Приме-
нение термодинамических методов осложнено обычно более
низкими значениями диэлектрической постоянной по сравне-
нию с водой и относительно небольшой точностью экспери-
ментальных результатов. При изучении кислот естественно
предположить, что протон никогда не существует в свободном
виде, но связан по крайней мере с одной молекулой раство-
рителя. Типичным примером является «кислый» ион NH/T
в жидких аммиачных растворах. Аналогично объясняется и
тот поразительный факт, что перхлорат серебра образует
электролитный раствор в бензоле. В этом случае возникает
комплекс из иона серебра и бензола, имеющий кислотно-ос-
новной характер, который можно рассматривать как сольва-
тированный ион.

Несмотря на то что само существование растворов
электролитов обусловлено взаимодействием иона с раствори-
телем, нам, к сожалению, не удалось достаточно удовлетвори-
тельно выяснить количественную природу этого взаимодей-
ствия. Несравненно более легкой оказалась трактовка меж-
ионных взаимодействий в растворе.

Свободная энергия и энтропия ионов в растворе
Зависимость химического потенциала растворенного веще-

ства от концентрации можно определить при помощи уравне-
ния Гиббса — Дюгема, если воспользоваться результатами
измерений давления пара, точек кипения и замерзания и ос-
мотического давления растворов, которые непосредственно
связаны с химическим потенциалом растворителя (см. гл. 8).
Но одни эти методы еще не дают какой-либо информации об
энергетических соотношениях между чистым растворенным
веществом и раствором. Сказанное относится и к измерениям
электродвижущей силы в концентрационных цепях с перено-
сом. Однако измерения электродвижущей силы в цепях без
переноса дают несколько больше: кроме зависимости химиче-
ского потенциала от концентрации, из этих измерений можно
получить стандартный потенциал реакции, протекающей в
цепи. Подробное обсуждение экспериментальных методов и
количественных результатов, получаемых этими методами,
будет дано в гл. 8, поэтому здесь мы не будем касаться этого
вопроса. Сейчас нас будет интересовать связь стандартного
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потенциала с изменением свободной энергии реакции, проте-
кающей в цепи. Рассмотрим цепь

Zn |ZnCl2(/tt) | AgCl, Ag,
содержащую в качестве электролита раствор хлористого
цинка моляльности т. АКТИВНОСТЬ растворенного вещества
обозначим через azncv Реакцию, протекающую в цепи, мож-
но записать в виде

2AgCl(s) — >
— > 2Ag(s) + 2nCl2 (активность раствора aznci2)-

Изменение свободной энергии при прохождении заряда, рав-
ного 2 фарадей, определяется из формулы

ДО = О znci2 -}-RT\r\ aznci2 — Gzn — 20 Agci + 20 Ag,
где Gznci,— химический потенциал хлористого цинка в гипо-
тетическом растворе средней моляльности, соответствующей
стандартному состоянию. Потенциал Е = — -^ можно пред-
ставить в виде суммы двух членов — стандартного потен-
циала °, не зависящего от состава раствора, и члена, зави-
сящего от состава раствора:

Таким образом, стандартный потенциал Е° можно пред-
ставить в виде

Е ° = - (0 ПС12 - Gzn — 20 Agci + 20 Ag)/2F.
Определив °, можно* найти разность свободных энергий
ионов в стандартном состоянии в растворе и в некоторых чис-
тых веществах (в нашем примере это твердые тела: хлори-
стое серебро, цинк и серебро). Если выражение для стандарт-
ного потенциала продифференцировать по температуре, по-
лучится формула, связывающая парциальную моляльную
энтропию электролита в стандартном состоянии в растворе
с соответствующими величинами для чистых веществ, из
которых состоят электроды. Получающиеся при этом вели-
чины относятся к электролиту как к целому, т. е. представ-
ляют собой суммарные величины для всех ионов, содержа-
щихся в электролите.

Еще одид метод определения этих же величин основан на
использовании данных по растворимости. Рассмотрим про-
цесс:

(s) — > К -j- C1 (в насыщенном растворе).
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Ввиду того что твердая фаза и насыщенный раствор нахо-
дятся в равновесии, изменение свободной энергии хлористого
калия равно нулю. Следовательно,

О(5) = Окс1 + Я7Чпака (нас.),
где #KCI (нас.) — активность хлористого калия в насыщен-
ном растворе (величина, которая может быть определена из-
мерением давления пара и т. д. при концентрациях вплоть до
насыщения), a GKCI относится к стандартному состоянию в со-
ответствующей шкале. Это соотношение устанавливает связь
между свободной энергией растворенного вещества в твердой
фазе и в стандартном состоянии в растворе. Изменение энт-
ропии можно определить, измеряя теплоты растворения твер-
дой фазы и применяя формулу G = Н — TS. Изменение эн-
тальпии растворенного вещества для процесса: твердая
фаза-v раствор в стандартном состоянии такое же, как и
для процесса: твердая фаза-^бесконечно разбавленный рас-
твор, поскольку, согласно нашему определению, парциальные
моляльные энтальпии в стандартном состоянии и в бесконеч •
но разбавленном растворе совпадают (см. стр. 54).

Абсолютные энтропии чистых веществ можно вычислить
па основе третьего закона термодинамики, если воспользо-
ваться данными по теплоемкости вплоть до очень низких
температур:

Абсолютные энтропии чистых веществ, из которых изготовле-
ны электроды рассмотренной выше цепи, или твердого хло-
ристого калия можно вычислить и в случае наличия фазовых
превращений ниже интересующей нас температуры. Их сво-
бодные энергии определяются аналогичным путем, если за-
фиксировать нулевые энергии чистых веществ. Следовательно,
суммарные энтропии и свободные энергии анионов и катио-
нов в растворе в стандартном состоянии являются существен-
но определимыми величинами. Значительный теоретический
интерес представляет изучение распределения этих суммар-
ных величин между анионами и катионами, но прежде чем
перейти к рассмотрению этой проблемы, необходимо подроб-
но остановиться на вопросе о стандартных состояниях.

Выше мы рассмотрели два растворенных вещества — хло-
ристый калий и хлористый цинк. В качестве стандартного
состояния для хлористого калия можно выбрать гипотетиче-
ский раствор средней моляльности, равной единице, и с коэф-
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фициентом активности, равным единице. При таком выборе
выполняется необходимое условие: якс, = пг2ч2

± = 1 • Оба
иона К+ и С1~ имеют моляльность, равную единице. Если,
кроме того, сделать дополнительное предположение, согласно
которому не только средний коэффициент активности, но и
коэффициенты активности обоих сортов ионов порознь равны
единице, получим

7^0 7>0 | ~7^0
G K C I ^ G K ' +°сг-

В случае хлористого цинка соотношение

Gznci2 = Gznci2 + RT In aznci2

выполняется при условии, что в стандартном состоянии

Следовательно, в стандартном состоянии средняя моляльность
и средний коэффициент активности по-прежнему должны
быть равны единице. Но моляльность хлористого «цинка, иона
цинка и иона хлора в стандартном состоянии равны соответ-
ственно 4~1/з, 4~1/J и 2-4~1 / 3 . Вследствие этого в стандартных
состояниях хлористого калия и хлористого цинка моляльность
иона хлора оказывается различной, что крайне нежелательно,
если мы хотим иметь единое определение стандартных со-
стояний для всех ионов (в данной шкале концентраций). Эту
трудность можно преодолеть следующим образом.

Представим себе, что один моль ионов цинка переводится
из гипотетического раствора моляльности 4~1/3 путем увеличе-
ния концентрации в раствор моляльности 1. Далее, из гипо-
тетического раствора, содержащего два моля ионов хлора,
моляльности 2-4~ 1 / 3 путем разбавления получим раствор мо-
ляльности 1, причем в этих новых растворах сохраняется
выполнение «идеального» условия Tzn

2+ ~ Tci~ ~ !• Прира-
щение свободной энергии иона цинка равно

ЯЛп4 / а = 1/3/? Лп 4,

а для иона хлора

-2/?Лп(2 - 4-'А) = —

Таким образом, изменение свободной энергии для полного
процесса равно нулю, и можно написать:



90 Глава 3

где ^Zn2+ и СС1- относятся к отдельным ионам в стандарт-
ных состояниях, представляющих собой гипотетические со-
стояния моляльности 1 с коэффициентами активности, рав-
ными единице. Эта логическая трудность, возникающая при
рассмотрении солей с несимметричными валентностями, ука-
зывает на важность выбора гипотетического стандартного
состояния. Приведенные выше рассуждения полностью те-
ряют смысл, если в качестве стандартного состояния пытаться
использовать реальное состояние раствора.

Аналогично можно рассмотреть и энтропию в стандарт-
ном состоянии. Таким образом, свободную энергию, энтропию
и другие свойства любого электролита в стандартном состоя-
нии можно записать в виде суммы соответствующих величин
отдельных ионов, находящихся в стандартном состоянии.
Коэффициенты каждого члена выбирают в соответствии с
химической формулой электролита. Следовательно, в этом
случае отсутствует противоречие между двумя определениями
стандартного состояния электролита: как гипотетического
состояния при средней моляльности, равной единице, или мо-
ляльности, равной единице для каждого отдельного иона.
(Этот момент имеет также важное значение для определения
стандартного электродного потенциала полуэлементов.)

Если для какого-либо иона, находящегося в стандартном
состоянии в растворе, произвольным образом зафиксировать
значение парциальной моляльной энтропии, то из результа-
тов измерений суммарной энтропии анионов и катионов мож-
но вычислить парциальные моляльные энтропии всех других
ионов в стандартном состоянии. Обычно принимают, что
Sjj+ — 0. Преимущество такого выбора состоит в том, что
это условие согласуется с общепринятым правилом отсчиты-
вать все стандартные потенциалы от стандартного потенциа-
ла водорода. Например, если известны температурный коэф-
фициент стандартного потенциала цинка и энтропия цинка
и водорода, условную энтропию иона цинка легко можно
вычислить, рассматривая реакцию

В новой обзорной работе Поуэлла и Латимера [21]
(табл. 3.3) приведены вычисленные на основании лучших экс-
периментальных данных значения энтропии большого числа
простых ионов; более подробный список имеется в работе
Латимера, Питцера и Смита [22]. На основании табл. 3.3
можно сделать несколько очевидных обобщений, относящихся
к энтропии ионов. Во-первых, при постоянном заряде с ростом
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атомного веса энтропия растет; во-вторых, при почти постоян-
ном атомном весе, как, например, в случае ионов Na+, Mg2+ и
А13+, энтропия резко убывает с увеличением заряда. Согласно
Поуэллу и Латимеру, полученные значения хорошо передают-
ся формулой

5° = -||?1п 1^+37 —270 |г|/г2,

где W — атомный вес, \z\ — валентность, которая независимо
от знака заряда иона считается положительной, и ге—эффек-
тивный радиус иона в растворе. Для анионов в качестве ге
следует пользоваться величиной, превышающей на 1 А, а для
катионов — на 2 А соответствующие кристаллографические
радиусы.

Таблица 3.3
Условные ионные энтропии в гипотетическом стандартном

состоянии одного грамм-иона на 1 килограмм во^ы, вычисленные
при 25° (298,16° К) в предположении, что^+=0

(По данным Поуэлла и Латимера [21].)

Ион

н+
LI+
Na+
К+
Rb +
Cs+
Т1 +
Ag+
F~
СГ
ВГ
J"
ОН"
SH~

So,
кал- г рад 1-моль 1

(0,00)
3,4

14,4
24,5
29,7
31,8
30,4
17,67

—2,3
13,17
19,25
26,14

—2,5
14,9

Ион

Mg2+
Са2+
Sr2 +
Ва2+
Мп2+
Fe2+

Cua +
Zn2 +
Cd2 +
Sn2+
Hg2+
Pb2+
S2~

50,
кал- град 1-моль 1

—28,2
—13,2
—9,4

3,0
—20
—27,1
—23,6
—25,45
—14,6
—5,9
—5,4

5,1
—6,4

Ион

A13+
Сг3+
Fe3+

Ga3+

In3-*-
Gd3 +
U34

рцз+
U4+

PU4 +

So,
кал град 1-моль 1

—74,9
—73,5
—70,1
—83
-62
—43
—36
-39
—78
—87

При обсуждении изменений энтропии и свободной энергии
для процесса растворения ионов желательно исключить вкла-
ды, вносимые физическим состоянием чистого растворенного
вещества. В частности, изменение свободной энергии для про-
цесса перехода разных веществ из твердой фазы в стандартное
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состояние раствора зависит от различной стабильности рас-
сматриваемых кристаллов. Чтобы избежать этой трудности,
удобнее вычислять энергии и энтропии гидратации ионов
не для твердой фазы, а для гипотетического газообразного
состояния, обладающего свойствами идеального газа.

Энтропию такого идеального газа можно вычислить мето-
дами статистической механики. Уравнение Закура — Тетроде
для одноатомных газов имеет вид [23]

где W — атомный вес; Р — давление, атм\ Qc — кратность
вырождения основного состояния. Для атомов и ионов, обла-
дающих структурой инертного газа, Qe = 1, поэтому энтропия
при 25° и 1 атм определяется из формулы

5ю = (6,864 lg W+ 26,00) кал • град"1 - моль'1.
Следовательно, _стандартную энтропию гидратации дан-

ного электролита Sh можно вычислить, вычитая из суммы
стандартных ионных энтропии в растворе соответствующую
сумму для идеального газа при определенном давлении:

оО __ <V) __ -̂ 0
*̂  h — ^раствор ^ g*

Давление газа можно считать равным 1 атм, так как
истинная концентрация ионов в газе в этом случае мало
отличается от концентрации ионов в стандартном состоянии
в растворе, хотя в принципе более правильно было бы пользо-
ваться давлением, соответствующим концентрации 1 моль/л.
Переход от одного стандартного состояния к другому легко
осуществить, если учесть, что энтропийный член равен
n t
* In

Изменение энтальпии для перехода из гипотетического
газообразного состояния в стандартное состояние в растворе
можно вычислить следующим образом.

Энергия кристаллической решетки ДЯКрист определяется
как энергия, необходимая для того, чтобы удалить ионы
кристалла_один от другого на бесконечность. Методы вычи-
сления ДЯкрист описаны в книге Полинга [24]. Теплоту раство-
рения кристалла при бесконечном разбавлении ДЯраствор
можно определить калориметрически. Поскольку энтальпии
растворенного вещества в стандартном_состоянии и при бес-
конечном разбавлении совпадают, то ДЯраствор также должна
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быть равна теплоте растворения в стандартном состоянии.
Следовательно, для кристалла MX имеем:

MX(s) — > М -f- X (в бесконечно разбавленном растворе)

АЯ= АЯраствор

MX(s] — > M(g-) -f~ X(g-) (при бесконечном удалении ионов)

Отсюда для процесса
М(]г) -f- Х( ) — > М -f- X (раствор в стандартном состоянии)

получаем теплоту гидратации
ДЯ(А) = АЯраствор — ДЯкрист.

Так как мы предполагаем, что газ, состоящий из ионов, идеа-
лен, то энтальпия не зависит от давления. Поэтому вычислен-
ная величина АЯ(/1) равна теплоте гидратации АЯ^) в выбран-
ных нами стандартных состояниях. Зная теплоту и энтропию
гидратации, можно вычислить стандартную свободную энер-
гию гидратации Д0|л) при помощи соотношения Д(?(% =
= ДЯ(л) — 7'Д5(%. Вычисленные таким способом свободные
энергии и энтропии гидратации представляют суммарные
величины для анионов и катионов. Большой интерес предста-
вляет определение вклада, вносимого в эту сумму анионами
и катионами в отдельности. Для этого в случае энтропии сле-
дует зафиксировать абсолютную величину энтропии какого-
либо одного сорта ионов, растворенного в воде. Тогда абсо-
лютные значения энтропии всех других ионов можно получить,
воспользовавшись величинами стандартной энтропии (обычно
предполагают, что ^н+ — 0) и абсолютными энтропиями
ионов, находящихся в газообразном состоянии, вычисленными
из уравнения Закура — Тетроде, определяя необходимые ин-
дивидуальные значения A«S(% в виде соответствующей раз-
ности. В^ случае свободной энергии необходимо зафиксиро-
вать А0(% для одного иона. Этот вопрос был изучен Лати-
мером, Питцером и Сланским [25]* и независимо Фервеем
[26], и все они получили приблизительно одинаковые резуль-
таты. Эти авторы пользовались практически одинаковыми
стандартными состояниями (первые — 1 моль/л в газе и

* Критика работы [25] дана А. Н Ф р у м к и н ы м в J. Chem Phys.,
7, 552 (1939). — Прим. перев.
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гипотетический моляльный раствор; последний — равные низ-
кие концентрации в газе и в жидкости) и одним и тем же
уравнением Бо.рна:

•А0 = (1-т)&
для энергии заряда , равномерно распределенного на
поверхности сферы радиуса г и погруженного в среду с ди-
электрической постоянной е. Для иона хлора ДО(Л), вычис-
ленное Латимером и соавторами [25], оказалось равным
—84,2 ккал/моль, в то время как Фервей получил
—86 ккал/моль. Их результаты хорошо согласуются и для
других щелочных и галогенных ионов. Кроме того, при помощи
формулы Борна Латимер и соавторы вычислили абсолютные
энтропии отдельных ионов. Оказалось, что абсолютная
энтропия иона хлора в гипотетическом моляльном стандарт-
ном состоянии приблизительно равна 15 кал *град~1 • моль~1.
Стандартная энтропия иона хлора относительно иона водо-
рода, согласно табл. 3.3, равна 13 кал »град~} -моль~1, поэтому
абсолютная энтропия иона водорода в воде должна состав-
лять приблизительно 2 кал >град~1 'Моль~1. Абсолютная эн-
тропия иона хлора была оценена несколько раньше Ист-
меном и Юнгом [27], которые пришли к значению
18,1 кал-град-1-моль-1. Из сказанного вытекает, что абсо-
лютная энтропия гипотетического моляльного раствора ионов
водорода в воде, по всей вероятности, мало отличается от
нуля. Следует, кроме того, отметить, что энтропия большинства
ионов по порядку величины равна 10—100 кал -град~1 -моль~1.
Поэтому без большой погрешности стандартные энтропии, по-
мещенные в табл. 3.3, можно рассматривать как абсолютные
энтропии отдельных ионов. Свободные энергии и энтропии
гидратации ионов, вычисленные Латимером и сотрудниками,
помещены в табл. 3.4.

Фервей [26] подчеркивает тот факт, что энергия гидра-
тации галоген-ионов существенно больше, чем для ка-
тионов того же размера. Например, свободные энергии
гидратации ионов фтора и калия, кристаллографические ра-
диусы которых почти совпадают, равны соответственно
—114 ккал/моль и—73 ккал/моль (таблица 3.4). Это согласует-
ся с экспериментально найденными предельными значениями
подвижностей при 25°:^р- — 55,4 иХ^+ = 73,5. Все это указы-
вает на то, что ион фтора сильнее взаимодействует с моле-
кулами воды, чем ион калия, или что ион фтора более
«гидратирован», чем ион калия. К сожалению, в табл. 3.4
ни одна пара ионов не имеет таких близких значений радиу-
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сов, как К+ и F~; наиболее близкими значениями радиусов
обладают ионы Cs+(ri = 1,69 А) и С1~(г 2 = 1,81 А). Несмотря
на большой размер и соответственно более слабое электро-
статическое поле, ион хлора имеет заметно большую энергию
гидратации, чем ион цезия. Однако соответствующие подвиж-
ности ионов практически совпадают (Х^-=76,35, ^cs+=

— 77,26 при 25°). По-видимому, эти ионы имеют слишком
большие размеры, чтобы быть «гидратированными», если
под этим словом понимать постоянную гидратную оболочку,
так как оба иона характеризуются довольно высокими зна-
чениями подвижности (А,0 ~ 77 при 25°). Если бы существо-
вали отрицательные ионы, имеющие такой же размер, как
литий (г = 0,6А) или натрий (г = 0,95А), то, по всей вероят-
ности, они были бы гидратированы сильнее и обладали бы
более низкими подвижностями, чем указанные катионы.

Таблица 3.4
Свободная энергия и энтропия гидратации одновалентных ионов

при 25°. Для ионов в газах принято стандартное состояние одного
моля на литр и для ионов в воде —гипотетический одномоляльный

раствор
(По данным Латимера, Питцера и Сланского [25].)

1Л+
Na+
К+
Rb+
Cs+
F~
СГ
Вг-
J"

-дс(Л),
ккал-моль~1

114,6
89,7
73,5
67,5
60,8

113,9
84,2
78,0
70,0

-<>.
к кал -моль 1

121,2
94,6
75,8
69,2
62,0

122,6
88,7
81,4
72,1

-Д4»>
кал град 1 • толь *

22
17
8
6
4

29
15
12
7

о
гкрист. ^
(Полинг)

0,60
0,95
1,33
1,48
1,69
1,36
1,81
1,95
2,16

З а м е ч а н и е . Энтропии гидратации в табл. 1.4 и 3.4 не совпадают по той причине,
что в них были использованы различные стандартные состояния и различные значения для
абсолютной энтропии иона хлора. Франк и Эванс пользовались стандартным состоянием
ионов в газах при давлении 1 атм, NQ = 1 для растворов и абсолютной энтропией иона
хлора, равной 18,1 кал-град-I-моль — 1, в то время как Латимер и соавторы брали зна-
чение 15.
ч. В результате значения энтропии гидратации одновалентных катионов, вычисленные

Франком и Эвансом, оказались меньше соответствующих величин, полученных Латимером,

на величину, равную /? In (22,4--^r- • 55,51 j-f 3,1 = 17,4 кал град~1-моль~1 и для одно-

валентных анионов на величину R In (22,4--^—-• 55,51^ — 3,1 = 11,2 кал-град~1 -моль~1.

Величины fKDHCT взяты из книги Полинга [24]; см. приложение 3.1.
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Фервей детально исследовал взаимодействие положитель-
ных и отрицательных ионов с молекулами воды и установил
зависимость энергии гидратации от знака заряда иона. На-
пример, для иона с радиусом 1,36 А энергия гидратации
катиона оказалась равной 75—79 ккал/моль, а аниона
102—122 ккал/моль, что, очевидно, согласуется с результа-
тами, помещенными в табл. 3.4. Нижний и верхний предел
соответствуют двум разным моделям, принятым Фервеем для
распределения заряда в молекуле воды (гл. 1).

Поуэлл и Латимер [21] обратили внимание на любопыт-
ный факт: электростатический вклад в энтропию ионов в воде
пропорционален первой степени валентности иона, а не квад-
рату, как это следует из уравнения Борна. Этот факт они
объяснили тем, что вращение дипольных молекул воды, рас-
положенных в непосредственной близости от иона, затор-
можено.

В заключение настоящей главы следует отметить, что изу-
чение энергии и энтропии ионов в растворе оказалось весьма
полезным для выяснения природы взаимодействия иона с рас-
творителем, однако оно не разрешило проблему идентифици-
рования кинетической частицы в растворе. Значительная
часть трудностей, возникающих при этом, связана с произ-
вольным делением изменений свободной энергии и энтропии,
которые могут быть измерены только для электролита как
целого, на вклады отдельных ионов. Фактически это вытекает
из самой природы термодинамических рассуждений, которые
существенно независимы от детальной молекулярной картины
системы. В то же время при исследовании электропровод-
ности мы будем иметь дело с такими величинами, которые
фактически характеризуют свойства отдельных ионов. Такова
подвижность иона. Более глубокое изучение гидродинамики
малых частиц может поэтому способствовать развитию совре-
менных взглядов на ионные растворы.
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Ф У Н К Ц И Я Р А С П Р Е Д Е Л Е Н И Я И ПОТЕНЦИАЛ И О Н О В

Современная количественная теория растворов электро-
литов основана на одновременном учете теплового движения
ионов и их электростатического взаимодействия. В более вы-
соких приближениях учитываются также конечные размеры
ионов и их взаимодействие с молекулами растворителя.

Основная задача теории жидкостей вообще состоит в вы-
числении «функции распределения», которая равна вероят-
ности обнаружения двух произвольных частиц (молекул или
ионов) на заданном расстоянии одна от другой. В простых
чистых жидкостях функция распределения обладает радиаль-
ной симметрией, т. е. зависит только от расстояния между
частицами, но не от их взаимной ориентации. Функция рас-
пределения имеет резкий максимум в точке, соответствующей
расстоянию между ближайшими соседями, т. е. расстоянию
между центральной молекулой и молекулами, расположен-
ными в первом слое вокруг нее. За главным максимумом сле-
дует один или два дополнительных пика, после чего функция
распределения практически остается постоянной. Это озна-
чает, что вне нескольких ближайших слоев молекул, окружаю-
щих центральную молекулу, распределение носит чисто хао-
тический характер. В качестве примера на рис. 1.3 изобра-
жена такого рода радиальная функция распределения для
чистой воды. Это обстоятельство рассматривается как доказа-
тельство наличия ближнего порядка и связано с тем, что
имеющиеся межмолекулярные силы действуют на небольших
расстояниях, например, силы Ван-дер-Ваальса, диполь-ди-
польного взаимодействия и т. д. Эти силы могут преодолеть
тенденцию теплового движения создавать чисто случайное
распределение только на очень малых расстояниях.

Противоположный предельный случай осуществляется
в ионных кристаллах, в которых (отвлекаясь от небольшого
количества дефектов решетки) функция распределения имеет
ряд одинаковых максимумов, расположенных на одинаковых
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расстояниях один от другого, и к тому же сильно зависит от
выбранного направления. Попутно интересно отметить, что
очень концентрированные растворы электролитов обнаружи-
вают определенные следы «кристалличности» структуры, по-
этому в таких растворах [1] до некоторой степени может при-
сутствовать характерный для кристаллов дальний порядок.

В разбавленных растворах неэлектролитов распределение
растворенного вещества носит полностью случайный харак-
тер. Единственное ограничение состоит в том, что две частицы
не могут подходить ближе, чем на расстояние, соответствую-
щее их непосредственному контакту. Вне этого расстояния
функция распределения не зависит ни от расстояния между
частицами, ни от их взаимной ориентации. Распределение
ионов в растворе электролита возникает за счет конкуренции
между кулоновскими электростатическими силами, которые
в статистическом смысле являются дальнодействующими,
и тепловым движением; это распределение не случайно даже
на значительных расстояниях.

Если известно распределение ионов, можно вычислить
электростатический потенциал, возникающий при данном рас-
пределении; однако расчет распределения требует использо-
вания электростатического потенциала. Первая попытка ре-
шить эту проблему была сделана Мильнером [2] в 1912 г.
трудоемким методом численного суммирования энергий взаи-
модействия для всевозможных конфигураций системы. В на -
стоящее время работа Мильнера представляет только истори-
ческий интерес. Современная теория была создана Дебаем
и Хюккелем [3] в 1923 г.; их теория равновесных свойств и
процессов переноса была улучшена многими исследователями,
среди которых особенно следует отметить Бьеррума [4] (1926),
Онзагера [5] (1927) и Фалькенгагена [6] (1952). При изложе-
нии теории мы не будем следовать за историческим разви-
тием; вместо этого мы всюду будем стремиться получить уже
модифицированные результаты, которые оказались особенно
плодотворными для изучения свойств растворов электролитов
при умеренных концентрациях.

Основное уравнение для потенциала
Главная особенность теории Дебая — Хюккеля состоит в

определении электростатического потенциала ф в произволь-
ной точке раствора в зависимости от концентраций и зарядов
ионов и от свойств растворителя. Решение этой задачи дости-
гается комбинированием электростатического уравнения
Пуассона и функции распределения статистической механики.
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Уравнение Пуассона представляет собой наиболее общее
выражение закона Кулона для взаимодействия электрически
заряженных тел и имеет вид

^=-~Р, (4.1)

где ф — потенциал в произвольной точке, в которой плотность
заряда равна р, и е — диэлектрическая постоянная среды, в
которую погружены заряды. Дифференциальный оператор
V2, который может быть также записан как (div grad), в де-
картовой системе координат имеет вид

_
V дх* ~ ~ ду2 ~~ dz* '

В частном случае, когда распределение зарядов вокруг центра
системы координат сферически симметрично, ф зависит только
от расстояния от начала координат до рассматриваемой точки г.
В этом случае дифференциальный оператор в частных произ-
водных V2 преобразуется к дифференциальному оператору в
полных производных (при наличии сферической симметрии):

~ r2 dr
Тогда уравнение (4 .1) можно записать в виде

- > • <«>
Если за начало координат выбрать какой-нибудь определен-
ный ион и если на ионы не действуют внешние силы, то усред-
ненное по времени распределение заряда вокруг данного
иона, очевидно, обладает сферической симметрией. Следова-
тельно, уравнением (4.2) следует пользоваться только для
усредненного по времени потенциала и плотности заряда р на
расстоянии г от иона. Строго говоря, уравнение Пуассона
справедливо для системы покоящихся зарядов, однако мы
предполагаем, что эту трудность можно преодолеть путем
усреднения всех величин по времени,

Средняя плотность заряда р в данной точке зависит от
вероятности заполнения элемента объема вокруг этой точки
ионами разных сорюв. Различные сорта ионов обозначим
индексами 1, 2. . ., s, а их алгебраические валентности — через
2j, поэтому величина заряда иона * положительна для ка-
тиона и отрицательна для аниона. В силу электронейтраль-
ности раствора в целом

Л

2 я,г, = 0, (4.3)
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где через П[ обозначено среднее число ионов сорта / в единице
объема, т. е. объемная концентрация. В качестве начала си-
стемы координат выберем определенный ион, например ион
сорта у. Из условия электронейтральности следут, что алге-
браическая сумма зарядов во всем объеме раствора вне цен-
трального иона равна — Z j 6 . Кроме того, средняя плотность
заряда в любой точке вне центрального иона должна иметь
знак, противоположный знаку заряда центрального иона
Например, если в качестве центрального иона выбран катион,
в любом сферическом слое, отстоящем от начала координат
па расстояние г, в среднем находится больше анионов, чем
к а т и о н о в , поэтому этот слой отрицательно заряжен. Общее
количество таких слоев, образующих весь раствор вне цен-
трального иона, будет в целом нести отрицательный заряд.
по абсолютной величине равный заряду катиона. Это можно
выразить уравнением

J 4~r ^ — Zje.

Величина а соответствует расстоянию, ближе которого внеш-
ние ионы не могут подойти к центральному. Индекс у у вели-
чины р означает, что распределение плотности заряда опреде-
ляется только в системе координат, центром которой служит
ион сорта /. Об усредненной по времени плотности заряда в
фиксированной точке пространства (например, относительно
сосуда) говорить бесполезно, поскольку такая средняя вели-
чина , очевидно, всюду равна нулю.

Вероятность того, что ион сорта / находится в элементе
объема d\/, отстоящем от начала координат на расстояние г,
максимальна в той точке, в которой электростатическая по-
тенциальная энергия достигает минимума Кроме того, ве-
роятность должна быть пропорциональна объемной концен-
т р а ц и и ионов сорта /, равной п < , и величине рассматривае-
мого элемента объема dV. На больших расстояниях от цен-
трального иона электростатическое поле центрального иона
становится пренебрежимо малым, и вероятность стремится
просто к величине ntdV. Кроме указанных ограничений, мы
не располагаем никакими сведениями относительно функции
распределения. Дебай и Хюккель приняли закон распределе-
ния Больцмана, согласно которому средняя локальная кон-
ц е н т р а ц и я ионов сорта / в рассматриваемой точке равна:
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В этой формуле величина гг- фу- представляет электростатиче-
скую потенциальную энергию иона сорта /. Опять-таки ин-
декс / у ф означает, что ф, так же как и р, имеет смысл только
в (движущейся) системе координат, в начале которой распо-
ложен ион сорта /. Прежде чем перейти к обсуждению других
возможных законов распределения, приступим к вычисле-
нию pj из уравнения (4.5), чтобы лучше понять, к каким эф-
фектам могут привести другие законы распределения. По-
скольку каждый ион сорта / имеет заряд, равный z\e, плот-
ность заряда в рассматриваемой точке равна

i

где суммирование ведется по всем сортам ионов.
Согласно уравнению (4.6), больцмановское распределение

приводит к экспоненциальной зависимости между плотностью
заряда р и потенциалом ф. Однако теорема электростатики,
известная как принцип линейной суперпозиции полей, гласит,
что потенциал, создаваемый двумя системами определенно
расположенных зарядов, равен сумме потенциалов, создавае-
мых каждой системой в отдельности. Таким образом, из этого
принципа вытекает, что если заряды всех ионов, а следова-
тельно, и плотность заряда увеличить в два раза, потенциал
в каждой данной точке увеличится также в два раза. Тем не
менее, согласно уравнению (4.6), потенциал не увеличится
в два раза, так как (4.6) характеризуется экспоненциальной,
а не линейной зависимостью. Эта дилемма имеет фундамен-
тальное значение в теории электролитов*. Ее значение стано-
вится более ясным, если экспоненты, входящие в (4.6), раз-
ложить в ряд по формуле

Тогда получим

v v fziefy\ , Vp . = ̂  niZle - ^ n,z,e (-^-j +1 -2Г ~^ - ... (4.7)

В силу условия электронейтральности (4.3) первый член
в правой части (4.7) обращается в нуль. Если 2^ф; <С kT,

* Принципу линейной суперпозции удовлетворяет лишь истинный
электростатический потенциал, в то время как входящая в формулу (46)
величина ^ представляет потенциал, усредненный по статистическому ан-
самблю (см. [10]). — Прим ред.
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то можно сохранить только линейный по ф член, и оконча-
тельно получим

Полученный в этом приближении результат удовлетворяет
принципу линейной суперпозиции, так как, согласно (4.8),
ф прямо пропорционально р. Однако это приближение спра-
ведливо только в том случае, если потенциальная энергия
иона сорта /, равная 2^ф,, мала по сравнению с его кинетиче-
ской энергией k Т. В разбавленном растворе это условие хо-
рошо выполняется для большинства ионов сорта /, достаточно
удаленных от центрального иона сорта /, но не выполняется
для тех ионов, которые расположены близко от иона /. Кроме
того, хорошо известно, что даже в достаточно сильно разбав-
ленных растворах электролитов имеют место большие откло-
нения от идеальности. Это объясняется тем, что энергия элек-
тростатического взаимодействия ионов на самом деле не мала
по сравнению с k Т. Тем не менее мы будем пользоваться
выражением Дебая — Хюккеля для плотности заряда (4.8),
имея в виду, что фактически мы отказываемся от распреде^-
ления Больцмана (4.5) и заменяем его линейным соотно-
шением

(4-9)

Для растворов бинарных электролитов с симметричным ти-
пом валентности точность этого приближения возрастает.
Полагая z\ = — z% и п\ = п2, уравнение (4.7) для плотности
заряда можно представить в виде

i\* +0- . . . (4.10)

В формуле (4.10) все члены с четными степенями ф равны
пулю. Следовательно, в этом частном случае приближенное

IZ^j \3

уравнение (4.8) выполняется с точностью до членов I , ~

а не с точностью до членов порядка ьт , как это имеет\ к 1 )
место в общем случае. Принятое нами приближение связано
с природой кулоновских сил и приводит к тому, что мы вы-
нуждены отказаться от распределения Больцмана, которое
является одним из основных принципов статистической меха-
ники. Из сказанного следует, что чем точнее совпадает фор-
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мула (4.8) для pj с распределением Больцмана, тем точнее
результаты теории. Как видно из уравнения (4.10), это усло-
вие выполняется для растворов одно-одновалентных электро-
литов. В дальнейшем мы увидим, что именно в этом случае
теория особенно хорошо согласуется с экспериментальными
результатами.

Перейдем к рассмотрению теории, основанной на исполь-
зовании для плотности заряда PJ выражения (4.8), которому
соответствует закон распределения (4.9). Подставляя (4.8)
в уравнение Пуассона для случая радиальной симметрии
(4.2), получаем

72 d7

где величина х, имеющая размерность обратной длины, опре-
деляется из формулы

4^2 2 ntz]
(4.12)

и является функцией концентрации, заряда иона, температуры
и диэлектрической постоянной растворителя. Уравнение ( 4 . 1 1 )
представляет собой линейное дифференциальное уравнение
второго порядка для функции ф, зависящей от г. Следует от-
метить, что если воспользоваться точным распределением
Больцмана при вычислении р [уравнение (4.5)], то получится
значительно более сложное нелинейное дифференциальное
уравнение для ф. Эта трудность в равной степени относится и
к функции распределения Эйгена — Викке, которая обсу-
ждается ниже.

После подстановки и = ф/ уравнение ( 4 . 1 1 ) приводится
к стандартному виду

Общее решение этого уравнения имеет вид
u = Ae-yr + BefT

или

где А и В — постоянные интегрирования, которые должны
быть определены из физических условий рассматриваемой
задачи. Так как потенциал должен оставаться конечным на
больших расстояниях г, необходимо, чтобы В = О. Для опре-
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деления величины А поступим следующим образом. Подста-
е~*г

ним fyj-=A -— в формулу (4.8) и вычислим плотность за-
ряда

, 'Р ——— •**• л — ——————— •kf 4тс г
/

Воспользовавшись этим соотношением для PJ и уравнением
(4 .4) , которое выражает условие электронейтральности рас-
твора как целого, получим

.

/2е Г r - / r dr = eye,

откуда после интегрирования по ч а с т я м находим, что
z е е'а

— -—-— __• * * — 1 i *s I -f- ъа

Окончательно потенциал ф?- можно переписать в виде

Уравнение (4.13) является основным выражением в теории
Дебая и Хюккеля для определения усредненного по времени
потенциала, создаваемого ионом валентности Zj в точке, от-
стоящей от иона на расстояние г, в отсутствие внешних сил.
Оно позволяет вычислить всевозможные величины, связанные
с межионным взаимодействием. Величина а введена как «рас-
стояние максимального сближения» ионов, т. е. как сумма
эффективных радиусов ионов в растворе. Однако при этом
неявно предполагается, что а для всех пар ионов имеет одно
и то же значение, т. е. что все ионы представляют сферы
диаметром а. Это приближение очень грубо при рассмотрении
таких электролитов, как хлористый лантан, для которого
с полным основанием можно полагать (например, исходя из
изучения подвижностей ионов), что размеры ионов на самом
деле отличаются значительно. Необходимо также напомнить,
что уравнение (4.13) было получено на основе линейной функ-
ции распределения (4.9), кроме случая симметричного Чипа
валентностей, для которого эта формула совместима с более
точным приближением к распределению Ьольцмана, а именно
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Другие возможные функции распределения
Первая существенная модификация вывода выражения

для потенциала, полученного Дебаем и Хюккелем, приведен-
ного выше, принадлежит Мюллеру [7] и Гронволлу, Ла-Меру
и Сандведу [8]. В их работах улучшение достигалось путем
учета более высоких членов разложения экспоненциальной
функции распределения Больцмана. В результате было полу-
чено выражение для потенциала в виде ряда, старший член
которого совпадал с результатом Дебая и Хюккеля. В даль-
нейшем мы не будем касаться этой теори.и, подробное изло-
жение которой можно найти в оригинальных статьях.

С несколько иной точки зрения подошли к вопросу о функ-
ции распределения Эйген и Викке [9]. Из распределения
Больцмана, которым пользовались Дебай и Хюккель:

видно, что в случае, когда ион сорта / имеет знак, противо-
положный знаку центрального иона сорта /, показатель экспо-
ненты положителен и п\ больше п^ т. е. концентрация анио-
нов вокруг данного катиона больше средней концентрации
анионов в объеме раствора. Но существует физический верх-
ний предел концентрации анионов; этот предел достигается
тогда, когда вследствие конечного размера анионов к данному
элементу объема нельзя добавить более ни одного аниона. По-
этому Эйген и Викке ввели величину N^ «число заполнения»,
равную числу мест, доступных для ионов сорта i в единице
объема. NI равно обратному эффективному объему уг-, зани-
маемому одним (гидратированным) ионом сорта /. Далее
функцию распределения они видоизменили таким образом,
чтобы п\ не превосходило А/г-. Этого можно достигнуть, если
заменить истинные концентрации п\ и п\ в уравнении (4.5)
на отношения этих величин к соответствующим числам не-
занятых ионами сорта i мест в одном кубическом сантиметре:

(4.15)
Однако, так же как и в теории Дебая — Хюккеля, больцма-
новская экпоненциальная функция должна быть аппроксими-
рована линейным выражением, так что это уравнение необ-
ходимо приближенно переписать в виде

(4Л6>
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Именно на этой функции распределения фактически и осно-
вана теория Эйгена и Викке. Этот результат следует сравни-
вать с формулой (4.9). Однако приближение, при помощи
которого уравнение (4.16) было получено из (4.15), нельзя
считать вполне надежным.

Из функции распределения (4.16) получается следующее
выражение для плотности заряда:

kT ! V N,
i

Вычисление потенциала ф?- можно провести таким же спосо-
бом, как это было сделано на стр. 104—105; оно приводит
к результату:

г,е е*'а е~*'Г

Ч]——— 1 + *'л
где

Определим среднее число мест на одну «молекулу» электро-
лита N из соотношения

- -77 22^ Ni

Обозначая число «молекул» электролита в одном кубическом
сантиметре через п, можно написать:

""-"'О -т)-
где х — обычная величина, фигурирующая в теории Дебая —
Хюккеля.

Эйген и Викке далее предположили, что средний эффек-
тивный объем иона должен выражаться через параметр а,
расстояние ближайшего подхода ионов — при помощи соотно-
шения

Однако это явно несовместимо с выводом потенциала, так
как если под а понимать расстояние ближайшего подхода, то
оно должно быть равно сумме эффективных радиусов ионов,
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а не их среднему значению (рис. 4 . 1 ) . Если радиусы ионов
равны а/2, то

4
^^З

так что
1 / , х 1 Ч

2 (г'1 + ^2) •= "б 7:а •

Таким образом, оказывается, что Эйген и Викке в своих рас-
четах пользовались почти в восемь раз большими значениями
для эффективных объемов. Они оправдывают это тем, что
величина а, которая влияет на поведение потенциала, пред-
ставляет собой расстояние ближайшего подхода противопо-

ложно заряженных ионов, гидрат-
ные оболочки которых могут ча-
стично перекрываться, в то время
как величина, ограничивающая ло-
кальные концентрации ионов одина-
кового знака (и таким образом оп-
ределяющая j V j ) , больше, так как
гидратные оболочки в этом случае
не могут перекрываться.

Действительно, если учесть ко-
нечные размеры ионов, легко по-

казать, что- более простое распределение Больцмана, кото-
рым пользовались Дебай и Хюккель, не приводит к физи-
чески невозможным высоким значениям локальной концентра-
ции ионов одного сорта. В этом можно убедиться путем сле-
дующих рассуждений.

Ясно, что п. имеет максимальное физически возможное
значение, когда ион / имеет противоположный «центральному»
иону / знак, когда концентрация раствора наиболее высока и
когда размер ионов минимален. Для полностью диссоцииро-
ванного 1-1-электролита минимальный диаметр ионов а равен
1 е*2 —rf • Бьеррум показал, что ионы, обладающие меньшим зна-
чением я, образуют ионные пары, так что электролит более
нельзя рассматривать как полностью диссоциированный
(гл. 14). Максимальной теоретически допустимой концентра-
ции ионов в этом случае соответствует плотная упаковка на-
одящихся в контакте сфер диаметра а:

На ! СМ*'

Так как половина сфер должна быть анионами и половина
катионами, то максимально допустимая объемная концентра-
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ция равна
- _1 (макс) — ^2 (макс) — '

Следовательно, максимальная величина к может быть опре-
делена из формулы

. 2

"Л(макс)

а максимальная величина (ха) — из формулы

Л 2 2\ — I71*'2 J^Jl1*0 ) ( м а к с ) — ~kf —•

1 2

Подставив а — » имеем

-35,54, или (*а\макс) = 5,96.
Это максимальная теоретически допустимая величина (ха)
для полностью диссоциированного 1-1 -электролита В водных
растворах этой величине при 25° соответствует концентрация
26 моль/л, которую практически никогда не удается получить
ввиду ограничений растворимости.

Согласно выражению Дебая и Хюккеля, потенциал ка-
тиона в 1-1-электролите как функция от г

т— е 1 + Хд г

имеет максимум для соседних ионов, если г имеет наимень-
шее физически допустимое значение , т. е. г = я=т,--^у.
Тогда

= - 1

На таком расстоянии, т. е. при контакте с центральным ионом,
в качестве которого для примера мы выбрали катион, кон-
центрация анионов максимальна и равна

— Г е* 1 ]
Л2 (макс) — Л 2 (макс) е Х Р [ е Г ' Л ( 1 + % Л ) ] '

Подставляя в это выражение а = -у -^~- и ка ~ 6, получаем
Z, К 1

Л2(макс) = П2 (макс)^1 = Ь33/г2 (макс) = 0,67/г (макс).
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Если вместо точного распределения Больцмана воспользо-
ваться приближенным законом распределения (4.9), то ока-
жется, что

„' __ 1 с
^2(макс) l '^u / t /2 (макс)'

Из полученных результатов вытекает очень важное след-
ствие: если взять даже самые крайние значения концентрации
и размер иона считать малым, теория Дебая — Хюккеля не
приводит к физически невозможным высоким локальным кон-
центрациям ионов.

Действительно, как показывают приведенные оценки, в
худшем случае ионы одного сорта могут занимать только
две трети от полного числа доступных «мест» вблизи цен-
трального иона, чтобы удовлетворить уравнениям теории Де-
б а я — Хюккеля. При более низких концентрациях, чем рас-
смотренные выше крайние значения, ф^ больше, и, следова-

тельно, — оказываются больше 1,33. Однако это не вызывает
никаких серьезных затруднений ввиду того, что в данном
случае яг- значительно меньше и п\ не может превысить физи-
чески допустимый предел.

Интересно также оценить максимальное значение вели-
чины 1 * 1 . которая представляет собой отношение электро-\ к 1 ,
статической энергии иона / к kT. Согласно уравнению Де-
б а я — Хюккеля, для ф? это отношение имеет вид

сьг 14-™ *- (4.17)kT ekT l-f-тл г

и достигает максимального значения тогда, когда ион / нахо-
дится на минимальном физически возможном расстоянии от
центрального иона /, т. е. при г = а. Если в качестве интере-
сующего нас минимального значения а выбрать критическое
расстояние Бьеррума [см. (14.1)]

то окажется, что

kT (макс) 1 +ХЯ '

Таким образом, электростатическая энергия иона / не превы-
шает величины 2k Т и с ростом концентрации стремится
к нулю. Максимальное значение этого отношения, конечно,
достигается только при истинном контакте ионов с централь-
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zier iным ионом. Чтобы оценить —rf- Д^я больших расстояний,
положим г = а, 2а, За, и т. д. При г = ра из уравнения (4.17)
имеем

W

На рис. 4.2 графически изображена эта величина для не-
скольких (хя) . Видно, что отношение электростатической

2.0

0.5

0 1 2 3 5 6 7 8 Я /0

Р и с . 4.2. Зависимость величины от
концентрации и расстояния до центрального

иона j.
Расстояния измеряются в единицах критического расстояния
Бьеррума, необходимого для образования ионной пары,
а= — — 1—^ — . Для 1 1-электролитов в воде при 2Г°2 екТ
й = 3,57 А; следовательно, изображенные кривые yfl = 0.1;
0,3 и 1,0 соответствуют концентрациям 0,0073, 0,0653 и 0,726 н.

энергии к kT в разбавленных растворах нельзя считать малым
по сравнению с единицей, вплоть до значительно больших
расстояний до центрального иона; довольно неожиданно, что
в более концентрированных растворах это отношение оказы-
вается меньше и с ростом расстояния убывает быстрее.
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Однако приближение, принятое в теории Дебая — Хкжкеля:
/ */*

(Ь V Г\ I ___ехр

для расстояния вплоть до нескольких диаметров иона, нельзя
оправдать на основании того, что г ф; мало по сравнению
с k 7, как это обычно делают. Принятое предположение можно
оправдать математической целесообразностью, поскольку оно
приводит к функции распределения, согласующейся с прин-
ципом линейной суперпозиции полей. К сожалению, теперь
мы видим, что эта линейная аппроксимация в некоторых слу-
чаях может приводить к абсурдным результатам. Действи-
тельно, локальная концентрация ионов того же сорта, что и
центральный ион, равна

Как было показано выше, для некоторых концентраций и рас-
стояний от центрального иона ZjCfyj может оказаться больше
kT, и соответствующая локальная концентрация ионов будет
отрицательна! Однако, чтобы исправить этот абсурдный ре-
зультат, в больцмановском экспоненциальном выражении
следует сохранить второй член разложения

что, как мы видели выше, оправдано для электролитов сим-
метричного типа валентности, для которых включение вто-
рого члена разложения не приводит к нарушению принципа
линейной суперпозиции. Так как вне области Бьеррума
Zi€fyj<2kT, n'j согласно (4.18) не может стать отрицатель-
ным. Таким образом, мы опять пришли к выводу, что теория
полностью адекватна только для симметричных электролитов.
Указанную выше трудность невозможно устранить введением
модифицированной функции распределения Эйгена — Викке,

л о Z^lпотому что, как следует из рис. 4.2, параметр , ,, прини-
мает наибольшее значение в разбавленных растворах, в кото-
рых дополнительные факторы, учитываемые в теории Эй-
гена — Викке, уже не играют никакой роли. Как известно из
эксперимента, теория потенциала Дебая — Хюккеля дает хо-
рошие результаты для разбавленных растворов полностью
диссоциированных симметричных электролитов. В то же вре-
мя из рассмотрения изображенных на рис. 4.2 кривых следует,



Литература 113

что она должна быть тем более верна и для растворов боль-
шей концентрации. По крайней мере для 1-1-электролитов
теория Дебая — Хюккеля не приводит к каким-либо физи-
чески абсурдным распределениям, таким, как отрицательные
концентрации ионов или настолько высокие концентрации,
которые были бы несовместимы с известными размерами
ионов. Поэтому во всех дальнейших теоретических расчетах
мы будем пользоваться выражением Дебая — Хюккеля для
потенциала (4.13) , функцией распределения (4.14) для сим-
метричных электролитов и менее адекватной формулой (4.9)
для несимметричных электролитов.

Другие возможные функции распределения, рассмотрен-
ные выше, не дают никаких улучшений в смысле самосогла-
сованности теории и приводят к более сложным формулам,
что делает их неудобными для пользования.

ЛИТЕРА ТУРА

1 B e c k J., Phys Z., 40, 474 (1939).
2 Mil ner S R, Phil. Mag , 23, 551 (1912); 25, 742 (1913).
3 D e b y e P , H u c k e l E , Phys. Z , 24, 185 (1923).
4 B j e r r u m N . K danske vidensk Selsk., 7, N9 (1926).
5 O n s a g e r L.f Phys Z , 28, 277 (1927)
6 F a l k e n h a g e n H, L e i s t M. , K e l b g G, Ann Phys. Lpz , 11 , 51

(1952).
7. M u H e r H., Phys Z., 28, 324 (1927); 29, 78 (1928).
8 G r o n w a l l T. H, L a M e r V. K, S a n d v e d K, Phys Z., 29, 358

(1928).
9. W i c k e E., E i g e n M., Naturwissenschaften, 38, 453 (1951); 39, 545

(1952); Z Elektrochem, 56, 551 (1952); 57, 319 (1953); Z. N a t u r f ,
8a, 161 (1953).

10* O n s a g e r L., Chem Rev , 13, 73 (1923); K i r k w o o d T. G.,
J. Chem. Phys, 2, 767 (1934); Ф а у л е р Р., Г у г г е н г е й м Э.,
Статистическая термодинамика, ИЛ, M (1949); Б о г о л ю -
б о в H. Н., Проблемы динамической теории в статистической фи-
зике, Госгехиздат, М.—-Л. (1946).


	ELECTROLYTE SOLUTIONS
	Р. Робинсон, Р. Стокс Растворы электролитов
	Ведение
	ПРЕДИСЛОВИЕ К РУССКОМУ ИЗДАНИЮ
	ПРЕДИСЛОВИЕ КО ВТОРОМУ ИЗДАНИЮ
	ПРЕДИСЛОВИЕ К ПЕРВОМУ ИЗДАНИЮ
	СПИСОК ОСНОВНЫХ ОБОЗНАЧЕНИЙ
	ТАБЛИЦА ВАЖНЕЙШИХ ПОСТОЯННЫХ
	Глава 1. Свойства ионизирующих растворителей
	Молекула воды
	Жидкая вода
	Диэлектрическая постоянная и дипольный момент полярных жидкостей
	Влияние ионов на структуру и свойства воды
	Влияние ионов на диэлектрическую постоянную воды
	ЛИТЕРА ТУРА

	Глава 2.Основные понятия и определения
	Коэффициенты активности, стандартные состояния и шкалы концентраций для растворов электролитов
	Осмотические коэффициенты
	Связь между коэффициентами активности в различных шкалах
	Уравнение Гиббса — Дюгема
	Связь между коэффициентом активности и парциальными моляльными величинами: теплосодержанием, теплоемкостью и объемом
	Связь между изменением свободной энергии и потенциалом гальванического элемента
	Единицы электропроводности и её размерность
	Связь между эквивалентной электропроводностью и абсолютной подвижностью иона
	Связь между размером ионов и их подвижностью
	Числа переноса
	Диффузия в растворах электролитов
	ЛИТЕРАТУРА

	Глава 3.Состояние растворенного вещества  в растворах электролитов
	Классификация электролитов
	Не ассоциированные электролиты
	Ассоциированные электролиты

	Свойства слабых электролитов
	Взаимодействие иона с растворителем
	Свободная энергия и энтропия ионов в растворе
	ЛИТЕРА ТУРА

	Глава 4.Функция распределения и потенциал ионов
	Основное уравнение для потенциала
	Другие возможные функции распределения
	ЛИТЕРА ТУРА


