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лекция№ 1.
                                        Общие газовые законы.

1. Менделеева - Клапейрона, устанавливающий связь между давлением, объемом и температурой  газов
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2. Закон Бойля - Мариотта: при Т – соnst
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 или P1*V1 = P2*V2
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 V1 - объем газа под давлением Р1 ; 

V2 - объем газа под давлением Р2;

d1 - плотность газа под давлением Р1;

d2 - плотность газа под давлением Р2;

 С 1 - концентрация газа под давлением Р 1.; 

С2 - концентрация газа под давлением Р2.
3. Закон Гей - Люсака - характеризует зависимость объема газа (V) от температуры (Т) при постоянном давлении
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 =    Т1/T2                                    при Р – const,

как следствие:
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Р1 - плотность газа при температуре Т1; 

Р2 - плотность газа при температуре Т2.

4. Закон Шарля - характеризует зависимость между давлением (Р) газа и температурой (Т) при постоянном объеме (V)
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 при V – const
       Пример.

Чему равна масса водорода, занимающего при нормальных условиях объем 4 л? Какой объем занимает это количество газа при 27 ° С и  давлении 150 кПа

Вариант решения:

1. находим массу газа: 2г водорода занимает объем 22,4л 

                                           Х г водорода              -----                   4л

х = 0,357 г.

2. Вычисляем объем газа при 27 °С и 150 кПа: 

27°С + 273 = 300 ° К
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= 2,97 л

Ответ: масса 4л Н2 (н.у.) равна 0,357г. Объем этой массы газа при 27 ° С и 150 кПа составляет 2,97л.
Контрольные вопросы:
1. Запишите математическую формулу закона Менделеева - Клапейрона.
2. Сформулируйте закон Бойля - Мариотта.
3. Сформулируйте закон Гей - Люсаака.

4. Сформулируйте закон Шарля.

5. Сформулируйте закон Авогадро.

6. Нарисуйте график изохоры, изобары, изотермы.

Лекция № 2 
                                          Теплоемкость веществ.

.

           Теплоемкость - способность веществ поглощать при нагревании теплоту.  У различных веществ она разная.
 Оценивается теплоемкость количеством теплоты (кДж, Дж), что поглощается веществом при нагревании на 10 С.
Удельная теплоемкость (Суд) - это количество теплоты,  необходимое для нагревания 1 кг вещества на 1 ° С (кДж / кг х град, Дж /г х град).
Мольная теплоемкость (Смольн) – количество теплоты, необходимое для нагревания 1 моли вещества на 1°С (кДж / кмоль х град, Дж / моль х град)
            В технической термодинамике используют также объемную теплоемкость (Соб, Cv ). 
 Объемная теплоемкость - количество тепла, необходимое для нагревания 1 м3 газа на I ° С.

Мольная теплоемкость:

1. С м= Суд * Мг,     где                      Мг -молярная масса вещества
2. С об = См / 22,4;                       Соб = Суд * ρ
 ρ - удельный вес газа кг / м3
3. Сv - изохорная теплоемкость

Сp - изобарная теплоемкость

Cр - Cv = R
R -универсальная газовая постоянная;  R=8,313 Дж / моль град
 Действительная  теплоемкость –теплоемкость при данной, конкретной тепературе
С действительная = А0 + А1*Т1 + А2 * Т2 + ...

А0,  А1- коэффициенты, которые находят опытным путем. 

Т - температура, ° К, при которой находят действительную  теплоемкость.

 Средняя теплоемкость в интервале температур

Сср = а0+ а1 * (Т​2 + Т1 ) / 2 + а2 (Т12 + Т2 * Т 1+ Т22) / 3

 Теплоемкость смесей, если между ними нет химического взаимодействия

Сп = (1/100) * (а * С1, + Ь * С2 + ...)

а, Ь - количество веществ в смеси (%) 

С1 , С2 - удельные теплоемкости составляющих смеси

Контрольные вопросы:

1. Что такое теплоемкость и какие факторы влияют на ее величину?

2. Виды теплоемкости.

3. Единицы измерений теплоемкости.

4. Как рассчитать теплоемкость сплавов?

5. Как связаны  математически удельная и мольная теплоемкость?

6. Как связаны  математически удельная и объемная теплоемкость?

7. Соотношение изохорной и изобарной теплоемкостей идеального газа.
Лекция №З
 Первый закон термодинамики, закон Гесса и следствия 
                Химические превращения, а также физические процессы (выпаривание, конденсация пара, плавление, кристаллизация) всегда сопровождаются тепловым эффектом. Знание тепловых эффектов позволяет выполнять технологические расчеты..

В термохимии теплота, выделяемая системой, считается положительной (+), а теплота поглощаемой - отрицательной (-). В термохимии теплоту определяют символом Q и выражают в Дж / моль, кДж / моль. 

Изохорный тепловой эффект (Qv) - тепловой эффект при постоянном объеме.

 Изобарный тепловой эффект (Qр) - это тепловой эффект при постоянном давлении. 

Между ними существует математическая связь

Qр –Qу = - ∆nRT
Для вычисления  дельта n число молей газа, в левой части химического уравнения берут со знаком "-", а в правой со знаком "+".

         Если система состоит только из твердых и жидких веществ, то Qp≈Qv
Тепловые эффекты в справочниках приведены к стандартным условиям, однако таблицы не учитывают все возможные химические реакции, поэтому тепловые эффекты можно рассчитать, пользуясь законом Гесса и следствиями из него.

В термохимических расчетах широко используют 2 следствия закона Гесса:

1. Тепловой эффект химической реакции равен разности между суммой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот образования веществ, вступающих в реакцию

Qреакции =∑[image: image32.png]
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2. Тепловой эффект химической реакции равен разности между суммой теплоты  сгорания веществ, вступающих в реакцию (Qcгор.нач.) и суммой теплоты сгорания продуктов реакции (Q сгор.кон.)

Qреакции= ∑[image: image36.png]
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Примечание: в справочных таблицах Qобр, или Qсгор. -  приведены для 1 моль и для стандартных условий: р = 101325 н / м2; t ° = 25 ° С

Q  образования простых веществ условно равна нулю. 
Пример № 1.

Вычислить:  разницу между Qр и Qv при t ° =25 для

Реакции 2Н2 +  О2 = 2H2O(ж)

Решение.

1. Определяем ∆ n реакции 

∆ n = -2 - 1 + 0 = -3

2. Qp -Qv = - ∆ nRT
Т = 25 + 273 = 298 ° К

Qр –Qv = - (- 3) * 8,313 * 298 = 7432 Дж
Пример № 2. 

Вычислить тепловой эффект реакции при р – соnst
 СаС2 + 2Н20 (Ж) = Са (ОН)2 + С2Н2↑ + Q
Pешение

1. Находим в справочной таблице теплоты образования участников реакции

Qобр.((Са (ОН)2) = 986,2 кДж / моль 

Qобр. (СаС2) = 65,7 кДж / моль 

Qобр. (С2Н2) = 226.75 кДж / моль 

Qобр. (Н20) = 285.84 кДж / моль

2. Пользуясь первым следствием закона Гесса, находим тепловой эффект реакции: Qреакции  = (986,2 + 226,75) - (62,7 + 2 * 285,84) = 125,07 кДж на 1 моль СаС2
Ответ: Qр = 125,07 кДж / моль.
Контрольные вопросы:

1. Сформулируйте первый закон термодинамики.

2. Математическое определение первого закона термодинамики.

3. Как читается закон Гесса?

4. Сформулируйте следствие закона Гесса.

5. Что называется теплотой образования, теплотой сгорания?

Лекция №4
Второй закон термодинамики.
 Совокупность тел, выделенная из пространства, называется системой. Если в ней возможен массо- и теплообмен, то такая система называется термодинамической. Химическая система, в которой возможно протекание реакции, представляет собой частный случай термодинамической системы.

Состояние системы определяется совокупностью ее свойств и характеризуется термодинамическими параметрами, к числу которых относятся температура, давление, объем.  Одной их основных фундаментальных функций состояния является полная энергия, Е, представляющая собой сумму трех составляющих: кинетической энергии движущейся системы (К), потенциальной энергии, обусловленной воздействием на систему внешних силовых полей (П) и внутренней энергии системы (U). При термодинамическом описании предполагают, что система находится в относительном покое (К=0) и воздействие внешних полей пренебрежимо мало (П=0). В этом случае полная энергия системы определяется запасом ее внутренней системы (Е=U). В соответствии с законом сохранения энергии, выражающим первое начало термодинамики, общий запас внутренней энергии остается постоянным, если отсутствует тепловой обмен с окружающей средой.

Сообщенное системе тепло расходуется на приращение внутренней энергии и на совершение работы против внешних сил (работа по расширению или сжатию системы). Химические реакции чаще всего проходят в условиях постоянного давления (в изобарных условиях),  Р=Const. Работа расширения (сжатия) в этом случае может быть записана в виде: А = Р(V. Прирост или потеря тепла системой в изобарных условиях носит название “изменение энтальпии системы”: 

(Н =  H(конечных продуктов) - H(начальных продуктов) = (U + Р(V.

В том случае, если все конечные продукты и начальные реагенты находятся в стандартных условиях (Р = 760 мм рт. ст. или 101,3 кПа, Т=298,15 К или  250С, концентрации растворенных веществ С=1моль/л), изменение энтальпии обозначают символом (Н0 и называют стандартной энтальпией процесса.

Химические реакции сопровождаются выделением или поглощением теплоты. Реакции, в которых теплота выделяется, называются экзотермическими, а реакции, сопровождающиеся поглощением тепла, - эндотермическими. Уравнение химической реакции, включающее величину теплового эффекта (энтальпии), называется термохимическим уравнением. При этом выделяемая теплота записывается со знаком “ + ”, а поглощаемая - со знаком  “ - ”.  Выделение теплоты системой означает, что энергия конечных продуктов меньше, чем энергия исходных веществ, т.е.

(Н =  H(конечных продуктов) - H(начальных продуктов) < 0

Поглощение теплоты системой означает, что энергия конечных продуктов больше, чем энергия исходных веществ:

(Н =  H(конечных продуктов) - H(начальных продуктов) > 0

Условия  экзотермической  реакции:    Q > 0; (Н < 0. 

Условия  эндотермической  реакции:    Q < 0; (Н > 0. 

Например,     2H2 (г) + O2 (г)  =  2Н2О (ж)  + 571,6 кДж   или          2H2 (г) + O2 (г)  =  2Н2О (ж) ; ( Q =  - 571,6/2 = 259,8 кДж 

Теплотой образования соединения называется количество выделяемой или поглощаемой теплоты при образовании 1 моля соединения из простых веществ.

Вычисление теплоты реакции по теплотам образования участвующих в ней веществ проводится на основании закона Гесса: тепловой эффект химической реакции зависит только от состояния исходных и полученных веществ  и не зависит от того, через какие стадии проходит реакция. Тепловой эффект процесса равен сумме тепловых эффектов отдельных стадий процесса.

Из закона Гесса следует, что теплота реакции равна разности между суммами стандартных теплот образования конечных продуктов и исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов. Теплоты образования простых веществ принимаются равными нулю.

           В химических процессах есть потенциал, который является движущей силой химических процессов, его название - изобарно-изотермический потенциал[image: image40.png]


 , в честь американского ученого, работавшего над разработкой этого вопроса, потенциал называют энергией Гиббса.

Снижение этого потенциала не зависит от пути процесса, а равно максимально работе реакции за вычетом работы  ( А) против внешнего давления:

∆=[image: image42.png]


=Аmax - А

это работа перехода настоящего состояния к равновесному.

Главное требование осуществления процесса, то есть возможность прохождения химической реакции в прямом направлении без затраты работы являются:

дельта[image: image44.png]


≤0

Размер  дельта  [image: image45.png]


 связана с энтальпией (дельта H) и энтропией дельта S соотношением

∆[image: image47.png]§ = AH — TAS




Пример. Определить изобарно-изотермический потенциал реакции

аА + вВ -> сС +dД
Решение [image: image48.png]
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<0, то реакция проходит самопроизвольно в прямом направлении.

Контрольные вопросы:
1 . Как определить энергию Гиббса?

2. Что означает изобарно-изотермический потенциал?

3. Что является критерием самопроизвольного прохождения химической реакции?

4. Как определить к.п.д. тепловой машины?

5. При каких условиях химическая реакция невозможна?
                                   Лекция №5
       Второй закон термодинамики. Энтропия.
                   На основании второго закона термодинамики внутреннюю энергию системы можно представить, как сумму

U = F + ТS;                                 F = U – ТS,

 где F - свободная энергия системы, тоесть часть внутренней энергии, которая может выполнять полезную работу 

TS - связанная энергия, не способная выполнять полезную работу 

S - мера "обесцененной" энергии - энтропия

Принято  рассчитывать изменение энтропии (S2 – S1) = дельта S
Для вычисления изменения энтропии при переходе 1 моля идеального газа из одного состояния в другое пользуются формулами: 

S2 – S1 = R * In * (V2 / V1) + Сv * In  (Т2 / Т1) 

S2 – S1 = R * In * (Р2 / Р1) + Ср * In  (Т2 / Т1)
Для твердых и жидких веществ: 

S2-S1 = С * In  (Т2 / Т1), 

где - С - удельная теплоемкость

При переходе вещества из одного агрегатного состояния в другое: 

S2 - S1 = L / T,

Где  L-теплота фазового перехода (плавления, испарения, конденсации)

 Т - температура фазового перехода

Энтропия измеряется в Дж / моль * град., кДж / моль * град.
Пример № 1 Вычислить суммарное изменение энтропии  при нагревании 30г уксусной кислоты  от температуры (t пл = 16,6 ° С) до 60 ° С, теплота плавления 194 Дж / г. Удельная  теплоемкость в интервале температур (0 - 80 ° С) равна 2,2 Дж / г * град.
Решение. Общее изменение энтропии  равно сумме изменений энтропии плавления и   нагревания от температуры плавления (16,6 ° С) до (60 ° С)  

дельта S = дельта S2 + дельта S1
Находим изменение энтропии при плавлении дельта S = L /T
L = 194 Дж / г;      Мг (СН3СООН) = 60 г / моль

L = 194 Дж / г * 60 г / моль = 11640 Дж / моль 

Тпл = 16,6 + 273 = 289,6 ° К 

дельта S плавления = 11640 / 289,6 = 40, 2 Дж / град * моль

Для 30г кислоты число молей: 

V = m / Мг = 30г / 60 г / моль = 0,5 моль 

дельта S, = 40,2 Дж / град  моль * 0,5моль = 20,1 Дж / град

Находим изменение энтропии для процесса нагрева: 
дельта S2 = С * Iп  (Т2 / Т1) = 30 * 2,2 * 1п  (273 + 60) / (273 + 16,6);

дельта S2 = 9,2 Дж / град.

дельта S = дельта S1 + дельта S2  = 20,1 Дж / град + 9,2 Дж / Град = 29,3 Дж / град. 
Контрольные вопросы.

1. Как читается второй закон термодинамики?

2. Как математически выражается второй закон термодинамики для химических процессов?

3. Написать математическое определение энтропии.

4. Дать объяснение физического смысла понятия энтропия.

5. Как определить изменение энтропии одного моля идеального газа?

6. Какой формулой определить энтропию при нагревании твердых тел и жидкостей?

7.Как определить энтропию при переходе вещества из одного агрегатного состояния в другое?

8.Единицы измерения энтропии.

Лекция №6 
Закон действия масс. Влияние температуры на скорость химической реакции.
Химическая кинетика - учение о скорости химических реакций. Основной закон химической кинетики устанавливает зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. . Скорость химической реакции можно рассматривать как изменение количеств реагирующих или образующихся в процессе реакции веществ за единицу времени. Если реакция проходит при постоянном объеме, то ее скорость можно описать как изменение молярных концентраций веществ в единицу времени. 

v = 

 = 


Скорость химической реакции зависит от различных факторов: природы реагирующих веществ, их концентрации, степени измельчения (для гетерогенных реакций), температуры реакционной смеси, присутствия катализаторов.

Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ.  Скорость химической реакции пропорциональна концентрациям реагирующих веществ (закон действия масс).   Для простой одностадийной   реакции

а А + b B 

 с С

v = k C

 C

 ,

где k - константа скорости реакции, определяющая скорость реакции при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л. Константа скорости зависит от природы реагирующих веществ и от температуры.

       СА, СВ - концентрации газообразных или растворенных веществ (концентрации твердых и жидких реагентов - постоянные величины, их значения включаются в величину константы скорости реакции и отдельно не записываются).

mA + nB <-> m1С + n1D
                                                               V=К*СAm*CВn; 
где СА и СВ - концентрации реагирующих веществ;

m, n - стехиометрические коэффициенты реагирующих веществ в уравнении реакции. 
Действительная скорость реакции (V)- скорость в данный момент времени.

Влияние температуры на скорость химической реакции определяется правилом Вант Гоффа, согласно которому при повышении температуры на каждые 100  градусов скорость большинства реакций увеличивается в 2-4 раза. Математически эта зависимость выражается так:
 v2 = v1 (

  ,

где v2 и v1 - скорости реакций при температурах t2 и t1;

 ( - температурный коэффициент скорости, определяет изменение скорости реакции при изменении температуры на 10(.

Прологарифмировав предыдущее уравнение, получаем:

Lgkt2/kt1 = Igy* (t2 –t1)/10 ,

Kt1 , kt2 - константы скорости при температурах t1 , t2.
Более точная зависимость константы скорости от температуры определяется уравнением Аррениуса:
2,303 lgКt2/Kt1=Eakт/R(1/T1-1/T2)
где - Eakт – энергия активации данной реакции Дж/ моль

Энергия активации - минимальный запас энергии, которой должны обладать молекулы для того, чтобы реакция между ними стала возможной.

Химическое равновесие. Если химическая реакция может протекать только в одном направлении, то она называется необратимой. Реакции, протекающие одновременно в двух направлениях, обратимы. С течением времени скорость прямой реакции (v

)  уменьшается, а скорость обратной реакции (v

) увеличивается до тех пор, пока они не становятся равными. В системе устанавливается химическое равновесие. Условие химического равновесия:    v

= v

  . 

Состояние химического равновесия описывается константой равновесия, К.      Для обратимой химической реакции

a A + b B  
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 c C + d D
K = 

, 

где CA, CB, CC, CD - концентрации газообразных или растворенных веществ.

Состояние химического равновесия - динамическое. Его можно смещать. Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шателье (принципу противодействия): еcли на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, оказывается внешнее воздействие (изменяются температура, давление, концентрация одного из исходных веществ или продуктов реакции), то положение равновесия смещается в ту сторону, которая ослабляет внешнее воздействие.

Увеличение температуры вызывает смещение равновесия в сторону протекания эндотермической реакции ((H>0), а уменьшение температуры - в сторону экзотермической реакции ((H<0).
Увеличение давления в системе вызывает смещение равновесия в сторону меньшего количества газообразных веществ, а уменьшение давления - в сторону большего количества газообразных веществ.

Увеличение концентрации одного из исходных веществ вызывает смещение равновесия реакции вправо (в сторону его расходования, то есть в сторону образования продуктов реакции), а увеличение концентрации одного из продуктов реакции - влево.
Пример. Вычислить по правилу Вант-Гоффа, на сколько нужно  повысить температуру,чтобы скорость реакции увеличилась в 80 раз, если температурный коэффициент скорости равен 3.

Решение. Используем уравнение:

Lg kt2/kt1=lgy*(T2-T1) / 10; 

lg80 = lg3 * (t1 -t2) / 10 = (t2 –t1) * 0,04771, 
(t2 -t1) = lg 80 / 0,04771 = 39,89 °С 
Ответ: Чтобы скорость реакции возросла в 80 раз надо повысить температуру на 40 ° С.

Контрольные   вопросы:

1 .Что называется скоростью химической реакции?

2. Как читается закон действия масс?

3. Какие факторы влияют на скорость химической реакции?

4. Сформулируйте правило Вант-Гоффа.

5. Что называется энергией активации?

6. Объясните уравнение Аррениуса.

Лекция №7
                                   Химическое равновесие
Теоретические основы. Скорость химической реакции можно рассматривать как изменение количеств реагирующих или образующихся в процессе реакции веществ за единицу времени. Если реакция проходит при постоянном объеме, то ее скорость можно описать как изменение молярных концентраций веществ в единицу времени. 

v = 

 = 


Скорость химической реакции зависит от различных факторов: природы реагирующих веществ, их концентрации, степени измельчения (для гетерогенных реакций), температуры реакционной смеси, присутствия катализаторов.

Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ.  Скорость химической реакции пропорциональна концентрациям реагирующих веществ (закон действия масс).   Для простой одностадийной   реакции

а А + b B 

 с С

v = k C

 C

 ,

где k - константа скорости реакции, определяющая скорость реакции при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л. Константа скорости зависит от природы реагирующих веществ и от температуры.

       СА, СВ - концентрации газообразных или растворенных веществ (концентрации твердых и жидких реагентов - постоянные величины, их значения включаются в величину константы скорости реакции и отдельно не записываются).

Зависимость скорости реакции от температуры. При увеличении температуры на 10( скорость реакции увеличивается в 2-4 раза (правило Вант Гоффа).
v2 = v1 (

  ,

где v2 и v1 - скорости реакций при температурах t2 и t1;

 ( - температурный коэффициент скорости, определяет изменение скорости реакции при изменении температуры на 10(.

Химическое равновесие. Если химическая реакция может протекать только в одном направлении, то она называется необратимой. Реакции, протекающие одновременно в двух направлениях, обратимы. С течением времени скорость прямой реакции (v

)  уменьшается, а скорость обратной реакции (v

) увеличивается до тех пор, пока они не становятся равными. В системе устанавливается химическое равновесие. Условие химического равновесия:    v

= v

  . 

Состояние химического равновесия описывается константой равновесия, К.      Для обратимой химической реакции

a A + b B  
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 c C + d D
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, 
где CA, CB, CC, CD - концентрации газообразных или растворенных веществ.

Состояние химического равновесия - динамическое. Его можно смещать. Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шателье (принципу противодействия): еcли на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, оказывается внешнее воздействие (изменяются температура, давление, концентрация одного из исходных веществ или продуктов реакции), то положение равновесия смещается в ту сторону, которая ослабляет внешнее воздействие.
Увеличение температуры вызывает смещение равновесия в сторону протекания эндотермической реакции ((H>0), а уменьшение температуры - в сторону экзотермической реакции ((H<0).
Увеличение давления в системе вызывает смещение равновесия в сторону меньшего количества газообразных веществ, а уменьшение давления - в сторону большего количества газообразных веществ.

Увеличение концентрации одного из исходных веществ вызывает смещение равновесия реакции вправо (в сторону его расходования, то есть в сторону образования продуктов реакции), а увеличение концентрации одного из продуктов реакции - влево.
Лекция №8
                                             Фазовое равновесие.

          Состояние системы характеризуют числом степеней свободы (вариативностью). Число степеней свободы (С) - это число термодинамических параметров, определяющее состояние системы, которые можно произвольно изменять (независимо друг от друга) без изменения числа фаз в системе.

Число степеней свободы равновесной термодинамической системы, на которую из внешних факторов влияют только температура и давление, равно числу компонентов (К) минус число фаз (Ф) плюс два.

С = К - Ф + 2

Цифра 2 в формуле отражает существование двух внешних факторов (Т, р), влияющих на состояние.

Свойства конденсированных систем практически не зависят от давления. Тогда число внешних параметров уменьшится на единицу:

С = К-Ф + 1

            Пример. Вычислить число степеней свободы, которыми обладает система, состоящая из:

а) раствора КNО3 и NaNО3 в присутствии кристаллов обеих солей и паров воды. 
           Решение. Поскольку между КNО3, NaNО3 и водой не происходит химического взаимодействия, то число компонентов равно числу составляющих системы: КNО3, NaNО3, Н2O, т.е. К = 3  Используем уравнение правила фаз. В равновесии находятся четыре фазы: жидкость, пары воды и две твердые (КNО3, NaNО3),значит:

С = 3 + 2-4 = 1

Система одноварианта.

Контрольные вопросы:

1. Что называют фазой?

2. Что называют компонентом?

3. Что называют степенью свободы?

4. При каких условиях существует фазовое равновесие?

Лекция №9
                                        Теория растворов.
           Известно несколько способов выражения концентрации растворов:

1. Весовая, (С) процентная концентрация - число граммов растворенного вещества в 100 г раствора

          Пример: 10% водный раствор NaCl это означает, что в 100 г раствора содержится 10г NaCl.

2. Молярная концентрация (См) - число молей растворенного вещества в 1000 мл раствора.

           Пример: 0,1 м раствор CuSО4. Это означает, что в 1000 мл раствора содержится 0,1 моль CuSО4.

3. Нормальная концентрация (Сн)- число грамм - эквивалентов растворенного вещества в 1000 мл раствора.

           Пример: 0,7н раствор Са(ОН)2. Это означает, что в 1000 мл раствора содержится 0, 7 грамм - эквивалента Са(ОН)2
Грамм - эквивалент вещества можно рассчитать следующим образом: 

1 г - экв. кислот = Молярная масса кислоты / число ионов п + 

1 г - экв. гидроксида = молекулярная масса гидроксида/ число ионов (ОН) –

1 г - экв. соли = молекулярная масса соли / число ионов металла * валентность металла

4. Молярная доля - показывает какую часть от общего числа молей раствора составляет растворенное вещество (или растворитель)

Если число молей растворителя принять за na, а число молей растворенного вещества nв, то молярную долю растворенного вещества можно выразить:
Nв  = nв / na + nв,

 а молярную долю растворителя: 

Nа = na / na + nв , 

Число молей растворителя можно рассчитать:

nв = масса растворенного вещества / молекулярная масса растворенного вещества, а растворителя: na = масса растворителя / молекулярная масса рас творителя
                      Рекомендации по вычислению концентраций

1. Перевести процентную концентрацию в молярную:

а) определить молекулярную массу растворенного вещества (Mr)

б) определить число молей растворенного вещества

V = m1 / Мг, где  m1 и - масса растворенного вещества

в) определить объем раствора по формуле:

V = m2 / p, где m2 масса раствора, p - плотность раствора

г) определить молярную концентрацию из пропорции:

в V мл раствора содержится y молей растворенного вещества в 1000 мл раствора содержится х молей

X = 1000 y / V

2. Перевести молярную концентрацию в процентную.

а) определить молекулярную массу растворенного вещества (Mr)

б) определить массу растворенного вещества

m1 = См*Мr

в) определить массу раствора

m2 = V р, где V - объем раствора, р - плотность раствора

г) определить процентную концентрацию из пропорции:

в m2 граммах раствора содержится m1 растворенного вещества в 100 граммах раствора - х
х = m1 * 100 / m2
3. Перевести процентную концентрацию в нормальную

а) определить массу 1 г- экв. растворенного вещества

б) определить число г - экв. растворенного вещества (y):

у = m1 / m2  = масса растворенного вещества / масса 1 г - экв. растворенного вещества

в) определить объем раствора

V = m2 / p, где m2 масса раствора, p - плотность раствора.

г) определить нормальную концентрацию из пропорции:

в V мл раствора содержится Y г - экв. растворенного вещества в 1000 мл раствора содержится X

X = 1000 y / V

4. Перевести нормальную концентрацию в процентную

а) определить массу 1г- экв. растворенного вещества (m1)

б) определить массу растворенного вещества:

m1 = Сн*m1 (г-экв.)

в) определить массу раствора

m2 = V p.

г) определить процентную концентрацию из пропорции:

в m2 граммах раствора содержится m1 растворенного вещества в 100 граммах раствора - х 

х = m1 * 100 / m2

5. Перевести молярную концентрацию в нормальную

а) определить массу растворенного вещества

m = Сm*Мr

б) определить массу 1г- экв. растворенного вещества (m1)

в) определить нормальную концентрацию

Сн = m / m1 (1г-экв.)

 6.Перевести  процентную концентрацию в молярные доли

а) определить молекулярную массу растворителя Ма и растворенного вещества Мв,

б) определить число молей растворителя nа и растворенного вещества nв
nа = число граммов растворителя в 100 г раствора / Ма

nв = число граммов растворенного вещества в 100 г раствора / Мв

в) определить мольные доли

Nа = nа / nа + nв; Nв = nв / nа + nв
Контрольные вопросы:

1. Какие виды концентраций растворов вы знаете?

2. Что показывает процентная концентрация?

3. Что показывает молярная концентрация?

4. Что показывает нормальная концентрация?

5. Как определить молярные доли вещества?

6. Единицы измерения концентраций.

Лекция №10
                                Осмотическое давление растворов.

             Давление пара над раствором вещества в каком-либо растворителе всегда ниже, чем над чистым растворителем при одной и той же температуре. Согласно закону Пауля, одновременное снижение давления пара растворителя над раствором равно отношению числа молей растворенного вещества к сумме чисел молей растворителя и растворенного вещества.

Р°а – Ра / Р°а = nв/nа + nв = Nв, 

где Р° а-давление пара над чистым растворителем

Ра - давление пара растворителя над раствором

nв -число молей растворенного вещества

nа -число молей растворителя

Nв -мольная доля растворенного вещества

Для очень разбавленных растворов пользуются упрощенной формулой:

Р°а – Ра / Р°а = nв/nа
Пример. Вычислить давление пара 10% раствора мочевины СО (NН2) 2 при 50 ° С. Давление паров воды при 50°С  Р°а = 12320 н / м2
Решение:
Р°а – Ра / Р°а = nв/nа + nв
10% означает, что в 100 г раствора содержится 10 г мочевины и 90 г воды

Мr СО (NН2) 2 = 12 + 16 + 14 * 2 + 1 * 2 * 2 = 60 г / моль

Мr Н2О = 1 * 2 + 16 = 18 г / моль

nа = 90г / 18 г / моль = 5 моль; nв = 10г / 60г / моль = 0,167 моль

Ра = Р ° а - Р ° а * nв / na + nв = 12320 - 12320 * 0,167 / 5 + 0,167 = 11922 (н / м2)

Ответ: Ра  = 11922 н/м2

              Осмотическим давлением называется сила на единицу площади (н / м2), которая заставляет растворитель переходить через полупроницаемую перегородку в раствор, находящийся при том же внешнем давлении, что и растворитель. Осмотическое давление разбавленных растворов подчиняется законам идеального газа. Рассчитать осмотическое давление π для разбавленных растворов можно по уравнению Д.И.Менделеева:

π = c R T,

где c - молярная концентрация

R - газовая постоянная

T - абсолютная температура

Для растворов электролитов в уравнение Д.И.Менделеева вводится изотонический коэффициент (і), который учитывает диссоциацию электролита на ионы:

π = і c R T
і = 1+(К-1)α, 
где К - число ионов при диссоциации

α - степень диссоциации электролита

    Пример. Осмотическое  давление 0,05 молярного раствора ZnSO4 при 0 ° С  равно 1,59 * 105 н / м2. Определить степень диссоциации соли в растворе

Решение:

π = i c R T;

i = π / c R T = 1,59 * 105 / 0,05 * 8,313 * 273 = 1,401

При диссоциации ZnSO4 ↔Zn2 + + SO4 2- образуется два иона, тоесть,  К=2
i = 1 + (К-1) α,       i = 1 + (2-1) α = 1 + α
i = 1 + α;     α = i  - 1
α = 1,401-1 = 0,401
Ответ: α  = 0,401  или 40%

Контрольные вопросы:
1. Что называется осмотическим давлением?

2. Что такое осмос?

3. Как вычислить осмотическое давление?

4. Какие растворы называются изотоническими?

5. Закон Рауля и идеальные растворы.

6. Математическое определение закона Рауля.

Лекция№ 11

                       Электролиз.   Законы Фарадея
Электролиз – процесс, который происходит при прохождении электрического тока через электролит.


При электролизе на электродах происходит процесс окисления и обновления. На катоде – обновление, на аноде –окисление. Процесс электролиза подчиняется законам Фарадея.
І закон Фарадея – масса вещества m, которая выделяется на электроде при прохождении через раствор электрического тока, пропорционально количеству тока Q , что прошел через электролит.

m = k Q;            Q = І τ

І – сила тока, А, 

τ – час прохождения тока, сек.
k – электрохимический эквивалент = Э / 96500

m = k І τ

Э – химический эквивалент 

96500к – число Фарадея F

ІІ закон Фарадея – При пропускании одинакового количества тока через раствор или расплавы различных электролитов на электродах выделяется количество вещества, пропорционально их химическим эквивалентах.
m1 / m2  = Э1 / Э2

m = Э / 96500 І τ
ІІІ закон Фарадея –Важной характеристикой рентабельности прибора для проведения электролиза, есть выход по току(%η)

%η = mпракт / mтеор 100%

Пример. При рафинированиимеди током силой 50А выделалось за 10 часов 550г меди. Вычислить выход по току.

Решение:

Грамм – эквивалент меди Е = 64 / 2 = 32г

Количество тока, который прошел через электролит Q = І τ

Q = 50А*10*60*60с = 1800 000 Кл

По закону Фарадея, это количество электричества необходимо для выделения меди массой:
m = Э / 96500* І* τ

m = 32*1800 000 / 96500 = 596,9г

На самом деле выделилось m = 550г. Из этого следует, что выход по току равняется:
η = mпракт / mтеор 100 = 550 / 596,9*100 = 92,15%

Ответ:η = 92,15%

Контрольные вопросы:
1. Что такое электролиз?
2. Как читается первый закон Фарадея?
3. Что такое химический эквивалент?
4. Как читается второй закон Фарадея?
5. Что показывает число Фарадея?
6. Как рассчитать выход по току?

 Лекция № 12

 Электродные потенциалы.
         Электролиз - химическое разложение веществ под влиянием электрического тока, сопровождающееся выделением на электродах продуктов разложения и побочными явлениями.

(Электролиз возможен при наложении на электроды внешнего напряжения)
        Катионы (+) заряженные ионы металлов и 
[image: image61.wmf]2

H

 передвигаются к катоду.
        Анионы (-) заряженные ионы кислотных остатков и  
[image: image62.wmf]®

-

OH

 к аноду.

При достижении электродов ионы нейтрализуются и, превращаясь в атомы или молекулы, выделяются на них.

Рассмотрим электролиз расплавленного безводного хлористого магния

Его осуществляют в больших производственных масштабах для получения металлического магния.

В электролизер загружают безводную соль 
[image: image63.wmf]2
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 с небольшими добавками 
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 и 
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 ( для  понижения t плавления.)

Катод - 
[image: image66.wmf]Fe

 - электрод

Анод - графитовый электрод.

Процесс ведут при 
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C, соль при этом находится в расплавленном и диссоциированном состоянии 
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На катоде: 
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На аноде: 
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Вывод: электролиз ​​- процесс окисления-восстановления ионов электролита   за счет электроэнергии с выделением на электродах электрически нейтральных частиц атомов или молекул.
Электролиз раствора сульфата меди

Теоретические основы. При пропускании электрического тока через растворы или расплавы электролитов на электродах происходят окислительно-восстановительные процессы, называемые электролизом.

В растворах или расплавах электролита, например МХ, происходит процесс электролитической диссоциации:   

 МХ 
[image: image72.wmf]®

  Ма+ + Ха
[image: image73.wmf]-


Образующиеся ионы под действием сил электростатического притяжения перемещаются к противоположно заряженным электродам, где участвуют в окислительно-восстановительных процессах. В них могут также участвовать ионы водорода (в кислой среде) и молекулы воды.

Процессы, проходящие на катоде (отрицательно заряженном электроде). Этот электрод имеет избыток электронов, на нем происходят процессы восстановления:

а). Восстановление катиона металла (или катиона водорода):                               Ма+  + а е  
[image: image74.wmf]®

 М0
  2Н+ + 2е 
[image: image75.wmf]®

 Н2
[image: image76.wmf]­


б). Восстановление молекул воды:

2Н2О + 2е 
[image: image77.wmf]®

 Н2
[image: image78.wmf]­

 + 2ОН
[image: image79.wmf]-


Если металл в ряду напряжений стоит после олова (Sn), в кислой среде - после водорода, то возможен только процесс восстановления металла (водорода) (а). 

Если металл в ряду напряжений стоит до алюминия (Аl), то возможен только процесс восстановления молекул воды (б).
Если металл в ряду напряжений стоит между алюминием и оловом, то оба процесса идут одновременно.

Если электролизу подвергается раствор смеси солей (и кислот), то первыми на катоде будут восстанавливаться менее активные ионы (стоящие правее в ряду напряжений).

Процессы, проходящие на аноде (положительно заряженном электроде). На этом электроде существует недостаток электронов, поэтому идут процессы окисления, в которых могут участвовать ионы соли, молекулы воды и непосредственно анод.

а). Если анод растворимый (металлический, кроме анодов, изготовленных из золота и платины), то идет процесс окисления (растворения) анода:               
[image: image80.wmf]анод

A

 - m e  
[image: image81.wmf]®

 Am+
б). Если анод нерастворимый (неметаллический, в частности угольный, а также золотой или платиновый), а анион представляет собой остаток бескислородной кислоты (Сl
[image: image82.wmf]-

; Br
[image: image83.wmf]-

; I
[image: image84.wmf]-

; S2
[image: image85.wmf]-

), кроме аниона F
[image: image86.wmf]-

, то идет процесс окисления аниона, например,                                  2Сl
[image: image87.wmf]-

  + 2е  
[image: image88.wmf]®

  Cl2
[image: image89.wmf]­


в). Если анод нерастворимый (неметаллический, в частности угольный, а также золотой или платиновый), а анион имеет сложный состав (SO42
[image: image90.wmf]-

; NO3
[image: image91.wmf]-

) или F
[image: image92.wmf]-

, то идет процесс окисления молекул воды (в щелочной среде - гидроксильных групп ОН
[image: image93.wmf]-

):                2Н2О  - 4е  
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  О2
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 + 4Н+
4ОН
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 -  4е  
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  О2
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 + 2Н2О

Пример.  Электролиз раствора нитрата калия на медном аноде.

Диссоциация раствора нитрата калия:  KNO3
[image: image99.wmf]®

K++NO3
[image: image100.wmf]-


Катод:  K+; H2O.           

Процесс, происходящий на катоде:        2Н2О+2е
[image: image101.wmf]®

Н2
[image: image102.wmf]­

+2ОН
[image: image103.wmf]-


Анод: NO3
[image: image104.wmf]-

, H2O, анод медный - растворимый.

Процесс, происходящий на аноде: 
[image: image105.wmf]анод

Cu

0 -  2e  
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 Cu2+
В общем виде, уравнивая число электронов, участвующих в процессах окисления и восстановления, процесс электролиза нитрата калия на медном аноде можно записать в следующем виде:
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[image: image109.wmf]­

 +Cu(OH)2

Количественно электролиз описывается законами Фарадея: 1. Масса выделяющегося на электроде вещества пропорциональна количеству электричества, протекающего через раствор: m = kIt  = kQ, где k- коэффициент пропорциональности,  I- сила тока, протекающего через раствор, t- время электролиза (сек), Q - количество электричества (Q=It).

        2. Для выделения на электроде 1 эквивалента любого вещества необходимо затратить одно и то же количество электричества, равное числу Фарадея: F = 96500 Кл
[image: image110.wmf]×
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1. Обобщая оба закона Фарадея, можно записать:  m = 
[image: image112.wmf]M
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Реально выделяющееся при электролизе количество вещества меньше, чем рассчитанное теоретически по вышеприведенной формуле. Выход по току:   h = 
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Разность потенциала между электродом и раствором называется электродным потенциалом, а между двумя растворами - диффузионным потенциалом.

Из-за малой величины в расчетах обычно диффузионным потенциалом пренебрегают. Поэтому электродвижущая сила (э.д.с.)

гальванического элемента определяется в основном разностью между электродными потенциалами.

Электродный потенциал металла 
[image: image114.wmf]+
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вычисляют по формуле Эрнста.
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где п - число электронов, которое теряет атом металла, превращаясь в ион 
[image: image116.wmf]+
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 (п - равно валентности металла в данном соединении), R - газовая постоянная, равная 8,313Дж/град*моль, Т - абсолютная температура, 
[image: image117.wmf]K

°

;
 с - концентрация ионов металла в данном растворе, г - ион.
 Е - составляющая потенциала, зависящая от природы взятого маталла. Величина 
[image: image118.wmf]0

E

 представляет собой электродный потенциал данного металла, погруженного в раствор, в котором концентрация ионов металла равна 1 г - ион/ л (или 
[image: image119.wmf])
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.Его называют нормальным потенциалом. Величины нормальных потенциалов различны у разных металлов, их определяют опытным путем.

Э.д.с. Гальванического элемента при 
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где 
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нормальные потенциалы электродов 
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- концентрация ионов в растворах.
Если  n1=n2=n, то:
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Контрольные вопросы:
 1.        Что такое электролиз?
2.  Как читается первый закон Фарадея?
3.  Что такое химический эквивалент?
4.  Как читается второй закон Фарадея?
5.  Что показывает число Фарадея?
6.  Как рассчитать выход по току? 
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