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Общие требования к составлению отчета

по лабораторным работам


Отчет оформляется студентом индивидуально с учетом задания. Он должен быть составлен аккуратно, грамотно, с последовательным изложением материала. Графики выполняются на миллиметровой бумаге с использованием прямоугольной системы координат. На ось абсцисс откладываются численные значения независимой переменной Х, на ось ординат – значения функции Y. Графики и таблицы должны быть пронумерованы и подписаны (например, «Рис.1», «Табл.1» и т.д.). Расчетные математические формулы, уравнения реакций записываются посередине строки с интервалом от текстовой части.


Отчет оформляется по следующей схеме.


Название лабораторной работы


Цель работы (приводится к каждой лабораторной работе).


Экспериментальная часть


1. Название опыта (из лабораторного практикума).


1.1. Ход и данные опыта.


Используя данную в пособии методику проведения эксперимента, кратко опишите ход опыта, указав основные его этапы. (Исключается переписывание инструкции по выполнению опыта из методического пособия в отчет). При этом непременно приведите уравнение в молекулярной и ионной формах той реакции, которая лежит в основе эксперимента. Укажите также. условия проведения опыта (концентрации веществ, температура и т.д.), обратив внимание на постоянство этих параметров или их изменение.


Данные опыта можно оформить в виде таблицы или в виде краткого описания. Опишите наблюдаемый внешний признак реакции (изменение окраски, выпадение осадка, выделение газа).


1.2. Расчет и анализ данных или анализ результатов наблюдений (для качественного опыта).


Приведите расчетные формулы в общем виде, подставьте данные в формулы, учитывая размерность величин, и проведите необходимые расчеты. Постройте, если необходимо, графические зависимости.


В анализе данных объясните полученные результаты, т.е.;


– установите характер наблюдаемой зависимости;


– выясните причину наблюдаемой зависимости, используя теоретический материал;


– дайте исчерпывающие ответы на поставленные в каждом опыте вопросы.


1.3. Выводы.


Вывод – это краткое сообщение (установлено, показано и т.д.) о полученном результате с элементами обобщения. Установленная в данном опыте зависимость на примере конкретной реакции подается в выводе с использованием обобщенных понятий.


1.4. Контрольные вопросы.


Вопросы или условия задач приводятся в полном виде. Ответы следует располагать после каждого вопроса или задачи. Ответы и решение задач должны быть полными и исчерпывающими.


К защите лабораторной работы допускаются студенты, выполнившие данную работу и оформившие отчет в соответствии с вышеуказанными требованиями.

Лабораторная работа № 1

КИНЕТИКА ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Цель работы: изучить влияние различных факторов на скорость и равновесие физико-химических процессов.

1. Теоретическая часть

1.1. Скорость физико-химических процессов


Химическая кинетика – раздел химии, изучающий скорость и механизм протекания физико-химических процессов. Изучение кинетики превращений дает возможность выяснить реальный механизм протекания процесса, позволяет управлять им, осуществлять математическое моделирование, решать задачи по его оптимизации и автоматизации.

В химической кинетике различают гомогенные и гетерогенные процессы.


Гомогенные процессы протекают во всем объеме, реагирующие вещества находятся в одной фазе, молекулы всех реагирующих веществ находятся в одинаковых условиях. Гетерогенные процессы протекают на границе раздела фаз, реагирующие вещества находятся в различных фазах. Они широко применяются в радиоэлектронике: окисление и травление металлов и полупроводников, получение защитных покрытий и т.д.


В основе физико-химических процессов лежит химическое превращение одних веществ в другие, т.е. химическая реакция. Следовательно, такие физико-химические взаимодействия можно характеризовать скоростью.


Скорость физико-химического процесса – изменение количества реагирующих веществ в единицу времени в единице реакционного пространства. Реакционным пространством в гомогенной системе служит объем сосуда, в котором происходит взаимодействие, в гетерогенной – поверхность раздела фаз.


Выражение для средней скорости процесса имеет вид
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где (n = n2 – n1, (( = (2 – (1; n1 и n2 – количество молей изменяющегося в реакции вещества в моменты времени τ1 и τ2;V – объем реакционного пространства, 
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; S – площадь межфазной поверхности, 
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Скорость физико-химического процесса всегда величина положительная, поэтому перед дробью ставят знак 
[image: image5.wmf]""

±

. Измеряется скорость: моль/л·с, моль/м2·с.


Количество вещества (моль), отнесенное к занимаемому им объему (n/V), есть мольная концентрация (С). Поэтому скорость гомогенного процесса можно определить как изменение концентрации одного из реагирующих веществ в единицу времени. Если в моменты времени τ1 и τ2 концентрация реагирующего вещества была соответственно 
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, то отношение выражает среднюю скорость гомогенного процесса.
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Скорость гетерогенных процессов измеряется количеством вещества, вступающего в реакцию или образующегося в единицу времени на единицу поверхности. Так как процесс осуществляется не в объеме твердого вещества, а на поверхности, концентрация его остается постоянной, поэтому скорость гетерогенных реакций определяется изменением концентрации газов или жидкостей.


Скорость физико-химических процессов зависит от природы реагирующих веществ, их концентрации, температуры, давления (для реакций с участием газов), присутствия в системе катализаторов, от поверхности взаимодействия реагирующих веществ (в случае гетерогенной реакции) и т.д.

Зависимость скорости реакции от концентрации 

реагирующих веществ


Необходимым условием протекания физико-химических процессов является взаимное столкновение взаимодействующих частиц. Точнее говоря, при взаимодействии молекулы должны сблизится настолько, чтобы атомы одного вещества испытывали действие электрических полей, созданных другими атомами. Только при таких условиях могут произойти те переходы электронов и перегруппировки атомов, в результате которых образуются новые вещества. Естественно, столкновение в некотором объеме происходит тем чаще, чем больше частиц находится в этом объеме, т. е. чем больше концентрация.


Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ выражается основным законом химической кинетики – законом действия масс (ЗДМ): скорость гомогенной химической реакции при постоянной температуре прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, взятых в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции.

Для реакции aA + bB = cC + dD
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где 
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 – скорость реакции; 
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 – константа скорости химической реакции; СА и СВ – концентрации реагирующих веществ, моль/л; а, b – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.


Физический смысл константы скорости (k): k показывает, с какой скоростью протекает реакция при концентрациях взаимодействующих веществ, равных 1 моль/л.


Константа скорости k зависит от природы реагирующих веществ, их структуры, от температуры, присутствия катализатора, но не зависит от концентрации реагирующих веществ и парциальных давлений (для газов).


Если реагирующие вещества находятся в газообразном состоянии, то вместо концентраций в законе действия масс можно использовать их парциальные давления (учитывая уравнение Клапейрона-Менделеева Р = сRТ). Тогда
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В случае гетерогенных процессов в закон действия масс входят концентрации только тех веществ, которые находятся в газовой фазе или растворе. Концентрации веществ, находящихся в твердой фазе, постоянны и включены в константу скорости. Тогда ЗДМ для нижеприведенных реакций имеет вид:
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Так как гетерогенные процессы протекают на границе раздела фаз, то чем больше поверхность взаимодействия, тем больше вероятность столкновения взаимодействующих частиц, находящихся в разных фазах, и, следовательно, больше скорость гетерогенной реакции.


Закон действия масс справедлив только для простых реакций, протекающих в газах или растворах. Для сложных гомогенных реакций закон применим для каждой отдельной стадии, но не для всей реакции в целом. Скорость сложных реакций определяется самой медленной (лимитирующей) стадией.


В гетерогенных процессах, отличающихся сложностью и многостадийностью (подвод реагирующих веществ к границе раздела фаз, химическая реакция на поверхности, отвод продуктов реакции от поверхности и т.д.), закон действия масс применим лишь тогда, когда лимитирующей стадией является непосредственно сама химическая реакция.

Зависимость скорости реакции от температуры

Зависимость скорости физико-химического процесса от температуры приближенно выражается правилом Вант-Гоффа: при увеличении температуры на каждые 10 градусов скорость большинства химических реакций возрастает примерно в 2 – 4 раза. Математически эта зависимость выражается соотношением
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где (t1 и (t2 – скорости реакции при температурах t2 и t1, γ – температурный коэффициент скорости (значения изменяются от 2 до 4), показывающий, во сколько раз увеличится скорость реакции с повышением температуры на 10 градусов. Численное значение γ зависит от природы реагирующих веществ и для данной реакции есть величина постоянная.


Увеличение скорости химической реакции с повышением температуры связано с возрастанием числа активных молекул, обладающих избыточной энергией. Избыточная энергия, которой должны обладать молекулы, чтобы столкновение было эффективным, называется энергией активации Еа. Численное значение Еа зависит от природы реагирующих веществ и катализатора. Чем больше значение Еа, тем меньше скорость химической реакции.


Функциональную зависимость скорости реакции от температуры выражает уравнение Аррениуса:
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где k – константа скорости; Еа – энергия активации, 
[image: image22.wmf]кДжмоль

; R – универсальная газовая постоянная, дж·моль/К; Т – абсолютная температура, К; 
е – основание натурального логарифма; А – предэкспоненциальный множитель (постоянная величина для данной реакции характеризует общее число столкновений с благоприятной ориентацией и не зависит от температуры.


Из уравнения Аррениуса (2.6) следует, что при увеличении температуры в большей степени растет константа скорости той реакции, энергия активации которой больше.


Зная 
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Одним из наиболее распространенных в практике способов изменения скорости процессов является катализ. При катализе реакция протекает через ряд промежуточных стадий, каждая из которых характеризуется определенным значением энергии активации: активаторы уменьшают Еа, ингибиторы (замедлители) увеличивают Еа.

1.2. Равновесие в физико-химических процессах


По принципу обратимости все физико-химические процессы можно разделить на обратимые, идущие одновременно в двух противоположных направлениях, и необратимые, идущие до конца в данном направлении. Обратимые реакции в закрытой системе при постоянной температуре и давлении идут до состояния равновесия.


Химическое равновесие – состояние обратимого процесса, при котором скорости прямой и обратной реакции равны:
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Концентрации реагирующих веществ, установившиеся к моменту наступления равновесия, называют равновесными, они остаются постоянными до нарушения химического равновесия.


Численно химическое равновесие характеризуется величиной константы равновесия (Кс или Кр), которая выводится из ЗДМ. В общем случае для обратимой реакции aA + bB ( cC + dD закон действия масс для прямой и обратной реакций имеет вид:
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Тогда при равновесии 
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. Заменив отношение к1/к2 через новую постоянную Кс получим  выражение
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где СС, СD, CA, CB – равновесные концентрации веществ, моль/л; а, b, с, d – cтехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.


Для газообразных систем можно использовать равновесные парциальные давления газов. Тогда выражение для константы равновесия имеет вид;
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Учитывая тот факт, что в закрытых системах при Т = const молярные концентрации газов пропорциональны их парциальным давлениям, КС ( КР. Так как в газовых системах Р = сRT, то взаимосвязь между константами равновесия КС и КР выражается соотношением:
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где 
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 – изменение числа молей газообразных реагентов. В конденсированных системах (отсутствие газовой фазы) КР = КС, т.к. ∆n = 0.


В гетерогенных системах в выражения константы равновесия (2.8, 2.9) входят только концентрации жидких и газообразных веществ или парциальные давления ( для газов). Тогда, например, для равновесной системы выражения для Кс и Кр имеют вид:
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Физический смысл КС (КР): константа равновесия определяет предел (глубину) протекания процесса в выбранном направлении, показывая, какие вещества (исходные или продукты реакции) преобладают в равновесной системе к моменту достижения равновесия. Если К>1, равновесие смещено вправо, т.е. в равновесной системе преобладают продукты реакции, и, наоборот, при К<1 – равновесие смещено влево, преобладают исходные вещества.


Константа равновесия зависит от температуры и природы реагирующих веществ и не зависит от концентраций (парциальных давлений), присутствия катализатора. При введении в систему катализатора в одинаковой степени изменяется скорость прямой и обратной реакций.


Увеличение или уменьшение константы равновесия при изменении температуры определяется соотношением между энергиями активации прямой и обратной реакции. Разность энергий активации прямой и обратной реакций определяет тепловой эффект процесса ( (Н ( = ( Еа пр – Еа обр.(.


С повышением температуры константа равновесия увеличивается в эндотермических реакциях (ΔН > 0) и уменьшается в экзотермических реакциях (ΔН < 0).

Влияние изменения внешних условий на положение

химического равновесия. Принцип Ле Шателье


Состояние химического равновесия существует при строго определенных условиях: концентрации, температуре, давлении. При изменении одного из этих условий равновесие нарушается вследствие неодинакового изменения скоростей прямой и обратной реакций. Переход из одного равновесного состояния в другое называется сдвигом или смещением положения равновесия. Если скорость прямой реакции становится больше скорости обратной реакции, равновесие смещается вправо. Если скорость прямой реакции становится меньше, чем скорость обратной, то равновесие смещается влево. С течением времени в системе устанавливается новое химическое равновесие, которое характеризуется новым равенством скоростей прямой и обратной реакций 
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 и новыми равновесными концентрациями всех веществ в системе.


Направление смещения равновесия определяется принципом Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воздействие, то равновесие смещается в направлении той реакции, которая ослабляет это воздействие.


Применительно к трем основным типам внешнего воздействия – изменению концентрации, давления и температуры – принцип Ле Шателье трактуется следующим образом.


1. При увеличении концентрации одного из исходных (реагирующих) веществ равновесие смещается в направлении той реакции, по которой это вещество расходуется; т.е. в сторону продуктов реакции; при уменьшении концентрации одного из реагирующих веществ равновесие смещается в сторону образования этого вещества, т.е. в сторону исходных веществ. При увеличении концентрации продуктов реакции равновесие смещается в сторону исходных веществ.


2. При изменении температуры изменяются скорости как прямой , так и обратной реакций, но в разной степени. Следовательно, для выяснения влияния температуры на химическое равновесие необходимо знать знак теплового эффекта реакции. При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндотермической реакции (ΔН > 0, Q < 0), при понижении температуры – в сторону экзотермической реакции (ΔН < 0, Q > 0,). Так, в экзотермической реакции 2H2(г) + O2(г) ( 2H2O, 
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 повышение температуры способствует обратной реакции, идущей с поглощением теплоты, т.е. равновесие сместится в сторону исходных веществ.


3. При увеличении давления равновесие смещается в сторону уменьшения числа молей газа, т.е. в сторону понижения давления; при уменьшении давления равновесие смещается в сторону возрастания числа молей газов, т.е. в сторону увеличения давления. Если реакция протекает без изменения числа молей газообразных веществ, то давление не влияет на положение равновесия в этой системе.

2. Экспериментальная часть

2.1. Зависимость скорости реакции от концентрации

реагирующих веществ


Для наблюдения зависимости скорости реакции от концентрации реагирующих веществ используем реакцию взаимодействия раствора иодата калия 
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 с раствором сульфита натрия 
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 в присутствии серной кислоты и крахмала (индикатора на свободный иод). Процесс взаимодействия протекает в несколько стадий. Суммарное уравнение реакции имеет вид
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или в ионной форме:
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Считая началом реакции момент сливания растворов реагентов, а концом – момент выделения свободного иода (появление синей окраски), можно установить время протекания реакции (τ) и определить относительную скорость реакции как 1/τ. Изменяя концентрацию раствора одного из реагентов, можно установить зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ при постоянной температуре.


Для выполнения опыта используйте растворы: раствор А (0,002 н раствор иодата калия), раствор Б (0,02 н раствор сульфита натрия, содержащий в 500 мл 0,02 н раствора 
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 50 мл 2 н раствора серной кислоты и 50 мл 
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 раствора крахмала). Реакция проводится при постоянной температуре (комнатной), постоянной концентрации иодата калия (раствор А) и переменной концентрации сульфита натрия (раствор Б, таблица 2.1).

Порядок выполнения опыта. Приготовьте, используя мерный цилиндр и химические стаканы, раствор Б пяти различных концентраций согласно таблице 2.1. Для этого в каждый пронумерованный стакан налейте по 10 мл раствора Б и добавьте в каждый из них дистиллированную воду в количествах, указанных в таблице 2.1.


Возьмите 2 пробирки, в одну из них внесите пипеткой 20 капель раствора А, в другую из стакана № 1 – 20 капель раствора Б (первый вариант концентрации). Быстро слейте растворы и одновременно включите секундомер (в процессе опыта пробирку не встряхивайте). В момент появления синего окрашивания выключите секундомер. Данные внесите в таблицу 2.1. Затем, в том же порядке выполните 2, 3, 4 и 5-й варианты опыта. Для каждого варианта рассчитайте относительную скорость процесса (1/τ, с‑1) и данные внесите в таблицу 2.1.

	Таблица 2.1

	Номер стакана
	Объём, мл
	Относительная концентрация раствора Б (нормальность)
	Время

(, с
	Относительная скорость реакции 
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	Раствор Б
	Дистил. вода
	
	
	

	1
	10
	0
	0,02
	
	

	2
	10
	5
	0,0133
	
	

	3
	10
	10
	0,01
	
	

	4
	10
	15
	0,008
	
	

	5
	10
	20
	0,0066
	
	



При оформлении анализа результатов опыта выполните задания и ответьте на вопросы:

1. Начертите график зависимости скорости реакции от концентрации реагирующих веществ, откладывая по оси абсцисс относительную концентрацию раствора сульфита натрия, по оси ординат – относительную скорость реакции. Объясните, какой вид имеет полученная зависимость?


2. Опишите Ваши наблюдения. Объясните, почему при повышении концентрации сульфита натрия синее окрашивание раствора(признак реакции) происходит быстрее. Как при этом изменяется (увеличивается или уменьшается) скорость исследуемой реакции? С чем это связано?


3. Какой кинетический закон устанавливает зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ? Запишите его выражение для исследуемой реакции. Подтверждает ли полученный результат выполнение этого закона ?


4. Сделайте обобщенный вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на скорость физико-химических процессов.

2.2. Зависимость скорости реакции от температуры


Для изучения зависимости скорости реакции от температуры воспользуемся реакцией окисления щавелевой кислоты (H2C2O4) перманганатом калия (KMnO4) в присутствии серной кислоты. Уравнение реакции имеет вид
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В кислой среде ион 
[image: image49.wmf]-
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 восстанавливается в ион Mn2+, в результате цвет раствора изменяется: от красно–фиолетового цвета (цвет иона 
[image: image50.wmf]-
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) до бледно-розового (цвет иона Mn2+ при большой концентрации) или бесцветного (при малой концентрации). Реакция проводится при постоянной концентрации реагирующих веществ и переменной температуре (таблица 2.2).


Порядок выполнения опыта. Возьмите 8 пробирок и поместите в 4 из них по 20 капель 0,1 н раствора H2C2O4. В остальные 4 пробирки внесите в каждую 20 капель KMnO4 и 20 капель концентрированной серной кислоты H2SO4 (строго соблюдайте указанную последовательность приготовления растворов). Охладите полученные смеси на воздухе (или под струей холодной воды) до комнатной температуры.


Поместите пробирку с H2C2O4 и пробирку со смесью KMnO4 и H2SO4 в отверстие крышки, которой закрыт химический стакан, заполненный на 2/3 объема подогретой до 
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 водой. Контроль температуры осуществляйте с помощью спиртового термометра (пробирки и термометр не должны касаться дна стакана). Выдержите пробирки с растворами в течение 1,5 – 2 мин, затем перелейте содержимое пробирки с подкисленным перманганатом калия в пробирку со щавелевой кислотой, не вынимая последнюю из стакана. Отметьте время по секундомеру с момента смешения растворов до полного их обесцвечивания и данные внесите в таблицу 2.2. Затем в той же последовательности выполните 2 – 4-й варианты опыта при температурах 40°C, 50°C, 60°C. Для каждого варианта рассчитайте относительную скорость реакции (1/τ, с-1) и данные внесите в таблицу 2.2.

	Таблица 2.2

	Номер опыта
	Температура t, °C
	Время от начала реакции до конца, (, c
	Относительная скорость реакции ( = 1/(, c-1

	1
	30
	
	

	2
	40
	
	

	3
	50
	
	

	4
	60
	
	



При оформлении анализа результатов опыта выполните задания и ответьте на вопросы:

1. Рассчитайте температурный коэффициент в интервалах: 30–40(С ((40(C/(30(C), 40–50(C ((50(C/(40(C), 50–60(C ((60(C/(50(C), вычислите его среднее значение (γср). Выполняется ли для исследуемой реакции правило Вант–Гоффа? От каких факторов зависит численное значение γ?


2. Постройте график зависимости скорости реакции от температуры, отложив по оси абсцисс температуру, по оси ординат – относительную скорость. Какой вид имеет полученная зависимость?


3. Опишите Ваши наблюдения. Объясните, почему при увеличении температуры обесцвечивание растворов (признак реакции) происходит быстрее. Как при этом изменяется (увеличивается или уменьшается) скорость исследуемой реакции? Как это связано с изменением числа активных частиц?

4. Сделайте обобщенный вывод о влиянии температуры на скорость физико-химических процессов.
2.3. Зависимость скорости гетерогенной реакции

от величины поверхности реагирующих веществ


В две пробирки поместите одинаковое количество (по одному полному микрошпателю) мела и мрамора. По возможности одновременно прилейте в пробирки одинаковые объемы (по 2 – 3мл) 10%-го раствора соляной кислоты. Реакция проводится при постоянных концентрациях всех веществ и комнатной температуре. Изменятся лишь природа реагирующих веществ, т.к. мел и мрамор отличаются по структуре.


Наблюдайте выделение газа в обеих пробирках. Отметьте, в какой из пробирок выделение газа закончится быстрее?


При оформлении анализа результатов опыта выполните задания и ответьте на вопросы:


1. Напишите уравнения реакций взаимодействия мела и мрамора с соляной кислотой, учитывая, что мел и мрамор имеют одинаковую химическую формулу CaCO3.

2. Объясните различие скоростей реакций. Какой фактор в данном 
[image: image52.wmf]случае влияет на увеличение скорости реакции? В каком случае поверхность взаимодействия больше и как это влияет на скорость реакции? Запишите выражение закона действия масс для каждой реакции.


3. Сделайте обобщенный вывод о влиянии величины поверхности реагирующих веществ на скорость гетерогенных физико-химических процессов.

2.4. Влияние концентрации реагирующих веществ

на состояние равновесия


Смещение химического равновесия можно наблюдать на примере реакции взаимодействия хлорного железа (FeCl3) с роданидом калия (KCNS):

FeCl3 + 3KCNS ( Fe(CNS)3 + 3KCL


Так как реакция обратима, то при смещении равновесия вследствие изменения концентрации реагирующих веществ интенсивность красного окрашивания раствора, обусловленного образованием роданида железа Fe(CNS)3, будет изменяться. Реакция протекает при постоянной температуре.


Порядок выполнения опыта. Налейте в химический стакан 5 мл 0,01н раствора 
[image: image53.wmf]3
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 и добавьте 5 мл 0,01н раствора 
[image: image54.wmf]KCNS

 (или 
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). Полученный раствор разлейте на 4 пробирки. В первую пробирку добавьте 3 – 5 капель концентрированного раствора 
[image: image56.wmf]3
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, во вторую – 2 – 3 капли концентрированного раствора 
[image: image57.wmf]KCNS

, в третью поместите немного твердого 
[image: image58.wmf]KCl

 (или 
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) и встряхните пробирку несколько раз, чтобы ускорить растворение соли. Сравните интенсивность окраски полученных растворов с цветом раствора в четвертой пробирке (контрольной). Результаты наблюдений запишите в таблице 2.3.

	Таблица 2.3

	Номер пробирки
	Добавленное вещество
	Изменение интенсивности окраски

(ослабление, усиление)
	Направление смещения равновесия ((, (, D) 

	1
	FeCl3
	
	

	2
	KCNS
	
	

	3
	KCl
	
	

	4
	Контрольная
	
	



При оформлении анализа результатов опыта выполните задания и ответьте на вопросы:

1. Запишите кинетическое условие равновесия исследуемой реакции.


2. Объясните, почему в первой и второй пробирках происходит усиление, а в третьей – ослабление окраски. Используя ЗДМ, объясните, как изменится скорость, и какой реакции (прямой или обратной) при каждом указанном (таблица 2.3) изменении концентрации веществ? К чему это приводит? В какую сторону смещается равновесие в каждом случае?


3. Сформулируйте принцип Ле Шателье. Подтверждает ли установленное в ходе опыта изменение скоростей реакций и смещение равновесия принцип Ле Шателье?


4. Запишите выражение константы равновесия (КС) для данной равновесной системы. Зависит ли численное значение константы равновесия от концентрации реагирующих веществ?


5. Сделайте общий вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на состояние равновесия.

2.5. Влияние температуры на состояние равновесия


При взаимодействии иода с крахмалом образуется вещество сложного состава – иодокрахмал, синего цвета. Реакцию можно представить схемой

иод + крахмал ( иодокрахмал (∆H < 0).


Порядок выполнения опыта. В пробирку налейте 4 – 5 мл раствора крахмала и добавьте несколько капель 0,1 н раствора I2 до появления синего окрашивания. Разделите содержимое пробирки на две. Нагрейте одну пробирку с раствором, поместив ее в стакан с горячей водой. Затем охладите ее до комнатной температуры (под проточной водой), наблюдая в обоих случаях за изменением окраски растворов и сравнивая её с контрольной.


При оформлении анализа результатов опыта ответьте на вопросы:


1. Объясните, почему и как (усиление или ослабление) при повышении или понижении температуры происходит изменение окраски. Почему, при повышении температуры в большей степени (результат опыта) увеличивается скорость обратной реакции, а при понижении температуры – увеличивается скорость прямой реакции? Объясните, как это связано с энергией активации и тепловым эффектом реакции. В какую сторону смещается равновесие при изменении температуры?


2. Подтверждают ли полученные в ходе опыта результаты принцип Ле Шателье?


3. Как изменится численное значение константы равновесия данной реакции при повышении температуры? Ответ необходимо обосновать.


4. Сделайте общий вывод о влиянии температуры на положение химического равновесия обратимой реакции.

3. Контрольные вопросы


1. Запишите выражение ЗДМ для реакций:
а) 2NO(г) + О2(г) = 2NO2(г);

б) CaO(кр) + CO2(г) = CaCO3(кр).


Гомогенными или гетерогенными они являются? Как изменятся скорости реакций при уменьшении реакционных объемов в 3 раза? Ответ подтвердите расчетами. Каков физический смысл константы скорости реакции и от каких факторов зависит ее численное значение?


2. При повышении температуры от 298 до 318 К скорость реакции возросла в 9 раз. Вычислите энергию активации (Еа) и температурный коэффициент ((). От каких факторов зависят их численные значения и каков физический смысл этих величин?


3. Запишите выражение и вычислите константу равновесия реакции

H2(г) + J2(г ↔ 2HJ(г) + Q
при температуре 716 С, если известно, что константа скорости образования иодоводорода при этой температуре равна 1,6 10-2, а константа скорости его термического разложения равна 3 10-4.Эндо- или экзотермической является данная реакция? Какие вещества преобладают в системе в состоянии равновесия? Как повлияет понижение давления, температуры, введение в систему катализатора на смещение равновесия и численное значение константы равновесия данной реакции?
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Лабораторная работа № 2
ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ, ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ


Цель работы: на конкретных примерах изучить электрохимические процессы, протекающие на границе  металл–электролит и в гальванических элементах.

1. Теоретическая часть


Электрохимия имеет важное практическое значение для многих областей науки и техники. Исключительно велика роль электрохимических процессов и явлений в технологии изготовления и эксплуатации радиоэлектронных приборов и систем (электросинтез, электрохимическое травление, оксидирование, получение тонких пленок декоративного и специального назначения, антикоррозионные покрытия, создание контактов и др.).


Процессы прямого превращения химической энергии в электрическую или электрической в химическую называются электрохимическими процессами.

Электрохимические системы, в которых химическая энергия превращается в электрическую, называются гальваническими элементами.

В основе электрохимических процессов лежат гетерогенные окислительно-восстановительные реакции, протекающие на границе раздела фаз: электрод – раствор (расплав) электролита.


Скорость электрохимических процессов зависит как от природы электролита, его концентрации, величины рН (для водных растворов электролитов), внешних условий (T, P), наличия катализатора, так и от природы электродов, которая численно характеризуется величиной электродного потенциала.

1.1. Общая характеристика растворов электролитов


Электролитами называются вещества, которые в растворе (или в расплаве) полностью или частично состоят из ионов и способны проводить электрический ток. Электропроводность электролитов обусловлена направленным движением ионов в электрическом поле, поэтому их называют ионными проводниками или проводниками второго рода. К ним относятся расплавы многих солей, оксидов и гидроксидов, гидридов s-металлов, а также водные растворы кислот, гидроксидов и солей. Далее будут рассмотрены только водные растворы электролитов.

Важной характеристикой растворов электролитов является их концентрация – содержание растворенных веществ в определенном объеме раствора или растворителя. Известны различные способы выражения концентраций растворов, но наиболее часто используют следующие:

а) массовая доля (() – отношение массы растворенного вещества (m', г) к массе раствора (m, г):
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где m" – масса растворителя, г.


Массовая доля растворенного вещества, выраженная в процентах (процентная концентрация), – масса растворенного вещества в 100 г раствора.


Например: 15%-й раствор NaCl состоит из 15 г кристаллической соли NaCl и 85 г воды в 100 г раствора;


б) молярная концентрация, или молярность (СМ или М), – число молей  растворенного вещества в 1 л раствора:
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где 
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 – количество вещества, моль;


М – молярная (мольная) масса растворенного вещества, г/моль; 


V – объем раствора, л.


Например: 2 М раствор H2SO4 содержит в 1 л раствора 2 моля Н2SO4, или 2(98 = 196 г (
[image: image63.wmf]4
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в) эквивалентная концентрация, или нормальность (Сн или н), – число эквивалентов растворенного вещества в 1 л раствора: 
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где mЭ – эквивалентная масса растворенного вещества, г/моль;
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 – число моль- эквивалентов.

Примечание


Эквивалент элемента (Э) – такое его количество, которое соединяется с 1 моль атомов водорода или ½ моль атомов кислорода. Масса одного эквивалента, выраженная в граммах, называется эквивалентной массой(mЭ) Эквивалент выражается в молях, эквивалентная масса – в граммах на моль.


Эквивалент водорода равен 1 молю его атомов, а эквивалентная масса равна 1 г/моль.


Эквивалент кислорода равен ½ моля его атомов, а эквивалентная масса равна 8 г/моль.


Эквивалентную массу простого вещества можно вычислить делением мольной массы его атомов (М) на валентность (В):

mЭ = 
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Например: mЭ Са = 40/2 = 20 г/моль, а Э = ½ моля его атомов.


Эквивалентные массы сложных веществ: кислот, оснований, солей – определяются из соотношений:

mЭ К-ТЫ = 
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где МК-ТЫ, МОСН, МСОЛИ – мольные массы соответственно кислоты, основания, соли;
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 – число ионов водорода (гидроксильных групп), вступивших в реакцию; ВМе – валентность металла; nМе – число атомов металла в молекуле соли.


Учитывая, что мольная масса (М) – масса 1 моля вещества, выраженная в граммах, соотношения (2.5) для вычисления эквивалентов имеют вид:

Э К-ТЫ = 
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Пример: 2 н раствор H2SO4 содержит в 1 л раствора 2 Э Н2SO4, или 2(
[image: image77.wmf]2
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 – эквивалентная масса Н2SO4).

Молярная и эквивалентная концентрации связаны соотношением

См=Сн·Э.


При растворении в воде или других растворителях, состоящих из полярных молекул, электролиты подвергаются электролитической диссоциации, т.е. в большей или меньшей степени распадаются на положительно и отрицательно заряженные ионы – катионы и анионы. Необходимым условием электролитической диссоциации является наличие в растворяемом веществе ионных и полярных связей, а также полярность самого растворителя, численно характеризуемая величиной диэлектрической проницаемости ((). Диэлектрическая проницаемость воды равна 81, что обусловливает ее высокую ионизирующую способность.


Для количественной оценки процесса электролитической диссоциации введено понятие степени диссоциации ((). Отношение числа молекул, распавшихся на ионы (N), к общему числу молекул (NO) называется степенью диссоциации (().
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Численное значение (() зависит от природы растворенного вещества, температуры, концентрации раствора и принимает значение, меньше или равное единице (( ( 1).


С точки зрения электролитической диссоциации кислотой называется вещество, отщепляющее в водном растворе ионы Н+, а основанием – отщепляющее ионы ОН–. Отрицательный ион, образующийся после отщепления иона Н+ от молекулы кислоты, называется кислотным остатком, а положительный ион, образующийся после отщепления от молекулы основания ОН–, называется основным остатком.


Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют ступенчато (с отрывом на каждой ступени по одному иону Н+ или ОН–). Например:

H2SO3 ↔ H+ + HSO
[image: image80.wmf]-

3

; HSO
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 ↔ H+ + SO32–;

Cu(OH)2 ↔ CuOH+ + OH–; CuOH+ ↔ Cu2+ + OH–.


Соли – вещества, которые при диссоциации распадаются на положительно заряженные катионы (преимущественно металлы) и отрицательно заряженные анионы кислотных остатков.


В зависимости от численного значения ( все электролиты условно делят на сильные (( ( 1) и слабые (( << 1). К сильным электролитам относятся хорошо растворимые соли, основания щелочных или щелочноземельных металлов  (NaOH,  Ba(OH)2 и др.), большинство минеральных кислот (Н2SO4, HCl, HNO3,HBr, HClO4 и др.). К слабым электролитам относятся почти все органические кислоты, некоторые минеральные кислоты (H2CO3, H2S, HCN, HF, HClO, HNO2, H2SO3 и др.), многие основания металлов (Cu(OH)2, Fe(OH)2, Ni(OH)2 и др.), труднорастворимые соли (ВаSO4, CaSO4, AgCl), гидроксид аммония (NH4OH) и вода (Н2О).


Согласно теории электролитической диссоциации сильные электролиты полностью диссоциируют на ионы и процесс диссоциации протекает необратимо, например, H2SO4 ( 2H+ + SO42–. 


Концентрацию ионов в сильном электролите можно рассчитать, пользуясь соотношением

С( = n(((СМ,                                             (2.7)

где n – число ионов данного вида, на которые распадается одна молекула.

Примечание. Определяемая на опыте величина “(” для сильных электролитов является лишь “кажущейся”, так как истинная степень диссоциации для сильных электролитов составляет 100% (( = 1). Поэтому если в условии задачи не указана степень диссоциации сильного электролита, ее следует принять равной 1.

В растворах слабых электролитов одновременно имеются молекулы и ионы растворенного вещества, процесс диссоциации протекает обратимо и его можно записать в виде

АmВn ↔ mА+ + nВ–.


Применив к уравнению закон действующих масс, запишем выражение для константы равновесия (КС) или, в данном случае, константы диссоциации (КД):
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где 
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 – концентрации ионов в растворе электролита, моль/л; 
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 – концентрация недиссоциированных молекул, моль/л.


Константа диссоциации (КД) зависит от природы диссоциирующего вещества, растворителя, температуры и не зависит от концентрации раствора. Она характеризует способность электролита распадаться на ионы. Чем больше численное значение КД, тем в большей степени диссоциирует электролит.


При ступенчатой диссоциации многоосновных кислот и многокислотных оснований КД при переходе от первой к последующим ступеням резко уменьшается:

H2CO3 ↔ H+ + HCO3–,          КД1 = 4,5(10-7;

HCO3– ↔ H+ + CO
[image: image85.wmf]-
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,              КД2 = 4,7(10-11.


Численные значения КД при 298 К некоторых слабых электролитов приведены в прил. 1.


Взаимосвязь между КД и ( устанавливается законом разбавления Оствальда:
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где СМ – молярная концентрация электролита, моль/л.


Для слабых электролитов (( << 1) это выражение упрощается:

КД = (2 ( СМ,    или      ( =
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Из соотношения (2.10) следует, что с уменьшением концентрации раствора (разбавлением) ( увеличивается.


Концентрацию катионов и анионов в слабом электролите можно рассчитать, пользуясь соотношением (2.7), подставив в него значение ( из (2.10)

С( = ( (СМ = 
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Для слабых электролитов, диссоциируемых ступенчато, n = 1.

Ионное произведение воды. Водородный показатель

Вода, являясь слабым электролитом, диссоциирует по уравнению

Н2О ↔ Н+ + ОН–.


Согласно уравнению (2.8)
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Произведение КД и 
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 дает новую постоянную, называемую константой воды (
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 является постоянной величиной и при 298 К равна 10–14.
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Тогда
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В нейтральных средах 
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моль/л, достигая максимального значения 1 моль/л. В щелочных – 
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 при минимальном значении 10-14 моль/л.


На практике характер водной среды растворов оценивают с помощью водородного показателя рН или гидроксильного показателя рОН.


Водородный показатель (рН) или гидроксильный показатель (рОН) – отрицательный десятичный логарифм мольной концентрации ионов водорода (
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, моль/л) в растворе или мольной концентрации ионов ОН- (Сон-, моль/л) в растворе, т. е.

pН = - lg
[image: image102.wmf]+
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Тогда при 298К:


рН = рОН = 7 - нейтральная среда;
(2.14)


рН < 7 до 0 – кислая среда;
(2.15)


рН > 7 до 14 – щелочная среда.
(2.16)

При этом рН +рОН= 14.

1.2. Электродные потенциалы


Система, состоящая из двух контактирующих фаз: одна из которых вещество с металлической проводимостью, другая – с ионной проводимостью называется электродом.


Электроды делятся на инертные, не участвующие в окислительно-восстановительном процессе, например графитовые или платиновые, и активные, выполненные из любого металла, кроме благородного, способные сами окисляться. Наряду с металлическими к активным электродам относятся и газовые, в частности водородный и кислородный.


Рассмотрим систему: активный металлический электрод–водный раствор его соли. Под действием полярных молекул воды ионы металла поверхностного слоя в гидратированном состоянии переходят в раствор. В результате на поверхности металла остается нескомпенсированный отрицательный заряд, в растворе создается избыточный положительный заряд с максимальной плотностью в слое, прилегающем к электроду. По мере перехода ионов металла в раствор увеличивается как отрицательный заряд электрода, так и положительный заряд раствора, при этом ввиду обратимости процесса ионы металла из раствора все чаще притягиваются на металлический электрод. Наконец скорости прямого и обратного процессов сравняются, т.е. установится химическое равновесие, которое можно выразить уравнением


Me + mH20 ↔ Men+·mH20 + nē .
(2.17)


Состояние равновесия зависит как от активности металла, так и от концентрации его ионов в растворе и численно характеризуется константой равновесия, которая для данной гетерогенной системы при [image: image104.wmf]Pconst
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В случае активных металлов (Zn, Fe, Cr и др.) равновесие (2.17) смещено вправо ([image: image106.wmf]1

P
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>

). При погружении электрода из указанных металлов в водный раствор его соли для достижения равновесной концентрации ионы металла будут переходить в раствор и поверхность электрода зарядится отрицательно, а раствор электролита – положительно.


В случае малоактивных металлов (Cu, Ag, Hg и др.) равновесие (2.17) смещается влево ([image: image107.wmf]1

P
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<

). Если электрод из таких металлов погрузить в водный раствор его соли, то ионы металла из раствора будут переходить на поверхность металла и поверхность электрода зарядится положительно, а раствор электролита – отрицательно.

Таким образом, на границе металл-раствор электролита возникает двойной электрический слой, т.е. разность потенциалов между электродом и раствором электролита. 


Потенциал, возникающий на металлическом электроде, находящемся в равновесии с собственными ионами в растворе электролита, называется равновесным электродным потенциалом (
[image: image108.wmf]P

j

, В). Для активных металлов он отрицателен, для малоактивных положителен.


Схематически электроды записываются в молекулярной или ионной формах, например:

Zn │ZnSO4   или   Zn│Zn2+;

Cu│CuSO4    или   Cu│Cu2+.


Газовые (водородный и кислородный) электроды записываются в виде

Pt, H2│H2SO4    или    Pt, H2│2H+;

Pt, О2│2КОН    или    Pt, О2│2ОH(.


Вертикальная черта характеризует поверхность раздела между двумя фазами и показывает обратимость между восстановленными (Zn, Cu, H2, OH() и окисленными (Zn2+, Cu2+, 2H+, O2) формами электродов, что можно выразить уравнениями соответствующих электродных реакций:

Zn – 2e = Zn2+ – реакции окисления – Cu –2e = Cu2+ 
Zn2+ + 2e =Zn – реакции восстановления – Cu2+ + 2e = Cu

Для газовых электродов:

H2 - 2e = 2H+ – реакции окисления – 2OH- -2e = 1/2O2 + H2O
2H+ + 2e = H2 – реакции восстановления – 
[image: image109.wmf]2
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O2 + H2O + 2e = 2OH-.


Электроды, обратимые относительно собственных ионов в растворе электролита, называются электродами 1-го рода.


Численные значения равновесных электродных потенциалов ([image: image110.wmf]P

j

) рассчитываются по уравнению Нернста:
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где [image: image112.wmf]0

элда

j
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 – стандартный электродный потенциал, В; R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/моль(К; T – температура, К; F – постоянная Фарадея, равная 96 500 Кл; n – число электронов-участников в данной электродной реакции (для металлических электродов совпадает с зарядом иона металла); [image: image113.wmf]а
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 – концентрации окисленных и восстановленных форм электродов в степени стехиометрических коэффициентов, стоящих в уравнениях соответствующих электродных реакций.


Переходя от натурального логарифма к десятичному (коэффициент перевода 2,3) и подставляя численные значения постоянных [image: image115.wmf]R

 и[image: image116.wmf]F

, при [image: image117.wmf]T
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298 К получим уравнение Нернста в упрощенном виде, позволяющим вычислять потенциалы металлических и газовых электродов:
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Принимая[image: image122.wmf]2
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 и [image: image123.wmf]2
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равные 1 атм (101 кПа), выражения (2.21, 2.22) примут вид:
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Из уравнений (2.20), (2.23) и (2.24) следует, что при [image: image126.wmf]n
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. Отсюда стандартный потенциал электрода ([image: image130.wmf]0
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) – это потенциал, возникающий на электроде при стандартных условиях (Т = 298 К; [image: image131.wmf]P
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1 моль/л). Для водородного электрода он принят за нуль, т.е. [image: image133.wmf]2
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. Для всех остальных электродов [image: image134.wmf]0
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определены относительно стандартного водородного электрода и сведены в электрохимические ряды активностей (для металлических электродов – ряд напряжений металлов) (табл. П. 2).


С учетом вышесказанного, используя табличное значение [image: image135.wmf]2
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Значения [image: image141.wmf]0

j

 или [image: image142.wmf]P

j

 указывают на меру восстановительной способности атомов металлов и Н2 и окислительной способности их ионов и О2. Чем меньше значение [image: image143.wmf]j

, тем ярче выражены восстановительные свойства (способность окисляться). Чем больше значение [image: image144.wmf]j

, тем ярче выражены окислительные свойства (способность восстанавливаться). Условием протекания окислительно-восстановительных реакций в водных растворах электролитов является неравенство
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Из двух возможных реакций предпочтительней та, для которой неравенство (2.27) выполняется в большей степени. Следует заметить также, что отсутствие признаков реакции при выполнении условия (2.27) в ряде случаев связано с торможением процесса, обусловленного наличием пассивирующих (оксидных) слоев на поверхности активных металлов (Al2O3, Cr2O3 и др.).

1.3. Гальванические элементы


Замкнутая электрохимическая система, состоящая из двух электродов, различных по химической природе, называется химическим гальваническим элементом. 


Электрод с меньшим значением [image: image146.wmf]0

j

 или [image: image147.wmf]p

j

 называется анодом (А(-)), на нем идут процессы окисления. Электрод с большим значением [image: image148.wmf]0

j

 или [image: image149.wmf]p

j

 называется катодом (К(+)), на нем идут процессы восстановления.


Классическим примером химического гальванического элемента служит элемент Даниэля-Якоби, состоящий из цинкового электрода,опущенного в 1М раствор ZnSO4 и медного электрода в 1М растворе CuSO4. Так как [image: image150.wmf]22

ZnCu

CC

++

==

1 моль/л, то [image: image151.wmf]22

0

//

P

ZnZnZnZn

jj

++

==

 – 0,76 В; [image: image152.wmf]22

0

//

P

CuCuCuCu

jj

++

=

= + 0,34 В (табл. П. 2). Цинковый электрод имеет  меньшее значение электродного потенциала по сравнению с медным, следовательно, цинковый электрод является анодом, медный- катодом. Схема такого элемента в молекулярном виде имеет вид:

  А(-):Zn│ZnSO4║CuSO4│Cu:К(+) или в ионном А(-):Zn│Zn2+║ Cu2+│Cu:К(+)

                   1 М         1 М                                                    1моль/л  1моль/л


Двойная черта в схеме показывает, что два электролита пространственно разделены. Они соединяются посредством проводника второго рода (электролитического мостика). Во внешней цепи электроды соединены металлическим проводником первого рода.


При соединении электродов равновесие нарушается вследствие перехода электронов по внешней цепи от цинкового электрода (анода) к медному (катоду), а анионов 
[image: image153.wmf]2-
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 по внутренней цепи в обратном направлении. Возникает самопроизвольный анодно-катодный процесс по схеме

А: Zn – 2e = Zn2+,   [image: image154.wmf]0
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- 0,76 B;

К: Cu2+ + 2e = Cu0,   [image: image155.wmf]0
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+ 0,34 B.


Суммируя электродные реакции, получим токообразующую реакцию:
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где [image: image158.wmf]0

e

 – стандартная электродвижущая сила (ЭДС) элемента, В.


При условиях, отличных от стандартных, значения [image: image159.wmf]P

j

 рассчитываются по уравнению Нернста (2.20).


В результате самопроизвольных процессов система (гальванический элемент) совершает максимально полезную электрическую работу[image: image160.wmf]'
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где [image: image162.wmf]nF

 – количество прошедшего электричества, Кл;

[image: image163.wmf]n

 – число электронов-участников в данной электрохимической реакции.


С другой стороны, при обратимом процессе ([image: image164.wmf]Tconst
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;[image: image165.wmf]Pconst

=

) совершаемая системой работа равна убыли свободной энергии Гиббса, (G(:
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Сопоставляя уравнения (2.28) и (2.29), имеем
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где 0,059 = 2,3(8,314(298/96500.

[image: image259.wmf]2
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Замкнутая электрохимическая система из двух электродов в одном и том же электролите называется химическим гальваническим элементом типа Вольта. Элемент Вольта состоит из медного и цинкового электродов в растворе серной кислоты. Схема его записывается в виде


Так как [image: image173.wmf]22
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, анодом будет цинковый электрод, катодом – медный электрод. Учитывая, что медь не взаимодействует с разбавленной серной кислотой, уравнения анодно-катодных процессов имеют вид

А: Zn – 2e = Zn2+,

К: 2H+ + 2e = H20.


Суммируя электродные реакции, получим


[image: image174.wmf]+2+
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Zn + 2H = Zn+ H

.


Первоначальное значение ЭДС равно контактной разности стандартных потенциалов цинкового и медного электродов, т.е.
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С течением времени ЭДС элемента падает, что вызвано изменением величин электродных потенциалов катода и анода. Явление смещения величин электродных потенциалов от их равновесных значений при прохождении тока называется поляризацией электродов. В зависимости от природы возникновения  поляризация делится на химическую и концентрационную. Химическая поляризация обусловлена изменением химической природы электродов при выделении на них продуктов электрохимической реакции. 
Например, в элементе Вольта потенциал катода (медного электрода) уменьшается за счет выделения на нем молекулярного водорода (Н2) и изменения химической природы электрода. При этом потенциал катода в пределе становится равным потенциалу водородного электрода, т.е.
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Концентрационная поляризация обусловлена изменением концентрации потенциалопределяющих ионов в приэлектродных слоях при прохождении тока. При этом потенциал анода увеличивается за счет возрастания концентрации положительных ионов при окислении анода (например ионов Zn2+ в элементе Вольта). Таким образом, в указанном элементе анод поляризуется концентрационно, а катод – химически.


В химических элементах типа Даниэля-Якоби имеет место концентрационная поляризация. При этом потенциал анода растет за счет увеличения концентрации положительных ионов при окислении анода, а потенциал катода уменьшается за счет снижения концентрации положительных ионов при их восстановлении на катоде.


Поляризация электродов при работе гальванических элементов тормозит электрохимические процессы и, как следствие, обусловливает уменьшение ЭДС элементов.


Явление уменьшения поляризации называется деполяризацией. Механическое удаление пузырьков газа с поверхности электрода или перемешивание электролита, снижающее концентрацию потенциалопределяющих ионов в приэлектродных слоях, – это физическая деполяризация, а введение в электролит химических соединений – сильных окислителей (K2Cr2O7, MnO2, O2 и др.) и веществ, связывающих избыточные ионы в труднорастворимые или малодиссоциирующие соединения или комплексы  – химическая деполяризация. Например, для уменьшения химической поляризации катода в элементе Вольта в катодное пространство добавляется несколько капель бихромата калия K2Cr2O7. При этом протекает окислительно-восстановительная реакция, приводящая к окислению восстановленного на катоде водорода (Н2) и ,как следствие, к увеличению ЭДС:
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KCrO+ 3H+ 4HSO= Cr(SO)+ KSO+ 7HO



[image: image178.wmf]1

3

–

восстановление

окисление

-

-

2-+3+

272

+

2

CrO+ 14H+ 6e = 2Cr+ 7HO

Н 2е = 2Н


[image: image179.wmf]2-+3+

2722

СrO+ 3H+ 8H= 2Cr+ 7HO



Зависимость величины электродного потенциала от концентрации потенциалопределяющих ионов обусловливает существование концентрационных гальванических элементов, например


А(-):Ni│NiSO4║NiSO4│Ni:К(+) или А(-):Ni│Ni2+║Ni2+│Ni:К(+)
                           C1   <   C2                                          C1   <  C2

Электрод в растворе электролита с меньшей концентрацией – анод (меньшее значение [image: image180.wmf]p

j

), с большей – катод (большее значение[image: image181.wmf]p

j

). Анодно-катодный процесс протекает по схеме

А: Ni – 2e = Ni2+,

К: Ni2+ + 2e = Ni.


Возникающая при этом ЭДС зависит от соотношения концентраций и определяется по уравнению
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Примечание: Выражение (2.33) необходимо использовать только при вычислении ЭДС концентрационных гальванических элементов.


Таким образом, главным критерием возможности протекания электрохимических процессов в гальваническом элементе является положительный знак ЭДС, т.е. неравенство
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2. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ


2.1. Установить химическую активность металлов в водных растворах электролитов и их положение в электрохимическом ряду активностей.


Порядок выполнения опыта. Налейте в три пробирки по 2-3 мл 0,5н растворов солей Аl2(SO4)3, FeCl3, CuSO4. Опустите в пробирки с растворами гранулы (кусочки) Zn. В пробирку с раствором FeCl3 добавьте несколько капель красной кровяной соли (железосинеродистый калий) K3[Fe(CN)6] – индикатор на ионы Fe2+. Спустя 2-3 минуты запишите результаты наблюдений. Обратите внимание на появление синего окрашивания (турнбулевой сини) Fe3[Fe(CN)6]2 в пробирке с FeCl3, что свидетельствует о наличии ионов Fe2+. Вылейте содержимое пробирок в сосуд для отходов и сполосните пробирки дистиллированной водой.


Повторите опыт в той же последовательности с растворами солей Al2(SO4)3, ZnSO4 и FeCl3, поместив в них кусочки Сu. В пробирку с FeCl3 добавьте индикатор на ионы Fe2+. Запишите результаты наблюдений.


Аналогично предыдущим опытам, поместите в пробирки с растворами солей ZnSO4, FeCl3, и CuSO4 гранулы Аl. Запишите результаты наблюдений. Объясните, почему отсутствуют явные признаки реакций.


При оформлении анализа результатов опыта выполните следующие задания:


1. Запишите для всех случаев уравнения окислительно-восстанови-тельных реакций в молекулярной и краткой ионной формах. Укажите, что является окислителем, восстановителем и запишите полуреакции окисления и восстановления.


2. Выпишите из табл. П.2 для каждой окислительно-восстанови-тельной реакции соответствующие значения стандартных электродных потенциалов: А13+/Al, Zn2+/Zn, Cu2+/Cu, Fe3+/Fe, Fe3+/Fe2+ и дайте обоснованное объяснение характеру указанных реакций, используя основные условия их протекания. Почему для реакций с раствором FeCl3 необходимо использовать электродный потенциал Fe3+/Fe2+?


3. Расположите исследуемые металлы по убыванию их активности в водных растворах.


4. Сделайте вывод о химической активности металлов в водных растворах электролитов. Запишите основное условие протекания окислительно-восстановительных реакций. Укажите влияние пассивирующих (оксидных) слоев на поверхности активных металлов на характер протекания окислительно-восстановительных реакций.

2.2. Определение ЭДС химических гальванических элементов.

2.2.1. Влияние концентрации потенциалопределяющих ионов

на величину ЭДС


Порядок выполнения опыта.

1. Запишите схему цинкового электрода в электролите ZnSO4 и медного электрода в электролите CuSO4.. Рассчитайте концентрации потенциалопределяющих ионов Zn2+ и Cu2+ (см. выражение 2.7) в растворах 0,001М ZnSO4 и 1М CuSO4. Используя уравнение Нернста (2.20), вычислите численные значения потенциалов цинкового и медного электродов. Установите и обоснуйте, что является анодом и катодом в медно-цинковом гальваническом элементе.


2. Составьте электрохимическую схему такого гальванического элемента в молекулярной и ионной формах, запишите уравнения реакций, протекающих на аноде и на катоде, суммарное уравнение токообразующей реакции. Рассчитайте теоретические значения ЭДС при использовании вышеуказанных концентраций растворов и для 1М-ных ZnSO4 и CuSO4.

3. Соберите медно-цинковый гальванический элемент: для этого налейте в два химических стакана, емкостью 100 мл до 2/3 объема растворы солей: в один – 0,001М ZnSO4, в другой – 1М СuSО4. Погрузите в них предварительно обработанные электроды: цинковый в ZnSO4, медный в CuSO4. Соедините электролиты в стаканах электролитическим мостиком (U-образная стеклянная трубка, заполненная раствором КС1). Подсоедините электроды к измерительному прибору и запишите значение ЭДС. По окончании опыта цинковый электрод отсоедините, промойте дистиллированной водой и просушите фильтровальной бумагой. Замените в данном элементе 0,001М раствор ZnSO4 на 1М. Для этого вылейте 0,001М ZnSO4 в исходную емкость, налейте в этот же стакан 1М раствор ZnSO4 и вновь, как указано выше, соберите гальванический элемент и измерьте ЭДС. Затем электроды отсоедините, промойте дистиллированной водой, просушите фильтровальной бумагой. Электролиты вылейте обратно в исходные емкости, а электролитический мостик поместите в исходный стакан с раствором.


Сравните теоретические значения ЭДС с экспериментальными. Объясните, почему экспериментальные значения ЭДС меньше теоретических. Рассчитайте для стандартного элемента изменение свободной энергии Гиббса ((G0), максимально полезную работу (A'м) и константу равновесия (Кp).


4. Не проводя эксперимента, рассчитайте значение ЭДС исследуемого элемента при концентрации растворов 1М ZnSO4 и 0,001М СuSO4.


5. Сравните полученные значения ЭДС с величиной стандартной ЭДС и сделайте заключение о влиянии концентраций потенциалопределяющих ионов на величины электродных потенциалов и значения ЭДС.

2.2.2. Влияние природы электродов на численное значение ЭДС

гальванических элементтов


Порядок выполнения опыта:


1. Запишите схемы электродов:цинкового в 1М растворе ZnSO4, никелевого в 1М растворе NiSO4, медного в 1М растворе CuSO4, выпишите из табл. (П.2) численные значения потенциалов. Установите анод и катод в цинк-никелевом и никель-медном гальванических элементах.


2. Составьте схемы цинк-никелевого и никель-медного гальванических элементов в молекулярном и ионном виде. Запишите уравнения анодно-катодных процессов и суммарные уравнения токообразующих реакций. Рассчитайте теоретические значения ЭДС.


3. Аналогично медно-цинковому элементу, соберите поочередно гальванические элементы, состоящие из следующих стандартных электродов, при этом электролитический мостик и химические стаканы каждый раз тщательно промывайте дистиллированной водой:

	а) цинкового электрода Zn/1М ZnSO4 и никелевого электрода Ni/1М NiSO4

	б) никелевого электрода Ni/1М NiSO4 и медного электрода Cu/1М CuSO4



Подсоедините электроды к измерительному прибору и запишите значения ЭДС. Электроды отсоедините, промойте дистиллированной водой, просушите фильтровальной бумагой. Электролиты вылейте обратно в соответствующие исходные емкости, а электролитический мостик поместите в исходный стакан с раствором


3.Сравните теоретические значения ЭДС с экспериментальными. С учетом стандартного медно-цинкового элемента (см. схему и расчеты ЭДС в опыте 2.2.1) объясните различия в значениях ЭДС. От какого фактора зависит численное значение ЭДС в данном опыте? Как получить элемент с наибольшей величиной ЭДС?


4. Сделайте заключение о влиянии природы электродов на численные значения потенциалов электродов и величину ЭДС.

2.2.3. Влияние поляризации и деполяризации на величину ЭДС 

гальванического элемента 


Как изменятся процессы, если Zn и Cu-электроды (оба) поместить в раствор серной кислоты H2SO4? Как называется такой элемент? По значениям стандартных потенциалов установите, какой электрод является анодом и какой катодом в таком элементе и запишите его схему. Учитывая, что медь не взаимодействует с серной кислотой, запишите уравнения реакций, протекающих на аноде и катоде и суммарное уравнение токообразующей реакции. 
Рассчитайте теоретическое значение ЭДС. Объясните, почему с течением времени в таком элементе значения ЭДС уменьшаются? Какая поляризация имеет место в элементе Вольта? Какими способами можно уменьшить поляризацию и увеличить численное значение ЭДС? Как изменится ЭДС, если 2-3 раза осторожно поднять и опустить катод (медный электрод)? Объясните механизм действия деполяризатора K2Cr2O7  Как изменится значение ЭДС при добавлении деполяризатора? Запишите уравнение реакции в молекулярной и ионной формах с химическим деполязатором (K2Cr2O7).


Анализируя результаты опытов 2.2.1,2.2.2,2.2.3 сделайте обобщенный вывод, от каких факторов зависит численное значение ЭДС химических гальванических элементов.

3. Контрольные вопросы


1. Исходя из основного условия протекания окислительно-восстано-вительных реакций в растворах электролитов, объясните, какая из двух ниже приведенных реакций возможна:

а) Sn + ZnSO4 = SnSO4 + Zn

б) Sn + H2SO4 = SnSO4 + H2

Ответ подтвердите расчетами.


2. Рассчитайте величину потенциала кислородного электрода, погруженного в 0,001М раствор NH4OH (Кд(NH4OH) = 1,8 10-5) при стандартных условиях. Запишите схему электрода и уравнение электродной реакции.


3. Составьте схему гальванического элемента из стандартного свинцового электрода и водородного, находящегося в электролите с РН=5. Запишите уравнения анодно-катодных процессов, суммарное уравнение токообразующей реакции, рассчитайте значение ЭДС, изменение свободной энергии Гиббса ((G0) электрохимической реакции и значение константы равновесия (Кр). Как изменится характер электродных процессов и ЭДС, если оба электрода будут стандартными. Ответ подтвердите расчетами и схемой элемента.


4. Составьте схему концентрационного гальванического элемента, состоящего из двух водородных электродов, один из которых опущен в 0,1М раствор HCl, другой – в 0.1М раствор уксусной кислоты CH3COOH (Kд = 1,8 10-5). Запишите уравнения анодно-катодных процессов и вычислите ЭДС.
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Лабораторная работа № 3

Процессы электролиза


Цель работы: на конкретных примерах изучить физико-химические процессы, протекающие при электролизе водных растворов электролитов на инертных электродах

1. Теоретическая часть


Электрохимические системы, в которых электрическая энергия превращается в химическую называются электролизными.

Простейшая электролизная система состоит из электролизера (электролитическая ванна), электродов (инертных или активных), электролита (раствора или расплава), источника постоянного тока. Электрод, подключенный к отрицательному полюсу источника тока, называется катодом, к положительному – анодом.


Зависимость между количеством электричества (Q), прошедшего через электролизер, и массой (объемом) веществ, претерпевших превращение  на электродах и в электролите, выражается двумя законами Фарадея, которые можно записать уравнениями, приведенными ниже:


1-й закон Фарадея-массы (объемы) выделившихся веществ на электродах прямо пропорцианальны количеству прошедшего электричества:
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где k – коэффициент пропорциональности, при этом k = m, если Q = 1 Кл;

m(V) – массы (объемы) веществ, претерпевших превращения, г(л); I – сила тока, А; [image: image188.wmf]t

 – время прохождения тока, с.


2-й закон Фарадея – одинаковые количества электричества преобразуют эквивалентные количества веществ:
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где mЭ1, mЭ2 и [image: image192.wmf]1
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  – эквивалентные массы и эквивалентные объемы (н.у.) веществ, претерпевших превращения. Для вычисления эквивалентных объемов газообразных веществ. необходимо сравнить их мольную и эквивалентную массы. Во сколько раз эквивалентная масса меньше мольной, во столько раз эквивалентный объем меньше мольного объема(22,4 л). Эквивалентный объем водорода равен 11,2 л, а эквивалентный объм кислорода равен 5,6 л.

Из второго закона Фарадея следует, что при [image: image194.wmf]QF
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(3.3)

где k – электрохимический эквивалент вещества, г/Кл или л/Кл.


Отсюда можно записать уравнение, объединяющее 1- и 2-й законы 
Фарадея:
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Следует заметить, что количества веществ, полученных практически, всегда меньше рассчитанных, что численно характеризуется величиной выхода по току (ВТ), при этом ВТ < 1.
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С учетом выхода по току (ВТ) уравнения (3.4) примут вид
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Снижение выхода по току обусловлено различными причинами, важнейшими из которых являются поляризация и перенапряжение при прохождении тока. Накопление продуктов электролиза на электродах изменяет их природу и величину электродных потенциалов (химическая поляризация). При этом в электролизере возникает внутренний гальванический элемент, ЭДС которого направлена встречно внешней ЭДС и называется ЭДС поляризации ([image: image204.wmf]поляр
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 зависит от природы выделяемых на электродах веществ, природы электродов и состояния их поверхности, плотности тока (i = I/S, A/см2) и других факторов. При этом [image: image208.wmf]газовMe
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Таким образом, характер и скорость процессов электролиза (восстановления на катоде и окисления на аноде) зависят:


1) от активности частиц в электролите, численно определяемой величиной [image: image210.wmf]0

j

 или [image: image211.wmf]р
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. Чем больше значение [image: image212.wmf]j

, тем быстрее идет процесс восстановления на катоде; чем меньше [image: image213.wmf]j

, тем быстрее идет процесс окисления на аноде;


2) от концентрации частиц в электролите;


3) от величины перенапряжения, [image: image214.wmf]h

, В.


Катодные процессы


С учетом названных факторов при сопоставимой концентрации частиц ряд напряжений металлов по восстановительной способности их ионов условно разбивается на три группы:


1) ионы металлов повышенной химической активности от Li до Al включительно из водных растворов не восстанавливаются, ВТ(Ме) = 0, а восстанавливается Н2 по уравнениям

2H+ + 2e = H2 (pH < 7) или 2H20 + 2e = H2 + 2OH- (pH ( 7);


2) ионы металлов средней активности от Mn до Н восстанавливаются наряду с водородом, ВТ(Ме) < 100 %, так как [image: image215.wmf]2

HMe

hh

>>

. Электродные реакции имеют вид 

[image: image216.wmf]n+0

Me+ ne = Me




   основная реакция;
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3) ионы металлов малоактивных, стоящих в ряду напряжений после Н, восстанавливаются без участия водорода по уравнению

[image: image221.wmf]n+0
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,    ВТ(Ме) ( 100.

Анодные процессы


Характер и вид анодных процессов зависят также от природы анода. В случае инертного (нерастворимого) анода (С, Pt) на нем идут процессы окисления частиц электролита в следующей последовательности:


1) сложные кислородсодержащие анионы ([image: image222.wmf]2 -
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 и др.) и элементарный F- – из водных растворов не окисляются, а окисляется кислород по уравнениям
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2) элементарные анионы (
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). При этом следует учесть, что окисление хлора ([image: image236.wmf]-
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 рН). Анодные реакции имеют вид, например,
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В случае активного (растворимого) анода окисляется сам анод по уравнению


[image: image240.wmf]–
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При электролизе расплавов электролитов реакции, связанные с разложением воды, исключаются. Последовательность разряда ионов зависит от их активности и концентрации.


Пример схемы электролиза 1М раствора ZnSO4 ([image: image241.wmf]5

pH

=

): а) на графитовых (инертных) электродах; б) на цинковых (растворимых) электродах.

а) Запишем схему электролизной системы:



Суммарное уравнение электролиза:

2ZnSO4 +2H2O = 2Zn + O2 + 2H2SO4.
б) Схема электролизной системы и уравнения электродных процессов:


Пример электролиза расплава КОН на графитовых электродах:


Суммарное уравнение процесса электролиза

[image: image242.wmf](
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2. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

Электролиз водных растворов солей на инертных электродах


При выполнении работы используются: электролизер (U – образная стеклянная трубка, закрепленная в штативе), графитовые электроды, выпрямитель тока Е – 24М или ИЭПП–2 и 0,5 М растворы солей CuSO4, KI, NaCl. Примем, что водный раствор указанных солей имеет нейтральную среду, значение pH равно 7.


2.1. Электролиз водного раствора CuSO4

Порядок выполнения опыта. Налейте в электролизер (ниже отводных боковых трубок) 0,5 М раствор CuSO4 и опустите графитовые электроды, подсоединив их через выпрямитель к источнику тока: катод к минусу 
(-), анод к плюсу (+). Включите выпрямитель тока и, поддерживая напряжение 13–20 В, в течение 2–3 мин наблюдайте за процессами на электродах. Обратите внимание на выделение пузырьков газа на аноде. Выключите выпрямитель и достаньте электроды из электролизера.


Тщательно осмотрите поверхность катода. Что наблюдаете? Почему  поверхность катода покрыта медью, как это связано с ее активностью? В анодное пространство электролизера опустите полоску индикаторной бумаги (или добавьте раствор лакмуса) и по цветовой эталонной шкале определите значение рН раствора в анодном пространстве. Объясните, почему полученное значение РН<7? За счет какого процесса образовались ионы водорода? Какой газ выделялся на аноде? Окисляются ли кислородсодержащие ионы SO42- на аноде при данном напряжении? Согласуются ли полученные результаты с теоретическими положениями.


Исходя из результатов опыта составьте схему электролиза раствора CuSO4 на графитовых электродах, запишите уравнения анодно-катодных процессов, а также уравнения вторичных процессов, протекающих на аноде. Составьте суммарное уравнение.


Отработанный раствор слейте в специальный сосуд для отходов. Электролизер тщательно промойте водой.


Для удаления продуктов электролиза обработайте электроды: катод в 10 %-ном растворе HNO3, анод в 5 %-ном растворе Na2S2O3. После обработки тщательно  промойте электроды водой и просушите салфеткой.


2.2. Электролиз водного раствора KI

Повторите опыт 2.1, используя 0,5 М раствора KI. Обратите внимание на выделение пузырьков газа на катоде. Что наблюдается в анодном пространстве? Опыт проводите в течение 2–3 мин, после чего выключите выпрямитель, осторожно, не перемешивая содержимое электролизера, достаньте электроды.


В катодное пространство добавьте несколько капель фенолфталеина, в анодное – раствора крахмала. Как изменилась окраска растворов в обоих случаях? Появление малиновой окраски в катодном пространстве свидетельствует об изменении характера среды. Какая среда образовалась в катодном пространстве и какой газ выделился на катоде? Восстанавливаются ли ионы калия на катоде и как это связано с их активностью? Почему раствор в анодном пространстве окрасился в синий цвет? Какие ионы окислились на аноде? Согласуются ли полученные результаты с теоретическими положениями?


Исходя из результатов опыта составьте схему электролиза раствора KI. на графитовых электродах, запишите уравнения анодно-катодных процессов, а также уравнения вторичных процессов, протекающих на катоде. Составьте суммарное уравнение.


Вылейте отработанный раствор в сосуд для отходов, тщательно промойте электролизер водой.


Обработайте электроды: катод в 10 %-ном растворе HCl, анод в 5 %-ном растворе Na2S2O3, после чего тщательно промойте электроды водой и просушите салфеткой.


2.3. Электролиз водного раствора NaCl

Используя методику предыдущих опытов 2.1и 2.2, проведите электролиз 0,5 М раствора NaCl. Обратите внимание на выделение пузырьков газа на обоих электродах. Спустя 2–3 мин после начала опыта отключите электролизер от источника и осторожно достаньте электроды. В катодное пространство добавьте несколько капель фенолфталеина, в анодное – иодокрахмального раствора (крахмал + KI). Как изменилась окраска растворов в обоих случаях?


Какая среда образовалась в катодном пространстве и какой газ выделился на катоде? Восстанавливались ли ионы натрия на катоде и как это связано с их активностью?


Объясните, почему раствор в анодном пространстве окрасился в синий цвет? Объясните влияние поляризации и перенапряжения на характер анодной реакции. Какие ионы окислились на аноде? Запишите уравнение качественной реакции на молекулярный хлор. Согласуются ли полученные данные с теоретическими положениями?


Исходя из результатов опыта составьте схему электролиза раствора NaCl на графитовых электродах, запишите уравнения анодно-катодных процессов, а также уравнения вторичных процессов, протекающих на катоде. Составьте суммарное уравнение.


Обработайте электроды, как указано в предыдущем опыте. Вылейте отработанный раствор в сосуд для отходов и промойте тщательно электролизер и электроды водой.


При анализе результатов ответьте на поставленные в опытах вопросы и сделайте обобщенный вывод об особенностях процессов электролиза водных растворов электролитов на инертных электродах. Какие из ионов восстанавливались на катоде и окислялись на аноде? Как это связано с их активностью? Исходя из результатов опыта, укажите основные факторы, определяющие природу продуктов электролиза. 

3. Контрольные вопросы


1. Составьте схему электролиза 1М раствора AgNO3 на инертных  электродах. Запишите уравнения анодно-катодных процессов и суммарное уравнение электролиза. Рассчитайте выход по току(Вт), если за 25мин. при силе тока 3А масса катода увеличилась на 4,8г. Какое вещество и сколько его по массе и объему (н.у.) выделилось на аноде?


Как изменятся процессы на аноде и катоде, если электролиз раствора AgNO3проводить  на электродах из серебра? Составьте схему электролиза и уравнения анодно-катодных процессов.


2. Приведите схему электролизной системы для получения металлического кальция. Запишите уравнения электродных реакций и рассчитайте количество электричества, необходимое для получения 1 моля кальция.


3. Составьте простейшую электрохимическую систему для получения на стальной детали никелевого покрытия и запишите уравнения анодно-катодных процессов Рассчитайте, какое время потребуется для нанесения покрытия из никеля (( = 8,7 г/см3) толщиной 8мкм на стальную деталь, поверхность которой равна 500 см2, при силе тока 12А и выходе по току 100%.
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Лабораторная работа № 4

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ КОРРОЗИЯ И 

МЕТОДЫ ЗАЩИТЫ ОТ КОРРОЗИИ

Цель работы: на конкретных примерах ознакомиться с основными видами электрохимической коррозии и методами защиты металлов от коррозии.

1. Теоретическая часть


Коррозией называется самопроизвольный процесс разрушения металлов под воздействием окружающей среды. Критерием самопроизвольности процессов коррозии является термодинамическая нестабильность металлов и уменьшение свободной энергии Гиббса (∆G) при переходе их в окисленное состояние.


Скорость коррозии зависит от активности металла, характера коррозионной среды, условий взаимодействия с ней и природы продуктов коррозии.

В зависимости от условий протекания коррозия делится на атмосферную, почвенную, в среде электролита и др.


По механизму протекания коррозионных процессов различают химическую и электрохимическую коррозию.


Химическая коррозия протекает без возникновения электрического тока: газовая – в газах или парах без конденсата влаги на поверхности металла (окисление металлов под действием О2, Cl2 и т.д. при высоких температурах); жидкостная – в растворах неэлектролитов (органические жидкости).


Основные продукты химической коррозии – оксидные пленки, пассивирующие поверхность металлов.


Электрохимическая коррозия – это окисление металлов в среде электролита с возникновением электрического тока. Причиной электрохимической коррозии является контакт металлов, различных по химической природе, неоднородность металлов по химическому и фазовому составу, наличие нарушенных оксидных или других пленок, примесей и др. В результате в присутствии электролита возникают короткозамкнутые макро‑ или микрогальванические элементы, в которых протекают сопряженные анодно-катодные процессы. Следует заметить, что анодом является металл с меньшим значением (; катодные участки – это металл или примесные центры с большим значением (. Таким образом, электрохимическая коррозия – это анодное окисление металла с катодным восстановлением окислителя окружающей среды. В результате окисления анода электроны перемещаются к катодным участкам и поляризуют их, т.е. уменьшают их потенциалы. Окислитель среды, связывающий эти электроны, называется деполяризатором. Если окислителем являются ионы Н+, то коррозия протекает с водородной деполяризацией. В наиболее простом виде она может быть выражена уравнениями
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 2H2O + 2e = H2 + 2OH  (pH ( 7)


Как правило, с водородной деполяризацией корродируют металлы высокой химической активности, так как условием протекания электрохимической коррозии является положительный знак ЭДС ([image: image245.wmf]0
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Если окислителем является О2, то коррозия протекает с кислородной деполяризацией и выражается уравнениями
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С кислородной деполяризацией корродируют все металлы, за исключением благородных или пассивирующихся.

     Термодинамическим условием протекания коррозии является (G0<0


Скорость электрохимической коррозии зависит от активности металла, величины рН электролита, присутствия активаторов коррозии (О2, Cl( и др.), температуры, природы катодных участков и др. Так, например, скорость коррозии с водородной деполяризацией может быть замедлена снижением температуры, увеличением рН, очисткой металлов от примесей, катализирующих выделение Н2 (Со, Ni, Pt и др.). При кислородной деполяризации скорость коррозии замедляется при уменьшении концентрации О2 (деаэрация), снижении его парциального давления, введении в электролит восстановителя.


Активирующее действие ионов Сl( (соленые почвы, морская вода и др.) объясняется их высокой адсорбируемостью на поверхности металлов, разрушением пассивирующих оксидных пленок или предотвращением их образования. Особенно большое влияние оказывают ионы Cl( на коррозию Al, Cr, Fe, Ni и др. Кроме того, все металлы, за исключением Ag, Рb, образуют хорошо растворимые хлориды, что также способствует коррозии.


И наоборот, вторичные реакции, приводящие к образованию, например, основных гидроксидов Fe(ОН)2 или Fe(OH)3, труднорастворимых в нейтральной или щелочной средах, тормозят коррозионные процессы. Гидроксиды же амфотерных металлов (Zn, Cr, Sn, Al и др.) нерастворимы только в нейтральных средах, поэтому для таких металлов опасны не только кислая, но и щелочная среды.


Рассмотрим термодинамическую возможность коррозии стальной детали с медными заклепками в условиях влажной атмосферы (Н2О, О2), pH = 7.


В результате контакта Fe с Cu возникает короткозамкнутый гальванический элемент по схеме
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, то коррозия стальных изделий в таких условиях термодинамически возможна. Однако скорость коррозионных процессов снижается со временем вследствие вторичных реакций образования малорастворимых в нейтральной и щелочной средах основных гидроксидов железа и образования ржавчины:
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Для борьбы с коррозией разрабатываются разнообразные способы защиты, выбор которых зависит от природы защищаемого металла, вида и габаритов изделий или оборудования, условий их эксплуатации, природы коррозионной среды и т.д. Все методы защиты условно делятся на следующие группы: а) легирование металлов; б) защитные покрытия (неметаллические и металлические); в) электрохимическая защита (протекторная и электрозащита); г) изменение свойств коррозионной среды.


Остановимся подробнее на отдельных из перечисленных методов защиты.

Неметаллические защитные покрытия. Они могут быть как органическими (лаки, краски, смолы, полимерные пленки и др.), так и неорганическими (эмали, соединения хрома, фосфора и др.).


Оксидирование, химическое и электрохимическое (анодирование), – образование на поверхности металлов пассивирующих оксидных пленок.
Анодное оксидирование (анодирование) широко используется для повышения коррозионной стойкости таких металлов, как Al, Ti, Nb, Ta и др. Кроме того, такие защитные пленки имеют высокую твердость, эластичность, электросопротивление (1014 Ом(см). Анодирование используется для получения изолирующих слоев на лентах, применяемых в электрических конденсаторах и других устройствах.


При анодировании алюминия электролитом служат растворы хромовой, серной, щавелевой или лимонной кислот. Катодом выбирают металл, не взаимодействующий с электролитом, чаще всего свинец или сталь, анодом – изделие из алюминия.


Схему для получения анодированного алюминия можно представить в виде

                                                H+                                  SO42–
                                                H2O                               H2O

                        K: 12H+ + 12e = 6H2;        A: 6H2O – 12e = 3O2 + 12H+.
                                                                          4Al + 3O2 = 2Al2O3.


Металлические покрытия: анодные – металл покрытия имеет меньший потенциал, чем защищаемый. В случае нарушения целостности анодного покрытия возникает гальванический элемент, в котором анодом служит покрытие и корродирует, а изделие является катодом и не подвергается коррозии. Катодные покрытия – металл покрытия имеет больший потенциал, чем защищаемый В случае повреждения катодного покрытия защищаемый металл служит анодом в образующемся гальваническом элементе и коррозия его усиливается, а покрытие является катодом и не подвергается коррозии. Более надежным является анодное покрытие.


Электрохимическая защита – протекторная и электрозащита (катодная). Протекторная защита – это присоединение к защищаемой конструкции вспомогательного электрода – протектора, имеющего потенциал меньший, чем у защищаемого металла конструкции. Вследствие образования макрогальванического элемента протектор, служащий анодом, разрушается, а на защищаемой конструкции – катоде идут процессы восстановления окислителя среды. Протектор при работе не должен покрываться оксидными пленками или труднорастворимыми соединениями. Используется для защиты крупногабаритных изделий в условиях хорошо проводящей среды.


В условиях плохо проводящей среды используют катодную защиту – подсоединение защищаемой конструкции к отрицательному полюсу внешнего источника тока, а к положительному полюсу – вспомогательного электрода, любого по активности. Через такую систему пропускают электрический ток. В результате создается электролизная система, в которой защищаемая конструкция является катодом, на нем идут процессы восстановления окислителя из окружающей среды. На положительном электроде (аноде) идут процессы окисления: самого анода (электрод растворимый) или восстановителя среды (электрод инертный). Например, приведем схему защиты подземного стального оборудования в условиях нейтральной почвы (Н2О, О2, Na+, К+ и др.). Составим схему катодной защиты, используя в качестве вспомогательных электродов: а) отходы железа; б) графитовый стержень:


а)

б)


2. Экспериментальная часть


2.1. Коррозия, возникающая при контакте двух металлов, различных по природе


Порядок выполнения опыта. В стеклянную трубку, согнутую под углом, поместите гранулу цинка и добавьте 3–4 мл 0,01 н раствора НCl или H2SO4. Что наблюдаете? Какой газ и почему выделяется на цинковой грануле? Запишите уравнение химической окислительно-восстановительной реакции.

Возьмите полоску из меди и, поместив ее в стеклянную трубку, приведите в контакт с раствором кислоты таким образом, чтобы она не касалась гранулы цинка. Что наблюдаете? Объясните, почему отсутствуют признаки реакции? Затем медную пластинку приведите в контакт с гранулой цинка. Что наблюдаете? На каком металле выделяются пузырьки газа? Сравните интенсивность их выделения в первом и в данном случаях. Объясните, почему при контакте цинка и меди интенсивность выделения пузырьков газа на меди значительно больше.


Составьте электрохимическую схему короткозамкнутого гальванического элемента (типа Вольта), образующегося при контакте цинка и меди. Установите, какой металл является анодом, какой катодом. Запишите уравнения анодно-катодных процессов коррозии и суммарное уравнение электрохимической реакции.


При оформлении результатов опыта:


Объясните, какой металл подвергается коррозии и с какой деполяризацией? Возможна ли в таких условиях коррозия меди? Ответ необходимо обосновать. Как называется такая коррозия?


Напишите обобщенный вывод, следующий из результатов опыта.

2.2. Коррозия, возникающая при образовании микрогальванопар


Порядок выполнения опыта. Поместите в пробирку гранулу цинка, налейте 2–3 мл разбавленного раствора H2SO4 и добавьте несколько капель раствора сульфата меди CuSO4. Запишите результаты наблюдений.


1. Напишите уравнения химических окислительно-восстанови-тельных реакций взаимодействия цинка с раствором CuSO4  и цинка с раствором H2SO4 в молекулярной и краткой ионной формах, укажите окислитель и восстановитель в каждой реакции. Сравните окислительные свойства ионов Cu2+ и Н+(по значениям электродных потенциалов) и объясните, почему реакция взаимодействия цинка и CuSO4 предпочтительней. Как изменилась поверхность цинковой гранулы, что выделилось на ней? Объясните обесцвечивание раствора. Учитывая, что процесс идет в присутствии кислоты H2SO4, объясните, какой газ и на каких участках выделяется.


2. Составьте электрохимическую схему микрогальванических элементов, образующихся в результате вытеснения меди из раствора CuSO4 и выделения ее на цинке, укажите какой (и почему) металл является анодом, какой катодом.


3. Запишите уравнения анодно-катодных процессов коррозии и суммарное уравнение электрохимической реакции. Какой металл подвергается коррозии?


4. В каких случаях имеет место коррозия при образовании микрогальванопар?

2.3. Активирующее действие ионов CI( на процессы коррозии


Порядок выполнения опыта. Налейте в две пробирки по 2–3 мл раствора CuSO4, подкисленного разбавленным раствором H2SO4. В каждую из пробирок поместите по кусочку Al (в виде гранул или проволоки). В одну из пробирок добавьте несколько капель раствора NaCl. Запишите результаты наблюдений.


При оформлении результатов опыта выполните следующие задания и ответьте на вопросы:

1. Объясните отсутствие признаков реакции в первой пробирке (без NaCl) и интенсивное выделение пузырьков газа, наблюдаемое во второй пробирке, спустя 3–5 мин после добавления раствора NaCl.

2. Напишите уравнения химических реакций, протекающих в пробирке с раствором NaCl, учитывая активирующее действие ионов Cl(, связанное с разрушением пассивирующих слоев на металлах (оксидных пленок), а также результаты опыта 2.2. 


3. Составьте схему микрогальванических элементов, образующихся при восстановлении из раствора CuSO4 меди на грануле алюминия в присутствии H2SO4, и уравнения анодно-катодных процессов коррозии. Какой металл подвергается коррозии? С какой деполяризацией протекает коррозия?


4. Напишите обстоятельный вывод о влиянии ионов хлора на процессы коррозии металлов

2.4. Анодные и катодные защитные покрытия


Порядок выполнения опыта. В два химических стакана емкостью 50 мл налейте по 5–7 мл 3 (‑ного  раствора NaCl и добавьте в каждый из них по несколько капель раствора К3(Fe(CN)6( (индикатора на ионы Fe2+). Опустите в один стакан кусочек оцинкованного железа, а в другой – луженого (покрытого оловом), предварительно сделав на их поверхности глубокие царапины. Спустя 2-3 мин тщательно осмотрите места царапин в оцинкованном и луженом железе. Запишите результаты наблюдений.


При оформлении анализа результатов опыта выполните следующие задания и ответьте на вопросы:


1. Объясните появление синей окраски в стакане с луженым железом и отсутствие последней в стакане с оцинкованным железом, записав схемы образующихся макрогальванических элементов в обоих случаях, уравнения анодно-катодных процессов коррозии, а также уравнение образования турнбулевой сини Fe3(Fe(CN)6(2. 

2. Запишите уравнения вторичных реакций и суммарные уравнения коррозии. Какое влияние оказывает природа вторичных продуктов на скорость коррозии?


3. Сделайте вывод о надежности защитных покрытий.

2.5. Протекторная защита


Порядок выполнения опыта. Возьмите два химических стакана емкостью 50 мл. В один из них поместите гранулу свинца, во второй-гранулы цинка и свинца так, чтобы они имели хороший контакт. Осторожно прилейте в оба стакана по 5–10 мл разбавленного раствора (0,2–0,4 н) СН3СООН и несколько капель раствора KI (индикатора на ионы Pb2+). Запишите результаты наблюдений. В каком из стаканов появилась золотистая окраска (PbI2)? Объясните появление ее в первом стакане и отсутствие во втором. 

При оформлении результатов опыта выполните следующие задания и ответьте на вопросы, поставленные в опыте: 


1. Напишите уравнения химических реакций взаимодействия свинца      с уксусной кислотой (первичная реакция) и образования PbI2 (вторичная реакция), протекающих в первом стакане. Оцените коррозионную устойчивость свинца в данном электролите.


2. Составьте электрохимическую схему образующегося макрогальванического элемента во втором стакане, уравнения анодно-катодных процессов коррозии. Разрушается ли свинец в данном случае? Какой металл является протектором и почему? Какие требования прдьявляются к протектору?

3. Оцените надежность протекторной защиты и в каких случаях на практике ее можно использовать?

2.6. Катодная защита (электрозащита)


Порядок выполнения опыта.

В химический стакан емкостью 50 мл налейте 30–35 мл –3%-ного раствора NaCl и добавьте несколько капель индикатора на ионы Fe2+- K3[Fe(CN)6]. Опустите стальной электрод и спустя 2-3мин запишите результаты наблюдений. Обратите внимание на поверхность электрода.Почему синее окрашивание появляется лишь на отдельных участках стального образца? О чем это свидетельствует?


Запишите схемы микрогальванических элементов, образующихся на стальном электроде, учитывая, что участки чистого железа яляются анодными, а участки с примесями являются катодными. Раствор NaCl имеет нейтральную среду (РН=7). Запишите уравнения реакций, протекающих на аноде и катоде. С какой деполяризацией протекает коррозия стального образца? Запишите химическое уравнение образования турнбулевой сини Fe3[Fe(CN)6]2.

 Для проведения катодной защиты стального электрода в химический стакан емкостью 200 мл налейте до 2/3 объема такого же раствора NaCl с добавлением K3[Fe(CN)6]. Закрепите стальной электрод в штативе для электродов и, не опуская в стакан с электролитом, подсоедините угольный электрод к положительному полюсу источника постоянного тока, стальной – к отрицательному. Опуская электроды в стакан с раствором NaCl, одновременно включайте источник тока, пропуская ток в течение 1–2 мин при напряжении не более 10 В. Что Вы наблюдаете на стальном электроде и на угольном? Появилось ли синее окрашивание на стальном электроде?


Составьте схему электрохимической системы при катодной защите, учитывая, что стальной электрод является катодом, а угольный электрод является анодом. Запишите уравнения анодно-катодных процессов.


Закончив опыт, слейте растворы в сосуд для отходов, стальные электроды промойте водой и тщательно просушите их фильтровальной бумагой или салфеткой.


При анализе результатов опыта ответьте на вопросы, поставленные в опыте. Оцените надежность катодной защиты.

 В каких случаях на практике используется катодная защита от коррозии?

3. Контрольные вопросы


1. Определите термодинамическую возможность коррозии медной платы с серебряными выводами с водородной и кислородной деполяризациями в кислой среде (рН = 3). Ответ подтвердите соответствующими уравнениями и количественными расчетами.


2. Определите термодинамическую возможность коррозии свинцового кабеля в условиях кислой почвы (рН = 5) и доступе O2. Определите, какой силы ток возник при коррозии, если за сутки поглотилось 2,8 л О2 (н.у.). Запишите уравнения процессов коррозии.


3. Какое покрытие является наиболее надежным для стальных изделий-хромированное или никелированное? Ответ должен быть обоснованным и подтвержден соответствующими схемами, уравнениями анодно-катодных процессов.


4. Объясните сущность электрохимической защиты. В каких случаях она применяется? Приведите конкретные примеры протекторной и катодной защиты стальной конструкции в условиях нейтральной почвы (О2, Н2О, рН = 7).Приведите электрохимические схемы и уравнения соответствующих процессов.
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Приложение 1.

Константы диссоциации некоторых слабых электролитов

в водных растворах при 298 К

	Электролит
	Кд

	Азотистая кислота  HNO2
	
	4,0·10-4

	Аммония гидрооксид  NH4 OH
	
	1,8·10-5

	Борная кислота  H3BO3
	К1
	5,8·10-10

	Бромноватистая кислота  HOBr
	
	2,1·10-9

	Муравьиная кислота  HCOOH
	
	1,8·10-4

	Селеноводород  H2Se
	К1
	1,7·10-4

	
	К2
	1,0·10-11

	Сернистая кислота  H2SO3
	К1
	1,6·10-2

	
	К2
	6,3·10-6

	Сероводород  H2S
	К1
	6,0·10-3

	
	К2
	1,0·10-14

	Теллуристая кислота H2TeO3
	К1
	3,0·10-3

	
	К2
	2,0·10-6

	Угольная кислота  H2CO3
	К1
	4,5·10-7

	
	К2
	4,7·10-11

	Уксусная кислота  CH3COOH
	
	1,8·10-5

	Хлорноватистая кислота  HOCl
	
	5,0·10-8

	Фосфорная кислота  H3PO4
	К1
	7,5·10-3

	
	К2
	6,2·10-8

	
	К3
	2,2·10-13

	Фтороводород  HF
	
	6,6·10-4

	Циановодород  HCN
	
	7,9·10-10

	Щавелевая кислота  H2C2O4
	К1
	5,4·10-2

	
	К2
	5,4·10-5


Приложение 2.

Стандартные электродные потенциалы металлов

в водных растворах при 298 К

	Электрод
	Электродные реакции
	φ°, B

	Li+/Li
	Li+ + e = Li
	-3,045

	K+/K
	K+ + e = K
	-2,925

	Rb+/Rb
	Rb+ + e = Rb
	-2,925

	Cs+/Cs
	Cs+ + e = Cs
	-2,923

	Ca2+/Ca
	Ca2+ + 2e = Ca
	-2,866

	Na+/Na
	Na+ + e = Na
	-2,714

	Mg2+/Mg
	Mg2+ + 2e = Mg
	-2,363

	Al3+/Al
	Al3+ + 3e = Al
	-1,662

	Mn2+/Mn
	Mn2+ + 2e = Mn
	-1,179

	Zn2+/Zn
	Zn2+ + 2e = Zn
	-0,763

	Cr3+/Cr
	Cr3+ + 3e = Cr
	-0,744

	Fe2+/Fe
	Fe2+ + 2e = Fe
	-0,440

	Cd2+/Cd
	Cd2+ + 2e = Cd
	-0,403

	Co2+/Co
	Co2+ + 2e = Co
	-0,277

	Ni2+/Ni
	Ni2+ + 2e = Ni
	-0,250

	Sn2+/Sn
	Sn2+ + 2e = Sn
	-0,136

	Pb2+/Pb
	Pb2+ + 2e = Pb
	-0,126

	Fe3+/Fe
	Fe3+ + 3e = Fe
	-0,036

	H+/ 1/2H2
	H+ + e = H
	0,000

	Bi3+/Bi
	Bi3+ + 3e = Bi
	+0,21

	Cu2+/Cu
	Cu2+ + 2e = Cu
	+0,337

	Fe3+/Fe2+
	Fe3+ + e = Fe2+
	+0,770

	Hg22+/Hg
	1/2Hg22+ + e = Hg
	+0,788

	Ag+/Ag
	Ag+ + e = Ag
	+0,779

	Hg2+/Hg
	Hg2+ + 2e = Hg
	+0,854

	Au3+/Au
	Au3+ + 3e = Au
	+1,498

	Au+/Au
	Au+ + e = Au
	+1,69


�EMBED Unknown���                                          �EMBED Unknown���


A(-): Zn  H2SO4  Cu: K(+)  или A(-): Zn   2H+   Сu: K(+).
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