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 Зависимость давления пара от температуры
 1 – кривая для чистого жидкого растворителя; 
 2 – кривая для чистого твердого растворителя; 
 3, 4,5 – давление пара растворителя над растворами с увеличивающейся 
концентрацией нелетучего вещества. 

Еремин Е.Н. Основы химической термодинамики. 
 - М.: "Высш. школа", 1974. - 341 с., с.283 



  

Растворы электролитов. 
Эмпирический материал 

(экспериментальные данные)



  

Вещества, которые в растворе или в расплаве 

частично или полностью распадаются на ионы и 

проводят электрический ток за счет движения ионов, 

называются электролитами. 

Открытая химия 2.5  Модель 7.6  Электролиз

D:\content\models\electrolys\electrolys.swf


  

Идеализированные образы 
(физические модели)

Открытая химия 2.5  Модель 6.1  Растворение NaCl

D:\content\models\solv\solv.swf


  

Математическое описание 
(формулы и уравнения)



  

Классификация электролитов по силе 
Сильные α > 0,7; средней силы  0,7 > α > 0,3; слабые α < 0,3 
 (по учебнику МГУ под ред. Е.М.Соколовской и Л.С Гузея) 

 Альтернатива: (для 0,1 М раствора) 
сильные α > 0,3; средней силы  0,3 > α > 0,03; слабые α < 0,03 
 (по учебнику 1-го Мед. Ю.А.Ершов, В.А.Попков ...) 

Для слабых электролитов в справочных таблицах 
            обычно приводят константы диссоциации 
            или их отрицательные десятичные логарифмы. 

HA ↔ H+ + A– Ка = Ккисл = [H+][ A–]/[HA]

pКкисл = -lg (Ккисл)

Для уксусной кислоты Ккисл = 1,8*10-5; рКкисл = 4,8



  

Примеры кислот с разными степенями диссоциации

CD: IUPAC  DIDAC project - 2003 Agfa-Gevaert N.V.
http://www.iupac.org/didac/index.html



  

Примеры оснований с разными степенями диссоциации

CD: IUPAC  DIDAC project - 2003 Agfa-Gevaert N.V.
http://www.iupac.org/didac/index.html



  

Закон разбавления (В.Ф.Оствальд, 1888) 

Для равновесия AK ↔ A– + K+ 

            концентрация ионов Сион = С0α 

  константа диссоциации: 

  Для слабого электролита, когда α << 1 

Кд = α2С0 α ≅  (Кд/С0)1/2



  

Кислотно-основные равновесия в растворах
По Аррениусу: 

Кислотой называют электролит, диссоциирующий в растворах с 
образованием ионов Н+ ; 
основанием называют электролит, диссоциирующий в воде с 
образованием гидроксид-ионов ОН– . 
Амфолитом (амфотерным гидроксидом) называют электролит, 
диссоциирующий в воде с образованием как ионов Н+, так и ионов ОН– .

По Бренстеду-Лоури: 
Кислотой называют вещество, молекулярные частицы которого (в т.ч. 
ионы) способны отдавать протон (доноры протонов); молекулярные 
частицы основания способны присоединять протоны (акцепторы 
протонов).

NH4
+     ↔     NH3     +     H+ 

кислота        основание



  

рН - характеристика кислотности 

 При 250С в чистой воде: 

Кр[H2O] = Kw = [H+][OH–] = 10-14 

Тогда [H+] = [OH–] = 10-7

 рН = -lg [H+]

Для чистой воды при стандартных условиях рН = 7

При рН > 7 раствор щелочной;

при рН < 7 раствор кислый



  

Измерение рН: индикаторная бумага



  

Переходы в чистых индикаторах и 
смесевых индикаторных бумагах

CD: IUPAC  DIDAC project - 2003 Agfa-Gevaert N.V.
 http://www.iupac.org/didac/index.html



  

Измерение рН: стеклянный электрод 



  

Шкала лабораторного рН-метра



  

Значения рН различных  биожидкостей и тканей 
организма человека

6,2-7,5Кожа (различные слои)
6,6-6,9Молоко
7,5-8,0Сок поджелудочной железы 
0,9-1,1Желудочный сок
7,4±0,1Влага глаза (слезная жидкость)
4,8-7,5Моча

6,35-6,85Слюна
7,40±0,05Сыворотка крови

рН (в норме)Биожидкость



  

Буферные системы

1. Система слабая кислота – ее соль с сильным основанием, 
а также сочетание кислой и средней солей слабых кислот или 
двух кислых солей. Примеры:

Система Область буферного действия
CH3COOH/CH3COONa pH: 3,8 ÷ 5,8
H2CO3/NaHCO3 pH: 5,4 ÷ 7,4
NaHCO3/Na2CO3 pH: 9,3 ÷ 11,3
NaH2PO4/Na2HPO4 pH: 6,2 ÷ 8,2

2. Система слабое основание – его соль с сильной кислотой:
NH3*H2O/NH4Cl pH: 8,2 ÷ 10,2

3. Ионы и молекулы амфолитов – аминокислотные и 
    белковые системы.

 Формулы для расчета рН буферов: 
Для кислотного буфера pH = pKкисл + lg[соль]/[кислота] 
Для осно’вного буфера          pH = 14 - pKосн - lg [соль]/[основание] 



  

Действие бикарбонатного буфера

CD: IUPAC  DIDAC project - 2003 Agfa-Gevaert N.V.
 http://www.iupac.org/didac/index.html 



  

Произведение растворимости ПР

 AKтв ↔ A– + K+ 

Тогда Кр = [A–][ K+]/[AKтв]; 

при постоянной температуре 

[AKтв] постоянна (активность = 1), 

тогда Kр[AKтв] = ПР = [A–][ K+]

Для соли Ca3(PO4)2 :

Ca3(PO4)2 ↔ 3 Ca2+ + 2 PO4
3-  

ПР = [Ca2+]3[PO4
3-]2



  

Сульфат бария:  ПР = [Ba2+][SO4
2-]

CD: IUPAC  DIDAC project - 2003 Agfa-Gevaert N.V.
http://www.iupac.org/didac/index.html



  

Окислительно-восстановительные реакции
перманганат в различных средах

Открытая химия 2.5  Модель 7.1  ОВР KMnO4 + HCl 

D:\content\models\redox\redox.swf


  

Окислительно-восстановительные реакции
элемент Даниэля

Открытая химия 2.5  Модель 7.5  Гальванический элемент

D:\content\models\halvanic\halvanic.swf


  

-3,02Li+ + e– = Li 

-2,92K+ + e– = K 

-2,87Ca2+ + 2 e– = Ca 

-2,71Na+ + e– = Na 

-2,34Mg2+ + 2 e– = Mg 

-1,67Al3+ + 3 e– = Al 

-0,76Zn2+ + 2 e– = Zn 

-0,44Fe2+ + 2 e– = Fe 

-0,13Pb2+ + 2 e– = Pb 

02 H+ + 2 e– = H2  

+0,15SO4
2- + 8 H+ + 8 e– = S2- + 4 H2O

+0,20SO4
2- + 4 H+ + 2 e– = SO2 + 2 H2O

+0,34Cu2+ + 2 e– = Cu 

+0,78NO3
– + 2 H+ + e– = NO2 + 2 H2O  

+0,80Ag+ + e– = Ag 

+0,96NO3
– + 4 H+ + 3 e– = NO + 2 H2O  

+1,07Br2 +  2 e– = 2 Br– 

+1,35Cr2O7
2– + 14 H+ + 6 e– = 2 Cr3+ + 7 H2O  

+1,36Cl2 + 2 e– = 2 Cl–  

+1,52MnO4
– + 8 H+ + 5 e– = Mn2+ + 4 H2O 

+2,87F2 + 2 e– = 2 F–   

E0 , ВПолуреакция     (восстановление окисленной формы)



  

Водородный электрод 
Концентрация Н+ в растворе 1 М, давление Н2 – 1 атм.



  

Водородный электрод. Измерение потенциалов 



  

Измерение потенциалов по стандартному электроду



  

Гальваническая пара золото-цинк        Au-HCl-t.avi   1:05



  

Химические источники тока



  

Аккумуляторы



  

Никель-гидридные аккумуляторы

http://www.microservice.ru/manuals/Panasonic_NiMH_Overview.pdf 



  

Литий-ионные аккумуляторы

http://www.panasonic.com/industrial/battery/oem/
images/pdf/Panasonic_LiIon_Overview.pdf



  

Топливный элемент

http://www.krugosvet.ru/articles/12/1001223/0003029G.htm



  

Уравнение Нернста (1)



  

Вальтер Фридрих Герман Нернст (1864-1941)



  

Уравнение Нернста (2)

Для процесса: Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu

E = E0 - (0,058/n)lg([Zn2+]/[Cu2+])

При стандартных концентрациях 1 М получим: 

E = E0
окисл - E0

восст = +0,34 – (-0,76) = 1,1 В

 Для двух водородных электродов: 

E = E2 - E1 = (0,058/n)lg([H+]2/[H+]1) = 0,058 lg([H+]2/[H+]1)

 Если для одного из электродов [H+]1 = 1 М 

 (стандартный раствор), получим:

E = 0,058 lg[H+]2 или E = - 0,058 рН



  

Стеклянный электрод для измерения рН



  

Фриц Габер (1868-1934)



  

Применение ряда стандартных потенциалов и уравнения Нернста



  

Применение ряда стандартных потенциалов и уравнения Нернста



  

В лекции использованы модели 
из эл. учебника «Открытая химия 2.5»   
(http://www.college.ru/chemistry/course/design/index.htm)



  

Доказательство невозможности диссоциации NaCl на ионы



  

Работы Д.И.Менделеева по растворам (1)   
http://files.rushim.ru/books/physchemie/mendeleev.djvu 



  

Работы Д.И.Менделеева по растворам (2)



  

Диапазон измерений рН



  

Расчет рН в растворах сильных кислот и оснований



  

Расчет рН слабой кислоты  



  

Расчет рН кислотного буфера 



  

 Основные определения кислот и оснований 

Донор аниона (в том числе 
электронной пары) или 
акцептор катиона (в том 
числе H+ )

Донор катиона (в том 
числе H+ ) или акцептор 
аниона (в том числе 
электронной пары)

Усановича

Повышает концентрацию 
анионов растворителя (KF  в 
BrF3) 

Повышает концентрацию 
катионов растворителя 
(SbF5  в BrF3) 

Сольво-систем

Донор оксид-ионов (CaO) Акцептор оксид-ионов 
(SiO2) 

Лукса-Флуда 
(реакции в расплаве)

Донор электронной пары 
(NH3, F– ) 

Акцептор электронной 
пары (BF3, Ag+ ) 

Льюиса 

Акцептор протонов (NH3, 
OH–, PO4

3– )
Донор протонов (NH4

+, 
HCl, [Cu(H2O)6]2+ ) 

Бренстеда-Лоури 

Диссоциирует с 
образованием ионов OH– 
(NaOH и др.)

Диссоциирует с 
образованием ионов H+ 
(HNO3 и др.) 

Аррениуса 

ОснованиеКислота
Теория



  

Конструктор гальванических элементов («Открытая химия 2.5»)

D:\content\models\galvcons.html


  


