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РОЗДІЛ І

ХІМІЧНА ТЕРМОДИНАМІКА ТА КІНЕТИКА.

ОСНОВИ ЕЛЕКТРОХІМІЇ

Фізична хімія вивчає взаємозв’язок хімічних процесів з фізичними явищами, що їх супроводжують, з будовою та складом реагуючих речовин; пояснює хімічні явища та встановлює загальні закономірності їх перебігу.

Розглядаючи хімічні та фізичні явища в їх взаємозв’язку, фізична хімія пропонує методи розв’язання загальних та конкретних проблем не тільки хімії, але й інших наук, які будь-яким чином пов’язані з нею, - фізичних, біологічних, геологічних, сільськогосподарських та ін. Закономірності, які встановлені фізичною хімією, дозволяють передбачити напрям перебігу хімічного процесу та його кінцевий результат, і тим самим дають можливість керувати хімічними реакціями, а саме проводити їх у потрібному напрямкові з оптимальною швидкістю та з максимальним виходом продукту. На використанні законів фізичної хімії базуються різні технології виробництв. Істотну роль відіграє фізична хімія у вирішенні багатьох питань біологічних наук.

Хімічна термодинаміка та кінетика взагалі є фундаментальними розділами хімії, за допомогою яких установлюються умови стійкості речовини, розраховуюється енергетика хімічного перетворення, напрямок перебігу хімічної реакції, механізм хімічного перетворення. Самостійним розділом фізичної хімії є електрохімія, яка розглядає взаємозв’язок між хімічними та електричними явищами. 
Обробка результатів експерименту

Розрахунок похибок вимірювань

Кінцевим етапом експерименту є обробка отриманих даних та їх аналіз. Внаслідок різних причин у процесі вимірювань обов’язково виникають похибки. Результати вимірювань лише тоді є цінними, коли оцінені похибки вимірювань. Роздивимось деякі найпростіші способи обробки результатів експерименту та оцінки похибок. 

Нехай х - певна величина, що вимірюється багаторазово (n разів) за одних і тих самих умов. Через недосконалість приладу, помилки експериментатора, невраховані зміни умов кожний вимір дає власний результат х1, х2, х3..., хn, що відмінний від істинного значення цієї величини х. Найбільш імовірним та близьким до істинного є середнє арифметичне значення цієї величини 
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Теорія показує, що 
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х. Різниця між результатом даного вимірювання (хі) і середнім арифметичним значення серії таких вимірювань називають абсолютною похибкою окремого вимірювання ((хі):

(хі = хі - 
[image: image4.wmf]х

.                                                             (2)

Помилку окремого вимірювання оцінюють також середньою квадратичною похибкою 
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Квадрат середньої квадратичної похибки, що характеризує розсіювання вимірюваних величин отримав назву дисперсії вимірювань Sn2. Дисперсія показує, наскільки широко розкидані значення окремих вимірювань відносно середнього значення.

Середня квадратична похибка серії вимірювань (середньоквадратична помилка середнього) визначається за формулою
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Можна спостерігати, що середня квадратична помилка середнього з n вимірювань менша за середню квадратичну помилку в 
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 разів. Тому для зменшення випадкової помилки при вимірюваннях шукану величину бажано визначити декілька разів, як правило, не менше 4-5.

Для оцінки істинного значення х вимірюваної величини необхідно знати її середнє значення 
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 і величину інтервалу довіри 
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( (х, у якому із заданою імовірністю (надійністю) ( знаходиться істинне значення х. Похибка вимірювання (величина половини інтервалу довіри) (х при надійності ( залежить від кількості вимірювань та визначається за формулою

(х = t(.Sx ,                                                          (5)

де t( - коефіцієнти Стьюдента (для надійності ( = 0,95. Задана кількість вимірювань n  та значення t( наведені в табл. 1.

Таблиця 1

	n
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	12
	20

	t(
	12,71
	4,30
	3,18
	2,77
	2,57
	2,45
	2,36
	2,31
	2,26
	2,20
	2,09


Кінцевий результат вимірювань, що проводились, записують у формі 
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( (х.
Якість результатів вимірювання більш наочно характеризується відносною похибкою - відношенням похибки ((х) до середнього арифметичного значення вимірюваної величини (або до істинного значення цієї величини, якщо воно відоме):
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Дуже часто величина, яка цікавить експериментатора, знаходиться не прямим методом, а побічним. Для цього потрібно виміряти ряд інших величин, а ту, що потрібно, знайти, підставивши значення, яке знайшли, у формулу, яка виражає залежність шуканої величини від вимірюваних. У цьому випадку точність кінцевого результату залежить від похибок вимірювань кожної величини.

Якщо шукана величина є сумою (або різницею) двох і більше вимірюваних величин y= х1 ( х2 (х3 (... ( хn, то середня арифметична похибка шуканої величини
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Середня квадратична похибка при цьому
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а відносна похибка:

· для y= х1+ х2
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· для y= х1- х2
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Якщо шукана величина являє собою добуток або частку від ділення двох незалежно виміряних величин (y = x1.x2, або y = x1./x2), то в цьому випадку відносну похибку можна знайти за формулою
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При обробці результатів вимірювань треба пам’ятати, що точність обчислювань повинна бути узгоджена з точністю самих вимірювань. Експериментатори, які починають свою діяльність, часто обчислюють шукану величину з точністю до 5-6 і більше десяткових знаків. Слід розуміти, що обчислення, які виконані з більшим, ніж треба, числом десяткових знаків призводять до більшого обсягу непотрібної праці й створюють необгрунтоване враження про високу точність вимірювань, свідчать про недостатність математичної освіти. Числове значення результатів не повинне містити більшого числа цифр, ніж число, що виміряне з найменшою точністю.

Кінцевий результат указують з точністю до останнього десяткового знака, тобто, якщо наведене число 3,274, то при цьому мається на увазі, що цифра 7 визначена точно, а 4 - наближено. Помилку всюди, де надається можливість, бажано вказувати (наприклад, 3,274(0,002). Якщо похибка вимірювань більша (наприклад, (х = 0,012), то в скороченій формі кінцевий результат буде виглядяти як 3,27, а не 3,274. У той же час при (х = (0,0003 результат треба записувати як 3,2740.

Побудова графіків та графічні методи обробки 

експериментальних даних

Залежності між вимірюваними величинами зручно зображувати графічно. Для побудування графіка необхідно на підставі проведених вимірювань скласти таблицю, у якій кожному значенню одної величини - аргументу (х) відповідає визначене значення іншої - функції (y). При побудуванні графіка значення незалежної змінної, як правило, відкладають на осі абцис, а значення функції - на осі ординат. Біля кожної осі потрібно написати позначення величини, яка відкладається, і вказати, у яких одиницях вона виражена.

Для правильного побудування графіка важливим є вибір масштабу. Намагаються завжди вибрати масштаб так, щоб графік зайняв увесь лист, а розміри графіка по обом осям вийшли приблизно однаковими, тобто щоб крива, наскільки можливо, була нахилена до осей під кутом, близьким до 45о. При цьому треба врахувати, що перетинання координатних осей не обов’язково повинне збігатися з нульовим значенням х і y.

Після обрання масштабу і початку координат на підставі даних таблиці наносять на координатну площину точки. Якщо можна визначити абсолютні похибки вимірювань (х і (y, то їх відкладають з обох боків від точки у вигляді хреста так, щоб точка опинилась у його центрі. Оскільки вимірювання проводяться з тими чи іншим похибками, то точки не уміщаються точно на одну криву. Тому між точками проводять пряму або плавну лінію, що проходить через інтервали абсолютних похибок так, щоб найбільш можлива кількість потрапила на цю лінію, а інші розташувались рівномірно: вище або нижче її. Побудований графік дозволяє виявити ті вимірювання, які були виконані погано або невірно. Якщо будь-яка точка сильно випадає з графіка, неї треба відкинути, а дане вимірювання повторити.

Часто при побудуванні графіків на осях координат відкладають не самі величини, а їх функції (квадрати, логарифми і т.п.). Справа в тому, що оскільки завжди є певне розходження експериментальних точок, то зручніше будувати графік, якщо шукана величина має лінійний характер. Тому намагаються обрати такі координати, щоб графік мав вигляд прямої лінії. Якщо при цьому відома математична форма (рівняння) наданої графічної залежності, то за графіком можна визначити параметри цього рівняння. Наприклад, дуже часто результати вимірювань описуються рівнянням y = a + bx, де а і b - постійні коефіцієнти, графік якого являє собою пряму лінію. Коефіцієнти а і b знаходяться графічно. Параметр а визначається ординатою точки перетинання прямої з віссю y (дійсно, при х = 0, y = a). Коефіцієнт b дорівнює, як випливає з рівняння, кутовому коефіцієнту прямої, тобто його можна знайти за відношенням прирощення ординати до прирощення абсциси.

Для побудування графіка показникової функції типу Y = A.exp((kx) зручна напівлогарифмічна залежність системи координат - по одній вісі рівномірний масштаб, а по іншій - логарифмічний. Дійсно, після логарифмування отримаємо рівняння прямої лінії

lgY = lgA ( kx/2,3.                                                 (12)
Якщо позначити lgY = y, lgA = a, k/2,3 = b, то рівняння (12) збігається до рівняння y = a + bx.

Графіки ступеневих функцій типу Y = A.Х(k зручно зображувати з логарифмічним масштабом по обох осях:

lgY = lgA ( k. LgХ.                                                  (13)

Нехай lgY = y, lgA = a, k = b, lgХ= х, тоді повернемось до рівняння y = a + b.

Користуючись графіком, можна також знаходити значення функції для таких значень х, які не вимірювались, тобто проводити інтерполювання. Для цього з обраної точки осі абсцис до перетинання з графіком треба провести ординату, довжина якої буде відповідати шуканому значенню y.
Лабораторна робота 1

Визначення величини теплового ефекту 

реакції нейтралізації

Мета роботи: визначити тепловий ефект реакції нейтралізації сильної кислоти сильною основою калориметричним методом.

1. Основні теоретичні положення

Розділ хімії, у якому вивчаються теплові ефекти реакцій, називається термохімією. В основу термохімічних розрахунків покладений закон Гесса, який є наслідком першого закону термодинамики: тепловий ефект реакції визначається тільки природою та станом початкових та кінцевих продуктів реакції та не залежить від шляху процесу (проміжних стадій). Звичайно тепловий ефект приводять до стандартного стану реагентів (298 К, 101 кПа = 1 атм) та відносять до 1 моль будь-якого з реагентів.

Вимір теплових ефектів здійснюється в калориметрі, який у найпростішому випадку являє собою посудину, у якій речовина, що досліджується, ізольована від теплообміну з зовнішнім середовищем. Якщо досліджуваний процес проходить досить швидко та теплообмін з зовнішнім середовищем незначний, то (H = W.(T, де W - додатна теплоємність усіх складових частин калориметра, або його водяний еквівалент; (T - зміна температури.

Щоб досить точно визначити зміни температури в лабораторних та виробничих умовах (коли (T не більше 50), зручно користуватися термометром Бекмана, який дозволяє визначати зміни температури з точністю до 0,0020. Він працює в діапазоні від -30 до +1500С, адже (0( шкали термометра Бекмана не відповідає будь-якій визначеній температурі, а залежить від того, скільки ртуті переведено з нижнього резервуару до U-подібного потовщення у верхній частині термометра. Відповідно, чим менше ртуті в нижньому резервуарі, тим більше треба нагріти його, щоб стовпчик термометра піднявся по капіляру.

Точне вимірювання прирощення температури протягом калориметричного досліду неможливе, бо водночас з процесами, що відбуваються в калориметрі, здійснюється теплообмін між ним та довколишнім середовищем. Щоб урахувати цей теплообмін, треба спеціально вивчати зміни температури калориметра тоді, коли процес у калориметрі ще не почався і коли вже закінчився. Тому калориметричний дослід завжди розподіляється на три частини (рис. 1):
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Рис. 1. Залежність температури від часу реакції сильної кислоти з сильним лугом
1.  Початковий (АБ), коли температура системи змінюється тільки за рахунок теплообміну.

2.  Головний (БОВ), коли в калориметрі здійснюється виділення (або вибрання) тепла в результаті проходження хімічної реакції, та одночасно відбувається теплообмін.

3.  Кінцевий (ВГ), коли температура знову змінюється за рахунок теплообміну.

Отримане прирощення температури складається з прирощення за рахунок теплообміну та теплового ефекту процесу, що вивчається. Коли головний період нетривалий за часом, можна застосовувати спрощений графічний метод знаходження (T. При цьому береться, що на початку головного періоду (БО) теплообмін відбувається так само, як і в початковому (АБ), а наприкінці (ОВ) - як і в кінцевому (ВГ).
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Рис. 2. Найпростіший калориметр

Користуючись таким спрощенням, а також екстраполюючи лінійні ділянки на графіку та вважаючи, що процес відбувся миттєво в момент часу (, можна визначити прирощення температури, що було oбумовлено тепловим ефектом реакції, як ділянку КН. Рівняння будь-якої реакції нейтралізації сильної кислоти (НCl, HClO4 та ін.) сильним лугом, записане в скорoченій іонно-молекулярній формі, завжди дасть реакцію утворення води з гідратованих іонів водню та гідроксилу:

H+aq + OH-aq = H2O.

У розведених розчинах ця реакція супроводжується значним тепловим ефектом (Н0 = -55,90 кДж/моль і не залежить від природи кислоти та лугу. Однак у більш концентрованих розчинах унаслідок явищ дисоціації та зміни ступеня гідратації значення теплового ефекту має власне, відмінне від -55,90 кДж/моль значення для кожної пари (кислота - луг(. 

Вимірювання відбувається в найпростішому калориметрі (рис. 2), який складається з двох скляних стаканів 1, 2, що знаходяться один в одному, пробкової прокладки 3. Вимірю​вання температури здійснюється за допомогою термометра Бекмана 4, який закріплено в штативі 5. Рідина перемішується мішалкою 6.

2. Експериментальна частина

1.  Отримати у викладача завдання (назву, об’єм та концентрацію кислоти й лугу).

2.  У внутрішній стакан 2 влити відмірянний об’єм лугу і вставити стакани один в інший.

3.  У пробірку 7 піпеткою влити заданий об’єм кислоти, після чого пробірку помістити в стакан з лугом.

4.  Готовий до роботи термометр Бекмана занурити в луг (не затискати його, він повинен вільно висіти на кінці штативу).

5.  Обережно помішуючи рідину, зачекати 5-10 хв, поки температура усіх складових частин калориметра не стане однаковою, після чого показники температури будуть змінюватися значно повільніше.

6.   Записати дані термометра Бекмана, включити секундомір і кожну хвилину на протязі 10 хв робити відлік температури з точністю до 0,005о, злегка постукуючи олівцем об термометр.
7.  Продовжуючи перемішувати рідину та не зупиняючи секундомір, на 11-й хв вилити кислоту в луг (або, якщо пробірка з кулькою, вибити скляною паличкою її дно), після чого вийняти пробірку. Швидко перемішати рідину в стакані. Зробити черговий відлік температури.
8.  Продовжувати відліки температури кожну хвилину до 20-ї включно. Не виключаючи секундомір, почати будувати графік Т = f(t). Якщо ділянка ВГ не виходить прямолінійною, проводити відлік далі, до виникнення лінійної ділянки (до 25-30 хв).
9.  Визначити об’єм резервуара термометра Бекмана. Для цього занурити відповідну частину термометра до маленького мірного циліндра з водою та зафіксувати змінення рівня води .
10.  Замірити діаметр та висоту внутрішнього стакана, висоту розчину в ньому. Розчин вилити в раковину. Записати масу внутрішнього стакана, що записана на ньому.
11.  Обробити дані експерименту.
3. Обробка результатів

1.  Розрахувати водяний еквівалент калориметра за формулою

W = mccc  + Vтст + mжcж,

де mc  - маса частин стакана та мішалки, що торкаються розчину; cc - питома теплоємність скла (0,79 Дж/(г.К)); Vт – об’єм резервуара термометра; ст - середня питома теплоємність скла та ртуті (1,92 Дж/(см2.К)); mж - маса розчину; cж - питома теплоємність розчину, яку можна вважати однаковою з питомою теплоємністю води 4,18 Дж/(г.К). Масу частини стакана, якої торкається рідина, розраховують за формулою mcт= m(r + 2h)/(r +2H), де m - маса стакана, r і H - його радіус та висота, h - висота розчину в стакані. Масу частини мішалки, що занурена в розчин, визначають за формулою mM = m0lM/l0, де m0  - маса усієї мішалки; l0 - її повна довжина; lM - довжина частини мішалки, що занурена в розчин. У рівнянні водяного еквіваленту mc = mcт + mM.

2.  Визначити зростання температури, що відбувається внаслідок проходження реакції ((T), для чого побудувати графік залежності температури (Т) від часу (t) та зробити екстраполяцію, як показано на рис. 1.

3.  Розрахувати кількість теплоти, що виділяється в калориметрі, за формулою (H=W.(T.
4.  За заданим об’ємом та концентраціями реагуючих кислоти та лугу розрахувати кількість  еквівалентів,  що були взяті для досліду: кислоти - nk і лугу - nщ.
5.  Визначити тепловий ефект реакції нейтралізації (H (Дж/моль), поділивши теплоту реакції ((H) на кількість еквівалентів речовини, що була взята в меншій кількості.
6.  Визначити абсолютну та відносну похибку.
7.  Усі експериментальні дані записати до табл. 1 і 2.
Таблиця 1

	t, хв
	1
	2
	…
	10
	11
	…
	20

	Т, К
	
	
	
	
	
	
	


Таблиця 2 

	Vк, мл
	Vл, мл
	W, Дж/К
	dT, К
	dH, Дж
	nк, моль
	nл, моль
	dH, Дж/моль

	
	
	
	
	
	
	
	


4.  Контрольні запитання та завдання

1.У чому полягає сутність 1-го закону термодинаміки?

2. Які фактори впливають на теплові ефекти реакцій?
3. Назвати наслідки із закону Гесса.

4.Чому всі реакції нейтралізації сильної кислоти сильним лугом у розведених розчинах мають той самий тепловий ефект -55,9 кДж/моль?

5.Теплота згоряння вуглецю до СО2 дорівнює 94052 кал/моль. При повному згорянні (до СО2) 0,674 г вуглецю в калориметрі температура підвищилася на 2,05оС. Нехтуючи теплоємкістю газів, визначити водяний еквівалент калориметра.

Лабораторна робота 2

ПЕРЕВІРКА ЗАКОНУ ДІЮЧИХ МАС

Мета роботи: дослідити залежність швидкості реакції від початкових концентрацій реагуючих речовин, визначити константу швидкості реакції.

1. Основні теоретичні положення

1.1. Кінетика хімічних реакцій

Кінетикою хімічних реакцій називають учення про швидкості проходження реакцій залежно від різноманітних факторів (концентрацій речовин, температури, тиску, наявності каталізатора та ін.)

Швидкість хімічної реакції в газах та розчинах (тобто в гомогенних системах) характеризується зміною концентрації реагуючих речовин за одиницю часу. Середню швидкість (
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) хімічної реакції за даний період часу можна знайти за формулою
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Істинна швидкість реакції (v) у заданий момент часу визначається похідною концентрації за часом: 
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, при цьому треба врахувати, що швидкість утворення кінцевих продуктів реакції матиме додатний знак, а швидкість зникнення початкових речовин - від(ємний, бо з часом концентрація перших зростає, а других зменшується.

1.2. Вплив концентрації на швидкість хімічної реакції

Вплив концентрації речовини на швидкість гомогенних реакцій визначається одним з основних законів хімічної кінетики, так званим законом діючих мас, який стверджує, що швидкість елементарних реакції прямо пропорційна добутку концентрацій речовин у ступенях, що чисельно дорівнюють відповідним стехіометричним коефіцієнтам:

v= kv CA(a CB(b CC(c.                                                (2.1)

У цьому рівнянні kv - коефіцієнт пропорційності, який називають константою швидкості хімічної реакції. Він залежить від природи реакції та від температури. Константа швидкості чисельно дорівнює швидкості реакції в умовах, коли початкові концентрації кожної з реагуючих речовин складають 1 моль/л.

Сума показників ступенів, у яких концентрації входять до кінетичного рівняння (2.1) для швидкості реакції, називається порядком реакції

n = (A + (B + (C + ... .                                             (2.2)

Перевірка закону діючих мас здійснюється на реакції Ландольта

IO3- + 3SO32-( I2 + 3SO42-,

яка відбувається у водному розчині. Це складна реакція, вона містить ряд послідовних та паралельних реакцій. Одною з таких проміжних стадій є реакція

IO3- + 2І- + 2Н+ ( I2 + ІО2- + Н2О,

у результаті якої виділяється вільний йод. Для того щоб ця стадія визначала швидкість усієї реакції, вона повинна бути найповільнішою з усіх. Цього можна досягти, якщо до початку досліду створити в розчині надлишок іонів йоду, додавши КІ. За допомогою індикатора - крохмалю - можна спостерігати хід усього процесу.

Увесь йод, що виділяється, перетворюється на І- у результаті дуже швидкої реакції I2 + SO32- + Н2О ( 2I- + SO42- + 2Н+. У зв(язку з цим концентрація I- майже постійна та не входить у явному вигляді в рівняння закону діючих мас (ЗДМ) для найповільнішої стадії. Якщо початкова концентрація SO32- дуже мала, а концентрація Н+ підтримується постійною за допомогою буферного розчину (оцтова кислота + оцтовокислий натрій), то середня швидкість реакції майже не відрізняється від справжньої:

V = kV C(IO3-) C2(H+).

2. Експериментальна частина

1.  Наповнити 4 бюретки розчинами: 1 - 0,05 М КІО3, 2 - 0,05 М НАс, 3 - 0,5 М NaАс, 4 - дистильованою водою.

2.  Отримати в лаборанта готовий розчин №2 (0,1 М КІ + 0,002 М КНSО3 + крохмаль). Отримати у викладача завдання (№ дослідів у табл. 3).

Таблиця 3

	№ дослідів
	Розчин №1
	Розчин №2

	
	0,05 М КІО3,

мл
	0,05 М НАс,

мл
	0,5 М NaAc,

мл
	Н2О,

мл
	

	
	
	
	
	
	

	1
	5
	5
	2,5
	12,5
	25

	2
	7,5
	5
	2,5
	10
	25

	3
	10
	5
	2,5
	7,5
	25

	4
	12,5
	5
	2,5
	5
	25

	5
	15
	5
	2,5
	2,5
	25

	6
	17,5
	5
	2,5
	0
	25

	7
	5
	7,5
	2,5
	10
	25

	8
	5
	10
	2,5
	7,5
	25

	9
	5
	12,5
	2,5
	5
	25

	10
	5
	15
	2,5
	2,5
	25


3.  Почати роботу з досліду №1. Приготувати для нього розчин №1 (у стакані №1), відміряючи з бюреток відповідний об’єм розчинів. Перемішати вміст стакана №1.

4.  До стакана №2 налити 25 мл розчину №2.

5.  Злити вміст стаканів №1 та №2 (струмінь у струмінь) до великого стакана, одночасно включивши секундомір. Стакани руками не гріти!

6.  На момент посиніння розчину зупинити секундомір і записати час (t) з точністю до 0,2 с до табл. 4. Вилити посинілий розчин, ополоснути цей стакан дистильованою водою обов’язково кімнатної температури. Стакани №1 і №2 не мити.

7.  Повторити дослід за необхідністю. Повторити пункти 3-6 для усіх заданих викладачем дослідів.

8.  Обробити результати експерименту і дані записати в табл. 4.

Таблиця 4

	№дослідів
	ІО3-
	Ас-
	Н+
	t, c
	V
	Кv

	
	w(KIO3),

мл
	С(ІО3),

моль/л
	W(NaAc)

мл
	С(Ас),

моль/л
	W(HAc),

мл
	С(НАс),

моль/л
	С(Н+),
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	моль/л
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


3. Обробка результатів

1.  Для кожного досліду необхідно розрахувати швидкість реакції, виходячи з середнього значення часу перебігу реакції. Швидкість може бути виражена в умовних одиницях (що дорівнюють 0,001 моль/(л.с)) V = 1/tср, де tср - середнє значення часу закінчення реакції для даного досліду.

2.  Для кожного досліду розрахувати концентрації КІО3, НАс, NaАс у реакційній суміші, де кожний з початкових розчинів розбавлений усіма іншими. Для всіх розчинів цей розрахунок проводять за формулою С = С0.W/50, де С - концентрація речовини в реакційній суміші, С0 - його початкова концентрація, що вказана на склянці, W – об’єм, що взятий для досліду з табл. 3 , а 50 - об’єм реакційної суміші, що дорівнює сумі об’ємів розчинів №1 та №2.

3.  За розрахованими концентраціями НАс і NaАс у реакційній суміші розрахувати концентрацію іонів водню за формулою

С(Н+)=1,8.10-5.С(НАс)/С(NaАс),

де 1,8.10-5 - константа дисоціації оцтової кислоти, та добуток С(ІО3-).С2(Н+), пам(ятаючи, що концентрація ІО3- дорівнює концентрації КІО3 у реакційній суміші.

4.  Побудувати графік залежності V від С(ІО3-).С2(Н+) у вигляді прямої, що про​ходить через початок координат, і за ним визначити величину константи швид​кості реакції (КV). Константа швидкості реакції в цьому випадку чисельно дорів​нює кутовому коефіцієнтові прямої та визначається як відношення прирощення швидкості до відповідного прирощення С(ІО3-).С2(Н+):(V/((С(ІО3-).С2(Н+)).

4. Контрольні запитання та завдання

1.  Яким чином пов`язані константа швидкості та константа рівноваги?

2. Довести, що реакція, яку ви досліджували в ході роботи, підкорюється ЗДМ.
3. Чим відрізняються середня та істинна швидкості?
4. Пояснити фізичний зміст константи швидкості.
5. Як знайти порядок реакції за кінетичним рівнянням?
Лабораторна робота 3

ВИВЧЕННЯ КАТАЛІТИЧНОГО ВПЛИВУ ІОНІВ

Мета роботи: вивчити каталітичний вплив іонів Cu2+ та Fe2+ на швидкість реакції окиснення іонів йоду персульфат-іонами в кислому середовищі.

1.  Основні теоретичні положення

1.1. Вплив каталізатора на швидкість хімічної реакції

Каталізом називається зміна швидкості реакції під впливом деяких речовин (каталізаторів), які, беручи участь у процесі, залишаються після реакції в незмінній кількості та з незмінним хімічним складом. Розрізняють гомогенний (коли всі учасники належать до однієї фази) та гетерогенний (коли реагенти знаходяться в одній фазі, а каталізатор - у іншій) каталізи.

Каталізатор бере участь у ході реакції, але неодмінно регенерується наприкінці процесу. Наприклад, дія гомогенного каталізатора полягає в тому, що він та реагуюча речовина утворюють проміжну сполуку, яка реагує з іншою початковою речовиною з утворенням продуктів реакції та регенерацією молекул каталізатора за схемою

А + К ( АК,

АК + В  ( АВ +К.

Проміжні реакції мають меншу енергію активації, тому перебігають швидше.

Каталізатор не впливає на стан рівноваги, а лише прискорює його досягнення, тому що одночасно збільшуються константи швидкості як прямої, так і зворотної реакції:

Кр=
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Дія каталізатора майже пропорціональна його концентрації, тобто k= kо + (Скат, де ( - каталітичний ефект. Каталізатори діють селективно. Речовини, що уповільнюють хід реакції, називаються інгібіторами.

1.2. Каталізуючий вплив іонів

Реакція окислення іонів йоду (І-) у кислому середовищі персульфат-іонами ((2О82-) згідно з рівнянням

2I- + S2O82- ( I2 + 2SO42-                                       (3.1)

відбувається дуже повільно, бо реагуючі іони несуть однаковий за знаком заряд та в розчині електростатично відштовхуються один від одного.

Хід реакції можна суттєво прискорити, якщо ввести каталізатор - іони міді Cu2+ або заліза Fe2+. Вони несуть позитивний заряд та легко наближаються до аніонів I- та S2O82- . Але не всі катіони металів можуть виступати каталізаторами цієї реакції. Так, іони Zn2+ і Ni2+ в умовах досліду не реагують з учасниками даної реакції.

У даній роботі вивчається каталітичний вплив іонів Cu2+ та Fe2+ на швидкість реакції (3.1). Реакційна суміш уміщує крохмаль та тіосульфат-іони. І2, що виділяється під час реакції, взаємодіє з S2O32- миттєво за рівнянням

І2  + 2 S2O32- ( 2І- + S4O62-.                                       (3.2).

Після закінчення реакції нові порції йоду пофарбують крохмаль у синій колір.

2.  Експериментальна частина

1.  Отримати у викладача завдання (назву каталізатора та № дослідів у табл. 5).

2.  Заповнити бюретки: 1 - каталізатором, 2 - дистильованою водою.

3.  Помістити у перший стакан розчин №1 з табл. 5, а у другий стакан завжди наливати по 10 мл 0,5 молярного  розчину  (NH4)2S2O8  та  0,25 молярного  розчину H2SO4.

Таблиця 5

	№ досліду
	Розчин №1
	Розчин №2

	
	0,0025M Na2S2O3, мл
	0,25 М КІ, мл
	0,0005 М каталізатор, мл
	Н2О, мл
	0,5 М

(NH4)2S2O8, мл
	0,25 М Н2SO4, мл

	1
	20
	10
	0
	50
	10
	10

	2
	20
	10
	1
	49
	10
	10

	3
	20
	10
	2
	48
	10
	10

	4
	20
	10
	3
	47
	10
	10

	5
	20
	10
	5
	45
	10
	10

	6
	20
	10
	7
	43
	10
	10

	7
	20
	10
	10
	40
	10
	10

	8
	20
	10
	15
	35
	10
	10

	9
	20
	10
	20
	30
	10
	10

	10
	20
	10
	25
	25
	10
	10

	11
	20
	10
	30
	20
	10
	10

	12
	20
	10
	35
	15
	10
	10

	13
	20
	10
	40
	10
	10
	10

	14
	20
	10
	45
	5
	10
	10

	15
	20
	10
	50
	0
	10
	10


4.  Швидко злити розчини з обох стаканів у третій та водночас включити секундомір. Стакан не гріти!

5.  Коли рідина почне синіти, секундомір зупинити та записати відлік часу з точністю до 0,2 с до табл. 6.

6.  Вилити посинілий розчин, промити стакан дистильованою водою кімнатної температури та повторити дослід, після чого перейти до наступного досліду.

7.  Операції 3-6 провести з усіма заданими дослідами.

8.  Обробити чисельно та графічно отримані результати дослідів та зробити висновки.

Таблиця 6

	Wк, мл
	Ск, моль/л
	t, с
	W, мл
	C, моль/л
	V, моль/л.с
	lgV
	A
	Дж/моль.К

	
	
	
	
	
	
	
	
	


3. Обробка результатів

1.  Початок посиніння розчину відповідає моменту, коли кількість йоду, що виділяється внаслідок реакції окислення І-, перевищить кількість тіосульфат-іонів, що містяться в початковій суміші. Це дозволяє знайти швидкість реакції за формулою V = C/t, де С - початкова концентрація тіосульфату натрію в реакційній суміші, що розрахована за формулою розведення С = С0.W/100 (С0 - концентрація початкового розчину тіосульфату натрію, W - його об’єм), t - середній час від початку реакції до посиніння розчину.

2.  Додавання каталізатора зменшує енергію активації, за малих концентрацій каталізатора це зменшення пропорційне Е = Е0- (Ск . Тут Е0 - енергія активації процесу у відсутності каталізатора, а Е - його енергія активації за концентрації каталізатора, що дорівнює Ск.

lgV 

Cк

Рис. 3. Графік залежності lgV від Cк
У поєднанні з законом діючих мас за постійних концентрацій реагуючих речовин і температури це дає lg V = B( + (Ck/(2,3.RT), де B( - нова постійна, а ( - величина, що характеризує ефективність каталізатора.

3.  Побудувати графік залежності lgV від Ск у вигляді прямої лінії, знайти кутовий коефіцієнт цієї прямої (А) і за ним розрахувати величину ( = 2,3.R.T.A (див. рис.3). Концентрація каталізатора розраховується так же, як і концентрація тіосульфат-іону.

4.  Оформити звіт.

4. Контрольні запитання
1. Як можна відрізнити стан рівноваги від дуже повільного процесу?

2. Чому тверді каталізатори вживаються, за звичай, у вигляді порошків або пористих тіл?

3. Як пов(язані каталітичний ефект та енергія активації? 

4. Куди зміститься рівновага при додаванні каталізатора?

5. Чому іони Zn2+ і Ni2+ не можуть прискорити реакцію 2I-+S2O82- (I2+2SO42-?

Лабораторна робота 4

КІЛЬКІСНЕ ВИЗНАЧЕННЯ НОНАХЛАЗИНУ ЗА ДОПОМОГОЮ АМПЕРОМЕТРИЧНОГО ТИТРУВАННЯ

Мета роботи: провести кількісне визначення вмісту лікувального препарату в одній таблетці нонахлазину.

1.Основні теоретичні положення

Аналіз нонахлазину методом амперометричного титрування грунтується на реакції між нонахлазином та 12-молібденфосфорної гетерополікислоти з утворенням малорозчинної сполуки.

Нонахлазин не є електроактивним, тобто не окислюється і не відновлюється при подачі потенціалу зовні, у той час, коли титрант - 12-молібденфосфорний гетерополіаніон при катодній поляризації на фоні 10-1 моль/л розчину сірчанокислого натрію дає чітку хвилю відновлення двох атомів молібдену в гетерополіаніоні:

PMo12O403-- + 2e ( PMo2VMo10VIO405-.

Величина сили дифузійного струму даного електродного процесу залежить від концентрації деполяризатора до 10-5 моль/л.

Молекула нонахлазину протонується (за атомом азоту) у кислому середовищі та набуває позитивного заряду, стає катіоном (Каt+).

Виходячи з того, що між речовиною, що визначається, та титрантом відбувається реакція утворення малорозчинної речовини

3Каt+ + PMo12O403- ( (Каt+)3 PMo12O40(,

та титрант є електроактивною речовиною, можна зробити висновок, що амперометричне титрування відбувається за хвилею, що зростає, тобто до точки еквівалентності сила струму мала та постійна, а після точки еквівалентності  спостерігається сильне зростання сили дифузійного струму у зв`язку з електровідновленням гетерополіаніону при подальшому додаванні титранту.

2. Експериментальна частина

1.  Зважену та старанно розтерту таблетку нонахлазину розчинити у 10,0 мл дистильованої води, додати 5,0 мл 10-1 моль/л розчину сірчанокислого натрію і 10,0 мл 0,1 н розчину сірчаної кислоти.

2.  Отриманий розчин заливають в електрохімічну комірку з системою електродів, задають напругу +0,10 В та титрують розчином 12-молібден​фосфорної гетерополікислоти порціями по 0,5 мл.

3.  Фіксують величину дифузійного струму (Idif) через 60 с після додавання титранту. Об’єм титранту, що витратився на титрування, визначається графічно на кривій амперометричного титрування (Idif = f(Vтитранту)) .

3.Обробка результатів
Кількість нонахлазину розраховується за формулою
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де З - кількість моль нонахлазину, що реагують з 1 моль гетерополікислоти (ГПК); МГПК - молярна концентрація ГПК, 5.10-3 моль/л; VГПК – об’єм титранту, мл; ( - молярна маса нонахлазину, 486,88 г/моль. Звідси m = 0,0073.VГПК - робоча формула для розрахунку маси нонахлазину, що визначається (маса лікувальної речовини (нонахлазин( в одній таблетці - 0,0300 г).

4. Контрольні запитання та завдання

1.  Що таке поляризація?

2.  Яка полярографічна характеристика знаходиться в основі якісного полярографічного аналізу?
3.  Які фактори впливають на величину дифузійного струму (аналіз рівняння Ільковича)?
4.  Перелічити типи кривих амперометричного титрування та пояснити графічний хід кривої.

5.  У яких випадках при амперометричному титруванні необхідне вживання індикатора?
6.  Які хімічні реакції використовуються при амперометричному титруванні?
ЛАБОРАТОРНА РОБОТА 5

ВИЗНАЧЕННЯ КОНЦЕНТРАЦІЇ ТА КОНСТАНТИ дисоціації ОРГАНІЧНОЇ кислотИ методом вимірюванння електропровідності її розчинів

Мета роботи: навчитися вимірювати електропровідність (опір) розчинів компенсаційним методом, визначити з електрометричних даних концентрації електролітів, розрахувати ступінь та константу дисоціації слабких електролітів.

1. Основні теоретичні положення

1.1. Властивості розчинів електролітів

Електропровідність розчинів. Молекули багатьох речовин під дією розчинника здатні розпадатися на заряджені частинки - іони: КА = К+ + А-. Процес утворення іонів у розчинах називається електролітичною дисоціацією, а речовини, здатні утворювати в розчинах іони,- електролітами. Наявність у розчинах електролітів заряджених частинок - іонів робить ці розчини здатними проводити електричний струм. Величина електропровідності розчинів визначається швидкістю руху іонів під дією зовнішнього електричного поля і залежить від кількості іонів, що знаходяться в розчині, їх заряду та розміру, а також від в'язкості та температури розчину.

Розрізняють питому електропровідність (
[image: image23.wmf]r

) - величину, яка обернена до питомого опору 
[image: image24.wmf]r

: 
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 (Ом-1.м-1 , Ом-1.см-1  або См.м-1, См.см-1) та молярну (еквівалентну) електропровідність, яка є відношенням питомої електропровідності до концентрації електроліту: 
[image: image27.wmf]l

 = 
[image: image28.wmf]c

/C (Ом-1.м2.моль-1, Ом-1.см2.моль-1 чи См.м2.моль-1, См.см2.моль-1). Хімічний склад тієї одиниці електроліту, до якої належить концентрація С, записують у дужках: 
[image: image29.wmf]l

(1/2MgCl2), 
[image: image30.wmf]l

(NaOH) та ін.

Питома електропровідність розчинів звичайно зростає зі збільшенням концентрації електроліту, але в концентрованих розчинах унаслідок зниження рухливості (швидкості міграції) іонів за рахунок посилення електростатичної взаємодії між ними вона може зменшуватися, не зважаючи на збільшення кількості заряджених частинок у розчині.

Молярна (еквівалентна) електропровідність збільшується зі зменшенням концентрації і досягає свого граничного значення (
[image: image31.wmf]l

0) при безкінечному розведенні, коли всі молекули електроліту в розчині дисоційовані на іони. Електростатична взаємодія між іонами при цьому практично зникає і рухливість іона досягає максимального для цієї температури значення. Тому граничне значення молярної (еквівалентної) електропровідності (
[image: image32.wmf]l

0) дорівнює сумі іонних електропровідностей катіона (
[image: image33.wmf]l

+) та аніона (
[image: image34.wmf]l

-) при безкінечному розведенні (граничний закон Кольрауша): 
[image: image35.wmf]l

0 =
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+ + 
[image: image37.wmf]l

-.

1.2. Вимірювання електропровідності розчину

Визначення електропровідності розчинів електролітів зводиться до експериментального визначення їх опору (Rx). Опір розчинів вимірюють компенсаційним методом, використовуючи для цього реохордний міст, який працює на змінному струмі (міст Кольрауша), та посудину  Арреніуса. Остання є скляною коміркою з впаяними в неї платиновими електродами, які розташовані паралельно. Опір розчину електроліту (Rx) пов'язаний з його питомим опором (питомою електропровідністю) рівнянням Rx = 
[image: image38.wmf]r

.
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/s = 1/
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.
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/s, у якому
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 і s - параметри посудини Арреніуса (
[image: image43.wmf]l

 - відстань між електродами, s - поверхня електрода). Відношення
[image: image44.wmf]l

/s називають сталою посудини і виражають звичайно через опір та питому електропровідність певного стандартного розчину електроліту (найчастіше розчину KCl визначеної концентрації, наприклад С(KCl) = 0,2 моль/л, з відомим значенням 
[image: image45.wmf]c

KCl): RKCl = 1/
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KCl.
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/s, звідки 
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/s = RKCl =
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KCl, а 
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KCl = 
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/(s. Rx) = (RKCl
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KCl)/Rx. Останній вираз використовують для розрахунку електропровідності досліджуваного електроліту. Опір досліджуваного розчину визначають експериментально, а значення його питомої електропровідності при тій же температурі беруть із довідника.

1.3. Вимірювання опору розчинів компенсаційним методом

Суть вимірювання опору цим методом полягає в зрівноваженні реохордного моста за допомогою підбору певного опору R3 для компенсації опору досліджуваного розчину в посудині Арреніуса Rx  (R1 та R2 - постійні опори) (рис. 4). Для зрівноваження моста справедлива умова R1: R2 = Rx : R3 через те, що звичайно R1= R2, то Rx = R3. Момент рівноваги визначається за відсутністю струму в ланцюзі прибора-індикатора (гальванометра, осцилографа тощо).


Рис. 4. Компенсаційна схема реохордного моста

Методика вимірювань компенсаційним методом така:
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Рис. 5. Загальний вигляд верхньої панелі приладу для вимірювання опору розчинів електролітів

1. Підготувати міст до роботи. Для цього відкрити кришку і під'єднати прилад до мережі змінного струму. При цьому необхідно бути уважним: цифра "220" на штирі шнура повинна відповідати знаку (() біля гнізда "мережа" приладу (рис. 5). Трипозиційний тумблер 2 переключити в положення "~" (якщо використо​вується постійний струм від акумулятора чи випрямляча, який підключений до клем 3, то тумблер 2 необхідно виставити в положення "-"). Настроювання гальванометра відбувається поворотом перемикача 4 в положення "установка нуля", тумблера 5 - у положення "точно" і поворотом коректора 6 таким чином, щоб стрілка гальванометра 7 знаходилась на позначці "0" шкали. Після цього повернути тумблер 5 у вертикальне положення, а перемикач 4 реохорда встановити в положення "x 1". Пристрій готовий до вимірювань.

2.  Наповнити посудину Арреніуса стандартним розчином С(KCl) = 0,02 моль/л (електроди повинні бути повністю занурені в розчин) і підключити його до клем "Rx" (8) моста.

3.  Установити тумблер 5 у положення "грубо", а ручку 9 - у крайнє ліве положення. Якщо при цьому стрілка гальванометра 7 сильно відхилиться вправо, то поворотом перемикача 4 в положення "x 10", "x 100" і далі необхідно домогтися відхилення стрілки вліво . Після цього, плавно обертаючи ручку 9 магазину опорів (R3) вправо, установити стрілку гальванометра на нуль.

4.  Переключити тумблер 5 в положення "точно" і плавним регулюванням ручки 9 магазину опорів  знову вивести стрілку на нуль.

5.  Відключити гальванометр (тумблер 5 необхідно поставити у вертикальне положення) і записати показання шкали 10 (не забудьте при цьому помножити його на відповідний множник). Одержане значення R3 буде відповідати опору стандартного розчину (RKCl).

6.  Промити посудину Арреніуса дистильованою водою  і  повторити  операції 3-5. Експериментальні дані записати в таблицю.

7. Залежність електропровідності електролітів від їх концентрації використовують  для розв’язання ряду прикладних задач, наприклад визначення концентрації каламутних та кольорових розчинів електролітів, константи дисоціації слабкого електроліту та ін.

1.4. Метод кондуктометричного титрування

У багатьох важливих випадках титрування з кольоровими індикаторами не можна використовувати (кольорові чи каламутні розчини, суміш кислот і основ, необхідність дистанційного контролю складу розчинів та ін.). У таких випадках зручним способом визначення концентрації електроліту є кондуктометричний метод. Він базується на залежності електропровідності розчину від природи та кількості розчинених речовин. У процесі титрування відбувається поступова заміна  одних іонів у розчині іншими (менш рухливих більш рухливими чи навпаки), що викликає зміну електропровідності. Характер цієї зміни до точки еквівалентності (нейтралізації) і після неї відрізняється. Якщо побудувати залежність електропровідності від кількості долитого реактиву, то можна знайти точку еквівалентності, яка відповідає перелому на кривій електропровідності, а таким чином, і шукану концентрацію.

Кондуктометричний метод зручно використовувати, якщо в результаті титрування виникає важкорозчинна речовина чи така, що відрізняється від вихідної за ступенем дисоціації. Хороші результати кондуктометричний метод дає, наприклад, при титруванні сильної кислоти лугом чи навпаки.

При постійній температурі електропровідність розчинів пропорційна рівноважній концентрації іонів, а остання - ступеню дисоціації електроліту (вона визначається добутком молярної концентрації електроліту С і ступенем його дисоціації ( - С.(). Це дозволяє розрахувати ступінь дисоціації електроліту ( (а значить і рівноважну концентрацію іонів), якщо виміряти його електропровідність. Якщо при певному ступеневі дисоціації ( слабкого електроліту його молярна (еквівалентна) концентрація дорювнює 
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х, а при повній дисоціації (( = 1) - 
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0, то ( = 
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х/
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0. Значення 
[image: image58.wmf]l

0 для різних електролітів наведені в довіднику.

Знання значень рівноважних концентрацій іонів дозволяє, у свою чергу, визначити константу дисоціації слабких електролітів. Розглянемо для прикладу розчин бінарного електроліту КА, у якому встановлюється рівновага КА ( К++А-. Відповідно до закону діючих мас константа рівноваги цього процесу (константа дисоціації) має вигляд Кд = [K+].[A-]/[KA]. Квадратними дужками позначені рівноважні концентрації частинок. Якщо концентрація електроліту дорівнює С, а ступінь його дисоціації (, то концентрація катіона та аніона дорівнює (.С, а концентрація недисоційованої частини - (1-().С. Тому Кд = ((.С)((.С)/[C(1-()] = = C.(2/(1-() (закон розведення Оствальда). Оскільки ( = 
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х/
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0, то рівноважні концентрації іонів можна виразити через електропровідність і розрахувати таким чином шукане значення константи дисоціації

Кд = C. 
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х2/[
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0(
[image: image63.wmf]l

0- 
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x)].

2. Визначення концентрації кислоти

методом кондуктометричного титрування

2.1. Експериментальна частина

1. Одержати у викладача завдання.

2. Заповнити бюретку розчином лугу відомої концентрації (прослідкувати, щоб луг не витікав з бюретки). Посудину Арреніуса промити дистильованою водою.

3. Відміряти в посудину Арреніуса заданий об'єм одного з досліджуваних розчинів кислоти та долити дистильовану воду до мітки (необхідно, щоб електроди були повністю занурені в розчин).

4. Опустити мішалку (цвях) у посудину Арреніуса, поставити її на стіл магнітної мішалки. Носик бюретки завести в посудину  і прослідкувати, щоб він не торкався рідини в ньому.

5. Включити магнітну мішалку на 1-2 хв. Поки розчин розмішується, підключити посудину Арреніуса до реохордного моста  і приготувати міст до роботи.

6. Виключити мішалку та виміряти опір розчину. Одержане значення Rx записати в табл. 7.

7. Додавати із бюретки по 0,5-1 мл розчину лугу. Після розмішування розчину вимірювати його опір та записувати результати в табл. 7.

8. Попередню операцію повторювати доти, поки не одержите 5-6 значень після точки еквівалентності (початок падіння опору).

Таблиця 7

	V лугу, мл
	(V0 + V), мл
	Rx, Ом
	(V0 + V)/Rx, мл/Ом

	
	
	
	


2.2. Обробка результатів

Точку еквівалентності, яка відповідає повній нейтралізації кислоти, тобто її вихідній концентрації, знаходять графічно - екстраполяцією кривих, одержаних до і після точки еквівалентності, до їх перетину. Для цього звичайно будують графік залежності електропровідності від об'єму розчину лугу, який був використаний для титрування (рис. 6), де Vт.е. - точка еквівалентності. Визначивши таким чином об'єм розчину відомої концентрації С, який був витрачений на титрування (Vт.е.), з рівняння Vт.е..С = V0.С0 знаходять концентрацію кислоти С0, де V0 - об'єм розчину, який аналізується.

1/Rx


 Vт.е.                 V

Рис. 6. Загальний вигляд кривої кондуктометрич​ного титрування
Оскільки для визначення точки еквівалентності має значення не абсолютна величина електропровідності, а характер її зміни (наявність мінімуму), то допускається розраховувати електро​провідність 
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 в умовних одиницях, вважаючи 
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/s = 1, а 
[image: image67.wmf]c



EMBED Equation.3[image: image68.wmf]@

1/Rх. У тих випадках, коли об'єм проби досліджуваного розчину незначний і додавання титрувального розчину позначається на розведенні, залежність 1/Rх  від об'єму титрувального розчину V дещо відрізняється  від прямої, що утруднює екстраполяцію. У таких випадках, а також при необхідності більш точних розрахунків, роблять поправку на розведення - на осі ординат відкладають  величину (V0 + V)/Rx. При побудові графіка достатньо використати 5-6 точок до мінімума залежності й стільки ж - після неї.

1. Побудувати графік залежності 1/ Rх чи (V0 + V)/Rx  від V лугу та визначити з нього значення Vт.е.

2. Розрахувати молярну концентрацію досліджуваного розчину з рівняння

С0  = Vт.е.С / V0,

у якому С - молярна концентрація лугу, який був використаний для титрування.

3. Перевірити одержані дані титруванням з використанням кольорових індикаторів.

4. Розрахувати відносну помилку експерименту.

5. Оформити звіт.

3. Визначення ступеня та константи дисоціації оцтової кислоти

3.1. Експериментальна частина

1. Одержати у викладача завдання (номери досліджуваних розчинів) та приготувати досліджувані розчини згідно з табл. 8.

Таблиця 8

	N розчину
	V кислоти, мл
	V води, мл
	N розчину
	V кислоти, мл
	V води , мл

	1
	50
	0
	7
	22
	28

	2
	42
	8
	8
	18
	32

	3
	38
	12
	9
	14
	36

	4
	34
	16
	10
	10
	40

	5
	30
	20
	11
	6
	44

	6
	26
	24
	12
	4
	46


2. Промити посудину Арреніуса дистильованою водою та залити в неї досліджуваний розчин (до повного занурення електродів).

3. Підключити посудину до моста Кольрауша та виміряти опір цього розчину Rx. Експериментальні дані записати до табл. 9.

4. Операції 1-2 повторити з іншими досліджуваними розчинами та еталонним розчином KCl.

Таблиця 9

	N розчину
	С0, моль/л
	Rx, Ом
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х, (Ом.см)-1
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х, Ом-1 .см2.моль-1
	(
	Кд

	
	
	
	
	
	
	


3.2. Обробка результатів

1. Розрахувати питому 
[image: image71.wmf]c

 і молярну (еквівалентну) 
[image: image72.wmf]l

 електропровідності всіх заданих розчинів. Значення 
[image: image73.wmf]c

 стандартного розчину KCl та іонні електропровідності (рухливості) наведені в табл. 10.

2. Розрахувати ступінь дисоціації оцтової кислоти у всіх досліджуваних розчинах. Зробити висновок про характер залежності ( = f(C0).

3. Розрахувати з одержаних даних рівноважні концентрації іонів у розчині, константи дисоціації Кд та зробити висновок про їх залежність від загальної концентрації розчинів (С0).

4. Розрахувати середнє значення Кд та знайти абсолютну та відносну помилки експерименту, вважаючи Кд  істинне = 1,75.10-5.

5. Оформити звіт про лабораторну роботу.

Таблиця 10

	t0, С
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0.02 моль/л KCl.102,   (Ом.см)-1
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H+, Ом-1.см2.моль-1
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сн3соо-,

Ом-1.см2.моль-1

	18
	2,397
	314
	34,6

	19
	2,449
	319
	35,4

	20
	2,501
	324
	36,3

	21
	2,553
	329
	37,1

	22
	2,606
	334
	38,1

	23
	2,659
	340
	39,0

	24
	2,712
	345
	39,9

	25
	2,765
	350
	40,8

	26
	2,819
	356
	41,8


4. Контрольні запитання та завдання

1.  Чим викликана електропровідність електролітів? Якими факторами вона визначається?

2.  Яким чином можна визначити рівноважну концентрацію іонів, якщо відомі значення молярної електропровідності (
[image: image77.wmf]l

х та 
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0) розчинів?

3.  Пояснити принцип роботи реохордного моста (моста Кольрауша).

4.  Як пов’язані між собою константа і ступінь дисоціації слабкого електроліту? Залежать чи ні ці величини від концентрації розчину?

5.  Проаналізувати рівняння залежності еквівалентної електропровідності розчину сильного електроліту від концентрації.

6.  Показати, як пов(язані між собою питома й еквівалентна електропровідність розчину електроліту. Дати визначення кожної з величин, що входять у дане рівняння.

7.  Проаналізувати графіки залежності еквівалентної електропровідності від розведення розчину для сильних та слабких електролітів. Навести відповідне рівняння.

8.  Вивести формулу, яка пов’язує між собою питому електропровідність, площу електродів, відстань між ними й опір розчину електроліту.

9.  Показати, за якими ознаками той чи інший електроліт належить до сильних або слабких. Якому закону задовольняють розчини слабких електролітів і в чому його зміст?

10.  У чому суть методу кондуктометричного титрування? У чому його переваги? Які розчини можна титрувати за допомогою цього методу?

11.  Розрахувати рівноважну концентрацію бінарного електроліту, якщо С0 = 0,05 моль/л, а ступінь його дисоціації ( = 20%. Яка концентрація катіонів (аніонів) цього електроліту в розчині?

12.  Скориставшись даними табл. 9, розрахувати питому електропровідність розчину оцтової кислоти (С0 = 0,2 моль/л), якщо ступінь її дисоціації при 293 К становить 5%.

13.  Обчислити концентрацію іонів водню і константу дисоціації слабкої кислоти, якщо її розчин при 298 К та розведенні 32 л має еквівалентну електропровідність 9,2 Ом-1.см2.моль-1. Еквівалентна електропровідність при безкінечному розведенні складає 389 Ом-1.см2.моль-1.

14.  При 180С (0(СН3СООН) = 348,7 Ом-1.см2.моль-1. Визначити значення константи дисоціації оцтової кислоти СН3СООН, якщо питома електропровідність ( (при С=0,001 моль/л) дорівнює 4,1.10-5 Ом-1.см-1.

15.  Розрахувати електропровідність (1/R) 1 М розчину AgNO3 при 291 К, якщо відстань між електродами 5 см, площа кожного електроду 2 см2, еквівалентна електропровідність цього розчину ( = 348,7 Ом-1.см2.моль-1.

16.  Молярна електропровідність 0,5 М розчину K2SO4 при 298 К дорівнює 162,7 Ом-1.см2.моль-1. Визначити питому та еквівалентну електропровідності.

17.  Розрахувати еквівалентну електропровідність при 298 К і безкінечному розведенні для монохлороцтової кислоти, якщо Кд = 1,55.10-3, а еквівалентна електропровідність при розведенні V = 32 л/моль становить 77,2 Ом-1.см2.моль-1
18.  Для 0,01 н розчину KCl питомий опір ( = 709,22 Ом-1.см. Розрахувати питому та еквівалентну електропровідності.

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА 6

ЕЛЕКТРОМЕТРИЧНІ ВИМІРЮВАННЯ

1. Основні теоретичні положення

1.1. Термодинаміка гальванічного елемента

Різниця потенціалів на кінцях рівноважного електрохімічного ланцюга визначається зміною енергії Гіббса (максимальною корисною роботою) відповідної хімічної реакції. Вона називається електрорушійною силою (е.р.с.) цього ланцюга (гальванічного елемента).

Е.р.с. електрохімічної системи (ланцюга), складеної з досліджуваного електроду і стандартного водневого електроду (потенціал якого при нормальних умовах дорівнює нулю) називають електродним потенціалом.

Величина електродного потенціалу визначається рівнянням Нернста

( = (0 + (RT/nF)lnaMez+ = (0 + +(RT/nF)ln(CMez+.
[image: image79.wmf]g

Mez+).

У цьому рівнянні а, С та 
[image: image80.wmf]g

, відповідно, - активність (моль/л), молярна концентрація (моль/л) та коефіцієнт активності іонів, які впливають на значення потенціалу електрода; (0 - стандартний потенціал електрода (потенціал при активності потенціалвизначальних іонів, що дорівнює aMez+ = 1 моль/л). Значення стандартних потенціалів наводяться в довідниках.

Рівняння Нернста використовується також для визначення активності (концентрації) іонів електролітів та наступного розрахунку  різних фізико-хімічних величин (рН, розчинності, добутку розчинності важкорозчинної солі тощо). Зміна потенціалу досліджуваного електрода залежно від кількості доданого електроліту дозволяє проводити потенціометричне титрування і визначати, наприклад, концентрації початкових розчинів.

Методи визначення різноманітних фізико-хімічних величин зі значень електрорушійних сил (потенціалів) одержали назву електрометричних.

1.2. Вимірювання електрорушійної сили гальванічного елемента

компенсаційним методом
                            ЕАК 
                                с      сн

Еx           а                                               в

                                Ен
                                                       Г
Рис. 7. Компенсаційна схема

вимірювання е.р.с.
Виміряти е.р.с. гальванічного елемента безпосередньо за допомогою вольтметра неможливо через те, що при цьому елемент буде працювати, а в працюючому елементі відбуваються хімічні та концентраційні зміни (поляризація), які впливають на величину е.р.с. елемента. Крім того частина різниці потенціалів припадає на внутрішній опір елемента. Тому точно можна виміряти е.р.с. тільки непрацюючого елемента. Такі вимірювання звичайно здійснюються компенсаційним методом за допомогою мостової схеми (рис. 7).


Рис. 8. Нормальний елемент Вестона: 1 – насичений розчин CdSO4;

2,5 – CdSO4.8/3H2O; 3 – Hg+Hg2SO4;

4 – Hg; 6 – амальгама Cd
Розглянемо схему установки для вимірювання е. р. с. за допомогою компенсаційного методу. Джерело постійного струму, за звичай акумулятор, приєднують до кінців реохорда ав. Елемент, що вимірюється, приєднують до реохорда в точці а і до рухомого контакту с. Акумулятор та вимірюваний елемент вмикають так, що їх струми йдуть назустріч один одному, тобто їх е.р.с. ЕАК та Ех компенсуються. Якщо переміщувати контакт с реохорда ав, то можна знайти положення, коли гальванометр покаже відсутність струму. Це означає, що падіння потенціалу на ділянці ас точно дорівнює е. р. с. елемента, що вимірюється. Тоді можна записати таке відношення: Ех:ЕАК = ас:ав. Е. р. с. акумулятора - постійна величина, але її точне значення невідоме. Тому для компенсаційних вимірювань обов'язково потрібний еталон - гальванічний елемент, е.р.с. якого постійна й відома. Як такий стандартний елемент звичайно використовують елемент Вестона (рис. 8), е.р.с. якого залежить тільки від температури:

Ен =1,0183 - 4,1.10-5(t-20).

При 200 С Ен = 1,0183 В. Його вмикають у компенсаційну установку замість елемента, що вимірюється (чи паралельно до нього), і визначають асн - відрізок на реохорді, коли е.р.с. нормального елемента Ен буде компенсована. Тоді Ен:ЕАК = асн :ав. Якщо розділити ці відношення і скоротити ав та ЕАК, одержимо Ен:Ех = асн:ас, звідки Ех = Ен.(ас:асн). Довжини відрізків ас та асн відраховують по реохорду.

При більш точних вимірюваннях дротяний реохорд заміняється потенціометром заводського виробництва, робота якого базується на тому ж принципі компенсації, але в якому опір ав виконано у вигляді магазина опорів. Така конструкція дозволяє підвищити точність вимірів. Чутливість його залежить від точності гальванометра. При використанні потенціометра відпадає необхідність розрахунку Ех, тому що цифри магазину опорів уже відкалібровані у вольтах.

1.3. Методика вимірювань електрорушійної сили гальванічних елементів з використанням потенціометрів ППТВ


[image: image81.wmf]
Рис. 9. Загальний вигляд панелі ППТВ
Передня панель потенціометра ППТВ зображена на рис. 9.

Умовні позначення клем: Х - гальванічний елемент, що вивчається, Г - гальванометр, НЕ - елемент Вестона, ЗБ - зовнішня батарея акумуляторів, Е0 = 1,018 В - значення е.р.с. елемента Вестона при даній температурі. Сума чисел під ручками 5-10 відповідає значенням е.р.с. гальванічних елементів, що вивчаються.

Порядок вимірювань компенсаційним методом такий:

1. Підключити до клем необхідні елементи ланцюгів.

2. Виставити на панелі потенціометра ППТВ розраховане при кімнатній температурі значення е.р.с. елемента Вестона (Е0).

3. Щоб показання потенціометра відповідали значенням Ех, ППТВ необхідно настроїти за елементом Вестона. Для цього трипозиційний перемикач К виставити в положення "НЕ", натиснути кнопку гальванометра "5000
[image: image82.wmf]W

" ("грубо"). Якщо стрілка гальванометра при цьому відхиляється від нуля, її необхідно виставити на нуль обертанням ручки І (“Робочий струм”, “грубо”), а потім перейти на кнопку гальванометра "0"("точно") і відкоректувати положення стрілки ручками “Робочий струм”, “грубо” (2-4). Якщо стрілка гальванометра буде сильно коливатись при компенсації, її можна заспокоїти натисненням кнопки "КЗ" (коротке замикання).

4. Переключити трипозиційний перемикач у положення "X". Натиснути кнопку гальванометра "5000
[image: image83.wmf]W

". Вивести стрілку галванометра на  "0" обертанням ручок 5 і 6, перейти  на кнопку гальванометра "0" та використати ручки 7 і 8 (щоб працювати ручками 9 та 10, необхідно підключити в систему більш чутливий гальванометр).

2. Вимірювання е.р.с. елемента Якобі-Даніеля і розрахунок електродних потенціалів цинкового та мідного електродів

Мета роботи: уміти складати гальванічні ланцюги та вимірювати їх електрорушійну силу  компенсаційним методом, визначати зі значення електрорушійної сили потенціал електрода і деяких термодинамічних функцій.

2.1. Експериментальна частина

1. Одержати у викладача завдання. Залити в стакани невелику кількість електролітів.

2. Зачистити наждачним папером мідний та цинковий електроди, промити їх дистильованою водою, висушити фільтрувальним папером і занурити у відповідні розчини електролітів.

[image: image84.png]



Рис. 10. Схема елемента Якобі-Даніеля
3. Промити дистильованою водою і вставити агар-агарові містки, які приготовлені на KCl, згідно зі схемою (рис. 10).

4. Підключити до клем "X" потенціометра ППТВ мідний та цинковий електроди. Виміряти е.р.с. гальванічного елемента Якобі-Даніеля

(+) Cu(Cu2+(( Zn2+(Zn (-)

           (мідний електрод)   (цинковий електрод),

записати його значення (ЕZn/Cu = …В) і відключити від потенціометра. 

5. Підключити до потенціометра цинковий та хлоросрібний електроди. Після вимірювання та записування е.р.с. цього гальванічного елемента (ЕZn/х.с.е.= …В) відключити його від потенціометра:

(-) Zn(Zn2+((KCl(нас)(AgCl, Ag (+)

       (цинковий електрод)  (хлоросрібний електрод)

6. Підключити до потенціометра гальванічний елемент

(+) Cu(Cu2+((KCl(нас)(AgCl, Ag (-)

                            (мідний електрод)  (хлоросрібний електрод)

та, виміривши його е.р.с. (ЕCu/х.с.е. = …В), відключити від потенціометра.

2.2. Обробка результатів

1.Розрахувати ЕZn/Cu з рівняння Нернста

Е Zn/Cu = Е0 Zn/Cu + (2,3RT/nF)lg(aCu2+ /aZn2+)                                                     (6.1)

з урахуванням
[image: image85.wmf]того, що Е0Zn/Cu залежить від температури згідно з рівнянням

Е0 Zn/Cu = 1,103 - 2,0.10-4(t - 25),                                         (6.2)

у якому t - кімнатна температура, виміряна в градусах Цельсія, а

2,3RT/F = 0,05817 + 1,98.10-4(t - 20).                                   (6.3)

Щоб визначити n -число електронів, які беруть участь в електрохімічній реакції, необхідно записати рівняння електродних реакцій: 1) Zn0 - 2e ( Zn2+ і 2) Сu2+ + 2e ( Cu0, звідки n = 2. Значення коефіцієнтів активності ( взяти із табл. 11 . Активність розрахувати з рівняння

а = С. ( .                                                            (6.4)

Таблиця 11

	           C, моль/кг

речовина
	0,05
	0,10
	0,20
	0,50
	1,00

	CuSO4
	0,217
	0,154
	0,104
	0,062
	0,043

	ZnSO4
	0,202
	0,150
	0,104
	0,063
	0,043


2. Розраховане значення е.р.с. елемента Якобі-Даніеля порівняти з експериментальним та розрахувати відносну  помилку експерименту.

3. Розрахувати потенціал цинкового електрода ((Zn2+/Zn) зі значень

Е Zn2+/х.с.е = (х.с.е. - (Zn2+/Zn , звідки (Zn2+/Zn  = (х.с.е. - Е Zn2+/х.с.е .                         (6.5)

Потенціал  хлоросрібного електрода ((х.с.е) залежить від температури згідно з рівнянням 

(х.с.е = 0,2223 - 6,4.10-4(t - 25).                                     (6.6)

4.Розрахувати потенціал цинкового електрода за рівнянням Нернста

(Zn2+/Zn = (0Zn2+/Zn +(2,3RT/nF)lga Zn2+  .                                  (6.7)

Значення (0Zn2+/Zn  узяти з табл. 12.

Таблиця 12

	Електрод
	Рівняння електродної реакції
	Стандартний електродний потенціал, В ((0)

	Zn2+/Zn
	Zn2+ + 2e ( Zn0
	-0,763

	Сu2+/Cu
	Cu2+ + 2e ( Cu0
	+ 0,337


5. Зіставити розраховане значення потенціалу цинкового електрода з експериментальним та визначити абсолютну та відносну помилки експерименту.

6.  Розрахувати потенціал мідного електрода з експериментального значення ЕCu/х.с.е..

ЕCu/х.с.е. = (Cu2+/Cu - (х.с.е., звідкіля (Cu2+/Cu = ЕCu/х.с.е.+ (х.с.е. .                   (6.8)

7. Розрахувати потенціал мідного електрода з рівняння Нернста

(Cu2+/Cu = (0Cu2+/Cu+ (2,3RT/nF)lga Cu2+ .                                          (6.9)

8. Зіставити теоретичне значення (розраховане з рівняння Нернста) (Cu2+/Cu з експериментальним та визначити абсолютну і відносну помилки експерименту.

9. З експериментальних значень потенціалів цинкового та мідного електродів розрахувати е.р.с. елемента Якобі-Даніеля

Е Zn/Cu = (Cu2+/Cu  -(Zn2+/Zn                                         (6.10)

і порівняти її з експериментальним та теоретичним значеннями.

3. Електрометричне визначення рН розчину за допомогою

хінгідронного електроду та рН-метру

Мета роботи: уміти визначати рН розчинів за значеннями е.р.с. гальванічних елементів, складених з хінгідронного електрода з досліджуваним розчином та хлоросрібного електрода.

Хінгідронний електрод Pt/C6H4O2, C6H4(OH)2, H+  складається з платинової пластинки, яка занурена в насичений розчин хінгідрону. Останній являє собою комплексну сполуку, яка утворена з хінону C6H4O2 (Х) та його відновленої форми C6H4(OH)2 (Н2Х) гідрохінону.  При дисоціації хінгідрону Н2Х.Х ( Н2Х + Х утворюється  еквімолекулярна суміш хінону та гідрохінону. Хінгідрон важко розчиняється у воді та кислих розчинах, тому легко утворюється насичений розчин. На хінгідронному електроді перебігає реакція

C6H4O2 + 2H+ + 2e ( C6H4(OH)2,

якій відповідає вираз для потенціалу

(Х,Н2Х, Н+ = (0Х,Н2Х, Н+ + 2,3RT/2F lg(ax.a2H+/aН2Х).

Через те що дисоціація гідрохінону незначна, то ax = a Н2Х і рівняння спрощується:

(Х,Н2Х, Н+ = (0Х,Н2Х, Н+ + 2,3RT/F lg (aH+) =  (Х,Н2Х, Н+ = (0Х,Н2Х, Н+ - 2,3RT/F(pH)

(з урахуванням рН = - lg aH+). 

У кислому середовищі реакція відновлення хінону зміщується вправо і (Х,Н2Х,Н+ має знак "+". У лужному середовищі вищеназвана реакція відбувається в зворотному напрямку і (Х,Н2Х, Н+<0. При рН > 8 хінгідронний електрод використовувати неможливо через наявність побічної реакції

C6H4(OH)2 + 2ОН- ( C6H4O2- + 2Н2О,

яка порушує еквімолекулярність між Н2Х та Х.

3.1. Електрометричне визначення рН розчинів рН-метром

Визначення рН у ширшому діапазоні значень можна провести, використовуючи рН-метр. Передня панель рН-метра зображена на рис. 11. Принциповою основою роботи рН-метра є гальванічний елемент, до складу якого входить скляний електрод (рис. 12):
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Рис. 11. Загальний вигляд

панелі рН-метра
скляний електрод(досліджуваний розчин((KClнас(AgCl,Ag.

Е.р.с. цього елемента залежить від рН і температури.

Щоб підготувати рН-метр до роботи та виміряти рН розчинів треба:

1. Включити прилад у мережу з напругою 220 В, а потім тумблер 1 на панелі приладу.

2. Трохи підняти стакан та здвинути столик убік, опустити стакан, вилити з нього розчин, промити електроди над стаканом з промивальної посудини дистильованою водою, потім вимити стакан.
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Рис. 12. Схема скляного

електрода
3. Залити в стакан буферний розчин з відомим значенням рН, занурити в нього електроди та підвести столик.

4. Виставити на панелі приладу необхідне значення температури.

5. Перевести ручку "Види робіт" в положення "рН",  "Діапазон вимірювань"- у ліве крайне положення. З нижньої  шкали  приладу  визначити  приблизне  значення рН,  потім  підібрати   необхідний  діапазон і   поставити  на  нього перемикач "Діапазон вимірювань".  Наприклад,  приблизне   значення  рН = 6(7.  Це   значення   лежить у  діапазоні  "6(10".  Поставимо  ручку в це положення і будемо користуватися верхньою шкалою на чотири одиниці рН. Щоб одержати точне значення рН, необхідно показання верхньої шкали додати до початкового значення діапазону. Наприклад, стрілка на верхній шкалі показує 0,68. Тоді рН= 6+ 0,68 = 6,68. Якщо показання приладу відповідають значенню буферного розчину, то рН-метр настроєний  і можна преходити до вимірювань рН досліджуваних розчинів. Якщо ж ці значення відрізняються, то прилад необхідно настроїти (тільки у присутності лаборанта чи викладача) повертанням ручок "Настроювання за буфером" і "Крутість", попередньо знявши з них кришки та послабивши цангові зажими.

6. Вилити буферний розчин назад у колбу, вимити стакан і залити в нього досліджуваний розчин.  Записати точне значення рН. Операцію повторити з усіма розчинами, рН яких визначали за допомогою хінгідронного електрода.

3.2. Експериментальна частина

1. Одержати у викладача номери досліджуваних розчинів фосфатів.

2. Скласти гальванічний елемент. У широку склянку налити невелику кількість досліджуваного розчину, додати до нього кілька кристаликів хінгідрону і встановити платиновий електрод. У вузькій склянці знаходиться електрод порівняння (хлоросрібний). Обидві склянки з'єднати агар-агаровим містком.

3. Підключити складений таким чином гальванічний елемент до потенціометра, виміряти його е.р.с., записати значення ЕХГ/х.с.е. = …В та відключити клеми від потенціометра.

4. Вилити досліджуваний розчин, вимити стакан дистильованою водою, зали​ти новим розчином, додавши до нього хінгідрон. Повторити з ним операції 2 і 3.

3.3. Обробка результатів

1. Розрахувати потенціал хлоросрібного електроду порівняння  при кімнатній температурі:

(х.с.е = 0,2223 - 6,4.10-4(t - 25)                                        (6.11)

2. Залежність потенціалу хінгідронного електрода від активності іонів водню в інтервалі температур 0-500 С, згідно з довідниковими даними, передається рівнянням

(хг = 0,6992 -7,4.10-4(t - 25) + [0,0591 + 2.10-4(t - 25)]lgaH+ ,  або          (6.12)

(хг = 0,7177 - 7,4.10-4.t - (0,0541+2,0.10-4.t)pH                          (6.12А)

Спільним розв’язанням рівнянь ЕХГ/х.с.е.  = (хг - (х.с.е та (6.12А) можна одержати формулу для розрахунку рН розчину

pH = (0,7177 - 7,4.10-4.t - (х.с.е. - ЕХГ/х.с.е.)/( 0,0541+2,0.10-4.t).                 (6.13)

Розрахувати рН усіх розчинів за рівнянням (6.13).

3. Оскільки досліджувані розчини є сумішшю гідрофосфату та дигідрофосфату лужних металів, у розчині буде встановлюватися рівновага:

H2PO4- ( HPO42- + H+,

Kд = [HPO42-].[ H+]/[ H2HPO4-],         Kд = 6,34.10-8 .                       (6.14)

Виразимо [H+] з рівняння (6.14):

[H+] = Kд. [H2HPO4-]/[HPO42-]                                      (6.15)

і прологарифмуємо його:

lg[H+] = lgKд + lg([H2HPO4-]/[HPO42-]).                            (6.16)

З урахуванням рН = - lg[H+] та pKд = -lgKд рівняння (6.16) можна записати у вигляді

рНтеор = pKд - lg([H2HPO4-]/[HPO42-]).                              (6.17)

Якщо концентрації гідрофосфату та дигідрофосфату однакові, то рНтеор можна розрахувати за рівнянням 

рНтеор = pKд - lg(Vк/Vосн),                                             (6.18)

де Vк - дигідрофосфату (об'єм більш кислої солі), Vосн - гідрофосфату (об'єм менш кислої солі). У цьому випадку дигідрофосфат та гідрофосфат виконують роль кислоти та основи (за Бренстедом).

Розрахувати теоретичне значення рНтеор. досліджуваних розчинів з рівняння (6.18).

4. Перевірити розраховані значення з показаннями рН-метра. Розрахувати абсолютну та відносну помилки експерименту.

5. Одержані дані записати в табл. 13.

Таблиця 13

	№ розчину
	рН розчинів
	Помилки

	
	Виміряний за допомогою хінгідронного електрода
	Виміряний рН-метром
	Розрахований теоретично
	Абсолютна

похибка
	Відносна

похибка

	
	
	
	
	
	


4. Контрольні запитання та завдання

1. Що називається гальванічним елементом? Записати гальванічний елемент, який складається із Zn, Cu, CuSO4, ZnSO4. Що таке електрорушійна сила елементу?

2. Що називають електродом? Запишіть декілька прикладів процесів, які відбуваються на електродах.

3. Обгрунтувати поняття «електродний потенціал». Як він залежить від температури і концентрації іонів в розчині? Зробити запис цієї залежності для хлоросрібного електроду. Як е.р.с. гальванічного елементу пов'язана з потенціалами електродів?

4. Які методи визначення рН ви знаєте? Що називається рН розчину?

5. Вказати, яка реакція (окиснення або відновлення) перебігає на позитивному та негативному електродах гальванічного елементу.

6. Записати гальванічний елемент, у якому перебігає реакція

2AgNO3+ Cd = 2Ag + Cd(NO3)2.

Записати напівреакції на кожному з електродів.

7. Записати схему електрохімічного ланцюга, у якому перебігає така хімічна  реакція: Fe3+ + V2+ = Fe2+ + V3+. Записати напівреакції.

8.  Написати рівняння хімічної реакції, що перебігає в гальванічному елементі

Pt(Cr2+, Cr3+ ((Co2+, Co3+(Pt.

Знайти е.р.с. елемента, якщо стандартні потенціали систем Cr3+/Cr2+ та Со3+/Co2+ дорівнюють відповідно -0,408 та +1,808 В.

9. Пояснити, для яких цілей використовується хінгідронний електрод. Записати  формулу Нернста для нього.

10.  Скласти електрод другого роду, якщо є такі речовини: Ag, AgNO3, K2CrO4, AgNO3, Pt, HNO3, K2Cr2O7, Ag2CrO4. Написати реакцію і рівняння Нернста для цього електрода.

11.  Скласти гальванічний елемент, у якому перебігає реакція

Ni2+ + Sn = Sn2+ + Ni.

12. При температурі 298 К та активності іонів а = 0,005 моль/л потенціал електрода Cu2+(Cu дорівнює +0,271 В. Розрахувати стандартний потенціал мідного електрода.
13. Розрахувати електрорушійну силу елемента (темпемпереатура 298 К):

Zn(ZnSO4((Cu SO4(Cu.

Моляльність розчинів ZnSO4 та Cu SO4 дорівнює 0,1 і 0,001 відповідно. Середні коефіцієнти активності електролітів складають (1 = 0,16 та (2 = 0,74.
14. Розрахувати е.р.с. концентраційного елемента:

Ag   (   AgNO3   ((   AgNO3   (   Ag
C1=0,02 моль/л   C2=0,1 моль/л.
Моляльні електропровідності розчинів нітрату срібла ((С1) = 115,0 Ом-1см2моль-1, ((С2) = 98,0 Ом-1см2моль-1.

Прийняти, що значення коефіцієнта активності дорівнює уявній ступені дисоціації.

Розділ ІІ

Основи гальванотехніки

Гальванотехніка належить до найважнішіх галузей прикладної електрохімії. Вона включає гальваностегію (нанесення на вироби електрохімічних покриттів, міцно зчеплених з металом, що покривається), гальванопластику (одержання металевих копій з різних предметів) та електрохімічну обробку поверхні (полірування, оксидування тощо).
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Рис. 13. Принципові електричні схеми для проведення електролізу в гальваностатичному (а) та потенціостатичному (б) режимах: 1 - джерело постійного струму, 2 - амперметр,

3 - вольтметр, 4 - реостат, 5 - електролізер, 6 - катод, 7 – анод
Порівняно з іншими методами нанесення покриттів, електроосадження має ряд переваг, дозволяє регулювати товщину шару металу, економічно витрачати +кольорові метали, одержувати покриття з необхідними фізико-хімічними та механічними властивостями. У промисловості найчастіше наносять цинкові, нікелеві, хромові, мідні покриття.

Для проведення електролізу використовують електролізери - посудини, у які заливають розчин електроліту та вміщують металеві пластинки - електроди. Електрод, на якому відбувається процес відновлювання, називається катодом (при електролізі він заряджений негативно), а електрод, на якому проходить окислення, - анодом (заряджений позитивно). При електролізі деталь, на яку наносять покриття, служить катодом, а при поліруванні пластинка, що полірується, – анодом. Електроліз проводять при гальваностатичному (підтримується задана сила струму) або потенціостатичному (підтримується стала напруга) режимах (рис. 13).

Лабораторна робота 7

Визначення розсіювальної здатності електролітів

Мета роботи: ознайомитись з методиками визначення розсіювальної здатності (РЗ) електролітів, розрахувати РЗ за даними щодо розподілу металу на різновіддалених катодах.

1. Основні теоретичні положення

Електролітичні покриття розподіляються вздовж поверхні катоду досить нерівномірно, особливо на виробах складної конфігурації. Це негативно позначається на корозійній стійкості та механічних властивостях покриття через те, що на окремих ділянках товщина його може бути меншою за мінімально необхідну. В окремих випадках, наприклад у глибоких отворах, покриття може не бути зовсім.

Нерівномірність розподілу металу на поверхні виробу пов’язана з тим, що струм при проходженні через електроліт до окремих ділянок катоду зустрічає різний опір, у результаті чого густини струму на різних ділянках, що покриваються, будуть відрізнятись. Ці відмінності особливо сильно позначаються на катодах зі складним профілем - на виступах густина струму значно вища, ніж у поглибленнях.

Розподіл струму, обумовлений лише геометричними факторами, називають первинним. Електрохімічні властивості системи, перш за все поляризація, викликає перерозподіл силових ліній струму і маси металу на різних ділянках поверхні металу в бік більшої рівномірності (вторинний розподіл ).

Здатність електроліту змінювати розподіл струму (і металу ) на катоді в бік більшої рівномірності кількісно характеризують величиною його розсіювальної здатності. Зі збільшенням РЗ електроліту зростає рівномірність розподілу покриття за товщиною. Значення РЗ = 100 % відповідає максимально рівномірному розподілу.

Величина РЗ визначається головним чином електрохімічними факторами - електропровідністю електроліту (, характером зміни потенціалу ( з густиною струму і поляризовністю (d(/di), а також залежністю виходу за струмом металу від густини струму.

При зростанні електропровідності та поляризовності РЗ збільшується. Величину поляризовності можна оцінити за характером поляризаційної кривої (рис. 14). Її «пологий» хід, тобто значне збільшення потенціалу при зростанні струму, відповідає високій поляризовності та більш рівномірному розподілу струму. І навпаки, різке зростання струму при незначному підвищенні потенціалу свідчить про низьку розсіювальну здатність.
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Рис 14. Поляризаційні залежності для електролітів з низькою (1) та високою (2) поляризовністю (d(/di) = ctg(
Величина РЗ електроліту за металом залежить також від зміни виходу за струмом. У тому випадку, коли вихід за струмом падає при підвищенні струму (рис. 15), розподіл металу стає рівно​мірнішим. Таким чином, підвищенню рівномірності розподілу металу по поверхні виробу сприяють усі чинники, які збільшують електропровідність та поляризовність катоду, а також зниження виходу за струмом (ВС) металу зі збільшенням густини струму.
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Рис. 15. Залежності виходу за струмом від густини струму, що відповідають зниженню (1) та зростанню (2) РЗ

2. Експериментальна частина
Для визначення розсіювальної здатності застосовують різні комірки - прямокутні (Філда, Херінга-Блюма), кутові (Хулла), щілинні (Молера), зокрема з розбірними десятисекційними катодами.

У роботі визначення РЗ проводиться в комірках з плоско-паралельними катодами, які віддалені від аноду на різні відстані. У комірці Філда (рис. 16, а) обидва катоди розміщені по один, а в комірці Херінга- Блюма (рис. 16, б) - по різні боки від аноду. Такі комірки моделюють звичайно вироби відносно простої конфігурації (для моделювання деталей складного профілю треба використовувати щілинну комірку Молера). Спосіб з використанням плоско-паралельних катодів менш точний порівняно зі способом Молера, проте потребує менших затрат часу (потрібно 4 зважування замість 20).
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Рис. 16. Схематичне зображення комірок Філда (а) та Херінга-Блюма (б):

1 – анод, 2 – ближній катод, 3 – дальній катод

Досліди проводять в електролітах такого складу (г/л):

а)   ZnO - 10                 б)    ZnSO4*7H2O - 250              в)  CuSO4*5H2O - 250

      NaOH - 100                   Na2SO4*10H2O - 50                  H2SO4 - 50

      добавка ЛВ - 2             Al2(SO4)3*18H2O – 30

Хід виконання роботи такий:

1.  Провести електроліз одного з електролітів за вказівкою викладача (і=2А/дм2, тривалість електролізу - 40-60 хв). Катодні пластинки необхідно зважити перед початком електролізу і після його закінчення (не сплутайте ближні та дальні катоди).

2.  За значенням доважку катодів розрахувати РЗ вивчених електролітів. Дати рекомендації щодо можливого використання електроліту.

3. Обробка результатів

Розсіювальну здатність визначають за доважком електроосадженого металу на катодах:

РЗ = 
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де mб та mд - маси осадків на ближньому та дальньому катодах відповідно, К = lд/lб – відношення відстані від аноду до дальнього (lд) та ближнього (lб) катодів.

4. Контрольні запитання

1. Що називають первинним та вторинним розподілом струму? Що характеризує розсіювальна здатність електролітів?

2. Які фактори найістотніше впливають на величину РЗ електроліту?

Чим відрізняється поляризовність від поляризації? На які властивості електрохімічних покриттів спричиняє вплив кожна з цих величин?

3. Як впливає на РЗ характер залежності між катодною густиною струму та виходом за струмом металу?

4. У яких межах може змінюватися величина РЗ? Які значення РЗ характерні для електролітів цинкування, міднення, хромування? 

Лабораторна робота 8

Електролітичне цинкування

1. Основні теоретичні положення

Електролітичне цинкування - найпоширеніший процес у гальванотехніці; більше половини всіх гальванічних покриттів - цинкові. Це обумовлено відносною дешевизною цинку, його непоганими антикорозійними властивостями. Цинк належить до електронегативних металів (його стандартний електродний потенціал дорівнює -0,76 В), тому цинкові покриття захищають стальні вироби не лише механічно, але й електрохімічно.

Для цинкування використовують електроліти різних класів. Найбільшого поширення набули кислі (сульфатні), слабокислі (хлороамонійні) та лужні (ціанідні й цинкатні).

З кислих електролітів цинк виділяється на катоді в результаті розряду простих гідратованих іонів. В електролітах без добавок процес відбувається при низкій катодній поляризації, що призводить до осадження крупнокристалічних покрить.Такі електроліти мають низьку розсіювальну здатність (РЗ) і використовуються для цинкування виробів з простою конфігурацією.Для одержання дрібнокристалічних покрить та підвищення РЗ до електроліту додають органічні добавки (декстрин, ДЦУ, У-2, Лімеда НЦ-10, Лімеда НЦ-20 та ін.). Для підвищення електропровідності в електроліти вводять сульфати або хлориди лужних металів, а щоб запобігти випаданню гідроксидів - буферні добавки, наприклад сульфат алюмінію.

До складу слабокислих хлороамонійних електролітів уводять блискоутворювальні добавки (лімеда Zn-SR, Цинкостар AZ, Універ, ДХТІ-102, ДХТІ-104 та ін.), у присутності яких осаджуються блискучі, дрібнокристалічні покриття більш високої якості, ніж з кислих розчинів.Недоліки хлороамонійних розчинів пов’язані з високим вмістом агресивних хлорид-іонів, що визиває прискорену корозію цехового обладнання, та іонів амонію, які утруднюють очищення стічних вод від іонів важких металів (з ними іони амонію утворюють комплекси).

При використанні лужних (комплексних) електролітів розряд цинку відбувається зі стійкого комплексного аніона ([Zn(CN)4]2-, [Zn(OH)4]2- та ін.), у результаті чого процес супроводжується значною катодною поляризацією, яка сприяє одержанню дрібнокристалічних осадків. Завдяки високим значенням елетропровідності та поляризовності лужні електроліти мають хорошу розсіювальну здатність.

Головним недоліком ціанідних електролітів є їх висока токсичність, а також нестійкість складу через розклад ціанідів.

Найперспективнішими електролітами для заміни отруйних ціанідних ванн є цинкатні розчини, які порівняно прості за складом, дешеві, нетоксичні. Крім того, вони мають високі значення РЗ та широкий діапазон робочих густин струму. Одержання покриттів з високими експлуатаційними та декоративними (напівблискучі, блискучі) характеристиками з цинкатних електролітів можливе лише при використанні блискоутворювальних органічних добавок (ПЕПА, ПЕІ, ДХТІ-150, Лімеда НБЦ та ін.). За сумою технологічних, економічних та екологічних показників кращими з електролітів цинкування є цинкатні розчини з добавками Ц2, ЛВ-4584, ЛВ-8490. Останні розроблені в Дніпропетровському національному університеті.

2. Вивчення впливу режиму електролізу та складу електроліту

на якість цинкового покриття

Мета роботи: ознайомитись з процесом гальванічного цинкування, вивчити вплив густини струму та складу електроліту на якість покриття, освоїти методику прискореного контролю впливу густини струму на якість покриття.

2.1. Експериментальна частина
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Рис 17. Схематичне зображення кутової комірки Хулла:

1- анод, 2 - катод

Електроліз розчинів проводиться в кутовій комірці Хулла (рис. 17), яка призначена для приско​реної оцінки якості (зовнішнього вигляду) покриття залежно від густини струму при проведенні лише одного електролізу. Для електролізерів з нахиленим катодом характерна лінійна залежність первинної густини струму від міжелектродної відстані, завдяки чому на різних ділянках катода реалізуються різні густини струму (табл. 13).

Хід виконання роботи такий:

1.  Провести електроліз розчинів такого складу (г/л):

а) ZnO - 10                            б) ZnO - 10                         в) ZnSO4*7H2O - 250

    NaOH - 100                           NaOH -100                         Al2(SO4)3* 18 H2O - 30

                                                   добавка ЛВ -2                    Na2SO4*10 H2O - 50

Таблиця 13

	Відстань від ближнього кінця катода, мм
	Густина струму і, А/дм2

	
	Сила струму 1 А
	Сила струму 2 А
	Сила струму 3 А

	10
	5,1
	10,2
	15,3

	20
	3,5
	7,0
	10,6

	30
	2,6
	5,2
	7,8

	40
	1,9
	3,9
	5,6

	50
	1,4
	2,9
	4,3

	60
	1,0
	2,0
	3,1

	70
	0,7
	1,3
	2,0

	80
	0,4
	0,7
	1,1


Тривалість електролізу - 10 хв, об’єм розчину - 250 мл. (Склад електроліту та сила струму даються викладачем). За результатами електролізу зробити висновок про можливе застосування електролітів, які вивчались.

2.  Побудувати діаграми розподілу металу (якості осаду) уздовж поверхні катода залежно від локальної густини струму (зразок такої діаграми дається на рис. 18).


         10,0                   7,0             5,0               3,0              1,0    і, А/дм2
Рис. 18. Приклад діаграми розподілу металу (якості осаду)

уздовж поверхні катода:

             - блискучий;                                  - темний, порошкоподібний;

             - напівблискучий;                        - відсутній.

             - матовий;

Контрольні запитання та завдання

1.  Назвати основні сфери використання цинкових покриттів. Чи може бути цинкове покриття захисно-декоративним?

2.  На які класи поділяються найпоширеніші електроліти цинкування. У яких випадках викристовують ті чи інші електроліти?

3.  Назвати переваги й недоліки кислих сульфатних електролітів. Яке призначення компонентів цих розчинів?

4.  Охарактеризувати переваги та недоліки лужних (цинкатних та ціанідних ) електролітів.

5.  Які, на ваш погляд, тенденції подальшого використання лужних електролітів?

3. Визначення виходу за струмом цинку

Мета роботи: оволодіти методикою визначення виходу за струмом (ВС) металу, вивчити вплив складу електроліту на ВС.

3.1. Експериментальна частина
При електроосадженні металів, які в електрохімічному ряді напруг знаходяться між алюмінієм та воднем, на катоді поряд з металом виділяється водень. На відновлення останнього витрачається певна кількість пропущеної через електролізер електрики. Частка струму, яка витрачається на виділення металу, називається виходом за струмом металу.

Для визначення ВС використовують кулонометри, які дають змогу точно визначити кількість електрики, пропущеної через електроліт у процесі електролізу. На практиці найчастіше використовують мідний кулонометр, який являє собою лабораторний електролізер, послідовно приєднаний до електролізера з розчином, що досліджується. Кулонометр заповнюють розчином, що містить 150 - 250 г/л CuSO4*5H2O та 50 г/л H2SO4. Катод (мідну чи латунну пластину) розташовують між двома мідними анодами. Катодна густина струму 1-2 А/дм2.

Хід виконання роботи такий:

1.  Зібрати гальваностатичну електричну схему з послідовно сполученим робочим електролізером та кулонометром. Зважити катоди.

2.  Провести електроліз одного чи кількох із наведених електролітів цинкування (за вказівкою викладача) такого складу (г/л):             

а) ZnSO4*7H2O - 250         б) ZnSO4*7H2O - 250         в) ZnO - 10

    Al2(SO4)3*18H2O - 30         Al2(SO4)3*18H2O - 30        NaOH - 100

    Na2SO4*10H2O - 50            Na2SO4*10H2O - 50           добавка ЛВ - 2

                                                декстрин - 10

г) ZnO - 15

    NH4Cl - 250

    H3BO3 - 20

    клей столярний - 1

Густина струму і = 2А/дм2, товщина покриття 8-10 мкм, катоди - сталь (електроліт цинкування), мідь або латунь (кулонометр).

3.  Вийняти катоди з електролізера та кулонометра, висушити їх та зважити. За значенням доважок катодів розрахувати вихід за струмом цинку.

3.2. Обробка результатів

Вихід за струмом цинку визначають за значенням доважку катодів m(Ме) в електролті, що досліджується, та кулонометрі:

                                         ВС = 
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де 92,7 - відношення молярних мас міді та цинку, %.

У деяких випадках кулонометри не використовують, а кількість електрики розраховують як добуток величини струму на тривалість електролізу.

4. Контрольні запитання та завдання

1.  Назвати основні вимоги, які ставляться до електролітів у гальванотехніці.

2.  У яких випадках вихід металу за струмом менший за 100%?

3.  Назвати основні методи визначення ВС.

4.  Які причини низьких значень ВС у комплексних електролітах?

Лабораторна робота 9

Електролітичне міднення

Мета роботи: ознайомитись з процесом електролітичного міднення, вивчити вплив матеріалу катода та режиму електролізу на якість мідних осадків, вибрати оптимальний режим електролізу.

1. Основні теоретичні положення
Мідь належить до електропозитивних металів, тому мідні покриття захищають стальні вироби лише механічно і не забезпечують їх електрохімічного захисту від корозії. Мідні покриття використовують переважно як перший шар перед покриттям іншими металами (нікель, срібло, хром), завдяки чому зменшується пористість, зростає корозійна стійкість, досягається економія більш дорогих та дефіцитних металів, а також для захисту від цементації окремих ділянок поверхні стальних деталей та в гальванопластиці для одержання металевих копій. Найбільшого поширення набули сульфатні, ціанідні та дифосфатні електроліти міднення.

У кислих сульфатних розчинах розряд міді відбувається із простих гідратованих іонів і проходить при незначній поляризації.

Сульфатні електроліти прості за складом, стабільні, відносно дешеві, можуть працювати при високих катодних густинах струму (до 10 А/дм2 при розмішуванні), дають світлі щільні осадки з виходом за струмом, близьким до максимального. До основних недоліків цих електролітів належать низька розсіювальна здатність та неможливість безпосереднього міднення виробів зі сталі, цинку та інших електронегативних металів. Останнє пояснюється тим, що метали, які мають більш негативний потенціал, ніж мідь, витісняють її із розчинів (контактне витіснення). Це призводить до поганого зчеплення міді з основним металом.

Для підвищення електропровідності та розсіювальної здатності електролітів, попередження накопичення одновалентних іонів міді та подавлення гідролізу сірнокислих солей міді в сульфатні електроліти вводять 50 - 70 г/л сірчаної кислоти. Для покращення декоративних властивостей покриття (підвищення блиску) в електроліт уводять блискоутворювальні органічні добавки: мочевину, тіомочевину, поліакриламід, нафталіндисульфокислоту та ін., а також фірмові добавки БС-1, БС-2, Лімеда Л-2А, UВАС та ін.

Для підвищення розсіювальної здатності використовують високі концентрації H2SO4 (до 150 г/л)  та вводять спеціальні органічні добавки, наприклад Мідел, розроблену в ДНУ. Такі електроліти можна використовувати для міднення друкованих плат.

У комплексних ціанідних електролітах мідь у вигляді однвалентних іонів входить до складу комплексних аніонів Cu(CN)2-, Cu(CN)32- та ін. Осадження міді відбувається в результаті безпосереднього відновлення комплексного аніона на катоді й супроводжується значною катодною поляризацією, що обумовлює утворення осадків з дрібнокристалічною структурою. Із ціанідних електролітів мідь можна осаджувати безпосередньо на сталь, цинк та їх сплави, бо завдяки сильній катодній поляризації контактного виділення міді не відбувається і покриття міцно зчеплюється з основою.

Головним недоліком ціанідних електролітів є їх висока токсичність. Крім того, вони мають нестійкий склад, невисокі значення виходу за струмом міді, досить дорогі (головним чином через необхідність знешкодження стічних вод).

Комплексні дифосфатні електроліти за якістю покриття та значенням розсіювальної здатності займають проміжне положення між сульфатними та ціанідними розчинами. Катодний вихід за струмом близький до 100%.

2. Експериментальна частина

1.  Зібрати гальваностатичну електричну схему та провести електроліз сірчанокислого електроліту міднення такого складу (г/л): СuSO4*5H2O - 220, H2SO4 - 50.

2.  Матеріал катодів - сталь, латунь (або мідь), густина струму і = 2А/дм2, товщина покриття 5 - 8 мкм. Визначити вплив матеріалу катоду на міцність зчеплення покриття з основою та якість покриття.

3.   Вивчити вплив катодної густини струму на якість покриття, осадженого з сульфатного електроліту (для цього використовують кілька послідовно сполучених електролізерів або кутову комірку Хулла). Визначити діапазон робочих густин струму (темні, порошкоподібні покриття вважаються неякісними). Катоди - латунні (мідні), товщина покриття 5 - 8 мкм.

3. Контрольні запитання

1.  Назвати основні переваги та недоліки простих (кислих) та комплексних (лужних) електролітів.

2.  Яка роль основних компонентів (сульфат міді, сірчана кислота, органічні добавки) сульфатних електролітів?

3.  Назвати переваги ціанідних електролітів міднення. Чим вони обумовлені? Чому їх використання помітно зменшується?

4.  Чи можна безпосередньо електролітично міднити стальні вироби? Дайте необхідні пояснення.

5.  Перелічити основні галузі використання мідних покриттів.

Лабораторна робота 10

Електрохімічне полІрування металів

Мета роботи: ознайомитись з процесом електрохімічного полірування металів, визначити оптимальний режим полірування міді та її сплавів.

1. Основні теоретичні положення

Електрохімічне полірування - різновид електролітичної анодної обробки металів, у результаті якої відбувається електрохімічне розчинення поверхневого шару металу, усувається дефектний шар, що утворюється при проведенні попередніх механічних чи термічних операцій, та формується новий поверхневий шар с меншою висотою мікронерівностей і вирівненим рельєфом поверхні. Важливо, що поверхня виробів після полірування не лише стає блискучою, але й отримує кращі експлуатаційні характеристки та корозійну стійкість.

Закономірності процесу електрополірування розглянено на прикладі полірування міді у фосфорній кислоті.
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Рис. 19. Поляризаційна крива при поліруванні
Типова анодна поляризаційна крива (і, (-залежність), що характеризує цей процес, зображена на рис 19. Ділянка АБ кривої відповідає активному розчиненню металу. Через енергетичну та структурну неоднорідність полікристалічного зразка металу, що взятий для полірування, анодне травлення проходить нерівномірно і поверхня залишається бугристою.

На ділянці ВГ анодний струм перестає залежати від потенціалу. Розчинення металу в зоні плато відбувається в дифузійному режимі. Поверхня металу при цьому покривається оксидно-солевим шаром продуктів розчинення. Безпосередньо біля поверхні знаходиться в`язкий шар розчину з високою концентрацією продуктів анодної реакції. Розчинення металу в дифузійному режимі призводить до переважного розчинення мікровиступів та вирівнювання бугристої поверхні.

На ділянці ГД поляризаційної кривої відбувається виділення кисню, що визиває появу на поверхні зразка характерних дефектів. Отже, найякісніше полірування відбувається в діапазоні потенціалів, які відповідають плато (ділянка ВГ).

2. Експериментальна частина

Для проведення електрополірування складають потенціостатичну схему. У стакан для електролізу заливають розчин ортофосфорної кислоти (питома вага 1,5 г/см3). Катод - мідна пластина, анод - пластинка з міді чи латуні, призначена для полірування. Перед початком процесу анод обробляють тонкою наждачною шкіркою та знежирюють.

Хід виконання роботи такий:

1.  Одержати поляризаційну криву (залежність “напруга - анодна густина струму”). Задаючи напругу, фіксують густину струму, яка їй відповідає. Напругу задають з інтервалом 0,05 В (а після досягнення плато - з інтервалом 0,1 В). При кожному значенні потенціалу анод витримують 30 - 40 с. За одержаними значеннями будують графік і, ( - залежності. 

2.  Провести електрополірування мідної пластини. Полірування здійснюють при значеннях напруги, які відповідають ділянкам АБ, ГД та ВГ (приблизно на середині плато). Порівняти якість полірування (за зовнішнім виглядом). Вибравши оптимальне значення напруги, знаходять оптимальну тривалість процесу. Для цього порівнюють якість полірування через 10, 20, 30, 60, 120, 180 с. Установити оптимальний режим полірування.
3.  Провести аналогічні операції зі зразком латуні.
3. Контрольні запитання

1.  У якому режимі проводять полірування металів? Чому?

2.  Охарактеризуйте основні ділянки типової поляризаційної кривої при поліруванні.
3.  Які фактори обумовлюють величину граничного струму дифузії?
4.  Яким чином визначають якість полірування?
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