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Введение 

Лабораторные занятия — одно из важнейших звеньев учебно-педагогического 

процесса. Здесь студенты получают навыки экспериментальной работы, умение 

обращаться с приборами, самостоятельно делать выводы из полученных опытных 

данных и тем самым более глубоко и полно усваивать теоретический материал 

изучаемой дисциплины. 

В данном издании обращено внимание на размерность единиц, которые даны в системе 

международных единиц измерения (СИ). 

Лабораторные работы имеют целью практическое освоение студентами научно-

теоретических положений физической и коллоидной химии, овладение ими техникой 

экспериментальных исследований и анализа полученных  результатов, привитие 

навыков работы с лабораторным оборудованием, контрольно- измерительными 

приборами и вычислительной техникой.  

При выполнении лабораторных работ студенты должны научиться безопасным 

приемам обращения с химическими реактивами, приборами и посудой, приобрести 

навыки исследования химических процессов и использования справочной и научной 

литературы.  

В лабораторном практикуме приведены правила техники безопасности при работе в 

лаборатории неорганической химии, приведены условия и аналитические эффекты 

качественных реакций на важнейшие классы соединений, а также перечислен 

необходимый минимум лабораторного оборудования и химической посуды.  

Для более углубленного изучения курса физической и коллоидной химии, в практикум 

включены таблицы, схемы, рисунки, углубляющие знания основ физической химии. 

Закреплению учебного материала способствуют приводимые после каждой темы 

контрольные вопросы и тесты.  

Теория и навыки, полученные в ходе изучения физической и коллоидной химии, 

позволят студентам лучше разобраться в процессах, протекающих в природе и при 

производстве химических веществ. 

Для выполнения каждой лабораторной работы необходимо:  

1) ознакомиться по рекомендуемому учебнику с тем разделом физической и 

коллоидной химии, к которому относится данная работа; 

          2) внимательно прочитать и понять содержание теоретического введения к 

выполняемой лабораторной работе, в котором рассматриваются основные 

закономерности изучаемых физико-химических процессов, физический смысл 

размерности величин, которые используются при решении практической задачи, а 

также формулируется цель работы, которую необходимо отчетливо представлять, 

чтобы вполне сознательно выполнить экспериментальную работу; 

           3) ознакомиться со схемой и описанием прибора, перечнем необходимой посуды 

и реактивов и порядком составления отчета; 

4) выполнить опыт; 

5) составить отчет о работе; 

6) ответить на контрольные вопросы. 

 

Составление отчета 

 По окончании каждой лабораторной работы составляется отчет. В отчете 

указать номер работы, ее название и дату выполнения. Затем записать основные 

уравнения и формулы, пользуясь которыми были выполнены соответствующие 

расчеты. Полученные данные опыта занести в таблицу, подсчитать средние величины 

и произвести расчеты с указанием размерности полученных величин. 
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В случае если одна из полученных экспериментальных величин намного отличается от 

других, она отбрасывается и не учитывается при подсчете средней величины. 

При выполнении некоторых работ требуется составить график или сделать вычисления 

на основании графиков. Поэтому от правильности построения графиков, выбора 

масштабов по осям координат в значительной мере зависит правильность и точность 

ответа. Для графиков, как правило, следует выбирать по возможности более крупные 

масштабы. 

При их построении следует указать по осям координат единицы измерения. Обычно на 

осях координат откладываются не численные значения опытных данных, а 

определенные масштабные числа полученных значений величин. Например, в опыте 

получено: 0,02; 0,03; 0,05; в этом случае откладываются масштабные величины: 2, 3, 5 

и т. д., а когда в опыте получены целые числа с некоторой дробной частью, на 

соответствующей оси координат следует откладывать только целые числа. 

В некоторых опытах функциональная зависимость двух величин является линейной, т. 

е. описывается прямой линией, но опытные данные не укладываются на прямую, а 

имеют разброс, что объясняется некоторыми ошибками опыта. В этом случае прямая 

проводится так, чтобы все полученные точки (данные эксперимента) ложились 

равномерно по обе стороны прямой. По построенным кривым можно найти величины, 

находящиеся между экспериментальными точками (данными, полученными опытным 

путем). Например, по графику зависимости растворимости веществ от температуры, по 

кривой растворимости можно найти растворимость при любой температуре, а не 

только при измеренной. 

При построении графика рекомендуется пользоваться миллиметровой бумагой. 
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1-Лабораторная работа. 

Правила работы в лаборатории. 

ОБЩИЕ ПРАВИЛА ВЫПОЛНЕНИЯ И ТЕХНИКА ЛАБОРАТОРНЫХ РАБОТ 

Лабораторные работы являются одной из важнейших составных частей курса химии. 

Для их выполнения студенту необходимо ознакомиться с лабораторным 

оборудованием, измерительными приборами, а также с техникой проведения основных 

лабораторных операций. 

Поскольку в химической лаборатории находятся электроприборы, газ, ядовитые и 

огнеопасные вещества, студенты должны строго соблюдать правила внутреннего 

распорядка и техники безопасности. 

Перед каждым лабораторным занятием студент должен изучить соответствующий 

раздел учебника, конспекта лекций и описание лабораторной работы. При выполнении 

лабораторной работы студент делает записи в лабораторном журнале, а по окончании 

работы оформляет письменный отчет о проделанной работе.  

Общие правила работы в лаборатории 

1. Работа в лаборатории должна проводиться согласно требованиям техники 

безопасности. 

2. В лаборатории запрещается находиться в верхней одежде, громко разговаривать, 

принимать пищу, курить. Запрещается без разрешения преподавателя включать и 

выключать рубильники, газовые краны, приборы. 

3. К проведению эксперимента следует готовиться заранее, используя описание 

работы, учебник и конспект лекций. 

4. Рабочее место не должно быть загромождено лишними предметами. На рабочем 

столе может находиться только то, что требуется для выполнения текущей работы. 

Работать следует в халате. 

5. Опыт проводят всегда в чистой посуде.  

6. Реактивы, предназначенные для общего пользования, должны содержаться в 

специально отведенных для них местах (в вытяжном шкафу или на специальных 

столах), нельзя перемещать их оттуда. 

7. После извлечения из банки или склянки требуемого количества реактива пробки 

или пипетки от них немедленно возвращаются на место. Если к склянке с раствором 

специальная пипетка не прилагается, необходимо использовать чистую пипетку. 

Твердые реактивы отбирают шпателем или фарфоровой ложкой. 

8. Если реактив взят в избытке и не израсходован полностью, нельзя возвращать его 

обратно в склянку или банку. 

9. По окончание работы следует убрать свое рабочее место, закрыть краны и 

отключить приборы. 

10. Во время выполнения лабораторной работы запрещается проводить не 

относящиеся к ней опыты без разрешения преподавателя. 

11. При возникновении в лаборатории нестандартной ситуации немедленно 

сообщите об этом преподавателю и покиньте помещение. 

Техника безопасности и меры предосторожности 

1. Опыты, связанные с применением или образованием ядовитых веществ, 

проводите только в вытяжном шкафу, дверцы которого должны быть опущены на 

треть. 
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2. В случае прекращения работы вентиляционных установок все опыты, 

проводимые в вытяжных шкафах, должны быть прекращены. 

3. Запрещается проводить любые опыты с взрывчатыми и огнеопасными 

веществами и смесями. 

4. При нагревании веществ в пробирке используйте держатель. Не направляйте 

отверстие пробирки в сторону работающих. 

5. Не наклоняйтесь над сосудом, в котором происходит нагревание или кипячение 

жидкости, во избежание попадания брызг на лицо. 

6. Если необходимо определить запах выделяющегося газа, то легким движением 

ладони направьте струю газа от горла сосуда к себе и осторожно понюхайте. 

7. При разбавлении концентрированных кислот и щелочей выливайте их 

небольшими порциями в воду (не наоборот!), непрерывно помешивая образующийся 

раствор. 

8. Если склянка с легковоспламеняющейся жидкостью опрокинулась или разбилась, 

немедленно выключите все находящиеся вблизи источники открытого огня, засыпьте 

разлитую жидкость песком, соберите его и перенесите в предназначенный для отходов 

железный ящик. 

9. При попадании концентрированного раствора кислоты на кожу промывайте место 

ожога струей холодной воды в течение нескольких минут. После этого обожженное 

место можно либо промыть 2-3 %-ным раствором соды, либо вымыть с мылом. 

10. При ожоге концентрированными растворами щелочей промывайте обожженное 

место струей холодной воды до тех пор, пока кожа не перестанет казаться скользкой, 

после чего промойте 1 %-ным раствором уксусной кислоты и снова водой. 

11. При термическом ожоге охладите пораженное место, для чего поместите его под 

струю холодной воды. После достаточного охлаждения наложите мазь от ожогов. 

12. При сильных ожогах после оказания первой помощи обратитесь к врачу. 

13. При попадании раствора любого реактива в глаз немедленно промойте его 

большим количеством воды (можно водопроводной), после чего сразу же обратитесь к 

врачу. 

14. При отравлении газообразными веществами (сероводородом, хлором, оксидом 

углерода, парами брома) выйдите (выведите пострадавшего) на свежий воздух, а затем 

обратитесь к врачу. 

15. При ранении стеклом необходимо убедиться в отсутствии в ране стекла, 

обтереть кожу вокруг ранки ватой, смоченной спиртом, смазать йодом и забинтовать 

пораненное место. 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 7 

2-Лабораторная работа 

Калориметрия. 

Определение теплоты растворения соли. 

 

Теоретическая часть. 

Молекулярные растворы. Коллигативные свойства растворов 

Разбавленные растворы неэлектролитов обладают рядом свойств (коллигативные 

свойства), количественное выражение которых зависит от числа частиц растворенного 

вещества, находящегося в растворе.  

Зависимость этих свойств от концентраций выражается уравнениями: 

1. Понижение давления пара растворителя над раствором, ∆р (закон Рауля): 

                                                                      (1) 

где р0 –давление насыщенного пара над чистым растворителем; n1 – количество 

растворителя; n2 – количество растворенного вещества. 

2. Понижение температуры кристаллизации раствора, ∆tкрист: 

                ∆tкрист = Кm,                                                  (2) 

где К – криоскопическая постоянная растворителя, m – моляльная концентрация 

растворенного вещества. 

3. Повышение температуры кипения раствора, ∆tкип: 

                 ∆tкип = Еm,                                                     (3) 

где Е – эбулиоскопическая постоянная растворителя. 

4. Осмотическое давление Р.кПа: 

                Р = СМRT,                                                       (4) 

где СМ – молярная концентрация; R – газовая постоянная (8,314 Дж/моль*К), T – 

температура (К). 

 

 

Таблица  –  Значения постоянных 

     Вещества  Значения  постоянных 

Криоскопических, К Эбуллиоскопических, Е 

Вода 1,86 0,52 

Бензол 5,1 2,57 

Этиловый спирт - 1,16 

Диэтиловый эфир 1,73 2,02 

  

 

Лабораторная работа. Определение теплоты растворения соли 

Изменение энтальпии в ходе растворения 1 моля вещества при Р = 1 атм. в 

таком количестве растворителя, которое соответствует получению раствора с 

моляльностью т, называется стандартной моляльной теплотой растворения 

ΔН°(т)
раств. 

Цель работы:  

1. Ознакомиться с калориметрическим методом определения теплового эффекта 

физико-химического процесса.  

2. Установить характер зависимости стандартной моляльной теплоты растворения соли 

от концентрации раствора. 

Оборудование, реактивы: калориметр, мерный цилиндр, термометр Бекмана, 
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термометр ртутный от 0 до 50° С, секундомер, соли KCl и K2SО4 (можно NaCl, KNО3, 

Na2SО4 и др., по указанию преподавателя). 

Экспериментальная часть: 

1. Подготовить  к работе калориметр, изображенный на рис. 1.2 

 

Рис.1.2. Устройство калориметра для определения тепловых эффектов. 

Стакан (1), вставленный в изотермическую оболочку (2), закрыть крышкой (3). 

Отверстие (4), предназначенное для введения навески соли, закрыть пробкой (5), 

сквозь которую пропустить особо чувствительный (0,01°/дел) ртутный термометр 

Бекмана (6). Для перемешивания раствора необходима мешалка (7), соединенная с 

электродвигателем (8). 

Определение теплоты любого физико-химического процесса, протекающего в 

калориметре при Р = 1 атм., базируется на формуле: 

ΔН° = СК × ΔТ, (1.28) 

где Ск - постоянная калориметра, а ΔТ - изменение температуры в ходе процесса. 

2. Для нахождения Ск калориметр предварительно калибруют, измеряя ΔТ в процессе, 

тепловой эффект которого заранее известен. Так, при растворении навески g = 10 г 

КС1 в 400 мл воды величина ΔН° составляет 2,58 кДж (при 20 °С) и 2,37 кДж (при 25 

°С). Чтобы выбрать одно из этих значений, в стакан калориметра наливают данное 

количество воды и обычным термометром измеряют его температуру. 

3. На аналитических весах берут навеску КС1 g = 10 г. 

4. Вводят в калориметр термометр Бекмана. При помощи лаборанта настраивают его 

таким образом, чтобы уровень столбика ртути располагался несколько выше середины 

условной температурной шкалы. Включают мешалку и в течение 5-6 мин через каждые 

30 секунд фиксируют показания термометра Бекмана. 

5. Аккуратно приподняв термометр Бекмана, через отверстие (4) высыпают в стакан 

заранее отмеренную на аналитических весах навеску хлорида калия. Быстро вставляют 

термометр и, не выключая мешалки, продолжают регистрировать изменение 

температуры раствора. Вначале произойдет резкое понижение температуры, которая, 

спустя 5-10 минут, стабилизируется или даже начнет несколько повышаться. 

Заканчивают эксперимент, выключают мешалку, выливают раствор КС1, 

ополаскивают стакан калориметра дистиллированной водой. 

6. Строят зависимость температуры (в условной шкале) от времени опыта, которая 

должна иметь вид, изображенный на рис. 1.3.  
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Рис.1.3. Температурная кривая процесса растворения KCl. 

Проводят касательные к начальному и конечному участку кривой, делят отрезок 

АВ пополам и между точками А1 и B1 определяют величину ΔТ. Вычисляют Ск по 

формуле (1.28). 

7. Отмеряют на аналитических весах две навески в 5 и 10 г K2SО4 (или иной соли). 

8. Заливают в калориметр 400 мл дистиллированной воды и повторяют измерения по 

п.п. 4 - 6, используя вместо хлорида калия навеску K2SО4 g = 5 г. Отметим, что форма 

температурной кривой может уже быть иной. Подставляя полученное значение ΔТ и 

найденное Ск в формулу (1), определяют величину ΔН°раст навески массой 5 г K2SО4 в 

400 мл воды. 

9. Рассчитывают стандартную моляльную теплоту растворения соли, используя 

формулу: 

   (1.29) 

где р - плотность воды при температуре опыта. Обычно принимают р = 1 г/см3. 

10.  Проводят вновь определение ΔН°(m)
раст по п.п. 8 - 9, но с навеской g = 10 г K2SO4. 

11. Формулируют выводы, касающиеся знака теплового эффекта растворения соли и 

характера его зависимости от концентрации раствора. Оформляют работу. 

Контрольные вопросы 

1. Термодинамические системы, состояния и характеристики (классификация 

термодинамических систем; экстенсивные и интенсивные характеристики системы; 

параметры состояния, функции состояния; расчет энергии и объема идеального газа; 

стандартное, равновесное и стационарное состояние системы). 

2. Термодинамические процессы (переход системы из одного состояния в другое в 

открытых системах - две типичные ситуации; обратимые и необратимые процессы). 

3. Изотермическое изменение объема (изотермическое расширение газа в необратимом 

и обратимом процессе, расчет работы этих процессов; работа сжатия в необратимом и 

обратимом процессе).  

4. Первое начало термодинамики (внутренняя энергия системы; теплота и работа как 

формы передачи энергии; знак теплоты и работы; формулировка первого начала 

термодинамики). 

5. Первое начало термодинамики для различных процессов в системе идеального газа 

(расчет энергии, теплоты и работы в  изотермических, изобарных, изохорных и 

адиабатических процессах). 
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Лабораторная работа. Измерение теплового эффекта процесса 

гидратообразования. 

 

ΔН0(с)
гидр.  = ΔН0(с)

раств. (б/в) - ΔН0(с)
раств. (крист.гидр)    Стандартной молярной 

теплотой ΔН0(с)
гидр. гидратообразования называют изменение энтальпии в процессе 

присоединения к 1 молю безводной кристаллической соли соответствующего 

количества кристаллизационной воды при Р = 1 атм. с образованием устойчивого 

кристаллогидрата. 

Цель работы:  

1. Закрепить навыки калориметрического метода определения теплового эффекта 

физико-химического процесса. 

2. Научиться определять стандартную молярную теплоту гидратообразования по 

стандартным молярным теплотам растворения безводной кристаллической соли 

ΔН0(с)
раств. (б/в) и ее кристаллогидрата ΔН0(с)

раств. (крист.гидр) :   

Оборудование, реактивы: калориметр, термометр Бекмана, термометр 

ртутный от 0 до 50°С, секундомер, соли CuSО4 и CuSО4×5Н2О (можно иные пары 

безводной соли и ее кристаллогидрата по указанию преподавателя), соль КС1. 

Экспериментальная часть: 

1. Подготавливают к работе калориметр и определяют его теплоемкость Ск согласно 

п.п. 1- 6 работы 1. 

2. Берут на аналитических весах навеску g = 10 г безводной соли CuSО4, которую 

предварительно нужно прокалить. Эта навеска содержит ν = g/M моль соли, причем М 

= 160 г/моль - молярная масса безводного сульфата меди. 

3. Заливают в калориметр 400 мл дистиллированной воды. Включают мешалку и 

проводят снятие полной температурной кривой процесса растворения, используя 

вместо хлорида калия навеску сульфата меди. Подставляя полученное значение ΔT и 

найденное Ск в формулу (1.28), определяют величину ΔН0 раств. б/в. Для перехода к 

стандартной молярной теплоте растворения соли составляют пропорцию: 

ΔНраств. (б/в) – ν моль 

ΔН0(с)
раств. (б/в) – 1 моль, откуда 

ΔН0(с)
раств. (б/в)  = ΔН0

раств. (б/в) × М/g  (1.33) 

4. Отмеряют навеску g = 10 г CuSО4×5H2О и проводят вновь измерения по п.3. При 

этом в калориметр наливают 396,4 мл воды, учитывая воду, имеющуюся в 

кристаллогидрате. Находят ΔН°раств (крист. гидр) кристаллогидрата сульфата меди, а по 

формуле (6) рассчитывают ΔН0(с)
раств (крист. гидр). Надо лишь учесть, что теперь М=250 

г/моль - молярная масса кристаллогидрата. 

5. Используя формулу (5), рассчитывают ΔН0(с)
гидр.. Формулируют выводы, оформляют 

работу. 

 Контрольные вопросы: 

1. Изолированные системы (значение теплоты реального процесса; самопроизвольный 

процесс и энтропия). 

2. Закрытые системы: изотермо-изохорные процессы (свободная энергия Гельмгольца, 

ее зависимость от энергии и энтропии процесса). 
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3. Закрытые системы: изотермо-изобарные процессы (свободная энергия Гиббса, ее 

зависимость от энтальпии и энтропии). 

 

Лабораторная работа. Определение теплоты нейтрализации кислот и оснований. 

Тепловые явления нейтрализации.   

При нейтрализации водных растворов сильных кислот сильными основаниями всегда 

выделяется одинаковое количество теплоты, равное 57,3 кДж на 1 моль-экв кислоты или 

основания (закон постоянства теплоты нейтрализации). 

Независимо от того, какие были взяты кислоты и основания, нейтрализация всегда 

сводится к образованию воды из ее ионов. Реакция образования 1 моль воды из ионов 

сильных электролитов при комнатной температуре сопровождается выделением 57,3 

кДж. 

Количество теплоты, выделяющейся при взаимодействии моль-эквивалента кислоты с 

моль-эквивалентом основания, называют теплотой нейтрализации. 

При нейтрализации слабой кислоты сильным основанием или, наоборот, сильной кислоты 

слабым основанием тепловой эффект нейтрализации может быть меньше или больше 

57,3 кДж. Процесс диссоциации разных электролитов имеет различный тепловой эффект 

как по величине, так и по знаку. 

Тепловым эффектом диссоциации называется количество теплоты, выделяющейся 

или поглощающейся  при распаде одного моля электролита на ионы (диссоциация 1 

моль).  

Определив опытным путем тепловой эффект нейтрализации слабой кислоты сильным 

основанием, можно на основании закона Гесса рассчитать теплоту диссоциации данной 

слабой кислоты.  

Цель работы:   

1. Определить тепловой эффект нейтрализации уксусной кислоты раствором 

гидроксида натрия и рассчитать теплоту ее диссоциации.  

2. Определить теплоту нейтрализации соляной кислоты раствором гидроксида натрия 

и рассчитать теплоту ее диссоциации.  

3. Определить теплоту нейтрализации соляной кислоты гидроксидом аммония 

(рассчитать теплоту диссоциации, сравнить с опытом 2).  

Оборудование, реактивы: Прибор для определения тепловых эффектов 

(калориметр); термометр Бекмана; мерные колбы на 50 мл и 500 мл;  мерная пипетка на 

10 мл; NaОН (тв.); раствор CH3COOH (конц.); 200 мл 1 моль/л раствор соляной 

кислоты, 50 мл 1 моль/ л раствор NaОН; 200 мл 1 моль/л раствор соляной кислоты, 

50 мл 1 моль/л NH4OH. 

Экспериментальная часть: 

Для определения теплоты нейтрализации слабой кислоты сильным основанием 

собирают калориметр, включая термометр Бекмана и мешалку. Реакция 

нейтрализации сопровождается выделением теплоты; поэтому термометр Бекмана 

предварительно устанавливают таким образом, чтобы в начале опыта ртуть в 

капилляре термометра была в нижней части шкалы.  
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Для каждого калориметра существует своя «постоянная калориметра», которая 

показывает количество теплоты, расходуемой на нагревание самого калориметра на 10С, 

учитывая его содержимое (данное значение выдается преподавателем).  

Предварительно, готовят два исходных раствора:  

Раствор первый: 3 г конц. уксусной кислоты в пересчете на объем (ρ = 1,05 г/мл) 

вносят в мерную колбу на 250 мл. Затем разбавляют кислоту дистиллированной водой 

до метки.  

Раствор второй: На технических весах отвешивают 4 г NaOH (твердого), 

вносят в мерную колбу на 50 мл и, добавляя небольшими порциями дистиллированную 

воду, растворяют NaOH, охлаждая раствор. Доводят жидкость до метки и охлаждают 

до комнатной температуры. 

Примечание. Растворение NaOH сопровождается выделением большого 

количества теплоты; поэтому воду надо приливать небольшими порциями, все время 

охлаждая колбу с раствором водой. 

Раствор №1 вливают в калориметр, опустив туда мешалку, предварительно 

настроенный термометр и закрывают крышкой. Записывают показания термометра с 

интервалом в 1 минуту, после перемешивания не вынимая его из раствора кислоты. Из 

трех полученных значений вычисляют среднее t0 (температура раствора до 

нейтрализации). 

После этого, аккуратно приподняв крышку, не вынимая термометра быстрым 

движением в исходный раствор вливаю раствор №2 – щелочи. Смесь следует 

тщательно перемешать, пока показания на термометре не будут постоянными. 

Измерения проводят также три раза, как описано выше, с интервалом в 1 минуту. 

Среднее значение температур – это t1 (температура раствора после нейтрализации).  

Теплоту нейтрализации рассчитывают по уравнению:   

Qн = K (t1 – t0) / νэкв. (1.32) 

где Qн — общее количество теплоты, выделившейся при нейтрализации; К — 

постоянная калориметра; ∆t — повышение температуры, наблюдаемое при опыте, 

νэкв – количество вещества эквивалентов кислоты или щелочи.  

Определив теплоту нейтрализации для данной массы кислоты, рассчитывают 

теплоту диссоциации на моль-эквивалент кислоты Qдисс. Зная, что при нейтрализации 

сильных кислот сильными основаниями выделяется 57,3 кДж, по закону Гесса 

определяют теплоту диссоциации уксусной кислоты, исходя из следующего 

уравнения: 

Qн = Qдисс + 57,3 (кДж/моль-экв). 

Контрольные вопросы: 

1. Общий смысл второго начала термодинамики (энтропия как мера энергетического 

беспорядка в системе на примерах распределения молекул вещества по объему и 

выравнивания температуры между частями системы; понятие о двух стимулах, 

необходимых для самопроизвольного протекания химических процессов). 
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2. Связь энтропии с теплотой обратимого процесса (три основных факта, 

свидетельствующих о том, что энтропия это функция состояния; цикл Карно). 

3. Расчет изменения энтропии в некоторых процессах (обратимый адиабатический 

процесс; нагревание системы; фазовые переходы; изотермического расширения и 

сжатия газа; изотермическое изменение концентрации раствора; разбавление 

растворов; абсолютная энтропия). 

4. Статистическая природа энтропии (макросостояние и микросостояние системы; 

вероятность микросостояний pi и общее число возможных микросостояний Ω - связь 

между этими величинами и энтропией системы; формула Больцмана, изменение 

энтропии в процессе). 

5. Математическая формулировка второго начала термодинамики (теплота реального и 

обратимого процесса; энтропийный фактор и предельная по величине работа, которую 

может совершать система в процессе, коэффициент полезного действия). 

6. Третий закон термодинамики – постулат Планка.  

 

3-Лабораторная работа.  

Термический анализ. 

Теоритическая част. ФАЗОВОЕ РАВНОВЕСИЕ 

Иллюстрацией практического применения второго закона термодинамики 

является правило фаз Гиббса (1878 г.), дающее качественную характеристику 

гетерогенных многофазных равновесных систем. Это правило получило 

многочисленные подтверждения и разнообразные применения. 

Основные понятия и определения. Термодинамические системы, 

представленные телом или группой тел, изолированными от окружающей среды и 

пребывающие в непрерывном движении бывают гомо- и гетерогенными. 

 Гомогенные системы - системы, внутри которых отсутствуют поверхности 

раздела, отделяющие друг от друга части системы, отличающиеся свойствами. 

 Гетерогенные системы имеют внутри себя границы раздела, отделяющие части 

системы, отличающиеся свойствами. 

 Ранее указывалось, что состояние системы определяется совокупностью 

параметров состояния (Р, Т, V). 

 Фаза (f) - состояние материи, которое повсюду однородно не только по 

химическому составу, но и по физическим свойствам, - такое определение этому 

понятию дал Д. У. Гиббс. Фазы бывают твердыми, жидкими и газообразными. 

 Составная часть системы (р) - химически индивидуальные вещества, 

представляющие систему и способные к самостоятельному существованию вне 

системы. 

 Например система, образованная тремя химическими соединениями NH4Cl(ТВ), 

NH3(Г) и НCl(Г) состоит из трех составных частей. 

 Компонент системы (k) - химические индивидуумы, наименьшее число которых 

необходимо и достаточно для образования всех фаз данной системы. 

 Число компонентов равно числу составных частей за вычетом числа уравнений 

(r), связывающих составные части. В рассматриваемой системе. состоящей из трех 

составных частей, возможна реакция вида: 

NH4Cl(ТВ)   NH3(Г) + HCl(Г), 
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поэтому число компонентов будет равно двум: 

k = p - r = 3 - 1 = 2. 

 Числом степеней свободы (с) называется число независимых 

термодинамических параметров, определяющих состояние системы. 

 Независимыми являются те параметры, которые можно произвольно задавать 

или изменять без того,чтобы это влекло за собой изменение других независимых 

параметров состояния, причем при изменении независимых параметров состояния 

число фаз в системе не должно изменяться. 

Чтобы рассчитать число степеней свободы системы нужно из общего числа параметров 

состояния вычесть число связывающих их уравнений. 

 Уравнение правила фаз.  Пусть рассматриваемая система состоит из f - фаз и k 

- компонентов, причем каждый из k - компонентов находится в каком-то количестве в 

каждой из f - фаз. 

 Давление и температура одинаковы для всех фаз данной системы, т.е. имеется 

два общих параметра состояния. 

 Так как каждый компонент находится в каждой фазе, то возможные 

концентрации компонентов во всех фазах: 

'C,...,'
IIIC,'IIC,

'
IC f

 - для первого компонента; 

''C,...,''
IIIC,''IIC,

''
IC f  - для второго компонента; 

- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - 

kC,...,k
IIIC,kIIC,

k
IC f  - для k - го компонента.  (2.1) 

 Число возможных концентраций компонентов составит величину k  f . Итого, 

для рассматриваемой системы общее число параметров состояния равно (k  f  + 2), где 

цифра учитывает число общих параметров для всех фаз данной системы - давление и 

температуру. 

 Для каждой из фаз имеется свое уравнение состояния. Например, для первой 

фазы это уравнение таково: 

.  (2.2) 

 Таких уравнений столько, сколько фаз в системе, т.е. f - штук. 

 Система находится в состоянии термодинамического равновесия, что означает 

равенство химических потенциалов компонентов ( i ) во всех фазах системы, т.е.: 

 - для первого компонента; 

''...''
III

''
II

''
I f====  - для второго компонента; 

- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - 
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k...k
III

k
II

k
I f====  - для k - го компонента.  (2.3) 

 Число строк в матрице равно числу компонентов (k), а число столбцов равно (f  

- 1), тогда общее число уравнений составит: 

k(f  - 1). 

 Таким образом, общее число уравнений, связывающих значения химических 

потенциалов компонентов вычислится как 

f  + k(f  - 1). 

 Согласно определению, число степеней свободы равно разности между общим 

числом параметров состояния и числом уравнений, связывающих эти параметры: 

с = (k  f  + 2) - [f  + k(f  - 1)] 

или 

с = k - f  + 2.  (2.4) 

т. е. число степеней свободы равно разности между числом компонентов и фаз плюс 

два. 

 В системах без участия в равновесии газообразной фазы, один из параметров, 

общий для всех фаз системы, а именно давление, не оказывает влияние на равновесие в 

системе, если изменяется в небольших пределах и поэтому исключается из числа 

общих параметров состояния. Это положение применимо, в частности, к 

металлическим расплавам и поэтому уравнение правила фаз записывается в виде:  

с = k - f  + 1.  (2.5) 

 Равновесие нонвариантно (безвариантно), если с = 0, моновариантно 

(одновариантно), если с = 1 и дивариантно (двухвариантно), если с = 2. 

Однокомпонентные системы. Примером онокомпонентной системы является 

любое вещество (элемент или химическое соединение), обладающее строго 

определенным химическим составом во всех агрегатных состояниях. 

 Из уравнения состояния ( ) 0С,Т,Р =  следует, что при с = const, диаграмма 

состояния однокомпонентной системы строится на плоскости в системе координат Р - 

Т. Наиболее часто как пример диаграммы однокомпонентной системы приводится 

диаграмма состояния воды в области невысоких давлений (рис.2.1). 

 Кривые ОМ, ОN и ОQ делят координатное поле на три области. Каждая из них 

обозначает определенное агрегатное состояние воды:  

S - область соответствует твердому (кристаллическому) состоянию; 

L - область соответствует жидкому состоянию; 

G - область соответствует газообразному состоянию; 
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 Для любой точки, лежащей внутри той или иной области правило фаз 

определяет: 

c = k - f  + 2 = 1 - 1 + 2 = 2, 

т. е. система обладает двумя степенями свободы. Это означает, что одновременно 

изменение давления и температуры в пределах данной области не вызовет нарушения 

фазового равновесия. 

 Линия ON - геометрическое место точек, определяющих значения Р и Т, 

которые обеспечивают равновесное сосуществование двух фаз - жидкости и пара: 

GL . 

 

Рис. 2.1. Диаграмма состояния воды. 

Одновременно эта кривая выражает зависимость давления насыщенного пара от 

температуры или зависимость температуры кипения жидкости от давления. В этой 

связи кривая ON называется кривой испарения. 

 Линия ОМ - граница между областью S и областью L, представляющая собой 

совокупность точек, соответствующих состоянию двухфазного равновесия между 

твердой и жидкой фазами: 

SL . 

 Линия ОМ называется кривой плавления, так как она изображает зависимость 

температуры плавления льда от давления. 

 Линия ОQ - кривая возгонки или сублимации. Точки на этой кривой 

соответствуют состоянию равновесия твердой и газообразной фаз: 

GS . 

 Эта линия устанавливает зависимость давления пара над твердой фазой от 

температуры и, с другой стороны, устанавливает влияние давления на температуру 

возгонки. 

 В соответствии с уравнением правила фаз, число степеней свободы для любой 

точки на любой кривой составит: 

c = k - f  + 2 = 1 - 2 + 2 = 1, 

то есть система обладает одной степенью свободы. Это означает, что не нарушая 

состояния равновесия, можно произвольно изменять только один параметр. При этом 

другой параметр тоже должен изменяться в соответствии с уравнением 

соответствующей кривой. 
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 Линии ON, OM и OQ имеют одну общую точку, точку О, называемую тройной 

точкой. Она определяет значения параметров, при которых жидкость, пар и кристаллы 

находятся в состоянии равновесия. По правилу фаз число степеней свободы системы в 

тройной точке: 

c = k - f  + 2 = 1 - 3 + 2 = 0, 

что определяет условия равновесного сосуществования трех фаз при строго 

фиксированных значениях Р и Т. Для воды: 

Р0 = 0,006  105 Па и Т0 = 273,0075 К. 

Двухкомпонентные системы. Двухкомпонентными называются системы, 

образованные двумя компонентами, которые могут быть как простыми веществами, 

так и химическими соединениями. Соотношение компонентов способно значительно 

изменять свойства системы. 

 Исходя из принципов построения уравнения состояния для двухкомпонентной 

системы справедливо уравнение: 

( ) 0С,С,Т,Р 21 = ,  (2.6) 

где С1, С2 - концентрации первого и второго компонентов. 

 Но С1 + С2 = const и если р = const, то (2.6) упрощается: 

.  (2.7) 

 Таким образом, диаграмма состояния двухкомпонентной системы строится в 

координатах Т - С. Если в однокомпонентной системе энергия Гиббса фазы изменяется 

только при изменении Р и Т в соответствии с уравнением  в двухкомпонентной 

системе энергия Гиббса определяется не только значениями Р и Т, но и составом фаз, 

поэтому 

+−=

i

iidnSdTVdpdG ,  (2.8) 

где i  - химический потенциал i-го компонента; 

ni - количество i-го компонента в фазе. 

 Уравнение (2.8) - главное уравнение химической термодинамики, основа 

применения  термодинамики в химии и теории фазовых переходов. Системы, 

поведение которых описывается на основе (6.5) называются открытыми 

(незамкнутыми). 

Любая точка на диаграмме двухкомпонентной системы - носитель 

определенной информации (рис. 2.2). 
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Рис. 2.2. Система координат для построения диаграмм двухкомпонентных систем. 

Так фигуративная точка (а) указывает на то, что сплав состава (%В, %А) 

находится при температуре ТА. Сплавом называют твердые или жидкие системы, 

образованные, главным образом, сплавлением двух или более металлов, а также 

металлов с различными неметаллами. На диаграмму двухкомпонентной системы 

наносят только точки, характеризующие процессы плавления или затвердевания, 

фазовые переходы и т.п. Линии, соединяющие эти точки, носят определенные 

названия. Линия, являющая собой совокупность точек начала кристаллизации всех 

сплавов системы, называется линией ликвидус. Линия, представляющая собой 

совокупность точек конца кристаллизации, носит название линии солидус. 

Трехкомпонентные системы. На практике наряду с двухкомпонентными 

системами гораздо чаще приходится иметь дело с системами, составленными из трех и 

более компонентов. 

 Уравнение состояния трехкомпонентных систем связывает между собой пять 

параметров и имеет следующий вид: 

( ) 0Т,Р,С,С,С 321 = .  (2.15) 

 Из (2.15) следует, что диаграмма состояния трехкомпонентной системы не 

может быть изображена на плоскости. 

 Полагая, что Р = const и С1 + С2 + С3 = 1, если способ выражения состава 

сплавов мольные доли, трехкомпонентную диаграмму можно построить в трехмерном 

пространстве. 

 Составы трехкомпонентных сплавов принято изображать на плоскости с 

помощью концентрационного треугольника. В вершинах треугольника располагаются 

чистые компоненты А, В и С, а три его стороны отражают составы двойных сплавов. 

Ось, перпендикулярная плоскости концентрационнго треугольника - температурная 

ось. 

 Свойства концентрационного треугольника. 

 Первое свойство. Если из какой-то точки М, лежащей в плоскости треугольника 

опустить три перпендикуляра на стороны, то: 

МА + МВ + МС = const = BD,  

где BD - высота концентрационного треугольника (рис. 2.5, а). 



 19 

 Если BD принять за 100%, то каждый из перпендикуляров - концентрация 

каждого из компонентов в сплаве: 

Ма = % А; Мb = % B; Mc = % C. 

 Второе свойство. Если через точку М, лежащей в плоскости треугольника, 

провести три 

параллельные сторонам треугольника прямые, то сумма отрезков Аb, Bc и Са, 

отсекаемых этими прямыми на сторонах треугольника - величина постоянная и равная 

стороне треугольника: 

Аb + Вс + Са = const = АВ. 

 Если АВ = % В, Вс = % С и Са = % А, то состав трехкомпонентного сплава 

определен. 

 

Лабораторная работа.   

Диаграммы плавкости двухкомпонентных систем 

Цель работы: Ознакомление с основными положениями термического анализа 

при исследовании фазовых равновесий в двухкомпонентных системах, принципами 

построения диаграмм плавкости и их анализа, в том числе, с применением правила фаз 

Гиббса; экспериментальное определение температур начала и окончания 

кристаллизации двухкомпонентных систем по кривым охлаждения; построение 

диаграммы плавкости в координатах температура кристаллизации (плавления) – состав 

и ее анализ. 

Экспериментальная часть. В настоящей лабораторной работе исследуется одна 

из двухкомпонентных неизоморфных систем: нафталин – фенол или нафталин – 

дифениламин (по заданию преподавателя), для которых характерны диаграммы с 

эвтектикой. Определение температур начала и окончания кристаллизации 

индивидуальных веществ и их смесей  определяют с помощью кривых охлаждения, 

получаемых в координатах температура – время. Кривые охлаждения получают 

следующим образом. В штативе на лабораторном столе находятся пронумерованные 

М

А

В

СD a

c
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 Рис. 2.5.  

Свойства равностороннего треугольника, применяемого  

для изображения составов трехкомпонентных сплавов. 
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герметично закрытые стеклянные пробирки с исследуемыми смесями  известного 

состава (указывается в таблице, прилагаемой к лабораторной установке). При комнатной 

температуре индивидуальные вещества и двухкомпонентные системы находятся в 

твердом агрегатном состоянии. Для снятия кривых охлаждения пробирки с веществами 

нагревают до полного расплавления (образования однофазной прозрачной системы) в 

водяной бане. Затем пробирки с расплавами охлаждают с постоянной скоростью. При 

этом осуществляется контроль за температурой охлаждаемых образцов с помощью 

термопар, помещенных в пробирки. Сигнал с термопары подается на вход 

потенциометра с устройством, позволяющим непосредственно записывать зависимость 

температуры охлаждаемых образцов от времени на диаграммной ленте. Термопары 

подключаются к потенциометру с помощью специального переключателя, 

установленного на лабораторном столе. 

Перед началом работы необходимо включить потенциометр в сеть и поставить 

тумблер “прибор” в положение “включено”. Затем в стакан с водой, нагретой на 

электрической плитке, помещают пробирку с исследуемой смесью. Уровень воды в 

стакане должен быть таким, чтобы пробирка была погружена на 2/3 своей высоты. 

Необходимо следить за тем, чтобы вода не попадала в пробирки с веществами. 

Переключателем, установленном на лабораторном столе, подключают термопару 

соответствующей пробирки к потенциометру (номер пробирки и номер позиции 

указателя на переключателе должны совпадать). При этом указатель температуры на 

потенциометре покажет температуру исследуемой системы (в оС). Когда содержимое 

пробирки расплавится, и температура расплава повысится еще на 5–10оС, включают  

на потенциометре для записи кривой охлаждения тумблер с указателем “диаграмма” и 

вынимают пробирку из стакана с горячей водой. Горячую пробирку сначала помещают 

в штатив, охлаждая на воздухе, а затем опускают в стакан с охлажденной до 8–10оС 

водой (смесь готовится из воды с добавлением кусочков льда).  

Запись кривых охлаждения для индивидуальных веществ следует продолжать до 

тех пор, пока температура системы не станет на 10–15 оС ниже температуры их 

кристаллизации, а для смесей – до фиксирования температуры окончания 

кристаллизации эвтектики (15–20 оС). При записи кривых охлаждения необходимо 

следить за тем, чтобы перфорация диаграммной ленты попадала в зубцы ведущего 

барабана, а в перо самописца поступали чернила. Кривая на диаграммной ленте 

должна помечаться соответствующей цифрой. Необходимо следить за температурой и 

уровнем воды в стакане с охлаждающей смесью. При необходимости в стакан 

добавляется лед, а излишек воды сливается. После снятия кривой охлаждения 

пробирку с исследованной смесью ставят в штатив и приступают к изучению 

кристаллизации других систем. Для расплавления в стакан с горячей водой не 

рекомендуется помещать более двух пробирок. При работе с пробирками необходимо 

соблюдать осторожность, стараясь не нарушить их герметичность и контакт термопар 

с потенциометром. 

После окончания записи кривых охлаждения смесей, указанных 

преподавателем, диаграммную ленту отрывают и, определив температуры начала и 

окончания кристаллизации исследованных систем, вносят их в таблицу результатов. 

Ниже приводится форма таблицы результатов (табл. 4.1). 
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Таблица 4.1.Зависимость температур начала и окончания кристаллизации от состава 

систем 

№ 

смеси 

Состав смеси, % Температура 

начала 

кристаллизации, оС 

Температура окончания 

кристаллизации 

(температура 

кристаллизации 

эвтектики), оС 

  

1     

2     

По полученным данным строится диаграмма плавкости. Построение диаграммы 

производится на основе изложенного в данном методическом указании материала 

(глава 1.2 и раздел 1.2.1). 

Предусмотрен вариант выполнения лабораторной работы № 4 с применением 

записи кривых охлаждения на компьютере. В этом случае осуществляется 

одновременный нагрев до полного расплавления систем указанного состава, 

помещенных в специальный блок, а затем одновременное охлаждение сосудов с 

веществами, помещенных в блок, в емкости с охлаждающей смесью. Инструкция 

выполнения лабораторной работы в этом случае выдается студентам дополнительно. 

3. Контрольные вопросы 

1. Что такое гетерогенные системы? 

2. Что такое фазовые превращения?  

3. Понятие о химическом потенциале. 

4. Условия фазовых равновесий. 

5. Что называется фазой, компонентом, числом степеней свободы? 

6.  Как определяется число независимых компонентов? 

7. Правило фаз Гиббса.  

8. Что такое диаграммы фазовых состояний? 

9. В чем состоят принцип непрерывности и принцип соответствия, используемые при 

анализе диаграмм фазового состояния? 

10. Что такое кривые охлаждения? Как их получают и какую информацию можно 

получить с их помощью? 

11. Построение диаграмм плавкости. Типы диаграмм плавкости . 

12. Какие линии на диаграмме плавкости называются линиями ликвидуса и солидуса? 

Что они выражают?  

 

Лабораторная работа  

Изучение взаимной растворимости жидкостей в трехкомпонентной системе 

Цель работы: ознакомление с основами построения диаграмм фазового состояния 

трехкомпонентных систем, изучение взаимной растворимости жидкостей и построение 

соответствующей диаграммы трехкомпонентной системы. 

Экспериментальная часть. Изучение взаимной растворимости жидкостей в 

трехкомпонентной системе. 

 Содержание работы 
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1. Приготовление бинарных гомогенных смесей из двух неограниченно растворимых 

жидкостей. 

2. Проведение титрования данных смесей третьим компонентом (водой) из бюретки до 

начала расслаивания, то есть до достижения точки равновесия, отвечающей 

образованию гетерогенной системы (помутнения). 

3. Расчет объемной концентрации воды в точках равновесия в полученных 

трехкомпонентных гетерогенных системах. 

4. Построение диаграммы состояния. 

Методика проведения эксперимента и обработка результатов. Изучение взаимной 

растворимости жидкостей в трехкомпонентной системе выполняют для одной из 

систем (А-В-С), содержащей компоненты, указанные в табл. 2.1. 

 

Таблица 2.1 

А В С 

Ацетон, этиловый спирт, 

пропиловый спирт, уксусная 

кислота, диоксан 

Хлороформ, амиловый спирт, 

бутиловый спирт, 

четыреххлористый углерод, 

гексан, гептан 

Вода 

 

В сухих колбах с притертыми пробками сначала готовят бинарные смеси компонентов 

А и В, обладающих неограниченной взаимной растворимостью друг в друге. При 

смешивании этих компонентов образуется однофазная гомогенная система (раствор). 

Количество компонентов, которое необходимо ввести в колбы, указано в табл. 2.2. По 

заданию преподавателя для лучшего визуального наблюдения за процессом 

расслаивания указанные объемы исходных компонентов могут быть удвоены. Для 

дозирования компонентов А и В в колбы применяются пипетки с делениями. 

Для определения составов трехкомпонентных систем, при которых происходит их 

расслаивание на сопряженные растворы (система из гомогенной становится 

гетерогенной), приготовленные смеси титруют дистиллированной водой из бюреток с 

делениями (цена деления – 0,1 мл) до устойчивого помутнения, не исчезающего при 

встряхивании (перемешивании) содержимого колб (достижения равновесия в 

исследуемых системах). Иногда на титрование некоторых смесей идет очень мало 

воды (< 0,1 мл). В этом случае ведут счет капель, а затем их количество пересчитывают 

на объем, принимая объем капли равным 0,03 мл. Объем воды (компонента С), при 

котором происходит расслаивание системы, записывается в табл. 2.2. 

 

Таблица 2.2 

№  

колб

ы 

Состав исходной 

бинарной смеси, 

% об. 

Соотно

шение 

B

A
 

Объемный состав 

трехкомпонентной 

системы при 

расслаивании, мл 

Общий 

объем 

системы

, мл 

Концентра

ция 

компонент

а С в 

трехкомпо

нентной 

системе 

(А+В+С),  

% об. 

А В Исходная 

бинарная смесь 

VC, 

мл 

VA, мл VB, мл 

1 10 90 10/90 0,5 4,5    

2 20 80 20/80 1,0 4,0    

3 30 70 30/70 1,5 3,5    
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4 40 60 40/60 2,0 3,0    

5 50 50 50/50 2,5 2,5    

6 60 40 60/40 3,0 2,0    

7 70 30 70/30 3,5 1,5    

8 80 20 80/20 4,0 1,0    

9 90 10 90/10 4,5 0,5    

 

Концентрацию воды (сС)  в трехкомпонентной системе при наступлении равновесия (в 

% об.) рассчитывают по формуле: 

С

V
Сс = ×100

V +V +V
BA C

,  (% об.).  (8.8) 

На основании полученных экспериментальных данных строится диаграмма фазового 

состояния трехкомпонентной системы.  

Для построения диаграммы строится равносторонний треугольник (рекомендуемая 

длина стороны – 100 мм). 

Построение основывается на применении свойств линий внутри равностороннего 

треугольника, изложенных выше на стр. 60. 

Из вершины, соответствующей компоненту С, к противоположной стороне АВ в 

точки, отвечающие исходным бинарным смесям, проводятся прямые линии. 

Все точки этих линий отвечают определенному соотношению компонентов А и В. Из 

этой же вершины С опускают высоту на сторону АВ. На этой высоте, длина которой 

соответствует 100 % (“0” – у основания высоты, 100 % – в вершине) откладывают 

объемные проценты компонента С (воды), соответствующие расслаиванию системы 

при том или ином соотношении компонентов. Так как высота равностороннего 

треугольника не равна длине стороны, а составляет примерно 87% от нее, то шкала 

объемных процентов по стороне не совпадает со шкалой по высоте. 

Через точки, соответствующие объемным процентам воды, проводят прямые, 

параллельные стороне АВ, все точки которой из этих линий отвечают определенным 

концентрациям воды в трехкомпонентной системе. Пересечения этих линий с 

соответствующими прямыми, проходящими через вершину треугольника, дают точки, 

соединяя которые получают кривую расслаивания. 

Кривая расслаивания разделяет поверхность треугольника на области, отвечающие 

гомогенному и гетерогенному состоянию трехкомпонентной системы. Диаграмма 

построена правильно, если гетерогенная область опирается на сторону, на которой 

указывается состав бинарной смеси из ограниченно растворимых компонентов (в 

данном случае, В и С). 

Необходимо отметить, что ту же кривую расслаивания можно получить исходя из бинарных 

смесей взаимно нерастворимых компонентов В и С, то есть из двухфазных систем, титруя 

компонентом А до исчезновения второй фазы (исчезновения мути). Подобная кривая 

является хорошей проверкой первой кривой. 

Если описанные исследования повторить несколько раз, при различных температурах 

можно построить объемную диаграмму в координатах “состав-температура”. 

 

Контрольные вопросы 

1. Построение диаграмм трехкомпонентных систем, отражающих взаимную 

растворимость компонентов, на плоскости и в пространстве. 

2. Типы диаграмм при разной взаимной растворимости компонентов. 

3. Показать на полученной диаграмме области, соответствующие гомогенному и 

гетерогенному состоянию трехкомпонентных систем. 
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4. Понятие о сопряженных растворах. 

5. Как с помощью правила рычага рассчитать соотношение между фазами, 

находящимися в равновесии в гетерогенной системе? 

6. Применение правила Тарасенкова для определения составов сопряженных 

растворов. 

7. Правило фаз Гиббса и его применение для различных состояний трехкомпонентной 

системы, отражаемых на диаграмме. 

8. Методы Гиббса и Розебома для определения составов трехкомпонентных систем. 

 

 

 

4-Лабораторная работа. 

Криоскопия. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ РАСТВОРЁННОГО ВЕЩЕСТВА КРИОСКОПИЧЕСКИМ 

МЕТОДОМ. 

Задания к работе 

1. Настроить термометр Бекмана на используемый температурный интервал. 

2. Определить температуру замерзания чистого растворителя и температуру начала 

кристаллизации раствора неэлектролита. 

3. Рассчитать моляльную концентрацию раствора и молекулярную массу 

растворенного вещества. 

4. Вычислить относительную ошибку определения молекулярной массы и предельную 

погрешность метода; сравнить полученные величины. 

Описание работы 

Схема установки, используемой для криоскопических измерений, приведена на 

рис. 1. В опыте используется дифференциальный термометр Бекмана, который 

предварительно должен быть настроен на используемый интервал температур. Следует 

учитывать, что при неосторожном обращении с термометром Бекмана может 

произойти падение капельки ртути в верхний резервуар термометра, и его настройку 

придётся производить заново. Для точных измерений необходимо, чтобы охлаждение 

исследуемой жидкости происходило как можно медленнее. Для этого служит 

воздушная прослойка между внешней и внутренней пробирками. При проведении 

опыта исследуемую жидкость необходимо постоянно перемешивать для её 

равномерного охлаждения. 
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1. Калибровка термометра Бекмана. 

Для определения понижения температуры кристаллизации раствора термометр 

Бекмана необходимо откалибровать. Для этого в первом опыте замораживают 

дистиллированную воду. 

В тщательно промытую дистиллированной водой и высушенную внутреннюю 

пробирку наливают 50 мл дистиллированной воды. Термометр Бекмана помещают в 

пробирку таким образом, чтобы нижний резервуар термометра был полностью 

погружён в воду. Внутреннюю пробирку с термометром и мешалкой помещают во 

внешнюю и погружают последнюю в охлаждающую смесь. Непрерывно перемешивая 

воду, наблюдают за перемещением столбика ртути в капилляре термометра. При 

проведении опыта обычно имеет место переохлаждение воды (примерно на 1 °С). В 

этом случае вслед за медленным понижением уровня ртути в капилляре наблюдается 

его быстрое повышение и стабилизация на значении, которое отвечает температуре 

кристаллизации воды. Полученное значение tо на шкале термометра Бекмана, 

отвечающее 0 °С, записывается. 

Внутреннюю пробирку вынимают из внешней и осторожно нагревают рукой 

для расплавления образовавшихся кристаллов льда (при правильном проведении опыта 

кристаллы должны образовываться в объёме жидкости, а не на стенках пробирки). 

После того, как все кристаллы расплавились и температура воды повысилась на 1-2 °С 

выше tо, опыт повторяют. Если разность между первым и вторым полученными 

значениями tо превышает 0.1 °С, опыт проводят ещё раз. 

По результатам проведённых опытов рассчитывают среднее значение  на 

шкале термометра Бекмана, отвечающее 0 °С, которое используется в дальнейшем для 

расчёта понижения температуры кристаллизации раствора. 

2. Определение понижения температуры кристаллизации раствора 

На аналитических весах отвешивают определённое количество растворимого 

вещества - неэлектролита (по указанию преподавателя или лаборанта). Вынув из 

внутренней пробирки термометр и мешалку, навеску полностью переносят в пробирку 

и перемешивают мешалкой до полного растворения вещества. Следует обратить 

внимание на то, чтобы на стенках пробирки не оставалось прилипших кристалликов. 

Внутреннюю пробирку помещают во внешнюю и аналогичным описанному 

выше образом проводят охлаждение раствора, фиксируя температуру начала 

кристаллизации раствора tкр. 

Поскольку по мере выпадения кристаллов растворителя концентрация раствора 

увеличивается, за температуру начала кристаллизации раствора tкр принимают 

наибольшее значение температуры, достигнутое после переохлаждения. Опыт 

повторяют трижды и за температуру начала кристаллизации раствора принимают 

среднее значение . 

Рассчитывают понижение температуры кристаллизации раствора: 
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                      (1) 

3. Расчёт молекулярной массы растворённого неэлектролита 

По полученному значению понижения температуры кристаллизации раствора 

вычисляют молекулярную массу растворённого вещества: 

                      (2) 

Здесь К – криоскопическая константа воды (К = 1.86); 

            g1 – масса растворителя; 

            g2 – масса растворённого вещества. 

Используя полученное и истинное значения молекулярной массы, 

рассчитывают относительную погрешность определения молекулярной массы и 

сравнивают её с предельной погрешностью метода.  

Лабораторная работа. 

Изучение эбулиоскопических свойств растворов. 

(Эбулиоскопический метод определения  молекулярного веса вещества) 

Прибор для определения температуры кипения называется эбулиоскопом. В 

данной работе используют эбулиоскоп Свентославского, схема которого приведена на 

рисунке 3.4.  

В сосуд 1 налить жидкость и нагреть ее, образующиеся пары  уносят с собой 

жидкость по трубке 2 в широкую трубку 3, помещенную в пробирку 4. Жидкость 

тонкой струей должна стекать по термометру.  

В трубке 2 вся избыточная теплота, уносимая жидкостью вследствие ее 

перегрева, расходуется на превращение соответствующего количества жидкости в пар. 

Таким образом, температура, которая устанавливается в трубке 3, в точности отвечает 

температуре сосуществования пара с жидкостью при данном давлении. Пар конден-

сируется в холодильнике 5, а образовавшаяся жидкость по трубке 6 возвращается в 

сосуд 1. 

 

Рис. 3.4. Эбулиоскоп Свентославского 
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Цель работы:  

1. В данной работе следует определить молекулярный вес растворенного вещества по 

температурам кипения раствора и растворителя. 

2. Определить коэффициент активности растворенного вещества. 

Оборудование, материалы: эбулиоскоп, термометр, штатив, пробирки, горелка, 

химические стаканы, хлорид натрия, ацетат натрия, нитрат калия, нитрат натрия, 

сахароза, глицерин, этиленгликоль, хлорид аммония, глюкоза, хлорид калия, этанол, 

щавелевая кислота. 

Экспериментальная часть: 

1.  В широкую пробирку наливают исследуемую жидкость. После этого пробирку 

закрепляют в штативе. В пробирку  вставляют  на пробке предварительно 

установленный и тщательно вытертый фильтровальной бумагой термометр.  Пробка с 

термометром должна быть плотно вставлена в пробирку, а сам термометр не должен 

касаться стенок пробирки. Затем в холодильник пропускают воду и к прибору 

подставляют горелку. Жидкость рекомендуется нагревать при помощи маленькой 

горелки, дающей полукруглое пламя, охватывающее дно пробирки. 

Температуру кипения растворителя (дистиллированная вода) определяют два-

три раза и берут среднее значение. После этого пробирку освобождают от 

растворителя. 

Для определения молекулярной массы растворенного вещества в чистую и 

сухую пробирку вводят отвешенное количество растворителя. Количество жидкости 

необходимо брать около 30 мл, чтобы она заполняла объем  по высоте на 1 см. Для 

этого стакан (или колбу) с растворителем взвешивают. Затем из стакана в прибор вы-

ливают 10 мл растворителя. После этого вводят точно взвешенное (на аналитических 

весах) количество исследуемого вещества. Затем из стакана добавляют нужное 

количество растворителя, которым смывают со стенок исследуемое вещество. 

Взвешивают стакан с оставшимся растворителем и по разности масс определяют 

количество введенного растворителя.  

Температуру кипения полученного таким образом раствора известной 

концентрации определяют уже описанным методом. Полученные результаты заносят в 

таблицу по образцу: 

 Растворитель Раствор 

Температура кипения при данном давлении 1 

2 

3 

1 

2 

3 

Среднее Среднее 

Температура кипения при  нормальных 

условиях 
  

Повышение температуры кипения   
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Молекулярная масса растворенного вещества может быть определена по 

повышению температуры кипения: 

М = 1000 ×Кэ×mр-ля 

mв-ва × ΔТк 

где М – молекулярная масса растворенного вещества, mр-ля – масса 

растворителя, mв-ва  - масса растворенного вещества, ΔТк  - повышение 

температуры кипения растворителя с растворенным веществом, Кэ – 

эбулиоскопическая постоянная, для воды составляет 0,52. 

2) По повышению температуры кипения можно определить коэффициент активности 

растворенного вещества: 

ln γ = -2j 

j = 1- Δtк/(Кэ×m)  (3.31) 

где γ  - коэффициент активности, Δtк  - повышение температуры кипения,  

Кэ – эбулиоскопическая постоянная, m – моляльность. 

 Если растворенное вещество является электролитом, распадающимся на два 

иона, то коэффициент активности можно определить по уравнению  

ln γ = -3j 

где j = 1 - Δtк/(2 Кэ×m)  (3.32) 

 Установка термометра Бекмана для эбулиоскопии. Термометр Бекмана надо 

установить так, чтобы температура кипения чистого растворителя соответствовала на 

шкале 2—3°. Для этого берут два стакана, один с чистым растворителем, другой с 

раствором, произвольной, но достаточно высокой концентрации, и нагревают оба до 

кипения. После этого обычным термометром определяют температуру кипения 

чистого растворителя и раствора. Последняя должна быть на 2,0—2,5° С выше 

температуры кипения чистого растворителя. Термометр Бекмана приводят в 

горизонтальное положение и, слегка постукивая по его верхней части, подгоняют ртуть 

верхнего резервуара к верхнему концу капилляра, затем легким нагреванием рукой 

нижнего шарика термометра ртуть поднимается по капилляру и соединяется со ртутью 

верхнего резервуара. После этого термометр осторожно (чтобы не разорвать ртуть) 

приводят в вертикальное положение и ставят на 20 мин в стакан с кипящим раствором, 

укрепив его в штативе. Далее термометр вынимают из раствора и, держа его за 

середину шкалы, быстрым ударом по верхней части обрывают ртуть в верхнем 

резервуаре. Затем термометр ставят в стакан с кипящим чистым растворителем на 10—

15 жим. Если температура кипения чистого растворителя будет соответствовать 2—3°, 

то термометр готов для работы. 

 Контрольные вопросы: 

1. Фазовое равновесие раствор-пар растворителя (закон Рауля). Коллигативные 

свойства. 

2. Следствие из закона Рауля: изменение температуры кипения и замерзания растворов 

(диаграмма в координатах давление-температура). 

3. Природа эбулиоскопической и криоскопической констант. 
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4. Осмотическое давление растворов. 

5. Активность вещества, её отличие от концентрации. График зависимости 

коэффициента активности от концентрации. 

6. Уравнение Гиббса-Дюгема, вывод уравнения. 

7. Коллигативные свойства растворов электролитов. 

 

 
5-Лабораторная работа. 

Изучение молекулярной структуры веществ рефрактометрическим методом. 

 

РЕФРАКТОМЕТРИЯ. 

Дипольный момент и поляризация. Любая нейтральная молекула содержит 

определенное число локализованных в атомном ядре положительных зарядов, такое же 

число отрицательных зарядов в виде электронов. Центы тяжести этих зарядов могут 

совпадать (неполярная молекула) или не совпадать (полярная молекула). Если же 

неполярную молекулу поместить во внешнее постоянное электрическое поле или в 

электрическое поле соседней молекулы (или иона), то легко подвижные электроны 

претерпевают некоторое смещение, в результате чего появляется наведенный 

(индуцированный) дипольный момент. Смещение в электрическом поле претерпевают 

и атомы, входящие в состав молекул. Полярные молекулы ориентируются в 

электрическом поле. Электрическим дипольным моментом полярной молекулы 

называется произведение электрического заряда (е) на расстояние между центрами 

положительных и отрицательных зарядов (h). 

μ=eh (4.1) 

Элементарный электрический заряд составляет порядка 10-10 эл. ст. ед.; 

расстояние между центрами зарядов противоположного знака в любой молекуле имеет 

тот же порядок величины, то есть 10-8 см. 

Поэтому за единицу измерения дипольного момента принято 1·10-18 эл ед. x см, 

она называется дебаем (1 Д). 

Смещение электронов, атомов, ориентация молекул в электрическом поле называется 

поляризацией (П). Величина поляризации зависит, в частности, от способности 

молекул к поляризации. Способность молекул поляризоваться характеризуется 

поляризуемостью (α). 

При помещении полярных молекул в электрическое поле происходят два явления: 

1) молекулы ориентируются вдоль поля (поляризация ориентации (Po)); 

2) расстояние между центрами тяжести зарядов диполя увеличивается, приводя к 

увеличению дипольного момента (поляризация деформации (PD)). 

Поляризация неполярных молекул (Р) складывается только из электронной (Рэл) и 

атомной (Рат) поляризаций. 

Поляризация ориентации вызвана смещением электронов, PD – смещение атомов или 

атомных групп: 

Р= PD= Рэл + Рат  (4.2) 

Более существенной величиной является Рэл, так как тяжелые ядра атомов смещаются в 

электрическом поле незначительно по сравнению с подвижными электронами. 

Величина Р составляет 5-10 % от Рэл, поэтому считают, что PD= Рэл. 

PD зависит от напряженности (Е) электрического поля, и при не слишком сильных 

полях наведенный дипольный момент равен:  
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μ=αЕ (4.3) 

где α – коэффициент пропорциональности, называемый поляризуемостью молекул. 

Коэффициент α показывает, что дипольный момент создается при напряженности 

поля, равной единице. Чем больше α, тем легче поляризуется молекула. 

Полная поляризация молекул, имеющих постоянный дипольный момент, складывается 

из поляризации ориентации  и поляризации деформации: 

Р= PD + Po = Рэл + Рат + Po  (4.4) 

Молярная поляризация деформации некоторых молекул веществ определяется 

выражением: 

D

4
P = πNα

3
  (4.5) 

где N – число Авогадро, равное 6,023·1023. 

С другой стороны, ее можно характеризовать через диэлектрическую проницаемость 

(ε). 

D эл ат

ε-1 M 4
P =P +P = × = πNα

ε+2 ρ 3
; (4.6) 

где, М – молярный вес, ρ – плотность вещества г/см3, то есть, определив ε по формуле 

(4.6), рассчитывают PD неполярных молекул. 

Для веществ, состоящих из полярных молекул, Дебай вывел уравнение, учитывающее 

поляризацию ориентации: 
2

o
o

μ4
P = πN

3 3kT
  (4.7) 

где μо – постоянный дипольный момент молекулы; k – постоянная Больцмана; Т -  

абсолютная температура. 

Полная поляризация полярных молекул по Дебаю согласно уравнениям 4.6 и 4.7 будет 

равна: 

2

oμ4
P= πN(α+ )

3 3kT
  (4.8) 

Полная поляризация наблюдается в статическом электрическом поле и в полях 

низкой частоты. 

Чаще наблюдается электронная поляризация, называемая также рефракцией. 

Рефракция веществ и растворов. Диэлектрическая проницаемость 

диэлектрика (ε), согласно электромагнитной теории Максвелла для прозрачных 

неполярных веществ равна квадрату коэффициента преломления (n). 

Заменив в (4.6) ε на n2, получим выражение для определения мольной 

рефракции (R). 

2

эл 2

4 n -1 M
R=P = πNα= ×

3 n +2 ρ
  (9) 
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Значение функции 

2

2

n -1

n +2
 для n, полученных экспериментально, можно взять в 

физико-химических справочниках или рассчитать самим. 

Из (4.9) следует, что величина R, определяемая через показатель преломления, 

служит мерой электронной поляризуемости его молекул. 

Подставив в (4.9) размерности молекулярного веса и плотности, получим 

размерность мольной рефракции. 

  .
моль

см
R

3














=

 

В практике часто пользуются удельной рефракцией (r), 














г

см
3 , то есть 

рефракцией одного грамма вещества: 
2

2

n -1 1
r= ×

n +1 ρ
. 

На основании опытных данных установлено, что рефракция не зависит от 

агрегатного состояния вещества и от температуры. Мольная рефракция по величине 

сходна с поправкой “В” уравнения Ван-дер-Ваальса, а по физическому смыслу и 

размерности представляет собой объем, занимаемый молекулами одного моля 

вещества. Рефракция, как и объем, обладает свойствами аддитивности: рефракция 

молекулы равна сумме рефракций ионов, атомов (Raт) и сумме двойных и тройных 

связей (Ri) (инкрементов), входящих в молекулу: 

ат iR=ΣR +ΣR   (4.11) 

Значения Raт и Ri приведены в таблицах “Краткого справочника физико-

химических величин” (см. таблицу на лабораторном столе). 

Для веществ с одинаковой эмпирической формулой, но разными строениями, 

рефракция различна, поэтому экспериментально определяя рефракцию взятого 

вещества и сравнивая ее с рассчитанной по уравнению (4.11) для предполагаемой 

молекулярной структуры, можно решить, каким строением обладает это вещество. 

Совпадение значений R является подтверждением предполагаемой структуры 

молекулы. 

Если в растворах отсутствуют сильные межмолекулярные взаимодействия, 

приводящие к ассоциации компонентов, то для них справедливо свойство 

аддитивности рефракции. В этом случае мольная рефракция раствора (Rp) равна сумме 

рефракций, составляющих смесь веществ, умноженных на мольные доли их в смеси: 

p 1 1 2 2R =N ×R +N ×R  или 
p 1 1 1 2R =N ×R +(1-N )R  (4.12) 

где R1 и R2 – мольные рефракции растворителя и растворенного  

вещества: 

N1 и N2 – мольные доли растворителя и растворенного вещества. 
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Для расчета по экспериментальным данным по формуле (9) требуется знать средний 

молекулярный вес раствора, который определяется соотношением 

ср 1 1 2 2M =N ×M +N ×M   (4.13), 

где М1 и М2 – молекулярные веса составляющих раствор веществ. 

Подобно молекулярной, удельная рефракция смесей (rp) тоже обладает свойством 

аддитивности: 

p 1 2

x 100-x
r =r +r

100 100
  (4.14), 

где r1 и r2 – удельные рефракции растворенного вещества и растворителя; 

x – содержание растворенного вещества (вес %) в растворе, приведено в таблице. 

Экспериментально определив рефракции раствора и их компонентов используя 

свойство аддитивности (4.12, 4.14), на практике определяют концентрацию раствора 

(удельный вес растворителя и раствора определить пиктометрически). Зная 

концентрацию раствора, его рефракцию и рефракцию растворителя по уравнению 

(4.12, 4.14) можно вычислить рефракцию растворенного вещества. Последнюю 

сопоставляют со значением рефракции, рассчитанной по уравнению (4.11) для 

предполагаемой структуры молекулы. 

 

Лабораторная работа.  

Определение показателей преломлениея жидкостей и концентрации 

растворенного вещества с помощью рефрактометра. 

Приборы и принадлежности: Рефрактометр  типа  Аббе (ИРФ-454),  глицерин,  

дистиллированная  вода,  растворы глицерина.  

Описание прибора.  Общий  вид  рефрактометра  ИРФ-454  показан  на  рис. 

4.1.  Основные  узлы  прибора  смонтированы  в  металлическом  корпусе.  На  корпус 

1 выведены:  рефрактометрический блок, маховик компенсатора 2, маховик поворота 

шкалы 3, зеркало подсветки шкалы 4, в верхней части корпуса размещен окуляр 5. 

 Рефрактометрический  блок  состоит  из  двух  частей:  верхней  и  нижней.  

Нижняя неподвижная часть является измерительной, а верхняя – осветительной  

призмой.  Осветительную  призму  за  рукоятку 6 можно  откидывать  на  угол  ~100°. 

Обе призмы смонтированы так, что при складывании последних между  ними  остается  

свободное  пространство  около 0.1 мм.  Это  пространство  при  измерении  

заполняется  исследуемой  жидкостью.  С  левой  стороны  каждой  из  призм  имеются  

отверстия,  через  которые  свет  от  осветителя  может  быть  направлен  либо  на  

боковую  грань  верхней  призмы (метод "скользящего  вхождения  лучей"),  либо  на  

нижнюю  призму (метод "полного  отражения").  Отверстия открываются 

(закрываются) заслонками 7 и 8.   

В  поле  зрения  окуляра  одновременно  видны  только  часть  изображения  

шкалы  и  часть  поля  сфокусированных  лучей.  Вращая  маховик 3, можно  добиться,  

чтобы  граница  света  и  тени  оказалась  в  поле  зрения  окуляра  и  совпала  с  
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положением  указателя.  Индексом  для  отсчета  служит  центр  неподвижного 

перекрестия.   

Окрашенность  наблюдаемой  границы  тени  устраняется  поворотом  

компенсатора с помощью маховика 2. Вместе с компенсатором одновременно  

вращается  и  барабан  со  шкалой,  по  которой  в  случае  необходимости  можно  

измерить дисперсию вещества.   

Порядок выполнения работы.   

1. Открывают зеркало подсветки шкалы 4 (рис. 4.1) и устанавливают его так,  чтобы 

изображение шкалы, наблюдаемое в окуляр, было равномерно освещено.  Если  

дневного  света  недостаточно,  включают  электролампу.  Резкость  изображения 

устанавливается вращением головки окуляра 5.   

2. Открывают  заслонку  окна  осветительной  призмы 7. Заслонка  окна  

измерительной  призмы 8 должна  быть  закрыта.  В  этом  случае  реализуется  метод 

"скользящего вхождения лучей".  

   

Рис. 4.1. Общий вид рефрактометра ИРФ-454 

 

Рис. 4.2. Пример отсчета. 

3. Осторожно  откидывают  верхнюю  часть  призменного  блока  и  на  поверхность 

нижней (измерительной) призмы наносят 2-3 капли исследуемого  раствора.   

4. Опускают верхнюю часть рефрактометрического блока.   

5. Вращают маховик 3 до тех пор, пока в поле зрения окуляра не появится  граница 

света и тени.   

6. Устраняют окраску границы светотени, вращая рукоятку компенсатора  2.   
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7. Вращением  окуляра  зрительной  трубы  производят  дополнительную  настройку на 

резкость изображения.   

8. Совмещают  границу  раздела  с  центром  перекрестия  и  по  шкале  показателей  

преломления  производят  отсчет.  Индексом  для  отсчета  служит  неподвижный 

визирный штрих. Пример отсчета показан на рис. 4.2. В этом примере n=1.533.   

9. Всего  производят 3 измерения  с  каждым  раствором.  Результаты  измерений 

записывают в таблицу.  

10. Те же операции проделывают с другими растворами. Все измеренные  значения  

записывают  в  таблицу.  Рекомендуется  проводить  вычисления  в  следующем 

порядке: вода, раствор № 1, раствор № 2, раствор № 3, глицерин.   

11. По  окончании  измерений  вытирают  рабочие  поверхности  блока  Аббе  чистой 

мягкой тряпочкой или фильтровальной бумагой.   

12. По  измеренным  значениям  показателя  преломления  вычисляют  рефракции воды 

RВ, глицерина RГ и растворов глицерина в воде R1, R2, R3.   

 

Результаты расчетов записывают в таблицу.   

13. Вычисляют  объемное  содержание (концентрацию)  глицерина  для  каждого из 

предложенных растворов:   

 

Результаты расчетов записывают в таблицу.   

14. Строят график зависимости рефракции воды, глицерина и растворов от  

концентрации растворенного вещества  Таблица для записи результатов опытов 

          

 H2O P-p,1 Р-р, 2 Р-р, 3 C3H8O3 

      1    

n    2   

      3 

     

Среднее  n      

Среднее  R      

δ, % 0 %    100 % 

Дополнительное задание  Используя  измеренные  значения  показателей  

преломления  воды (H2O),  глицерина (C3H8O3)  и  таблицы  физических  величин,  

определите  поляризуемость молекул этих жидкостей.   
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Контрольные вопросы   

1.Сформулировать  законы  преломления  и  пояснить  физический  смысл  

относительного и абсолютного показателя преломления.   

2.Сформулировать условия, при которых наблюдается полное внутреннее  отражение. 

Как измерить предельный угол?   

3.Чем  ограничены  пределы  измерения  показателя  преломления  рефрактометром 

типа Аббе?   

4.Какую роль играет в приборе компенсатор дисперсии?   

5.Как измерить показатель преломления непрозрачных жидкостей?   

6.Что такое рефракция вещества? Как проверить, выполняется ли правило  

аддитивности рефракции для растворов глицерина?   

7.Устройство  рефрактометра  и  ход  лучей  при  монохроматическом  излучении. 
  
 

6-Лабораторная работа. 

Житкосты. 

 

ДАВЛЕНИЕ  НАСЫЩЕННОГО ПАРА 

Равновесия в гетерогенных системах, в которых не происходит химического 

взаимодействия между компонентами, а протекают лишь процессы перехода 

компонентов из одной фазы в другую (или другие), называются фазовыми 

равновесиями. 

В однокомпонентных системах различают следующие фазовые переходы: 

жидкость ↔ пар (испарение и конденсация); 

тв. вещество ↔ пар (возгонка и сублимация); 

тв. вещество ↔ жидкость (плавление и кристаллизация); 

тв. вещество ↔ тв. вещество (полиморфные превращения). 

В настоящей лабораторной работе рассматривается процесс испарения жидкостей. 

Давление насыщенного пара индивидуальных жидкостей 

Переход жидкости в пар возможен, если кинетическая энергия молекул больше энергии 

межмолекулярного притяжения в жидкости. Жидкости, в которых межмолекулярное 

взаимодействие невелико, обладают большой способностью к испарению. Жидкости, в 

которых проявляются сильные межмолекулярные взаимодействия (полярные) обладают 

пониженной способностью к испарению. Наряду с процессом испарения происходит и 

обратный процесс – конденсация. При равенстве скоростей этих процессов в системе 

возникает динамическое равновесие между жидкостью и паром. 

Насыщенным паром называется пар, находящийся в динамическом равновесии 

с жидкостью. 

Давлением насыщенного пара (Р) называется давление, которое оказывает пар, 

находящийся в равновесии с жидкостью, на поверхность жидкости и стенки сосуда. 

Давление насыщенного пара характеризует способность жидкости к испарению 

и является одним из важнейших свойств жидкости. Оно зависит от природы жидкости 

и температуры и не зависит от объема пара и количества жидкости. На давление пара 

помимо перечисленных факторов оказывает влияние также форма (кривизна) 

поверхности жидкости и наличие на ней электрического заряда. Давление 

насыщенного пара для каждого вещества является величиной постоянной при данной 
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температуре. При повышении температуры давление насыщенного пара жидкостей 

возрастает вследствие увеличения кинетической энергии молекул. Температура, при 

которой давление насыщенного пара жидкостей сравнивается с внешним давлением, а 

переход молекул из жидкости в пар осуществляется не только с поверхности жидкости, 

но и по всему объему, называется температурой кипения. 

Таким образом, над кипящей жидкостью присутствует насыщенный пар, 

давление которого равно внешнему давлению, а температура кипения жидкостей будет 

определяться природой жидкости и внешним давлением. 

Двухфазное равновесие (f = 2) в однокомпонентной системе (K = 1) 

характеризуется одной термодинамической степенью свободы (S = 1). Такой вывод 

следует из правила фаз Гиббса 

S = K – f + 2 = 1 – 2 + 2 = 1  (5.1) 

Это означает, что из двух термодинамических параметров (температуры Т и 

давления Р), определяющих состояние равновесия между двумя сосуществующими 

фазами, произвольно изменять можно лишь один (либо Т, либо Р). При этом второй 

параметр будет закономерно изменяться, подчиняясь некоторой математической 

зависимости. Таким образом, переменные Р и Т выступают в данном случае как 

функция и аргумент. Взаимосвязь этих переменных может быть представлена 

графически – в виде кривой в координатах Р – Т, называемой фазовой диаграммой, или 

аналитически – в виде соответствующего уравнения. На рис. 5.1. в качестве примера 

приведена диаграмма состояния воды. 

 

 
Рис. 5.1. Диаграмма состояния воды при невысоких давлениях: 

кривые АО – возгонки–сублимации; ОК – испарения–конденсации; ОВ – плавления–

кристаллизации; О – тройная точка, отвечающая равновесию трех фаз 

 

Наиболее общим уравнением, связывающим Р и Т при равновесии между двумя 

фазами, является вытекающее из второго закона термодинамики уравнение 

Клапейрона – Клаузиуса.  

Уравнение Клапейрона – Клаузиуса. Расчет теплоты испарения. Для 

равновесного состояния между жидкостью и паром уравнение Клапейрона – Клаузиуса 

может быть получено следующим образом. Согласно второму закону термодинамики, 

если система находится в равновесии, то при данных условиях (Р, Т) работа не 

совершается: 

Р К 

пар 

жидкость 
B 

Т 

лед 

О 

А С 
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Ap = 0;  Gж – Gп = 0;  Gж = Gп   (5.2) 

то есть свободные энергии Гиббса индивидуального вещества в жидком и 

парообразном состоянии равны (условие равновесия). 

Если изменение внешнего параметра произойдет на бесконечно малую 

величину – dT, то и изобарно-изотермические потенциалы изменятся на бесконечно 

малую величину: 

dGж = dGп   (5.3) 

Изобарно-изотермический потенциал представляет собой свободную энергию 

системы и является функцией давления и температуры: 

dG = VdP – SdT,  (5.4) 

поэтому с его помощью можно установить количественную зависимость между 

давлением насыщенного пара и температурой. 

После подстановки соответствующих значений dG в уравнение (5.3) имеем в 

состоянии равновесия: 

VжdP – SжdT = VпdP – SпdT,  (5.5) 

откуда   

S -Sdp жn= ,
dT V -Vжn

  (5.6) 

где (Sп – Sж) и (Vп – Vж) – изменение соответственно энтропии и объема 

системы при переходе вещества из жидкого в парообразное состояние. 

Фазовое превращение в данном случае рассматривается как изотермический процесс, поэтому 

изменение энтропии в соответствии со вторым законом термодинамики определяется для 

процесса испарения следующим соотношением: 

ΔНисп.ΔS=S -S =п ж Т
,    (5.7) 

где ∆Нисп – теплота испарения (изменение энтальпии при испарении) – 

количество теплоты, необходимое для перевода жидкости в пар, 

Т – температура кипения. 

Подставив выражение (5.7) в уравнение (5.6) получим: 

,
ΔHdP исп.=

dT T×ΔVисп.
  (5.8) 

где Vисп.=Vп–Vж – изменение объема вещества при испарении. 

Величины Vисп и Нисп  должны характеризовать одно и тоже количество 

вещества, и, чаще всего, их относят к 1 молю индивидуального вещества. 

Уравнение (5.8) называется уравнением Клапейрона – Клаузиуса для процесса 

испарения. Оно описывает взаимосвязь давления насыщенного пара и температуры 

при любом фазовом переходе, а для процесса кипения – взаимосвязь внешнего 

давления и температуры кипения жидкостей. Так как Нисп > 0, а объем при испарении 

возрастает (Vисп= Vп – Vж > 0), то производная ,
dP

>0
dT

 и, следовательно, с 

увеличением температуры давление насыщенного пара возрастает (кривая ОК на рис. 

5.1).  
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Уравнение (5.8) выведено для процесса испарения, однако оно является общим 

для всех фазовых переходов. В этом случае оно имеет вид: 

ΔH
dP фаз.п.

= ,
dT T×ΔV

фаз.п.

  (5.9) 

где Нфаз.п. и Vфаз.п. – изменения энтальпии и объема при соответствующих 

фазовых переходах. 

Для процесса испарения уравнение Клапейрона – Клаузиуса можно 

преобразовать, приняв следующие приближения: 

 1. Поскольку объем пара Vп  намного больше объема такого же количества 

жидкости Vж, (например, для воды мольный объем в парообразном состоянии при 

нормальных условиях Vп = 22400 см3, а мольный объем в жидком состоянии Vж = 18 

см3), то без большой погрешности можно пренебречь величиной Vж, и принять, что 

Vисп = Vп. 

 2. При не слишком высоких давлениях и температурах (вдали от критических) 

можно применить уравнение состояния для идеальных газов и к реальным системам. 

Тогда для 1 моля газа: 

Vисп= Vп= ,
RT

P
  (5.10) 

где R=8,314 Дж/мольК – универсальная газовая постоянная. 

Подставив (5.10) в (5.8) получим: 

,
ΔН ×РdP исп=

2dT RT
  (5.11) 

которое после преобразования: 

,
ΔНdP исп=

2P×dT RT
  (5.12) 

принимает вид: 

,
ΔНdlnP исп=

2dT RT
  (5.13) 

где Нисп – теплота испарения 1 моля вещества, Дж/моль. 

  Аналогичное уравнение может быть получено и для процесса возгонки. 

Для расчетов применяется интегральная форма уравнения Клапейрона – Клаузиуса. 

В точных расчетах учитывается, что теплота испарения зависит от температуры: с 

повышением температуры теплота испарения понижается. При критической температуре 

теплота испарения равна нулю. Однако при температурах, далеких от критической, 

изменения Нисп с температурой не очень велики. В небольшом интервале температур Нисп 

можно считать постоянной. 

Интегрирование уравнения Клапейрона – Клаузиуса (5.13) в пределах от Т1 до Т2, 

которым соответствуют давления Р1 и Р2, при постоянном значении Нисп позволяет 

получить уравнение (5.15): 
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Уравнение (3.15) может быть использовано для расчета Нисп, если известны 

давления насыщенного пара при двух температурах: 

  Нисп= ,

1
T

1

2
T

1

1
p
2
p

lnR














−

−   (5.16) 

или  

Нисп= .
)TT(

p

p
lnTRT

12

1

2
21

−
  (5.17) 

Из уравнения (3.15) можно по известной теплоте испарения и данных о 

давлении насыщенного пара  при одной температуре рассчитывать давление 

насыщенного пара при другой температуре или температуру кипения при заданном 

внешнем давлении. 

При неопределенном интегрировании уравнения Клапейрона – Клаузиуса 

получим: 

ΔH 1испlnP=- × +const
R T

.  (5.18) 

  Обозначим величину 
ΔHисп =A

R
, а константу интегрирования В. Тогда 

1
lnP=-A× +B

T
    (5.19) 

Уравнение (3.19) позволяет вычислить давление насыщенного пара над 

жидкостью при любой температуре, если известны константы А и В. Константы А и В 

определяют на основе экспериментальных данных аналитическим или графическим 

методом. 

Аналитический метод заключается в подстановке соответствующих пар 

значений Р и Т в уравнение (3.19). Получаем систему уравнений: 

,

1
lgp =-A× +B

1 T
1
1

lgp =-A× +B
2 T

2

  (5.20) 
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совместное решение которых позволяет найти А и В. 

Уравнение (3.19) отвечает линейной зависимости (рис. 5.2): 

.
T

fpln 







=

1
 

 

Поэтому константы А и В линейного уравнения могут быть определены графически на 

основе построения данной зависимости. 

 

 
Рис. 5.2. Зависимость ln P от 1/T при испарении 

 

Тангенс угла наклона прямой равен константе А: 

А = tg  =
Δ(lnp)

,
1

Δ
T

 
 
 

  (5.21) 

а отрезок, отсекаемый на оси ординат, равен постоянной интегрирования В (рис. 

5.2). Графический метод позволяет усреднить полученные экспериментальные данные. 

Найденное значение константы А может быть использовано для расчета 

теплоты испарения: 

Нисп.= RA = R  tg  (5.22) 

Оценка полярности исследуемой жидкости. В соответствии с правилом, 

установленным Трутоном, мольная теплота испарения неполярных жидкостей 

(Дж/моль) связана с их температурой кипения при атмосферном давлении То
кип  ( К) 

соотношением: 

ΔH Джисп =ΔS =89,12испо моль×КТкип
,  (5.23) 

то есть мольные энтропии испарения неполярных жидкостей при атмосферном 

давлении в точках кипения постоянны. Это правило не выполняется в случае полярных 

(ассоциированных) жидкостей (вода, аммиак, спирты), для них величина Sисп. всегда 

имеет более высокое значение. Поэтому теплота испарения полярной жидкости всегда 

выше теплоты испарения, вычисленной по правилу Трутона, в связи с тем, что на 

разрушение ассоциатов затрачивается дополнительное количество энергии. 

Оценку полярности жидкости (полярная или неполярная) можно получить, если 

  
 ln p 

 B 

 ln P 

 

(1/T

) 

1/T 
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сравнить теплоту испарения, вычисленную по правилу Трутона: 

Hисп.=89,12  То
кип.  (5.24) 

с экспериментально найденной величиной по уравнению Клапейрона – Клаузиуса. 

 

 

Лабораторная работа.  

Расчитат давления насыщенного пара жидкостей. 

(Давление  насыщенного пара индивидуальных жидкостей) 

Цель работы. Изучить зависимость давления насыщенного пара от 

температуры динамическим методом.  На основании опытных данных по зависимости 

давления насыщенного пара от температуры вычислить теплоту парообразования и 

изменение энтропии в процессе парообразования. 

Описание установки и порядок выполнения работы. Схема установки 

показана на рис.5.3.  

Часть установки состоит из стеклянной посуды на шлифах, поэтому обращаться 

с ней надо осторожно, не создавал напряжения неправильным закреплением отдельных 

ее частей. Все шлифы перед началом работы смазать тонким слоем вакуумной смазки. 

В круглодонную колбу /1/ наливают 35-50 мл исследуемой жидкости /по 

указанию преподавателя/, добавляют несколько кусочков пемзы, чтобы избежать 

перегрева. На колбу надевают кольца термостата, чтобы по возможности более полно 

закрыть отверстие термостата,  но в то же время, чтобы удобно было наблюдать за 

кипением жидкости в колбе.  Затем в колбу вставляют двурогую насадку /2/ с 

термометром /3/, как показано на рисунке. Термометр должен находиться над 

поверхностью жидкости. Колбу помещают в термостат /4/, чтобы дно ее оказалось на 

подставке /5, высоту подставки можно регулировать с помощью винтов /6/.  Опускать 

и поднимать подставку нужно осторожно,  придерживая рукой колбу. 

 

 
Рис. 5.3.  

Второе отверстие двурогой насадки соединяют с обратным холодильником. 

Следите, чтобы при присоединении обратного холодильника колба жестко не 

упиралась в подставку. Уровень воды в термостате должен быть чуть выше уровня 

жидкости в колбе. Обратной холодильник при помощи крана /8/ сообщается со всей 

остальной системой,  состоящей из ртутного манометра /9/, с помощью которого 

измеряется разряжение в системе, буферной склянкой /10/. Свободный конец 

манометра /9/ в нерабочем состоянии закрыт зажимом, чтобы пары ртути не попадали 

в воздух. Перед началом работы зажим снять!  Разряжение в системе создают с 
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помощью насоса Комовского /11/. Для предохранения насоса от попадания в него 

паров и загрязнения маслом между краном /8/ и буферной склянкой /10/ установлена 

колонка /12/ с хлористым кальцием. Между буферной склянкой и насосом стоит 

трехходовой кран /13/. Динамический метод определения давления насыщенного пара 

основан на определении температуры кипения жидкости при различных давлениях. 

Измерения целесообразно проводить, переходя от максимального разряжения в 

системе к минимальному. Перед тем как создать разряжение, кран /13/ ставят в такое 

положение, при котором установка сообщается только с насосом Комовского. При 

помощи насоса Комовского создается максимальное разряжение. При этом показание 

манометра, /9/ должно быть 550-560 мм рт. столба. Показание манометра определяется 

как разность высот ртути в двух коленах.  Эта разность составляется из высоты 

подъема ртути в одном колене, и снижения его в другом колене. После этого кран /13/ 

переводят в положение, при котором система отключается от насоса и внешней среды. 

Проверяют герметичность системы. 

 Затем открывают кран /8/,  при этом давление во всей системе выравнивается. 

Снова проверяют герметичность. Если система герметична, приступают к выполнению 

работы. 

 Включают термостат, контактный термометр устанавливают на 5 – 10°С выше, 

чем температура исследуемой жидкости, кран /8/ открыт, обратный холодильник 

включен! 

 Когда жидкость начинает закидать, температура паров повышается, следите за 

показаниями термометра /3/, При установлении равновесия между кипящей жидкостью 

и ее насыщенным паром температура, держится постоянной. Отмечают эту 

температуру по термометру /3/ и снимают показания манометра в мм рт. ст., как было 

показано выше, т.е. отмечают положения ртутных менисков в обоих коленах. 

 После первого определения температуры кипения давление в системе 

увеличивают на 40-50 мм рт. ст.,  плавно поворачивая кран /13/ в положение, при 

котором в систему входит воздух. При этом кипение жидкости прекращается, 

температура паров снижается. Требуется некоторое время /5 – 10 мин/, чтобы жидкость 

нагрелась до более высокой температуры и вновь закипела. Отмечают 

установившуюся температуру при новом давлении, как и в предыдущем случае, 

снимают показания манометра. Необходимо произвести 8-10 таких измерений,  

последовательно увеличивая давление в системе на 40-50 мм рт. ст. Последнее 

измерение произвести при атмосферном давлении. 

 Результаты измерений записать в таблицу по следующему образцу: 

 Давление барометрическое (атмосферное давление) - ___________. 

№  

Измерения 

Показания  Давление пара 

Рпара = Рбар - h термометра манометра 

t, C T, K 410
1


T
 H Рпара ln Рпара 

1       

2       

3       
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На основании полученных данных необходимо: 

1. Построить график зависимости давления пара исследуемой жидкости 

от температуры в координатах:  р = f(t) и ln Pпара = f( 410
1


T
) 

2. Вычислить теплоту испарения жидкости по графику 

3. Рассчитать теплоты испарения для трех интервалов температур по 

уравнению Клаузиуса-Клапейрона (7). 

4. Найти эмпирическое уравнение 
T

b
ap +=ln , и вычислить зна чения 

коэффициентов и, воспользовавшись методом наименьших квадратов: 

( )

( ) ( ) 

 
−

−
=

22

ii

iiii

xxn

yxyxn
b ,  

n

xby
a

ii −
= , 

где  n – число экспериментальных точек, 

xi, yi – координаты i - ой точки/ 

Сумма в уравнении /8/ вычисляется по всем выражениям от 1 до 15. Вычислить 

теплоту испарения по эмпирическому уравнению прямой. 

Определить температуру кипения жидкости при 1 атм. по уравнению Клапейрона-

Клаузиуса. 

 

По окончании работы необходимо: 

1. Выключить термостат, 

2. Отключить воду, 

3. Закрыть кран /8/ и зажимом закрыть свободное колено ртутного манометра 

4. Исследуемую жидкость слить в склянку. 

 

Для работы рекомендуются жидкости: 

1. Четыреххлористый углерод 

2. Этанол 

3. Хлороформ 

4. Гексан 

5. Ацетон 

6. Этилацетат 

 

Лабораторная работа.  

Измерение поверхностного натяжения сталагмометрическим методом 

Цель работы: Научиться определять поверхностное натяжение растворов 

поверхностно-активных веществ на границе вода – воздух либо методом счета капель 

либо взвешиванием (сталагмометрический метод измерения поверхностного 

натяжения). Экспериментально установить зависимость поверхностного натяжения от 

концентрации растворенного вещества (ПАВ), рассчитать и построить график 

зависимости адсорбции от концентрации, вычислить толщину адсорбционного слоя и 

площадь, занимаемую одной молекулой ПАВ. 

Оборудование: Прибор для измерения поверхностного натяжения – 

сталагмометр в виде бюретки; лабораторные весы; 5-6 бюксов или стаканчиков 
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ёмкостью 10 – 25 мл; 5-6 колб вместимостью 50 мл; 5-6 колб вместимостью 100 мл; 5-6 

мерных колб вместимостью 100 мл; пипетка вместимостью 25 мл; растворы ПАВ. 

 Предварительно следует приготовить раствор необходимой концентрации из 

числа ПАВ указанных преподавателем. Затем из полученного раствора (№1) 

приготовить серию из 5 разбавленных растворов путём последовательного разбавления 

вдвое. Для этого в мерную колбу вместимостью 50 мл внести 25 мл раствора ПАВ 

концентрации №1 и довести его объём до 50 мл дистиллированной водой и тщательно 

перемешать. Из приготовленного таким образом раствора (№2) отобрать 25 мл 

раствора и перенести в другую мерную колбу на 50 мл, объём раствора опять довести 

до метки дистиллированной водой. Таким образом, готовят раствор №3, №4 и №5. 

 В данной работе по заданию преподавателя используется одна из двух методик 

сталагмометрического определения поверхностного натяжения, основанных либо на 

взвешивании, либо на счёте капель.  

 Сталагмометрический метод. Определение поверхностного натяжения этим 

методом заключается в измерении объёма или веса капли жидкости, медленно 

отрывающейся от кончика капилляра в нижнем конце сталагмометрической трубки. В 

основе метода лежит положение о том, что в момент отрыва сила тяжести капли q 

уравновешивается силами поверхностного натяжения F. Силы поверхностного 

натяжения действуют вдоль окружности шейки капли и препятствуют её отрыву. В 

момент отрыва можно считать, что 

q = F ≈ 2πrσж-г  (6.5) 

где r внутренний радиус капилляра. 

 Обычно отрыв капель не происходит по линии внутреннего периметра 

капилляра сталагмометрической трубки радиусом r, а осуществляется в шейке капли, 

имеющей меньший радиус. Поэтому для определения значения σж-г в выражении (1) 

величину r следует умножить на поправочный коэффициент β́, зависящий от радиуса и 

объёма капли: 

q = F ≈ 2π β́ rσж-г  (6.6) 

 Вес капли чаще всего определяют следующим образом. Сталагмометрическую 

трубку заполняют исследуемой жидкостью определённого объёма V и измеряют число 

капель n, вытекающих из данного объёма. Вес капли q рассчитывают по уравнению: 

n

gV
q


=  (6.7) 

где ρ – плотность жидкости. 

 В связи со сложностью определения радиуса капилляра r и коэффициента β́ 

поверхностное натяжение находят путём сравнения данных по истечению из 

сталагмометрической трубки исследуемой жидкости и жидкости с известным 

поверхностным натяжением. Значение σж-г рассчитывают по формуле 

nρ

ρn
σσ

ст

ст
стгж =−

  (6.8) 

где  σст, ρст и nст – значения σ, ρ и n для стандартной жидкости. 

или  

σ = kmкапли  (6.9) 
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где 
ст ст

ст

σ ×n
k=

V×ρ ×g
 – постоянная капилляра, 

ст
капли

V×ρ ×g
m =

n
 – масса капли  (6) 

 У нас в качестве стандартной жидкости используется дистиллированная вода, у 

которой OH 2
  = 72,7 мДж/м2 при 20оС. Зависимость поверхностного натяжения от 

температуры (˚С) имеет вид:  

σ0 = 73,5 – 0,15(t – 15) дин/см (H/м). (6.10) 

 

 Таблица 6.1. Поверхностное натяжение воды σ в контакте с воздухом в 

зависимости от температуры 0 - 100 oC 

 

 При учёте всех поправок погрешность сталагмометрического метода не 

превышает 1%. Метод используется для измерения полустатического поверхностного 

натяжения при продолжительности образования капли 2–10 с.  

Ход работы: 1) Собрать лабораторную установку, изображенную на рисунке 6.6. 

 Предварительно следует поупражняться в работе с бюреткой и провести работу 

по определению постоянной капилляра k. Для этого заливают в бюретку 

(предварительно тщательно вымытую) 3 мл дистиллированной воды. Носик бюретки 

удобнее всего заполнить с помощью резиновой груши отсасывая воздух через верхнее 

отверстие бюретки, при этом носик бюретки с открытым краном погрузить в стакан с 

исследуемым раствором. После этого с помощью крана устанавливают постоянную 

скорость истечения исследуемого раствора (лучше 6–12 капель в минуту).  

 

 
Рис.6.6. Схема лабораторной установки для измерения поверхностного натяжения: 

1) воронка; 2) сталагмометр; 3) кран; 4) бюкс; 5) штатив. 

 

При калибровке сталагмометра стандартной жидкостью (водой) используйте ту 

же методику, при помощи которой будете определять поверхностное натяжение 

исследуемых растворов.  

Измерение поверхностного натяжения счётом капель. Измерение 

поверхностного натяжения исследуемого раствора проводят следующим образом.  

t, 
o
C 0 5 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 

σ, 10
-3

 75,6 74,9 74,2 72,8 71,2 69,6 67,9 66,2 64,4 62,6 60,8 58,9 
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 1. Сначала проведите калибровку сталагмометра водой, как стандартной 

жидкостью. 

 2. Для этого наберите в бюретку (сталагмометр) ~10 мл исследуемой воды (в 

том числе и носик) и закройте кран сталагмометра. 

 3. По секундомеру установите скорость истечения жидкости 15 – 20 капель в 

минуту (лучше 6 – 12). 

 4. При установившейся скорости каплепадения воды из сталагмометра в 

стаканчик измерьте число капель n воды, приходящейся на 1 мл истекающей воды. 

Считайте сколько капель в 1 мл воды. Опыт повторите трижды. 

 5. Результаты измерения числа капель запишите в табл. 6.2.  

 

Таблица 6.2. Результаты исследования поверхностного натяжения воды. 

t 

опыта 

Плотность 

ст, кг/м3 

Объем  

воды 

V, мл 

Количество  

капель n, шт. 

Поверхностное 

натяжение ст, 

мДж/м2 

Постоянная 

сталагмометра  

k  1 2 3 среднее 

... 1000 1 n1 n2 n3 nст  ... 

 

Величину поверхностного натяжения воды используйте на основе уравнения 7 или 

данных таблицы 6.1 в зависимости от температуры опыта. 

Постоянная капилляра рассчитывается по формуле (6): 
gV

n
k




=

ст

стст



  

 Далее приступают к измерению поверхностного натяжения исследуемых 

растворов по той же методике. 

 6. Наберите в бюретку (сталагмометр) ~10 мл исследуемого раствора (в том 

числе и носик) и закройте кран сталагмометра. 

 7. По секундомеру установите скорость истечения жидкости 15 – 20 капель в 

минуту (лучше 6 – 12). 

 8. При установившейся скорости каплепадения раствора из сталагмометра в 

стаканчик измерьте число капель n, приходящихся на 1 мл истекающего раствора. 

Считайте число капель, входящих в 1 мл раствора. Опыт повторите трижды.  

 9. Результаты измерения числа капель исследуемой жидкости запишите в табл.  

 

Таблица 6.3. Результаты исследования зависимости σ от концентрации 

Температура опыта  

t = … оС 

Постоянная сталагмометра  

k = ….., Дж/(м2·кг) 

№ 

опыта 

Концентрация 

раствора с, 

моль/л 

Плотность 

раствора 

ρ, г/мл 

Объём 

раствора 

V, мл 

Количество капель n, шт. 
Масса 

одной  

капли 

mк, мг 

Поверхностное 

натяжение σ, 

Дж/м2  1 2 3 Среднее 

1    1       

2    1       

3    1       

4    1       
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10. Повторите измерения при той же постоянной температуре, но при разной 

концентрации исследуемого раствора. Используйте растворы, приготовленные в 

начале занятия путём разбавления вдвое. Измерение поверхностного натяжения 

растворов ПАВ разной концентрации начинают с самой маленькой концентрации. 

Перед отбором капель бюретку каждый раз промывают исследуемым раствором. 

Каждое измерение массы капли повторяют не менее трех раз и рассчитывают среднее 

значение поверхностного натяжения раствора данной концентрации ПАВ. Занесите 

полученные данные в табл. 6.3. 

 Для расчёта поверхностного натяжения исследуемых растворов используйте 

формулу (5) : σ = kmкапли и данные табл. 6.3.   

Массу капель рассчитывают по уравнению: 
n

gV
m капли


=

  

 На основании полученных данных постройте график зависимости 

поверхностного натяжения от концентрации σ = f(с). Кривая (изотерма) зависимости 

поверхностного натяжения от концентрации ПАВ начинается из точки на оси ординат, 

отвечающей поверхностному натяжению воды при температуре эксперимента, и 

постепенно ниспадает с возрастанием концентрации раствора поверхностно-активного 

вещества. По графику σ = f(с) можно вычислить величину адсорбции для любой 

концентрации и, следовательно, построить изотерму адсорбции Г = f (с). (Построение 

графиков и обсуждение полученных результатов удобнее провести после изучения 

темы «Адсорбция»). 

7-Лабораторная работа. 

Электрохимия. Электропроводность электролитов. 

 

Определение константы электролитического сосуда и измерение удельной 

электропроводности растворов электролита. 

Цель работы: 

Определить: 1) константу электролитического сосуда; 2) удельную 

электропроводность воды, которую используют для приготовления растворов 

электролита; 3) удельную электропроводность растворов электролита. 

Приборы и посуда: 

1. Прибор для определения электропроводности растворов электролитов; 

2. Мерный цилиндр на 100 мл; 

3. Пипетка; 

4. Коническая колба; 

5. Термостат. 

Теоретическая часть 

Измерению электропроводности растворов предшествует определение константы 

электролитического сосуда. Если бы расстояние между электродами точно равнялось 1 

см, а площадь каждого электрода была 1 см2 и в проведении тока участвовал бы только 

раствор, заключенный между этими электродами, то измеренная в таких условиях 

электропроводность была бы удельной. В действительности измерение 

электропроводности производят в сосудах различной формы с электродами, площадь, 

форма которых, а также расстояние между ними могут быть различными. 
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Сопротивление проводника прямо пропорционально его длине и обратно 

пропорционально сечению 

R = ρ· . (2) 

Отношение  для данного электролитического сосуда есть величина постоянная и 

называется константой сосуда С, откуда 

R = ρ· С и С= R / ρ. (3) 

Константу сосуда С можно легко определить, измерив сопротивление раствора, 

удельная электропроводность которого известна. Для определения постоянной сосуда 

обычно используют 1/50 н. и 1/100 н. растворы стандартного электролита—КСl. 

Величина удельной электропроводности этих растворов при различных температурах 

приведена в табл. 1. 

Раствор готовят из химически чистого КСl, прокаленного при температуре темно-

красного каления и сохраняемого в эксикаторе над серной кислотой. Воду, 

используемую для приготовления растворов, очищают двойной дистилляцией. 

Таблица 1. Удельная электропроводность водных растворов кСl при концентрации 1/50 

и 1/100 моль/л 

t°, С χ ом–1·см–1 t°, С χ ом–1·см–1 

1/50 н. 1/100 н. 1/50 н. 1/100 н. 

15 0,002243 0,001147 21 0,002553 0,001305 

16 0,002294 0,001173 22 0,002606 0,001332 

17 0,002345 0,001199 
   

18 0,002397 0,001225 23 0,002659 0,001359 

19 0,002449 0,001251 24 0,002712 0.001386 

20 0,002501 0,001278 25 0,002765 0,001413 

Константа сосуда рассчитывается по уравнению 

С = R·χКCl. (4) 

Следовательно, величина удельной электропроводности раствора любого электролита 

равна 

χ = С / Rx. (5) 

Вопросы для самоконтроля: 

Что такое проводники первого и второго рода 

Электролитическая диссоциация. 

Электролиты сильные и слабые 
Константа диссоциации и степень диссоциации 

Константа электролитического сосуда 

Электропроводность, удельная электропроводность 
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Лабораторная работа.  

Определение электропроводности слабых электролитов. 

Цель работы: 

Определить: 1) константу электролитического сосуда; 2) удельную 

электропроводность воды, которую используют для приготовления растворов 

электролита; 3) удельную электропроводность растворов электролита. 

Приборы и посуда: 

Прибор для определения электропроводности растворов электролитов; 

Мерный цилиндр на 100 мл; Пипетка; Коническая колба; Термостат.  

 

Теоретическая часть 

Проводники электрического тока делятся на проводники первого и второго рода. К 

проводникам первого рода относятся металлы и их сплавы, графит и другие 

материалы. Проводниками второго рода называют растворы кислот, щелочей и солей, 

расплавленные соли и кристаллы некоторых твердых солей. 

Перенос электричества в проводниках первого рода осуществляется движением 

электронов по проводнику, в проводниках второго рода перенос электричества 

осуществляется движением ионов, и сила тока представляет собой суммарный 

результат движения катионов и анионов. Сопротивление, а, следовательно, и 

электропроводность зависит от длины и поперечного сечения проводника, а именно:  

, где /1/ 

- сопротивление проводника (Ом); 

- длина проводника (см); 

- площадь поперечного сечения (см2); 

- удельное сопротивление (Ом. см). 

Электропроводность – величина, обратная сопротивлению электрического тока, т.е. 

= æ , /2/ 

где æ – удельная электропроводность, æ = (Ом-1 .см-1); 

- длина проводника (см); 

S – поперечное сечение проводника (см2). 

Удельной электропроводностью называют электропроводность одного мл раствора, 

помещенного между электродами с поверхностью 1 см2, находящимися на расстоянии 

1 см друг от друга. 

Удельная электропроводность различных электролитов, сравниваемая при одинаковых 

условиях, температуре и концентрации, различна. Удельная электропроводность 

слабых электролитов с повышением концентрации растет незначительно. Уменьшение 

ее вызвано падением степени диссоциации. Удельная электропроводность с 

уменьшением концентрации падает, но не пропорционально, она убывает медленнее, 

чем разведение раствора. Только в очень разбавленных растворах солей, сильных 

кислот и оснований обе величины становятся пропорциональными. 

Более наглядно выглядят эти закономерности, если пользоваться не удельной, а 

эквивалентной электропроводностью. Она зависит от свойств растворенного вещества, 

выражающихся в способности переносить в единицу времени большего или меньшего 

количества электричества. Способность различных электролитов проводить 

электрический ток удобно сравнивать в таких условиях, когда в слое жидкости, 



 50 

заключенном между электродами, находятся химически сравнимые количества 

различных веществ. Такими химически сравнимыми количествами являются грамм-

эквивалент или грамм-моль вещества. 

Эквивалентной электропроводностью называют электропроводность столба 

жидкости, заключенного между электродами, находящимися друг от друга на 

расстоянии 1 см при такой площади поверхности электродов, что между ними 

находится объем жидкости, содержащий 1 грамм-эквивалент вещества. 

æ = 1000 . V . æ, [Ом-1 . см-1 . м-1], где /3/ 

- эквивалентная электропроводность при данном разведении; 

С – концентрация раствора; 

- разбавление раствора, т.е. величина, обратная концентрации ( = 1 / С). 

Эквивалентная электропроводность раствора повышается при его разбавлении 

благодаря тому, что количество электролита между электродами остается постоянным 

(грамм-эквивалент), а число ионов, образующихся при разбавлении, увеличивается. 

очень сложно выполнить все условия. Поэтому для каждого сосуда предварительно 

определяют его постоянную С0. 

Если в формулу  вместо поставить 1/æ, а величину заменить на С0, 

то С0/ æ. 

Отсюда можно заключить, что С0 = æ . х, 

где х – сопротивление, определяемое по формуле Rх = Rм 
. . 

Практически постоянную сосуда (С0) определяют следующим образом. 

+В сосуд для измерения электропроводности наливают 0,02 н раствор хлорида калия 

таким образом, чтобы в раствор были погружены только электроды. Из таблиц 

определяют удельную электропроводность хлорида калия (æ) при данной температуре. 

Далее, описанным выше способом, определяют сопротивление раствора хлористого 

калия и находят постоянную сосуда С0 = æ.
х . 

Данные измерений заносят в таблицы: 

Таблица 1 

Определение постоянной сосуда (С0) 

№ Rм Плечи 

реохорда 

Rх С0 

а б 

1 

2 

3 

     

Рассчитать среднее значение С0. 

 Измерение электропроводности слабого электролита 

Измеряют электропроводности растворов уксусной кислоты (или другой, 

предложенной преподавателем) следующих концентраций: 0,001 н, 0,01 н, 0,1 н, 1 н. 
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Рис.2 

Для измерения неизвестного сопротивления Rx включают то или иное сопротивление 

магазина Rм, замкнув ток. Ищут, передвигая по проволоке контакт, ту точку, в которой 

телефон практически замолкнет (минимум звучания) или положение стрелки 

гальванометра в положении «0». Сопротивление неизвестного раствора определяется 

по формуле: 

Rх = Rм 
. . 

Сопротивление R2 надо подбирать таким образом, что чтобы минимум звучания 

телефона (или стрелки) соответствовал среднему положению контакта на линейке (в 

интервале от 400 до 600 мм). При этом точность измерений значительно повышается. 

Для каждого раствора производится не менее трех измерений с различными 

сопротивлениями, лежащими в указанных пределах. Если расхождение полученных 

результатов не превышает 1%, результат используют для вычислений, в противном 

случае измерения повторяют. 

Экспериментальная часть 

1. Методика измерений 

Так как электропроводность – это величина, обратная сопротивлению, то, практически, 

определение электропроводности сводится к определению сопротивления. Наиболее 

пригодным в этом случае является метод, основанный на применении переменного 

тока по схеме мостика Уитстона. Допустим, ток идет из источника Е к точке А (рис.1), 

где он разветвляется и часть тока идет через D к С, а другая – через В к С. От точки С 

ток идет обратно к источнику тока. 

Рис.1 

Сопротивления частей цепи будут: 

АВ = R1, BC = R2, AD = R3, DC = R4. 

Если точки D и В соединить проводником, то по нему может пойти ток. По закону 

Кирхгофа, в проводнике ВD тока не будет в том случае, когда будет соблюдаться 

следующее соотношение: 

. 

Зная три из этих сопротивлений, можно вычислить четвертое. На опыте в 

качестве R2 берется определенное сопротивление магазина; R1 – сосуд с электролитом, 

электропроводность которого нужно определить; R3 и R4 – берется реохорд, плечи 

которого будут соответственно a и b. Для измерения сопротивления жидкостей 
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применяют переменный ток, а не постоянный, чтобы избежать электролиза и 

поляризации. 

Очень чувствительным прибором, обнаруживающим присутствие или отсутствие тока 

в мостике, является низкоомный телефон, вибрационный гальванометр или 

осциллограф. В качестве источника переменного тока применяется звуковой генератор 

ЗГ-1.  

Вопросы для самоконтроля: 

Что такое проводники первого и второго рода 

Электролитическая диссоциация. 

Электролиты сильные и слабые 

Константа диссоциации и степень диссоциации 

Константа электролитического сосуда 

Электропроводность, удельная электропроводность 

Эквивалентная электропроводность. 

 

Лабораторная работа. 

Определение коэффициента электропроводности сильного электролита. 

Цель работы: 

Определить: 1) константу электролитического сосуда; 2) удельную 

электропроводность воды, которую используют для приготовления растворов 

электролита; 3) удельную электропроводность растворов электролита. 

Приборы и посуда: 

Прибор для определения электропроводности растворов электролитов; 

Мерный цилиндр на 100 мл; 

Пипетка; 

Коническая колба; 

Термостат. 

Реактивы и материалы: 

Дистиллированная вода; 

Раствор хлорида калия (С = 0,02 моль/л); 

Раствор хлорида калия (С = 0,01 моль/л); 

Раствор сильного электролита заданной концентрации; 

 

Методика выполнения работы 

Определение константы сосуда и измерение электропроводности проводят в растворах 

различной (убывающей) концентрации. Такие растворы готовят путем 

последовательного разбавления вдвое исходных растворов. 

Как указано выше, константу сосуда находят измерением сопротивления растворов 

КСl, удельная электропроводность которого табулирована. Тщательно промытый 

дистиллированной водой электролитический сосуд дважды споласкивают 1/50 н. 

раствором КСl. Затем мерным цилиндром или пипеткой наливают в сосуд 

определенный объем этого раствора так, чтобы уровень жидкости был выше верхнего 

края электродов на 5—10 мм (например, 50 мл). 

При всех измерениях электропроводности объем жидкости в сосуде должен быть 

одним и тем же, он определяется объемом электролитического сосуда. Устанавливают 

сосуд в термостат и выдерживают там 10—15 мин при заданной температуре или 

проводят определение при комнатной температуре. Повышение температуры на 1° С 

вызывает увеличение удельной электропроводности водных растворов на 2—2,5 %, 

поэтому при измерениях необходимо следить за постоянством температуры. 



 53 

Сосуд подключают к мосту и измеряют сопротивление раствора, не вынимая из 

термостата, если определение ведется при заданной температуре. Затем 1/50 н. раствор 

КСl разбавляют вдвое. 

Разбавление растворов проводят в мерном цилиндре на 100 мл с притертой пробкой, 

для чего в него наливают 50 мл дистиллированной воды, затем туда вливают 50 мл 

раствора электролита из электролитического сосуда, т.е. разбавляют исходный раствор 

вдвое. Мерный цилиндр закрывают пробкой, и раствор энергично перемешивают 

встряхиванием. 

Разбавление растворов можно осуществлять и с помощью пипетки, объем которой 

равен объему электролитического сосуда, т. е. 50 мл при объеме сосуда 50 мл. Этой 

пипеткой заполняют электролитический сосуд исследуемым раствором. После измере-

ния сопротивления раствор выливают в коническую колбу на 150—200 мл, другой 

пипеткой добавляют туда 50 мл дистиллированной воды, т.е. раствор разбавляют 

вдвое. При разбавлении одна пипетка на 50 мл должна быть использована только для 

исследуемого раствора, другая (также на 50 мл) — для добавления воды. Колбу 

энергично встряхивают для перемешивания раствора. 

+Полученным разбавленным раствором споласкивают 2—3 раза электролитический 

сосуд, вносят 50 мл раствора и измеряют сопротивление. Если измерение 

электропроводности растворов проводится при заданной температуре, то 

электролитический сосуд должен постоянно находиться в термостате. Перед первым 

измерением сосуд в термостате выдерживают 10—15 мин. 

Вода, используемая для разбавления растворов, должна иметь температуру раствора, т. 

е. комнатную, или температуру термостата (колба с водой находится в термостате). 

Результаты измерений сопротивления растворов КСl заносят в табл. I (см. форму 

отчета). 

После определения постоянной сосуда приступают к измерению сопротивления 

растворов электролита. Исследуемый раствор 1-1-валентного электролита (какого-либо 

галогенида щелочного металла) и его исходная концентрация указываются 

преподавателем. Измеряют сопротивление растворов электролита при убывающей 

концентрации. Операцию разбавления повторяют 6 раз. Результаты измерения заносят 

в табл. II. 

Для сильных электролитов отношение λ/λ∞, характеризует коэффициент 

электропроводности f λ. 

При обработке экспериментальных данных рассчитать константу диссоциации по 

закону разведения Оствальда для первого, третьего и пятого разбавления раствора и 

показать, что закон разведения Оствальда к сильным электролитам не приложим. 

Вопросы для самоконтроля: 

Что такое проводники первого и второго рода 

Электролитическая диссоциация. 

Электролиты сильные и слабые 

Константа диссоциации и степень диссоциации 

Константа электролитического сосуда 

Электропроводность, удельная электропроводность 

Эквивалентная электропроводность 

 

8-Лабораторная работа. 

Кондуктометрическое титрование. 

Кондуктометрия – совокупность электрохимических методов анализа, 

основанных на измерении электропроводности жидких электролитов, которая 

пропорциональна их концентрации.  



 54 

Достоинства кондуктометрии: высокая чувствительность (нижняя граница 

определяемых концентраций ~10-4-10-5 М), достаточно высокая точность 

(относительная погрешность определения 0,1-2%), простота методик, доступность 

аппаратуры, возможность исследования окрашенных и мутных растворов, а также 

автоматизации анализа.  

Методы кондуктометрии бывают постоянно токовые и переменно токовые последние 

могут быть низкочастотными (частота тока <105 Гц) или высокочастотными (>105 Гц).  

В зависимости от наличия или отсутствия контакта между электролитом и входными 

цепями измерительного прибора различают контактную и бесконтактную 

кондуктометрию. Наиболее распространены контактный низкочастотный и 

бесконтактный высокочастотный методы.  

Подавляющая часть измерений электропроводности растворов электролитов 

осуществляется с помощью контактных переменно-токовых кондуктометрических 

ячеек.  

Прямой кондуктометрический анализ 

 проводят с помощью кондуктометров, измеряющих удельную электропроводность, 

или же используют мосты переменного, при этом измеряется сопротивление и 

рассчитывается удельная электропроводность. 

 
 

Сопротивление раствора прямо пропорционально расстоянию между электродами l и 

обратно пропорционально площади их поверхности S  

Удельная электропроводность - величина обратная удельному сопротивлению 

Удельной электропроводностью называется электропроводность электрического 

проводника площадью сечения 1 кв. метр и длиной 1 метр. Единицей измерения 

является Сименс на метр (См/м), хотя чаще используются и другие единицы 

измерения.  По удельной электропроводности растворы условно классифицируют на:  

проводящие с χ ~10-7 Ом-1·см-1 и выше;  

умеренно проводящие с χ: 10-7 – 10-11 Ом-1 ·м-1;  

непроводящие – χ ниже 10-11 Ом-1 ·м-1.  

Электропроводимость раствора зависит от подвижности ионов: чем выше подвижность 

ионов, тем больше электропроводимость раствора.  

Эквивалентной электропроводностью называется удельная электропроводность 1Н 

раствора электролита.  

Основными факторами, влияющими на электропроводность растворов являются:  

1. Концентрация. Анализ проводится только разбавленных растворов. В очень 

разбавленных растворах (предельно разбавленных) эквивалентная электропроводность 

(λ0) является постоянной характеристикой раствора, не зависящей от изменения 

концентрации электролита, т.е. в разбавленных растворах электропроводность прямо 

пропорциональна количеству заряженных частиц – ионов. Для растворов сильных 

электролитов область предельного разбавления простирается до концентрации 
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0,0001Н, а с небольшой погрешностью можно считать границей предельного 

разбавления концентрацию 0,001Н.  

Предельная эквивалентная электропроводность раствора электролита равна сумме 

эквивалентных электропроводностей катиона и аниона.  

 

Концентрационная зависимость эквивалентной электропроводности от С 

уменьшением концентрации электролита эквивалентная электропроводность 

возрастает, а при бесконечно больших разбавлениях стремится к предельному 

значению λ0. Пользуясь этим определением, легко сделать прогноз 

электропроводности любого раствора. Значения предельных эквивалентных 

электропроводностей катиона и аниона приводятся в справочной литературе.  

Приведенные выше расчеты верны только для растворов сильных электролитов. 

Для слабых электролитов необходимы дополнительные расчеты, связанные с 

вычислением доли свободных ионов от общего количества ионов.  

2.Температура. В настоящее время не существует способа удовлетворительного 

описания влияния температуры на электропроводность. Причина такого положения 

дел кроется в слишком большом влиянии индивидуальной природы растворенных 

веществ на температурный коэффициент. С уверенностью можно сказать только одно: 

при повышении температуры на один градус удельная электропроводность раствора в 

среднем увеличивается на 1–2,5%.  

Контактные методы. Измерения проводят с помощью контактных ячеек. При этом 

используют электроды из Pt, Ti, нержавеющей стали и другие.  

Прямая кондуктометрия – метод, позволяющий непосредственно определять 

концентрацию электролита путем измерения электропроводности раствора с 

известным качественным составом. В случае разбавленных растворов применяется 

расчётный метод. В случае концентрированных растворов необходимо строить 

градуировочные графики.  

Для составления градуировочного графика замеряют электрическую проводимость 

серии растворов с известной концентрацией и строят калибровочный график 

зависимости электрической проводимости от концентрации. Затем измеряют 

электрическую проводимость анализируемого раствора и по графику определяют его 

концентрацию.  

Измерения электропроводности может приносить реальную аналитическую пользу 

только в том случае, если соотношение ионов в анализируемой смеси неизменно от 

пробы к пробе.  

Кондуктометрическое титрование – метод анализа, основанный на определении 

содержания вещества по излому кривой титрования. Кривую строят по измерениям 

удельной электропроводности анализируемого раствора, меняющейся в результате 

химических реакций в процессе титрования. Данный метод не требует применения 

индикаторов и может быть проведён в окрашенных, а также в очень разбавленных 

растворах.  

Изменение электропроводности при кондуктометрическом титровании связано с 

заменой в растворе в ходе реакции одних ионов на другие с иной проводимость. При 

этом в ячейку с электродами помещают анализируемый раствор, ячейку помещают на 

магнитную мешалку и титруют соответствующим титрантом. Титрант добавляют 

равными порциями. После добавления каждой порции титранта замеряют 

электропроводимость раствора и строят график зависимости между 

электропроводимостью и объемом титранта. При добавлении титранта происходит 

изменение электропроводимости раствора в точке эквивалентности наступает перегиб 

кривой титрования.  
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Кривые титрования, представляющие собой зависимость удельной 

электропроводности от количества прибавленного реагента (титранта).  

кривые титрования 

         Кондуктометрическое титрование может быть основано на различных реакциях. 

Наиболее широко используются кислотно-основные взаимодействия. Разработаны 

методы определения в воде кислот и оснований, солей слабых кислот или оснований.  

В реакциях, основанных на комплексообразовании, катионы (например, Fe3+, Cu2+, 

Рb2+) титруют этилендиаминтетраацетатом Na, а также тартрат-, оксалат-, цитрат-, 

цианид-ионами и др.  

Реакции осаждения применяют для кондуктометрического определения как анионов, 

так и катионов. Например, раствором AgNO3 оттитровывают Сl- Вr, I-, CN--ионы; 

раствором (СН3СОО)2Ва или ВаСl2 определяют SO42-, СrО42--ионы; раствором 

Na2SeO3 определяют ионы Mn2+ и Co2+.  

Методы кондуктометрического титрования, основанные на реакциях окисления-

восстановления, используются редко, так как трудно точно определить изменение 

электропроводности, связанное с протеканием реакции. 

 

 

Определение хлороводородной и уксусной кислот 

Цель работы:  

1. Освоить навыки кондуктометрического титрования  

2. Научиться строить кривые кондуктометрического титрования.  

Содержание работы:  

1. Подготовка прибора к работе.  

2. Стандартизация раствора NaOH по HCl.  

3. Анализ исследуемого раствора.  

 

Определение основывается на последовательном взаимодействии с раствором 

сильного основания кислот, отличающихся друг от друга степенью ионизации. В 

первую очередь взаимодействует сильная кислота, что вызывает резкое понижение 

электрической проводимости раствора вследствие связывания высокоподвижных 

водородных ионов. При титровании слабой кислоты проводимость обычно возрастает, 

так как вместо слабого электролита образуется хорошо диссоциирующая соль, После 

точки эквивалентности проводимость резко возрастает благодаря появлению в 

растворе гидроксильных ионов, обладающих высокой подвижностью. Объем щелочи 

V1 соответствует оттитровыванию соляной кислоты, объем V2 – оттитровыванию 

суммы соляной и уксусной кислот.  

 

Экспериментальная часть 

Реактивы: гидроксид натрия – 0,1 М раствор, хлороводородная кислота – 0,5 М 

титрованный раствор, азотная кислота – разбавленный раствор 1:1.  

Приборы, посуда, оборудование: установка для кондуктометрического титрования в 

комплекте с кондуктометром, колбы мерные (50 мл), пипетки (10 мл).  
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Подготовка прибора к работе  

Собирают установку для кондуктометрического титрования в соответствии со схемой 

представленной на рис. 8 . Получают у преподавателя или лаборанта 

электролитическую ячейку и промывают платиновые электроды. Для этого наливают в 

ячейку азотную кислоту (1:1) до полного погружения электродов и выдерживают их в 

этом растворе 2-3 мин. Затем кислоту сливают в склянку, в которой она хранится, а 

электроды и ячейку промывают под струей водопроводной воды, после чего дважды 

ополаскивают дистиллированной водой. Прибор включают в сеть и подготавливают 

его к работе. Бюретку моют и заполняют раствором NaOH. 

 
Рис. 8. Установка для кондуктометрического титрования 

Ячейка состоит из стакана и двух платиновых электродов (1), погружённых в 

исследуемый раствор (2). Электроды укрепляются в крышке, в которой имеется 

отверстие для бюретки(4) и мешалки (3).  

Стандартизация раствора NaOH по HCl 

В мерную колбу вместимостью 50 мл помещают 10 мл титрованного раствора 

НСl, доводят до метки водой и тщательно перемешивают. Отбирают 10 мл 

полученного раствора в электролитическую ячейку, добавляют дистиллированную 

воду до полного погружения электродов, включают магнитную мешалку и начинают 

титрование, приливая раствор NaOH порциями по 0,5 мл после приливания каждой 

порции титранта измеряют электрическую проводимость в растворе. Титрование 

продолжают до тех пор, пока не обнаружат излом на кривой титрования, после чего 

снимают показания еще в 4 – 5 точках. По полученным данным строят кривую 

титрования в координатах показание прибора – объем титранта. Находят объем 

титранта в точке эквивалентности и рассчитывают концентрацию раствора NaOH.  

Анализ исследуемого раствора 

Исследуемый раствор, содержащий смесь HCl и CH3COOH, помещают в 

мерную колбу вместимостью 50 мл и доводят до метки водой. Пипеткой отбирают 10 

мл полученного раствора в электролитическую ячейку, добавляют воду до полного 

погружения электродов и включают мешалку. Титруют раствором NaOH, приливая его 

порциями по 0,5 мл и в каждой точке записывая электрическую проводимость 

раствора. Титрование прекращают после того, как будут обнаружены два излома на 

кривой титрования – от резкого падения показаний к плавному, а затем резкому росту 

значений. Строят кривую титрования, по которой находят V1 и V2 – объемы титранта 

в первой и второй точках эквивалентности: V1 соответствует нейтрализации HCl, а (V2 

– V1) – нейтрализации CH3COOH. Рассчитывают массу и во взятом на анализ 

растворе.  

 

Вопросы для самоконтроля: 

1. Измерение какого свойства лежит в основе кондуктометрического анализа? В каких 

единицах это свойство измеряется и с помощью каких устройств?  
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2. Что такое электропроводность? Чем обусловлена электропроводность проводников 

первого и второго рода?  

3. Чем характеризуется удельная и эквивалентная (молярная) проводимость растворов? 

Как можно рассчитать электропроводность? От каких факторов зависти 

электропроводность?  

4. Как практически определить электропроводность?  

5. В чем отличие прямой и косвенной кондуктометрии?  

6. Что такое кондуктометрическое титрование и как его практически провести? Для 

каких целей можно использовать кондуктометрическое титрование?  

7. Каков вид кривой титрования смеси сильной и слабой кислот щелочью?  

8. Как найти объемы щелочи, израсходованные на титрование каждого из компонентов 

смеси кислот?  

 

Лабораторная работа. 

Кондуктометрическое титрование растворов сильных электролитов. 

В кондуктометрическом титровании могут использоваться реакции кислотно-

основного взаимодействия, осаждения, комплексообразования. Преимуществом метода 

кондуктометрического титрования является возможность дифференцированного 

определения веществ в многокомпонентных системах и в окрашенных и мутных 

растворах. Кондуктометрическое титрование индивидуальных электролитов может 

быть проведено с относительной ошибкой ± 1 %, при титровании смеси электролитов – 

± 2%, нижний предел определяемых концентраций – 10-4 моль/дм3. 

Кондуктометрическое титрование протолитов и их смесей 

Электропроводность растворов сильных кислот и сильных оснований 

определяется в основном ионами H3O
+ (в кислоте) или OH- (в сильном основании), т.к. 

они обладают наибольшей подвижностью (см. таблицу 2.1). По мере прибавления 

титранта электропроводность, замеряемая после добавления каждой порции титранта, 

понижается вследствие замены высокоподвижных ионов менее подвижными 

катионами основания (или анионами кислоты). После достижения точки 

эквивалентности электропроводность повышается вследствие накопления ионов OH-

 или H3O
+ титранта. Точка эквивалентности определяется графически экстраполяцией 

прямых до их пересечения (рисунок 2.2, а). 

 

Рисунок 2.2 – Кривые кондуктометрического титрования: 
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а – сильная кислота титруется сильным 

основанием  

б – слабая кислота титруется сильным основанием 

 

При титровании слабых протолитов электропроводность вначале имеет значительно 

меньшую величину, обусловленную низкой степенью диссоциации слабого 

электролита. Вблизи точки эквивалентности наблюдается более размытый переход от 

одного участка кривой к другому (рисунок 2.2, б). 

Возможность анализа смеси протолитов зависит от концентрации протолитов и 

соотношения констант диссоциации (рисунок 2.3). При титровании смеси сильного и 

слабого протолитов наблюдаются 2 точки эквивалентности, если соблюдается 

неравенство: К1:К2 > 104, где К1 и К2 - константы диссоциации сильного и слабого 

протолитов. 

 

Рисунок 2.3 - Кривая кондуктометрического титрования смеси кислот 

В этом случае первым титруется сильный протолит, электропроводность значительно 

понижается, затем титруется слабый электролит, электропроводность незначительно 

повышается за счет накопления ионов с невысокой подвижностью (катионов и 

анионов). После достижения второй точки эквивалентности электропроводность 

раствора увеличивается вследствие возрастания концентрации ионов OH- или (H3O
+) с 

высокой подвижностью. 

Аппаратура кондуктометрических измерений 

Для определения электропроводности растворов электролитов 

преимущественное распространение получил мостовой метод, цепь моста питается 

переменным током. Измерение проводится по обычной схеме моста Уитстона (рисунок 

2.4), в котором rx - ячейка, состоящая из стеклянного сосуда и двух 

плоскопараллельных жестко закрепленных электродов (рисунок 2.5), r2, r3, r4 – 

постоянные сопротивления; Г – измерительный прибор, отградуированный в единицах 

электропроводности, См. При кондуктометрическом титровании используется 

микробюретка емкостью 10 см3 , которая устанавливается над ячейкой. 
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Кондуктометр марки ОК-102/1 включают в электрическую сеть. Тумблер включения 

ставят в положение “вкл.”. Прибор прогревается в течение 15 мин. Выключают прибор 

только после окончания работы. 

+  

Рисунок 2.4 – Схема моста Уитстона 

 

Рисунок 2.5 – Схема сосуда с прочно закрепленными 

Методика кондуктометрических измерений 

Бюретку заполняют стандартным раствором титранта. В электролитическую ячейку 

переносят аликвотную часть анализируемого раствора, доводят его объем 

дистиллированной водой на 0,5 см выше электродов. Ставят ячейку на магнитную 

мешалку и присоединяют к прибору. Устанавливают стрелку прибора на крайнее 

максимальное деление шкалы, записывают первый отсчет. Последовательно приливая 

из бюретки по 0,2 см3 титранта, записывают показания прибора в таблицу 2.2. 

Таблица 2.2 – Экспериментальные данные 

Объем прибавленного титранта, мл G, См 

Затем строят кривую титрования, откладывая на оси ординат электропроводность (см. 

рисунок 2.2). На оси абсцисс – объем титранта. Точка эквивалентности определяется 

графически на пересечении прямых. Зная объем и концентрацию титранта, 

рассчитывают содержание анализируемого вещества. 

Вопросы для самоконтроля: 

1. Измерение какого свойства лежит в основе кондуктометрического анализа? В каких 

единицах это свойство измеряется и с помощью каких устройств?  

2. Что такое электропроводность? Чем обусловлена электропроводность проводников 

первого и второго рода?  

3. Чем характеризуется удельная и эквивалентная (молярная) проводимость растворов? 

Как можно рассчитать электропроводность? От каких факторов зависти 

электропроводность?  

4. Как практически определить электропроводность?  
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5. В чем отличие прямой и косвенной кондуктометрии?  

6. Что такое кондуктометрическое титрование и как его практически провести? Для 

каких целей можно использовать кондуктометрическое титрование?  

7. Каков вид кривой титрования смеси сильной и слабой кислот щелочью?  

8. Как найти объемы щелочи, израсходованные на титрование каждого из компонентов 

смеси кислот?  

 

 

9-Лабораторная работа. 

Определение электродвижущей силы. (Гальванические элементы) 

 

Цель работы: изучить возможность преобразования химической энергии в 

электрическую при работе гальванического элемента. Исследовать влияние различных 

факторов на величину ЭДС элементов. 

Теоретическое введение 

Для выполнения данной работы необходимо знание следующих вопросов: 

Электродный потенциал металла. Механизм его возникновения. 

Факторы, влияющие на величину электродного потенциала. Уравнение Нернста. 

Ряд напряжений металлов. Восстановительная способность атомов металлов и 

окислительная способность их ионов. 

Принцип работы гальванических элементов. Процессы, протекающие на электродах. 

Определение ЭДС элемента. 

 

При погружении металла в раствор электролита на границе раздела фаз образуется 

двойной электрический слой. Положительно заряженный слой создается остовами 

атомов, находящихся в узлах кристаллической решетки и образующих границу 

раздела. Отрицательно заряженный слой образуется электронами проводимости, 

расположенными в междоузлиях кристаллической решетки. На границе раздела фаз 

(металл – электролит) возникает скачок потенциала, называемого электродным 

потенциалом металла. Непосредственно его замерить невозможно, поэтому его 

замеряют относительно какого-либо электрода, который называется электродом 

сравнения. Чаще всего электродом сравнения служит нормальный водородный 

электрод. 

Электродный потенциал металла, погруженного в раствор своей соли с 

концентрацией 1 моль/л, измеренный относительно нормального водородного 

электрода, при температуре 25 0С, называется нормальным, или стандартным 

электродным потенциалом металла Е0. 

Измеренные таким образом электродные потенциалы металлов располагают в порядке 
возрастания их величин в так называемый ряд напряжений металлов, или ряд 
стандартных электродных потенциалов. Ряд напряжений и числовые значения 
электродных потенциалов приведены в таблице 1. 

Таблица 1. 

Электрод Е0, В Электрод Е0, В Электрод Е0, В 

Li+ /Li – 3.02 Mn2+/Mn – 1.180 2H+ / H2  0.000 

Rb+ /Rb – 2.99 Zn2+ / Zn – 0.763 Sb3+ /Sb 0.20 
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K+ / K – 2.925 Cr3+ / Cr – 0.740 Bi3+ /Bi 0.23 

Ba2+/Ba – 2.900 Fe2+ / Fe – 0.440 Cu2+ / Cu 0.337 

Sr2+ /Sr – 2.890 Cd2+ /Cd – 0.400 Cu+ / Cu 0.52 

Ca2+/Ca – 2.870 Co2+ / Co – 0.403 Hg2 2+ /2Hg 0.790 

Na+ / Na – 2.714 Ni2+ / Ni – 0.250 Ag+ / Ag 0.799 

La+ /La – 2.370 Sn2+ / Sn – 0.166 Pd2+ /Pd 0.830 

Mg2+/Mg – 2.370 Pb2+ / Pb – 0.126 Hg2+ / Hg 0.854 

Al3+/Al – 1.700 Fe3+ /Fe – 0.036 Pt2+ /Pt 1.20 

Au3+ / Au 1.500 

 

С увеличением значений Е0 окислительная способность ионов возрастает, а 

восстановительная способность атомов падает. Другими словами, металлы 

являются хорошими восстановителями, а их ионы – окислителями. 

Величина электродного потенциала является основной характеристикой 

металла, с помощью которой можно оценить его химические свойства. Так, чем 

меньше величина электродного потенциала металла, тем металл легче отдаёт 

электроны, тем он химически более активен, его восстановительная способность 

больше, он легче окисляется и труднее восстанавливается: М – n е– = Мn+ (процесс 

окисления). Чем больше величина электродного потенциала металла, тем легче ион 

металла восстанавливается (принимает электроны) до свободного атома, тем выше его 

окислительная способность: Мn+ + n е– = М (процесс восстановления).  

Величина электродного потенциала металла зависит от природы металла, 

концентрации ионов электролита, температуры. Математически эта зависимость 

выражается уравнением Нернста: 

Е = Е0 + (RT/nF) ln C 

Здесь Е – потенциал металла при данной концентрации ионов, В; Е0 – стандартный 

электродный потенциал металла, В; R – универсальная газовая постоянная (8,316 

Дж/град моль); Т – абсолютная температура, К; n – заряд иона металла; F – число 

Фарадея (96500 Кл/моль); С – концентрация (или активность) ионов металла в 

растворе, М. 

Приняв температуру равной 25 0С и подставив в уравнение Нернста все константы, 

включая и коэффициент перевода натурального логарифма в десятичный (равный 2,3), 

получим: 

Е = Е0 + (0,059/n) lg C                              (2) 
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Пример 1. Определить величину электродного потенциала медного электрода, 

погруженного в сантимолярный раствор сульфата меди. 

По табл. 1 найдем стандартный электродный потенциал меди:                       Е0 (Cu2+ / 

Cu) = 0,34 В. Концентрация ионов меди в сантимолярном растворе С = 0,01 М = 10–2 М. 

Подставляя эти данные в уравнение Нернста, получим: Е = 0,34+(0,059/2) lg 10–2 

=0,34+(0,059/2)(–2)=0,28 В. Металл в данном случае заряжается положительно, 

следовательно, раствор в прилегающем к металлу слое заряжен отрицательно. 

Пример 2. Определить величину электродного потенциала цинкового электрода, 

погруженного в децимолярный раствор сульфата цинка. 

По табл. 1 найдём стандартный электродный потенциал цинка: Е0 (Zn2+ /Zn)=–0.76 В. 

Концентрация ионов цинка в децимолярном растворе составляет С=0,1 М = 10–1 М. 

Подставляя эти данные в уравнение Нернста, получим: Е = – 0,76 + (0,059/2) lg 10–1 = –

0,76–0,028=– 0,788 В. В данном случае металл заряжен отрицательно, следовательно, 

электролит в приэлектродном слое заряжается положительно. 

Таким образом, в зависимости от активности металла меняется характер двойного 

электрического слоя, возникающего при погружении металлов в раствор своих солей. 

Гальванический элемент – это прибор, преобразующий химическую энергию в 

электрическую. Конструктивно гальванический элемент состоит из двух различных 

металлов (электродов), погруженных в раствор электролита и соединенных между 

собой проводником. Электролитом может служить раствор кислоты, щелочи или соли. 

Возникновение электрического тока в данном элементе обусловлено разностью 

потенциалов используемых металлов и окислительно-восстановительными реакциями, 

протекающих на электродах. 

Обратим внимание на название электродов в гальваническом элементе. Металл, 

имеющий меньший электродный потенциал, будет электродом, поставляющим 

электроны в образующуюся цепь. Он является отрицательным полюсом и называется 

анодом. На аноде всегда идёт процесс окисления – отдачи электронов: М – n е– = Мn+ .  

Металл, имеющий больший электродный потенциал, будет являться положительным 

полюсом, и называется катодом. На катоде всегда происходит процесс 

восстановления положительно заряженного иона (катиона) электролита; например: Мn+ 

+ n е– = М. 

Рассмотрим возникновение электрического тока в медно-цинковом гальваническом 

элементе. Прежде всего следует определиться, какой из металлов (медь или цинк) буде 

катодом, а какой – анодом. По табл. 1 находим стандартные электродные потенциалы 

данных металлов:                  Е0 (Zn2+ / Zn) = – 0,76 В, Е0(Cu2+ / Cu) = 0,34 В. Так как 

Е0(Zn2+ / Zn)Е0(Cu2+/Cu), значит, цинк будет выполнять функцию анода (–), а медь – 

функцию катода (+). Поэтому на цинковом электроде будет происходить процесс 

окисления: Zn – 2e- = Zn2+, а на медном – восстановления: Cu2+ + 2e- = Cu. В данном 
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случае электроны принимает не металл, а катионы электролита, в который погружен 

катод; металлы же служат проводником электронов. 

Ионная форма протекающего процесса: Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu. 

Молекулярная форма протекающего процесса (при условии, что электролит состоит из 

растворов сульфатов данных металлов): Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu. 

Обычно гальванический элемент изображают краткой электрохимической схемой, где 

одна черта означает границу между электродом и раствором (иногда указывают их 

концентрацию), две черты – границу между растворами, в скобках показываются знаки 

электродов (полюсов): (–) Zn  Zn2+  Cu2+  Cu (+). 

Электродвижущую силу (ЭДС) вычисляют как разность между электродными 

потенциалами катода и анода. ЭДС «работающего» гальванического элемента должна 

быть положительна; иначе электродные процессы идут в обратном направлении 

(происходит переполюсовка электродов). 

Пример 3. Рассчитать ЭДС элемента, образованного никелевым электродом, 

погруженным в 0,01 М раствор сульфата никеля, и медным электродом, погруженным 

в 0,1 М раствор сульфата меди. Какие процессы протекают на электродах? 

Прежде всего следует записать схему гальванического элемента: так как E0 (Ni/Ni2+)= 

=–0.25 B  Eo (Cu/Cu2+)=0.34 B, то анодом будет никель, катодом – медь: 

A (–) Ni  NiSO4  CuSO4  Cu (+) K 

Процесс на аноде: Ni –2e=Ni2+ (окисление); процесс на катоде: Cu2+ +2e=Cu 

(восстановление). ЭДС = E (Cu/Cu2+) – E (Ni/Ni2+). Поскольку заданные концентрации 

растворов отличны от 1 М, нужно вычислить электродные потенциалы никеля и цинка, 

используя уравнение Нернста (*). 

E (Ni/Ni2+) = E0 (Ni/Ni2+) + (0.059/2)lg 0.01 = – 0.25 – 0.059 = – 0.309 B. 

E (Cu/Cu2+) = Eo (Cu/Cu2+) + (0.059/2)lg 0.1 = 0.34 – 0.029 = 0.311 B. 

Отсюда ЭДС = 0,311 – ( –0,309) = 0,620 В. 

 

Одной из разновидностей гальванического элемента является концентрационный 

гальванический элемент. Принцип его работы основан на разности концентраций 

раствора электролитов при одинаковых электродах. Рассмотрим схему работы 

такого элемента. 
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Пример 4. Определить ЭДС процессов, протекающих на электродах гальванического 

элемента, состоящего из серебряных пластин, погруженных в растворы нитрата 

серебра с концентрацией 1 М и 0,01 М. 

Пользуясь уравнением Нернста и таблицей 1, вычислим электродные потенциалы 

электродов и определим полярность. 

E1 = Eo(Ag/Ag+) +0.059 lg 1=0.80 B; E2 = Eo(Ag/Ag+) +0.059 lg 0.01=0.80–0.118=0.682B. 

Таким образом, схема элемента: (–) Ag  AgNO3 (0.01)  AgNO3 (1)  Ag (+). ЭДС 

элемента: ЭДС = 0,8 – 0,682 = 0, 118 В. То есть здесь анодом будет электрод, 

погруженный в раствор с меньшей концентрацией электролита, катодом – электрод, 

погруженный в раствор с большей концентрацией. 

В реальном гальваническом элементе замеренная ЭДС всегда несколько меньше, чем 

рассчитанная теоретически:  

E=Eo–IR–Eполяр – Еконт 

Здесь Е – реальная разность потенциалов, Ео – ЭДС элемента, рассчитанная 

теоретически, I – сила тока, R – сопротивление системы, Eполяр – разность потенциалов 

поляризации, препятствующая прохождению тока, Еконт – сумма контактных 

потенциалов. 

Процессы поляризации представляют собой результат изменения электродных 

потенциалов катода и анода под действием проходящего тока (подробнее см. учебник). 

По многим причинам тормозятся анодный и катодный процессы, в результате чего у 

анода накапливаются ионы металла, он становится большим, на катоде накапливается 

избыток электронов, и он становится более отрицательным: 

ЕА = Ео +  (анодная поляризация); ЕК = Ео –  (катодная поляризация). 

Здесь  – перенапряжение (изменение потенциала по сравнению со стандартным 

значением в равновесных условиях). 

Практическая часть 

Опыт 1. Состояние гальванических элементов и исследование влияния материала 

электродов на ЭДС гальванического элемента 

В специально подготовленные сосуды залить доверху 1 М раствор сульфата цинка и 

1М раствор сульфата меди. В раствор сульфата цинка опустить цинковый электрод, в 

раствор сульфата меди – медный. Соединить проводником, замерить ЭДС этого 

элемента, составить его схему, записать процессы, протекающие на электродах. 

Рассчитать ЭДС и сравнить с измеренным значением. 

Заменить последовательно сначала медный, а затем цинковый электроды на стальные, 

алюминиевые (можно в произвольной комбинации). Измерить ЭДС образующихся 

элементов. Сравнить теоретические и практические значения ЭДС, сделать выводы. 

Результаты опыта занести в таблицу 2. 



 66 

Таблица 2 

Материал электрода, 

его полярность 

Электролит Ео, В Электродный процесс ЭДС Схема 

элемента 

Теоретич. Практич. 

Cu 

Zn 

      

Cu 

Fe 

      

Zn 

Fe 

      

 

Опыт 2. Измерение ЭДС окислительно-восстановительного гальванического 

элемента. 

В один сосуд налить 1 н раствор перманганата калия, прибавить 10 капель 3 н серной 

кислоты, 2-3 капли 1 н раствора сульфата марганца (II). В другой сосуд налить 1 н 

раствор сульфата марганца (II) и 2-3 капли сульфата калия. В оба сосуда опустить 

графитовые электроды так, чтобы они были погружены в жидкость на 2/3. Соединить 

сосуды электролитическим ключом, содержащим насыщенный хлористый калий. 

Присоединить электроды к клеммам милливольтметра и замерить ЭДС. 

Составить схему окислительно-восстановительной реакции, лежащей в основе работы 

этого элемента. Из каких полуэлементов состоит данный гальванический элемент? 

Составить электронно-ионные уравнения. 

 

Опыт 3. Исследование зависимости ЭДС гальванического элемента от 

концентрации электролита. 

Составить гальванический элемент, состоящий из медного и цинкового электродов, 

погруженных в одномолярные растворы своих солей (соответственно сульфаты меди и 

цинка). Замерить ЭДС этого элемента. Разбавить растворы солей в 100 раз. Для этого 

градуированной пипеткой отобрать 1 мл 1 М соли, перенести в чистый сосуд и 

добавить 100 мл воды. Получится 0,01 М раствор. Замерить ЭДС элемента, 

составленного из 0,01 М раствора сульфата цинка и 1 М раствора сульфата меди; из 

0,01 М раствора сульфата меди и 1 М раствора сульфата цинка; из 0,01 М растворов 

солей. Результаты измерений занести в таблицу 3. 
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Таблица 3 

Электроды Электролит Концентрация, М 

ЭДС элемента 

рассчитанная измеренная 

Zn 

Cu 

ZnSO4 

CuSO4 

1 

1 

  

Zn 

Cu 

ZnSO4 

CuSO4 

0.01 

1 

  

Zn 

Cu 

ZnSO4 

CuSO4 

1 

0.01 

  

Zn 

Cu 

ZnSO4 

CuSO4 

0.01 

0.01 

  

 

Сделать вывод: при каком соотношении концентраций получается наибольшее 

значение ЭДС? Сравнить замеренные и рассчитанные ЭДС. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Как определяется электродный потенциал металла? 

2. Ряд напряжений металлов. Изменение окислительной и восстановительной 

способностей атомов в зависимости от величины электродного потенциала.  

3. Даны ионы: меди, серебра, алюминия, железа. Какой из ионов обладает 

наибольшей окислительной способностью? Расположите ионы в порядке возрастания 

их восстановительной способности. 

4. Определить, в какой паре элементов: Cr–Zn или Al–Fe следует ожидать большей 

ЭДС и почему? Указать знаки электродов. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из которых медь 

была бы анодом, а в другом – катодом. Написать электродные процессы. 

6. Рассчитать ЭДС и указать, в каком направлении пойдёт процесс в 

гальваническом свинцово-цинковом элементе при концентрациях ионов цинка и 

свинца соответственно: 0,0001 М и 1 М; 1 М и 0,0001 М. Написать электродные 

процессы. 

 

10-Лабораторная работа. 

Потенциометрическое титрование. 

Цель работы: научиться навыкам проведения потенциометрического титрования и 

расчетам 
Приборы и реактивы: Штатив, бюретка, пипетки, рН-метр или ионометр, мерные колбы, 

стаканы,  

ОПЫТ № 1: Кислотно-основное титрование 

Потенциометрическое титрование основано на регистрации изменения потенциала 
индикаторного электрода в процессе химической реакции между определяемым компонентом 

и титрантом. Конечную точку титрования (КТТ) находят по скачку потенциала, отвечающему 

моменту завершения реакции. 
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Техника работы. Сначала проводят ориентировочное титрование и находят объем титранта, 
приблизительно соответствующий КТТ, проводя следующие операции. 

Прибор (рН-метр, иономер) приводят в рабочее состояние согласно описанию. 

Полученный от преподавателя анализируемый раствор разбавляют до метки в мерной колбе и 

тщательно перемешивают. 
Аликвоту раствора переносят пипеткой в чистый стакан вместимостью 100 - 150 мл и, если это 

предусмотрено методикой, добавляют необходимые компоненты. 

Стакан с раствором помещают в центр вращающегося столика для титрования, опускают в 
стакан индикаторный электрод и электрод сравнения, центрируют электроды. 

Бюретку заполняют раствором титранта и закрепляют в штативе так, чтобы кончик бюретки 

был опущен в стакан, но не соприкасался с поверхностью титруемого раствора. 
Включают мотор для вращения столика и проводят ориентировочное титрование, прибавляя из 

бюретки по 1,00 мл раствора титранта и измеряя Е (рН) после каждой его порции. 

Отсчеты ЭДС производят только после достижения постоянного значения (изменение ЭДС не 

должно превышать 2-3 мВ в течение 1 мин). Титрование продолжают до тех пор, пока 

изменение ЭДС () или рН (рН) не достигнет своего максимального значения, а при 
дальнейшем прибавлении новых порций раствора реагента постепенно не уменьшится до 

малой величины. 

Результаты титрования записывают по форме, приведеннойв табл. 1. 

 
Таблица 1 

Результаты ориентировочного титрования 

Объем 

раствора титранта 

V, мл 

ЭДС, мВ 

(рН) 
Е, мВ 

(рН) 

0 
  

1 
  

2 
  

….. 
  

Затем приступают к точному титрованию в области скачка Е (рН), для чего после 
тщательного промывания электрода сравнения и индикаторного электрода (или 

соответствующей обработки последнего в зависимости от выполняемой работы) в чистый 

стакан для титрования вносят новую аликвоту испытуемого раствора и выполняют операции, 
указанные выше. Затем к титруемому раствору прибавляют титрант в объеме на 1 мл 

меньше (V1), чем это соответствует значению КТТ, найденному при ориентировочном 

титровании. После достижения постоянного значения потенциала (рН) продолжают 

титрование раствором реагента по каплям для нахождения КТТ при минимально возможном 
прибавляемом объеме титранта (число прибавляемых капель в порции приводится в описании 

определения для каждой выполняемой работы). Число капель диктуется величиной 

ожидаемого скачка потенциала: чем он больше, тем меньшими порциями титранта можно 
титровать (минимальный объем - одна капля). Запись результатов титрования ведут по форме, 

указанной в табл. 2, выражая объем титранта числом капель. После достижения скачка Е (рН), 

как и прежде, убеждаются в уменьшении и малом изменении Е (рН) при дальнейшем 

титровании по каплям. Отмечают общий объем затраченного титранта (V2). 

При дифференцированном определении смеси двух и более компонентов в процессе 
ориентировочного титрования (порциями раствора по 1 мл) обнаруживают соответствующее 

число скачков потенциала в области каждой КТТ. Далее в этих областях проводят точное 

титрование. Причем после нахождения первого скачка, как это описано выше, продолжают 
титрование, приливая сначала необходимый объем титранта до второй КТТ, а затем по каплям 

- до прохождения второго максимума Е и т. д. Содержание второго компонента находят по 

разности: из общего объема раствора титранта, затраченного на суммарное определение двух 

компонентов, вычитают объем, затраченный для достижения первой КТТ. 
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Таблица 2 
Результаты точного титрования 

Объем раствора титранта 

V (капли) 

ЭДС, мВ 

(рН) 

Е, мВ 

(рН) 

V1 

2к 

4к 

… 

V2 

  

Расчетный и графические способы обнаружения ктт 

Зная прибавленное число капель (N), вычисляют объем одной капли (мл): 

 
Объем раствора реагента, точно отвечающего КТТ (Vктт) 
вычисляют по формуле: 

 
где т- число капель, прибавленных до скачка потенциала; 

п - число капель, составляющее порцию раствора титранта, 

вызвавшую скачок Е. 

Количество определяемого компонента т (г) рассчитывают 
по формуле: 

 
гдеV0 - вместимость мерной колбы с анализируемым 

раствором; 

с - концентрация раствора титранта, М; 
Э - молярная масса эквивалента определяемого компонента; 

V3 - объем аликвотной части анализируемого раствора, взятой 

для титрования. 
Кроме расчетных, существуют графические способы 

обнаружения КТТ, заключающиеся в построении кривых 

титрования трех типов. 

 
 

Рис. 1 Кривые потенциометрического титрования: 

а – интегральная; 
б – дифференциальная; 

в – кривая по второй производной 

зображают графически зависимостьЕ (рН) от объема 
титранта (V), т. е. строят интегральную кривую (рис. 

1, а). Точка перегиба на кривой отвечает КТТ, которая может 

совпадать или не совпадать с ТЭ. Для нахождения точки 

перегиба проводят две параллельные касательные к пологим верхней и нижней частям кривой 
и соединяют их прямой таким образом, чтобы точка пересечения ее с кривой титрования 

делила эту прямую на две равные части (точка А на рис. 1, а). Точка пересечения 

перпендикуляра, опущенного из точки А, с осью абсцисс (осью V - объема титранта) дает 
объем титранта, отвечающий КТТ. 

Более простым и точным способом нахождения КТТ является графическое изображение 

зависимости величин первой производной E/V от объема прибавленного 

титранта V (дифференциальная кривая). В этом случае кривая имеет пикообразную форму, 

максимум которой соответствует КТТ. Перпендикуляр, опущенный из точки пересечения двух 
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восходящих ветвей кривой на ось абсцисс, показывает объем титранта, затраченный на 
завершение реакции (рис.1, б). 

Для более точного нахождения КТТ, особенно в случае асимметричных кривых титрования 

или при малом скачке потенциала, следует пользоваться второй производной 2E/V2.Для 

нахождения КТТ по кривой зависимости 2E/V2 от V соединяют концы обеих ветвей кривой, 

которые находятся по разные стороны оси абсцисс. Точка пересечения полученной кривой с 

осью абсцисс дает объем титранта, отвечающий КТТ (рис. 1, в). 

Кислотно-основное титрование 
Потенциометрическая индикация КТТ позволяет дифференцированно титровать смеси кислот 

или оснований, либо многоосновных кислот (оснований) с погрешностью до 0,1%, 

если К1:К2  104, при этом константа диссоциации слабой кислоты (основания) должна быть не 

ниже п.10-8. 
Кислотно-основное титрование выполняют с использованием рН-метра либо в автоматическом 

режиме на автотитраторах. 

Определение соляной и борной кислот в растворе, при их совместном присутствии 

Борную кислоту, как известно, нельзя оттитровать кислотно-основным методом 
непосредственно вследствие малой константы диссоциации (рК = 9,24). Однако ее определение 

становится возможным, если к раствору после завершения титрования соляной кислоты 

прибавить глицерин, маннит, либо другой многоатомный спирт, при взаимодействии которых 
с борной кислотой образуются более сильные комплексные кислоты (глицерин-борная, 

маннит-борная и др). 

Выполнение определения. 

Аликвоту (20 мл) испытуемого раствора в стакане для титрования разбавляют небольшим 
количеством дистиллированной воды (20 мл), погружают в раствор стеклянный электрод и 

электрод сравнения, включают мешалку и проводят ориентировочное титрование, прибавляя 

раствор титранта порциями по 1,00 мл. По отклонению стрелки на шкале рН-метра 
обнаруживают первый скачок рН, отвечающий оттитровыванию соляной кислоты. 

Затем поднимают электроды из раствора, прибавляют в стаканчик ~ 1г маннита или 10 мл 

глицерина, тщательно перемешивают до полного растворения. 
Погружают электроды в раствор и продолжают титрование до обнаружения второго скачка рН, 

соответствующего титрованию борноманнитовой или борноглицериновой кислоты. 

Выполняют точное титрование новой аликвоты раствора в тех же условиях, прибавляя в 

области КТТ титрант порциями по две капли. 
Содержание соляной кислоты (г) находят по первому скачку рН (V1), борной - вычитая объем 

V1 из общего расхода титранта (V2), отвечающего суммарному содержанию соляной и борной 

кислот. 
ОПЫТ № 2: Окислительно-восстановительное титрование 

В окислительно-восстановительном титровании в качестве индикаторного обычно используют 

электрод из инертного металла (платина, золото). Для получения отчетливого скачка на кривой 
титрования необходимо, чтобы разность стандартных (реальных) потенциалов окислительно-

восстановительных пар титруемого компонента и титранта была достаточно велика: ΔЕ0 > 0,36 

В при титровании с погрешностью 0,1 %, если n1 = n2 = 1. 

Для осуществления дифференцированного определения компонентов в смеси необходимо 
соблюдение двух условий. 

1. Титруемые компоненты должны принадлежать к обратимым окислительно-

восстановительным системам. 
2. Стандартные (реальные) потенциалы окислительно-восстановительных пар, 

соответствующих последовательно титруемым компонентам, должны различаться в 

достаточной степени как между собой, так и от Е0 титранта (Е0
τ) 

> > 0,36 В. 

Окислительно-восстановительное титрование выполняют с использованием потенциометра, 
иономера, либо рН-метра (в режиме измерения потенциала). 

Определение кобальта (II) в растворе 
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Окислительно-восстановительное титрование кобальта основано на реакции окисления 
аммиачных комплексных ионов кобальта (II) гексацианоферратом (III) калия в аммиачной 

среде: 

 
Аммиачный комплекс кобальта (III) имеет ярко-вишневую окраску, интенсивность которой 
возрастает по мере приближения к ТЭ. Поэтому данный метод является характерным 

примером, показывающим преимущества потенциометрической индикации КТТ по сравнению 

с использованием цветных индикаторов. 
До ТЭ протекает электрохимическая реакция 

 
после ТЭ 

. 

Реальные потенциалы этих реакций резко отличаются, обеспечивая большой скачок 

потенциала. 

Реагенты и аппаратура 
Гексацианоферрат (III) калия, 0,0500 М стандартный раствор. 

Хлорид аммония, 20%-ный раствор. 

Аммиак, 25%-ный раствор. 

Иономер, потенциометр. 
Индикаторный электрод, платиновый. 

Электрод сравнения, хлоридсеребряный. 

Выполнение определения 
+К аликвоте (20 мл) испытуемого раствора в стакане для титрования прибавляют 10 мл 

раствора NH4Cl и 10 мл раствора NH4OH. Полученный раствор разбавляют до 60 – 70 мл. 

Помещают стаканчик на магнитную мешалку, погружают в него электроды и выполняют 
ориентировочное титрование по 1 мл. 

Проводят точное титрование новой порции раствора, прибавляя по 0,2 мл титранта в области 

КТТ. 

Вычисляют содержание кобальта (г) в испытуемом растворе. 
 

11-Лабораторная работа. 

Изучение порядка бимолекулярных реакций. 

Изучение порядично собъщия и индувидуалного  порядичность 

раекции. 

(ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ СКОРОСТИ ИНВЕРСИИ САХАРОЗЫ) 

Задания к работе 

1. Изучить кинетику реакции гидролиза сахарозы поляриметрическим методом при 

двух различных концентрациях катализатора (ионов водорода). 

2. Определить графическим и аналитическим методами среднюю константу скорости 

реакции. 

3. Сделать вывод о влиянии концентрации катализатора на скорость реакции. 

Описание работы 

Процесс гидролиза сахарозы является элементарной бимолекулярной реакцией: 
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C12H22O11 (сахароза) + H2O  ––>  C6H12O6 (глюкоза) + C6H12O6 (фруктоза) 

Кинетическое уравнение данной реакции в общем случае является уравнением второго 

порядка: 

                    (1) 

Здесь Ссах и Свод – концентрации сахарозы и воды соответственно;   τ – время. 

 Однако в нашем случае реакция проводится в условиях большого избытка воды, 

поэтому концентрация воды в ходе реакции практически не изменяется и может быть 

включена в константу скорости; мы имеем дело с реакцией так называемого 

псевдопервого порядка. 

                       (2) 

Таким образом, в данном случае скорость реакции гидролиза сахарозы прямо 

пропорционально концентрации сахарозы в растворе. Поскольку в нейтральной среде 

скорость реакции очень мала, она проводится в присутствии кислоты; ионы водорода 

выступают в роли катализатора. Концентрация ионов водорода, не изменяющаяся в 

ходе реакции, также может быть включена в константу скорости реакции. В задачу 

данной работы, помимо определения константы скорости реакции гидролиза сахарозы 

входит также и изучение её зависимости от концентрации катализатора. 

Логарифм концентрации сахарозы в нашем случае линейно зависит от времени: 

                           (3) 

где Со и С – исходная концентрация сахарозы и её концентрация в момент времени τ 

соответственно. 

Константа скорости реакции может быть рассчитана по следующему уравнению: 

                          (4) 

Для контроля за протеканием реакции в данной работе используется один из 

оптических методов исследования – поляриметрический. Применение его для изучения 

кинетики процесса гидролиза сахарозы возможно благодаря тому, что и сахароза, и 

продукты гидролиза – глюкоза и фруктоза – являются оптически активными 

веществами, и их водные растворы вращают плоскость поляризации поляризованного 

света. Угол вращения плоскости поляризации α прямо пропорционален концентрации 

оптически активного вещества C (в г/мл) и толщине слоя d (в см): 

α = А·C·d                                (5) 
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Коэффициент пропорциональности a есть удельное вращение (или постоянная 

поляризации), которое зависит от природы вещества, длины волны поляризованного 

света, температуры и природы растворителя. Удельное вращение численно равно углу 

поворота плоскости поляризации света, прошедшего через слой толщиной 10 см 

раствора, содержащего 1 г вещества в 1 мл раствора и длине волны света, равной 589.6 

нм (D-линия натрия). 

В ходе реакции гидролиза сахарозы угол вращения раствором плоскости поляризации 

изменяется, поскольку сахароза является правовращающим веществом (А = 66.55°), а 

эквимолярная смесь глюкозы (А = 52.50°) и фруктозы (А = – 91.90°) вращает плоскость 

поляризации света влево. Угол вращения плоскости поляризации света раствором, в 

начале реакции положительный, по мере её протекания уменьшается, стремясь к 

некоторому отрицательному конечному значению (т.е. происходит оптическая 

инверсия). Окончанию реакции соответствует некоторое предельное отрицательное 

значение угла вращения αоо. 

В уравнения (4) и (5) вместо значений концентраций сахарозы можно подставить 

разности соответствующих углов вращения плоскости поляризации света реакционной 

смесью. Тогда формулы (49) и (50) приобретают следующий вид: 

                  (6) 

                               (7) 

Здесь αо – угол вращения плоскости поляризации света раствором в начальный  

момент времени; 

          α – угол вращения плоскости поляризации света раствором в момент времени τ; 

          αоо – угол вращения плоскости поляризации света раствором после окончания 

реакции. 

 

Ход выполнения работы 

Приготавливают 100 мл раствора сахарозы в дистиллированной воде указанной 

преподавателем концентрации (примерно 15 – 20 масс. % сахарозы), для чего навеску 

сахарозы растворяют в заведомо меньшем количестве воды, а затем объём раствора 

доводят в мерной колбе до 100 мл. 

Две отобранные пипеткой пробы приготовленного раствора объёмом 25 мл переносят в 

пронумерованные конические колбы. К первой пробе добавляют 25 мл раствора 

кислоты, полученную смесь перемешивают, помещают в поляриметрическую трубку и 

производят измерение угла вращения плоскости поляризации приготовленным 

раствором (промежуток времени от момента добавления кислоты до измерения должен 

быть как можно меньшим). Полученное значение принимают за начальный угол 

вращения αо; от момента первого измерения начинают отсчёт времени реакции. После 

этого аналогичные операции производят со второй пробой (во втором опыте 

используют раствор кислоты другой концентрации). 
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Измерение угла вращения плоскости поляризации производят через каждые 10 минут 

до тех пор, пока угол вращения не станет отрицательным (не менее 10 определений). 

Оставшуюся в одной из колб после заполнения поляриметрической трубки смесь 

растворов сахарозы и кислоты используют для определения конечного угла вращения 

αоо. Для этого смесь помещают на час в термостат с температурой 60 °С (обязательно 

используют обратный холодильник!). Затем смесь охлаждают до комнатной 

температуры и, после завершения наблюдений за изменением угла вращения в одном 

из опытов, помещают её в поляриметрическую трубку и производят измерение 

конечного угла вращения плоскости поляризации αоо. Поскольку исходная 

концентрация сахарозы в обоих опытах одинакова, достаточно определить конечный 

угол вращения для одной смеси. 

Все полученные в ходе работы экспериментальные данные заносят в таблицу 1. По 

формуле (7) рассчитывают константу скорости k для каждого момента времени 

реакции инверсии сахарозы; вычисляют среднее значение константы скорости kср.  

τ, мин α α –αоо ln(α–αоо) k 

10         

20         

...         

αо αоо ln(αо–αоо) kср 

        

Среднюю константу скорости определяют также графически; для этого строят график 

в координатах τ  –  ln(α-αоо), как показано на рисунке 1. Данная зависимость является 

линейной. Константу скорости реакции инверсии сахарозы определяют по графику как 

тангенс угла наклона прямой к оси времени (отношение длин противолежащего |AC| и 

прилежащего |BC| катетов треугольника АВС; длины катетов берутся в единицах 

масштаба соответствующей оси координат). 

    

Рисунок 1. Графическое определение константы скорости инверсии сахарозы 

Сравнивая полученные средние значения констант скорости для двух опытов, делают 

вывод о влиянии концентрации кислоты на скорость инверсии сахарозы. 
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12-Лабораторная работа 

Коррозия металов. 

Теоретическое обоснование: 

Электрохимические процессы 

Различают электрохимические процессы двух типов: одни идут самопроизвольно 

(∆G < 0) за счет превращения химической энергии в электрическую X®Э, другие - 

только под действием электрического тока Э®Х (∆G > 0). Этим и определяется их 

практическое использование. Следовательно, тип процесса является основным 

предметом изучения данной темы. 

Химизм любого электрохимического процесса отражает следующее ключевое 

уравнение обратимой реакции 

Ме Û  Men+ + nē, 

  

направление, которой и определяет тот или иной тип процесса. Первый тип процессов 

включает химические  источники  тока  и  коррозию  и  характеризуется  величиной  Э

ДС  (исходя  из формулы DG0 = -nFE0). В основе электрохимической коррозии лежит 

механизм образования локальных микрогальванических элементов (пар), на 

подавлении работы которых и основана защита металлов от коррозии. 

Второй тип процессов представляет электролиз, который используется для получения 

веществ (металлов, кислот, щелочей и др.), а в инженерной практике с помощью 

растворимого анода производятся металлические покрытия, очистка металлов, 

электрохимическая обработка их. Конкретное протекание электролиза определяется 

последовательностью выделения веществ на электродах (катод, анод), 

характеризуемой значениями электродных потенциалов. 

Именно ряд φ есть самая важная количественная характеристика в 

электрохимии. Стандартный электродный потенциал (φ°) возникает вследствие 

образования двойного электрического слоя на границе фаз (Ме - раствор). Двойной 

электрический слой, в свою очередь, - результат гетерогенной окислительно-

восстановительной реакции, в которой процессы окисления и восстановления 

пространственно разделены. Поэтому анодный А (окисление) и катодный 

К (восстановление) процессы, составляющие химическую сущность электрохимии, 

есть не что иное, как электронные уравнения. 

  

Запомните, что в электрохимии на аноде (А) всегда происходит полуреакция 

окисления, а на катоде (К) - полуреакция восстановления 

Вывод. Использование электрохимического процесса основано на определении его 

типа, т.е. направления превращения энергии Х Û Э (гальванический элемент или 

электролиз) в зависимости от знака ЭДС (φК - φА). Ряд φ0 позволяет составить 

уравнения анодного и катодного процессов, с тем, чтобы предвидеть возможность 

практического применения их. 

 

Электролиз 

В отличие от первого типа электрохимических процессов, протекающих 

самопроизвольно (DG<0), второй тип процессов – электролиз (Э ® X) происходит 

только под действием электрического тока (DG>0). Количественная сторона процесса 

электролиза характеризуется законами Фарадея. 

При рассмотрении электролиза особое внимание уделите последовательности 

разряда ионов на электродах, которая определяется величинами электродных 
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потенциалов процессов. При этом помните, что на катоде в первую очередь 

восстанавливаются положительные ионы (или молекулы Н2О в водных растворах) с 

наибольшим значением потенциала φ0, а на аноде - преимущественно окисляются 

отрицательные ионы (или молекулы Н2О в водных растворах) с меньшим значением 

электродного потенциала. 

Однако указанная последовательность разряда ионов на электродах часто нарушается 

из-за явления, называемого перенапряжением, которое объясняется кинетикой 

электродных процессов (их многостадийностью и замедленностью отдельных стадий). 

В связи с практическим применением в технике обратите внимание на электролиз с 

растворимым анодом (гальванопластика, анодирование, электрохимическая обработка 

металлов и т.д.). В случае металлических покрытий покрываемое изделие служит 

катодом, а покрывающий металл - анодом, при этом процесс электролиза сводится к 

переносу ионов металла с анода на катод. 

Коррозией называется разрушение металлов под воздействием внешней среды. 

Сущность коррозионных процессов сводится к переходу металлов в термодинамически 

более стабильные продукты: оксиды, гидроксиды, основные соли и др. Все 

коррозионные процессы протекают с уменьшением свободной энергии Гиббса и 

являются самопроизвольными. 

Общепринято выделять два вида коррозионных процессов: химическую и 

электрохимическую коррозию. 

Химическая коррозия – процессы взаимодействия металла с окружающей средой, 

протекающие по механизму химической гетерогенной реакции. Примером химической 

коррозии является взаимодействие металла с жидкими неэлектропроводными средами 

или сухими газами. 

Электрохимическая коррозия является результатом протекания нескольких 

электрохимических реакций, скорость которых зависит, помимо прочих факторов, от 

потенциала электрода. Коррозия электрохимического типа происходит при 

воздействии на металлы влажной атмосферы, разнообразных электролитов, почвенной 

влаги. 

Основное отличие механизма электрохимической коррозии от химической состоит в 

том, что общая реакция взаимодействия металла с внешней средой вследствие 

существования ионов в растворе и свободных электронов в металле может разделиться 

на два в значительной мере самостоятельных процесса: 

1) анодный процесс – переход металла в раствор в виде гидратированных ионов с 

оставлением эквивалентного количества электронов в металле:  

Meo + mH2O Þ  Me+n · mH2O + nе- ; 

2) катодный процесс – извлечение избыточных электронов в металле какими – либо 

деполяризаторами (атомами, молекулами или ионами раствора, которые могут 

восстанавливаться на катоде). 

При коррозии в нейтральных растворах деполяризатором чаще всего служит 

растворенный в электролите кислород, в этом случае коррозия протекает с 

кислородной деполяризацией:      О2 + 2Н2О + 4е- Þ 4ОН-. 

При коррозии в кислотах в восстановительном процессе принимают участие ионы 

водорода, при этом коррозия идет с водородной деполяризацией:  2Н+ + 2е- Þ Н2. 

Эти два процесса сопровождаются движением ионов в растворе и электронов в 

металле. Кроме первичных реакций в растворе протекают вторичные процессы: 

Ме+n + mH2O + nOH- Þ  Me(OH)n + mH2O 

2Me(OH)n Þ Me2On + nH2O. 
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Наличие электронной проводимости в металлах и ионной проводимости растворов 

позволяет протекать анодным и катодным процессам территориально раздельно – на 

различных участках поверхности металла. 

Важно отметить, что материальные потери при таком механизме будут проявляться в 

основном только на анодах; на катодных участках существенных потерь металла не 

будет. Причиной энергетической неоднородности металла и сплава могут быть 

неоднородность сплава по химическому и фазовому составу, наличие примесей в 

металле, пленок на его поверхности и др. Анодные участки обычно характеризуются 

меньшим электродным потенциалом, а катодные – большим потенциалом в данной 

среде. Катодные и анодные участки чередуются и имеют очень малые размеры. Таким 

образом, при наличии энергетически неоднородной поверхности металла 

коррозионный процесс заключается в работе огромного числа коррозионных 

микроэлементов. Коррозионный элемент в отличие от гальванического элемента 

является короткозамкнутым. 

Контакт двух разных металлов, неравномерный доступ окислителя к металлической 

поверхности, различие в условиях эксплуатации – все это приводит к появлению в 

работе коррозионных микроэлементов. Два металла, находящиеся в контакте друг с 

другом и имеющие разные электродные потенциалы, образуют в электролите 

гальванический элемент, работа которого влияет на скорость коррозии каждого из 

металлов.  

Коррозия более электроотрицательного металла обычно в большинстве случаев 

усиливается, а коррозия более электроположительного металла ослабляется или 

полностью прекращается. Например, стали Х17 и Х18Н9Т ускоряют коррозию стали З, 

а цинк полностью ее прекращает. Cu, Ni ускоряют коррозию дуралюминия в морской 

воде, а Zn, Cd и чистый Al защищают его. 

Контактная коррозия металлов очень часто имеет место в морской воде благодаря ее 

хорошей электропроводности, что обеспечивает распространение влияния 

неблагоприятных контактов основного металла с более электроположительными 

металлами на  значительные расстояния. 

Во всех случаях контактная коррозия металлов тем опасней, чем больше отношение 

поверхностей металла катодного контакта S2 и основного (анодного) металла S1. 

Для определения характера протекания контактной коррозии необходимо соблюдать 

следующую последовательность действия: 

1. Сравнить стандартные электродные потенциалы контактирующих металлов и 

сделать вывод о функции этих металлов в коррозионном гальваническом элементе, 

учитывая, что jан < jкат. 

2. Принимая во внимание рН коррозионной среды, определить характер катодного 

процесса. 

3.      Составить схему коррозионного гальванического элемента. 

4.      Написать уравнения электродных процессов. 

Например, для определения характера контактной коррозии железа с никелем в 

морской воде определяем: 

1. = –0,44 В; = –0,23 В. Так как < , то анодом будет 

железо. 

2.  Морская вода имеет рН = 7, среда нейтральная, коррозия протекает с кислородной 

деполяризацией. 

3.  Fe | Н2О, NaCl | Ni. 

4. Анод: Fe0 – 2е- Þ Fe+2; 

    Катод:  О2 + 2Н2О + 4е- Þ 4ОН-. 
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Опыт 1. Электролиз иодида калия 

Цель опыта: Ознакомиться с основными положениями электрохимии, работой 

химического источника тока, способами определения и расчета его электродвижущей 

силы (ЭДС), закономерностями протекания электролиза. 

Режим доступа http://www.youtube.com/watch?v=UShluPdka9k 

Описание прибора 

Прибор представляет собой простейший ампервольтметр с универсальным 

шунтом.  На верхней стороне прибора расположены клеммы для подключения 

электродов. Слева к прибору прикреплен штатив с электролизером и двумя 

пробирками. 

 
Рисунок - Простейщий ампервольтметр с универсальным шунтом 

 

Прибор питается от сети постоянного тока напряжением 9 В. Вилку прибора вставляют 

в розетку так, чтобы окрашенные в белый и черный цвет части розетки и вилки 

совпали. В противном случае стрелка микроамперметра будет отклоняться влево – 

прибор будет «зашкаливать». 

Электролизер наполните на 3/4 объема раствором иодида калия. Опустите в колена 

электролизера графитовые электроды. Прибавьте в правое колено 2 капли  раствора 

крахмала, в левое колено 2 капли  фенолфталеина 

 Составьте уравнения электродных реакций. В каком колене и почему окрасился 

раствор? Где и почему выделяется иод? Что образовалось в прикатодном 

пространстве? 

Заполните таблицу и сделайте вывод по опыту. 

Электролит 
Катод Анод 

наблюдения результат наблюдения результат 

раствор КI         

  

Опыт 2. Электрохимическая коррозия металлов в нейтральной среде 

Режим доступа http://www.youtube.com/watch?v=TshbAjcXMZ0 

Приготовьте плотно соединенные попарно пластинки следующих металлов цинк – 

медь. 

В плоскую емкость налейте на высоту 2–3 см раствор NaCl   погрузите пару Zn–Cu, 

так, чтобы концы пластинок металлов, погруженных в раствор, находились на 

некотором расстоянии друг от друга. Место контакта металлов должно быть вне 
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раствора. Перед погружением в раствор пластинки необходимо зачистить. Прибавьте 

по 2–3 капли фенолфталеина со стороны меди. 

Полученные короткозамкнутые элементы моделируют коррозионные процессы при 

контакте цинка с медью. 

Через 3–15 минут отметьте появление малинового окрашивания в стаканчиках. При 

каком контакте металлов оно появляется раньше? 

Составьте схемы коррозионных элементов, напишите уравнения анодных и катодных 

процессов. 

Сопоставив величины стандартных электродных потенциалов металлов, сделайте 

вывод об интенсивности смоделированных коррозионных элементов. 

  

Опыт 3. Роль кислорода в процессе коррозии металлов 

Режим доступа: http://www.youtube.com/watch?v=CwAZZHGO020 

Зарисуйте схему опыта, сделайте вывод о роли кислорода в процессе коррозии. 

  

Вопросы для самоконтроля 

1. В водном растворе электролита присутствуют катионы 

металлов: Cd2+, Sn2+, Al3+, Zn2+, Na+. Какой катион будет восстанавливаться первым на 

катоде при электролизе? Ответ подтвердите составлением катодных процессов. 

2.  При электролизе водных растворов каких солей у анода выделяется кислород? 

CuSO4, KCL, Fe(NO3)3, Сs3PO4. 

Ответ подтвердите составлением электродных процессов. 

3. Что образуется в результате электролиза раствора CuSO4? Составьте уравнения 

электродных процессов. 

4. При электролизе водных растворов каких веществ CuCl2, K2SO4, NiSO4, NaCl – на 

катоде выделяется водород. Составьте уравнения катодных процессов. 

5. Составьте уравнения реакций, происходящих на электродах при электролизе 

раствора и расплава KOH. 

6. Как влияет рН среды на скорость коррозии железа и алюминия? Почему? Составьте 

электронные уравнения анодного и катодного процессов коррозии этих металлов в 

разных средах. 

7. Предложите катодное покрытие для защиты цинка от коррозии. Составьте 

электронные уравнения катодного и анодного процессов в кислой среде в случае 

нарушения сплошности покрытия. 

8. Линии водопровода, изготовленные частично из железных и частично из медных 

труб, ржавеют значительно быстрее, чем изготовленные целиком из меди или целиком 

из железа. Почему? Ответ подтвердите составлением электронных уравнений. 

9. Составьте вариант анодного покрытия для ванадия. Какие электродные процессы 

будут протекать при нарушении сплошности покрытия? 

10.  Составьте анодные и катодные процессы в случае коррозии железа, покрытого 

сурьмой, в случае кислородной деполяризации. 
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