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Лабораторний практикум вміщує лабораторні роботи, які повністю охоплюють тематику теоретичного курсу фізичної хімії, а саме: термодинаміку, хімічну і фазові рівноваги, розчини, електрохімію, кінетику хімічних реакцій та каталіз. Він має за мету допомогти студентові опанувати теоретичний матеріал та підготуватися до експериментального вивчення викладених законів та явищ. Кожна робота містить короткі теоретичні відомості, питання для домашньої підготовки, опис необхідного обладнання та методику виконання експериментальної частини роботи, а також методи обробки отриманих даних.

Призначений для студентів напрямів 0916 “Хімічна технологія та інженерія” та 0929 “Біотехнологія”.

ЗАГАЛЬНІ МЕТОДИЧНІ ВКАЗІВКИ

Курс фізичної хімії є важливим в підготовці інженерів-хіміків та технологів, оскільки він поглиблює і узагальнює фундаментальні знання основних законів природознавства, отриманих при вивченні неорганічної, органічної, аналітичної хімії, дає теоретичну підготовку, необхідну для розуміння різноманітних технологічних процесів і подальшого вивчення спеціальних технологічних дисциплін.

Важливу роль в засвоєнні курсу фізичної хімії відіграє виконання лабораторних робіт, яке допомагає  краще зрозуміти і закріпити теоретичний матеріал, пов’язати його з практикою, а також виробляє у студента навички експериментальної роботи в лабораторії. 

Лабораторні роботи, вміщені в лабораторному практикумі,  охоплюють всі розділи теоретичного курсу фізичної хімії, передбачені навчальною програмою: термодинаміку, хімічну і фазові рівноваги, розчини, електрохімію, кінетику хімічних реакцій та каталіз. 
При підготовці до виконання лабораторної роботи необхідно засвоїти теоретичний матеріал, наведений в загальних теоретичних відомостях до роботи, вміти відповісти на питання для домашньої підготовки, які слугують для перевірки знань студента, зрозуміти мету та методику виконання роботи, а також приготувати в зошиті для лабораторних робіт протокол виконання роботи, в якому вказати: назву та мету лабораторної роботи, навести схеми установок, які використовуються при проведенні дослідів, описати хід виконання дослідів та методи обробки експериментальних даних.

При виконанні роботи в лабораторії в протоколі необхідно вказати дату, записати об’єкти досліджень та результати вимірювань. Далі в протоколі наводяться хід обчислення експериментальних даних та результати обчислень, будуються графічні залежності, визначаються фізико-хімічні константи та порівнюються з наведеними в довідковій літературі, тощо. Закінчується протокол висновками.

Під час роботи в лабораторії фізичної хімії необхідно дотримуватись загальних правил роботи в хімічній лабораторії, з якими студенти вже знайомі по роботі в інших хімічних лабораторіях.

Лабораторна робота 1

Визначення сталої калориметра 

Загальні теоретичні відомості

Хімічні реакції і фізико-хімічні процеси (наприклад, зміна агрегатного стану, розчинення і т.д.) відбуваються з виділенням або поглинанням теплоти. Для експериментального визначення теплових ефектів використовують спеціальні прибори, які називаються калориметрами. Схема найпростішого калориметра зображена на рис. 1. Він являє собою ємність з тепловою ізоляцією 5, в яку вміщується стакан для проведення  експерименту  4. Стакан  закривається кришкою 2 з отворами для термометра 1 та мішалки 3.
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	Рис.1. Схема калориметра
	        Рис. 2. Графічне визначення (Т


Проводячи в калориметрі процес, тепловий ефект якого треба визначити, вимірюють зміну температури в калориметрі. Тепловий ефект процесу розраховують за формулою:

–(Н = Ск. (Т,

де Ск – теплоємність калориметра; (Т – зміна температури; позитив-ному значенню (Т (збільшенню температури) відповідають екзотер-мічні процеси, тобто процеси, які супроводжуються зменшенням  ентальпії (Н.

Теплоємність калориметра Ск — це кількість теплоти, яка необхідна для нагрівання всіх частин калориметра на один градус.

Теплоємність калориметра розраховується як сума теплоємностей окремих його частин або визначається експериментально за зміною температури в процесі з відомим тепловим ефектом.

Точна величина зміни температури в калориметрі під час проведення процесу визначається графічним методом, що дозволяє враховувати можливий теплообмін калориметра з довколишнім середовищем.

Калориметричні вимірювання проводять таким чином.

Підготувавши калориметр до роботи, починають перемішувати рідину в стакані і через рівні проміжки часу (30 с або 1 хв) роблять заміри температури до встановлення постійної температури або рівномірної (лінійної) ходи температури в часі. Ця частина досліду називається попереднім періодом, він триває близько 5 хв. Потім починають головний період калориметричного досліду (всипають сіль у воду або вливають у кислоту луг і т.п.), продовжуючи перемішування і вимірювання температури через ті самі проміжки часу. В головному періоді досліду температура швидко змінюється. Вимірювання температури продовжують протягом 5–6 хв до встанов-лення лінійної ходи температури (заключний період).

Використовуючи експериментальні дані, будують графік у   координатах температура – час (рис. 2). Якщо дослід проведений правильно, то зміна температури у попередньому та заключному періодах зображується прямими лініями. Тривалість головного періоду визначається крайніми точками прямих (точка В і точка С). Зміна температури (Т визначається шляхом екстраполяції прямих АВ і СD на вертикаль, проведену через середину головного періоду.

Для визначення змін температури в калориметрії слугує метастатичний термометр Бекмана. Він дозволяє вимірювати невеликі зміни температури (до 5–6(С) з точністю до 0,002(С. Термометр складається з основного і додаткового резервуарів ртуті, які з’єднані між собою капіляром. Особливістю цього термометра є те, що за допомогою додаткового резервуару можна змінювати кількість ртуті в основному резервуарі і, завдяки цьому, використовувати термометр для вимірювань у широкому інтервалі температур. Шкала термометра поділена на 5(С (іноді на 6(С), а кожний градус – на десяті і соті долі. Тисячні долі можуть бути приблизно відраховані при використанні лупи.

Перед використанням необхідно перевірити настройку термометра Бекмана. Для цього термометр вміщують в посудину з водою, яка має температуру рідини в калориметрі. Термометр підготовлений правильно для ендотермічного процесу, якщо ртуть в термометрі знаходиться між позначками 4–5(С, оскільки буде спостерігатися зниження температури, і відповідно між позначками 0–2(С для екзотермічного процесу, оскільки буде спостерігатися підвищення температури. 

Якщо термометр встановлений невірно, його необхідно відрегулювати. Для цього потрібно з’єднати ртуть основного і додаткового резервуарів, нагріваючи основний резервуар (рукою або на водяній бані). Для того, щоб рівень ртуті знаходився у верхній частині шкали, слід додати ртуть з верхнього (додаткового резервуару). Для цього нижній (основний) резервуар охолоджують (наприклад, потоком водопровідної води) і ртуть з верхнього резервуару буде втягуватись у нижній. 

Якщо необхідно, щоб рівень ртуті встановився у нижній частині шкали, основний резервуар слід помістити вище додаткового і трохи підігрівати (рукою або на водяній бані) ртуть в основному резервуарі. При цьому ртуть буде перетікати з нижнього резервуару у верхній. 

Для припинення надходження ртуті з одного резервуару у другий слід розірвати стовпчик ртуті. Для цього термометр ставлять у вертикальне положення і різко вдаряють верхньою частиною термометра по великому пальцю лівої руки (обережно, щоб не розбити термометр). Після цього термометр знову вміщують у посудину з водою, що має температуру рідини у калориметрі, і перевіряють настройку.

Питання для домашньої підготовки

1. Основні поняття термохімії.

2. Основні закони термохімії.

3. Калориметричний метод визначення теплових ефектів.

4. Конструкція і принцип роботи калориметра.

5. Методи визначення теплоємності калориметра.

6. Графічний метод визначення (Т.

7. Термометр Бекмана, його устрій і установка.

Мета роботи. Знайомство з принципом калориметричних вимірювань, набуття навичок користування калориметром і термометром Бекмана, визначення теплоємності калориметра.

Прилади і реактиви. Калориметр, термометр Бекмана, термометр, мішалка, терези технічні, ступка, мірний циліндр місткістю 500 мл та 25 мл, хлорид калію, вода дистильована.

Методика виконання роботи

Теплоємність калориметра визначають одним із наступних методів.

1. Розрахунковий метод. На технічних вагах зважують стакан і мішалку (скляну паличку). За допомогою мірного циліндра місткістю 500 мл відміряють 400 мл води і виливають в стакан калориметра. За допомогою штатива підвішують термометр Бекмана, відмічають глибину його занурення і за допомогою мірного циліндра місткістю 25 мл визначають об’єм зануреної частини термометра. Для цього мірний циліндр заповнюють наполовину водою, занурюють термометр Бекмана на ту саму глибину, на яку він був занурений у калориметрі, і по збільшенню об’єму води в циліндрі визначають об’єм зануреної частини термометра.

Обробка експериментальних даних

Теплоємність калориметра визначають як суму теплоємностей окремих його частин за формулою: 

Ск = Сстак + Сміш + Стерм + Своди,

при цьому теплоємність частин калориметра Сстак, Сміш, Своди розраховують, помножуючи масу частин калориметра (в грамах) на питому теплоємність матеріалу (в Дж/г(К) (питома теплоємність скла дорівнює 0,79 Дж/г.К, води — 4,18 Дж/г(К), а теплоємність термометра Стерм розраховують, помножуючи об’єм зануреної частини термо-метра на середню об’ємну теплоємність скла і ртуті, яка дорівнює 1,9 Дж/см3(К.

2. Експериментальний метод (за відомим тепловим ефектом розчинення хлориду калію). Спочатку готують калориметр до роботи. В стакан калориметра наливають 400 мл води, відміряної за допомогою мірного циліндра місткістю 500 мл. Термометр Бекмана настроюють так, щоб ртуть у капілярі термометра на початку досліду знаходилась на відмітці 4–5(С. На технічних вагах зважують близько 10 г розтертого в ступці хлориду калію. 

Проводять калориметричне дослідження, як наведено вище, вимірюючи температуру у попередньому, головному і заключному періодах.

Обробка експериментальних даних

За експериментальними даними будують графік зміни температури з часом і визначають (Т. Теплоємність калориметра Ск, в Дж/К, розраховують за формулою:

Ск = 
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де (Н –інтегральна теплота розчинення калію хлориду при даних температурі і концентрації розчину, Дж/моль;  m – маса наважки хлориду калію, г; М – молекулярна маса хлориду калію, г/моль.

Лабораторна робота 2

Визначення теплоти гідратоутворення

Загальні теоретичні відомості

Теплотою гідратоутворення називається теплота, яка виділяється при утворенні кристалогідрату з безводної солі і води.

Теплота гідратоутворення може бути визначена, виходячи з закону Гесса, як різниця теплот розчинення негідратованої і гідратованої солі. 

Теплота розчинення солі в загальному випадку включає в себе теплоту руйнування кристалічної ґратки і теплоту сольватації іонів молекулами розчинника. У зв’язку з тим, що на руйнування кристалу теплота витрачається, а процес сольватації супроводжується виділенням теплоти, знак теплового ефекту процесу розчинення може бути як позитивним, так і негативним.

Інтегральною теплотою розчинення називається кількість теплоти, яка виділяється або поглинається при розчиненні одного моля речовини у такій кількості розчинника, щоб отримати розчин з певною концентрацією. Інтегральна теплота розчинення залежить від концентрації отриманого розчину.

Прослідкуємо зв’язок між теплотою гідратоутворення і теплотами розчинення на прикладі теплоти гідратоутворення сульфату міді СuSO4(5Н2О.

У початковому стані маємо 1 моль кристалічної безводної солі СuSO4 та n молей Н2О, в кінцевому — розчин 1 моля СuSO4 в n молях Н2О. Перехід від початкового стану до кінцевого можна здійснити двома різними шляхами:

І. СuSO4(тв) + nН2О = СuSO4(розч) + (Н1

ІІ. СuSO4(тв) + 5Н2О = СuSO4(5Н2О(тв) + (Нгідр

 СuSO4(5Н2О(тв) + (n–5)Н2О = СuSO4(розч) + (Н2
Відповідно до закону Гесса сумарні теплові ефекти в обох випадках будуть однакові:

 (Н1 = (Нгідр.+ (Н2

Вимірюючи дослідним шляхом теплоту розчинення безводної солі ((Н1) і теплоту розчинення кристалогідрату ((Н2), розраховують теплоту гідратоутворення ((Нгідр).

Питання для домашньої підготовки

1. Поняття теплоти гідратоутворення, теплоти розчинення.

2. Чим визначається знак теплоти розчинення.

3. Застосування закону Гесса до визначення теплоти гідратоутворення, виходячи з теплот розчинення.

4. Методика визначення теплоти гідратоутворення.

Мета роботи. Визначення теплоти гідратоутворення солі СuSO4(5Н2О, виходячи з теплот розчинення безводної солі і кристалогідрату.

Прилади і реактиви. Калориметр, електроплитка, термометр Бекмана, мішалка, ваги технічні, ексикатор, чашка фарфорова, мірний циліндр місткістю 500 мл, сульфат міді СuSO4(5Н2О.

Методика виконання роботи

Готують калориметр до роботи. У стакан калориметра наливають 400 мл води, відміряної за допомогою мірного циліндра. Настроюють термометр Бекмана таким чином, щоб ртуть у капілярі термометра на початку досліду знаходилась на відмітці 0–2(С.

На технічних терезах зважують близько 10 г сульфату міді СuSO4(5Н2О, прожарюють у фарфоровій чашці на електроплитці до зникнення синього забарвлення (утворення безводної солі), охолоджують в ексикаторі. 

Проводять калориметричний дослід, вимірюючи зміну температури при розчинені безводної солі сульфату міді СuSO4. 

Аналогічно проводять калориметричний дослід з наважкою солі сульфату міді СuSO4(5Н2О. Наважки безводної солі і кристалогідрату підбирають так, щоб концентрації розчинів, що утворюються, були однаковими.

Обробка експериментальних даних
1. За експериментальними даними будують графіки зміни температури з часом і визначають (Т1 для процесу розчинення безводної солі СuSO4 та (Т2 для процесу розчинення кристалогідрату СuSO4(5Н2О.

2. Інтегральну теплоту розчинення безводної солі ((Н1) і кристалогідрату ((Н2), в Дж/моль, розраховують за формулою:

–(Н = 
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де М – молекулярна маса солі, г/моль; m – маса наважки солі, г; Ск – теплоємність калориметра, Дж/К; (Т – зміна температури калориметра у відповідному калориметричному досліді.

3. Теплоту гідратоутворення ((Нгідр), в Дж/моль, розраховують за формулою:

(Нгідр = (Н1 – (Н2.

Лабораторна робота 3

Визначення теплового ефекту 

реакції нейтралізації

Загальні теоретичні відомості

Теплотою нейтралізації називається кількість теплоти, яка виділяється при реакції нейтралізації кислоти основою з утворенням   1 молю води.

Реакція нейтралізації одного молю будь-якої сильної кислоти будь-яким лугом в розбавлених розчинах супроводжується майже однаковим екзотермічним тепловим ефектом ((Н = –56 кДж/моль при 298 К). Тепловий ефект не залежить від природи кислоти і лугу, так як у всіх випадках відбувається одна і та сама реакція утворення молю води з іонів водню і гідроксилу:

Н+ + ОН– = Н2О + (Ннейтр
Нейтралізація слабких кислот сильними основами або сильних кислот слабкими основами супроводжується одночасною дисоціацією слабкого електроліту. При цьому виділяється або поглинається теплота дисоціації, яка залежить від теплоти, що поглинається при розпаді молекул на іони, та теплоти гідратоутворення іонів, тобто теплота дисоціації може бути як позитивною, так і негативною, і теплота нейтралізації, відповідно, може бути більше або менше величини  –56 кДж/моль. 

Крім того, при точних розрахунках теплоти нейтралізації потрібно враховувати, що при зливанні розчинів кислоти та основи відбувається зміна їх об’ємів, тобто необхідно враховувати ще дві теплоти розведення.

Теплотою розведення називається тепловий ефект, який супроводжує процес розведення розчину.

Таким чином, загальний тепловий ефект процесу нейтралізації сильної кислоти сильною основою ((Нзаг) визначається за формулою:

(Нзаг = (Ннейтр + (Нрозв.кисл + (Нрозв.осн
Питання для домашньої підготовки

1. Поняття теплоти нейтралізації.

2. Теплота нейтралізації сильних кислот лугами.

3. Теплота процесу нейтралізації за участю слабкого електроліту.

4. Теплота розведення. Сумарний тепловий ефект процесу нейтралізації.

Мета роботи. Визначення теплового ефекту реакції нейтралізації сильної кислоти лугом.

Прилади і реактиви. Калориметр, термометр Бекмана, мішал-ка, мірний циліндр місткістю 500 мл, 50 мл, 10 мл, 5 М розчин Н2SO4, 3 М розчин КОН, вода дистильована.

Методика виконання роботи

У даній роботі для нейтралізації кислоти береться значний надлишок лугу, причому концентрація розчину лугу порівняно невисока і процес розведення закінчується до початку контролю температури в калориметрі. Тому загальна теплота процесу нейтралізації буде складатися з теплоти нейтралізації та теплоти розведення кислоти:

(Нзаг = (Ннейтр + (Нрозв.кисл
Для визначення теплового ефекту процесу розведення кислоти в калориметричний стакан за допомогою мірного циліндра вливають 390 мл води. В окрему пробірку відміряють піпеткою 10 мл 5 М розчину Н2SO4 і через отвір в кришці опускають її в стакан калориметра. Починають перемішування і роблять заміри температури (попередній період) до встановлення лінійної зміни температури протягом часу (близько 5 хв). Потім вливають вміст пробірки в калоримет-ричний стакан і продовжують перемішування і вимірювання температури в головному і заключному періодах досліду.
Для визначення загального теплового ефекту процесу нейтралізації в калориметричний стакан вливають 350 мл води і 40 мл   3 М розчину КОН, а в пробірку — 10 мл 5 М розчину Н2SO4. Проводять калориметричний дослід, роблячи заміри температури в попередньому, головному і заключному періодах.

Обробка експериментальних даних

1. За експериментальними даними для обох калориметричних дослідів будують графіки зміни температури з часом і графічно визначають (Т.

2. Розраховують тепловий ефект процесу розведення кислоти та загальний тепловий ефект процесу нейтралізації (Дж/моль) за формулою:

(Н = 
[image: image4.wmf]m
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де M – молекулярна маса сірчаної кислоти, г/моль; m – маса сірчаної кислоти у 10 мл 5 М розчину сірчаної кислоти, m = 5 М/100, г.

 3. Тепловий ефект реакції нейтралізації (Дж/моль) розраховують за формулою:

(Ннейтр = (Нзаг – (Нрозв.кисл
Лабораторна робота 4

Вивчення хімічної рівноваги 

гомогенної реакції

Загальні теоретичні відомості

Більшість хімічних реакцій проходять не до повного зникнення вихідних речовин, а до певного стану хімічної рівноваги, при якому в реакційній суміші присутні як продукти реакції, так і вихідні речовини. В стані хімічної рівноваги концентрації всіх учасників реакції залишаються незмінними в часі при незмінних зовнішніх умовах. Склад рівноважної суміші характеризується тим, що в ній концентрації вихідних речовин і концентрації кінцевих продуктів знаходяться між собою в певному співвідношенні, яке визначається константою рівноваги.

Хімічні реакції, всі реагенти яких знаходяться в одній фазі, називаються гомогенними. Прикладом гомогенних хімічних реакцій можуть бути реакції в розчинах.

Для хімічної реакції, записаної в загальному вигляді рівнянням:

aA + bB = cC + dD, 

константа рівноваги задається рівнянням:

Kc = 
[image: image5.wmf]b
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де С – рівноважні концентрації учасників реакції.

Константа рівноваги для даної реакції залежить тільки від тем-ператури і не залежить від концентрації учасників реакції. Залежність константи рівноваги від температури виражається рівнянням ізохори хімічної реакції:
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де (U – зміна внутрішньої енергії внаслідок реакції (тепловий ефект реакції).

Інтегрування цього рівняння у невеликому інтервалі температур призводить до виразу:

ln
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де К1 та К2 – константи рівноваги реакції при температурі Т1 та Т2 відповідно.

За допомогою цього рівняння за величиною констант рівноваги для двох температур можна розрахувати тепловий ефект хімічної реакції. 

У роботі досліджується реакція окиснення йодиду калію хлорним залізом:

2FeCl3 + 2KІ = 2FeCl2 + І2 + 2KCl.

Оскільки реакція відбувається у розчині і реагуючі речовини є сильними електролітами, то в іонній формі рівняння реакції має вигляд:

2Fe3+ + 2І– = 2Fe2+ + І2.

Константа рівноваги цієї реакції виражається рівнянням:

Kc = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Поняття хімічної рівноваги.

2. Поняття гомогенної реакції.

3. Константа рівноваги, її математичний вираз.

4. Залежність константи рівноваги від температури.

5. Методика експериментального вивчення хімічної рівноваги гомогенної реакції.

6. Розрахунок величин Kc та (U.

Мета роботи. Дослідження рівноваги гомогенної реакції окис-нення йодиду калію хлоридом заліза(ІІІ), яка перебігає у водному розчині, при двох температурах, розрахунок константи рівноваги та теплового ефекту реакції.

Прилади і реактиви. Термостат, термометр, конічні колби з притертими пробками місткістю 100 мл – 2 од., місткістю 200 мл       5 од., піпетки на 50 мл, 10 мл, бюретка на 25 мл, 0,03 М розчин FeCl3, 0,03 М розчин KІ, 0,01 М розчин тіосульфату натрію Na2S2O3, розчин крохмалю, вода дистильована, лід.

Методика виконання роботи

В одну колбу з притертою пробкою місткістю 100 мл наливають за допомогою піпетки 50 мл 0,03 М розчину FeCl3, в другу –    50 мл 0,03 М розчину KІ. Колби ставлять в термостат з температурою за вказівкою викладача і витримують протягом 10–15 хв. Потім зливають розчини, колбу з реакційною сумішшю залишають в термостаті, занотовують час початку реакції (момент зливання розчинів).

Готують конічні колби місткістю 200 мл для титрування, вливають у кожну колбу 50 мл холодної води і ставлять їх охолоджуватися на лід. 

Періодично (через 10–20 хв) з колби з реакційною сумішшю, не виймаючи її з термостату, відбирають піпеткою 10 мл проби і вливають її в колбу для титрування. При вливанні в холодну воду проба розбавляється і охолоджується, реакція при цьому різко гальмується, тому часом відбору проби вважається момент вливання її в воду. Відразу після відбору проби йод, який виділився в результаті реакції, швидко титрують 0,01 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3 до блідо-жовтого забарвлення розчину, потім додають де-кілька краплин розчину крохмалю і продовжують титрування до зникнення синього забарвлення.

Проби для аналізу відбирають до тих пір, поки кількість розчину гіпосульфіту натрію, яка пішла на титрування двох – трьох послідовно взятих проб, не буде практично однакова, що свідчить про постійну концентрацію йоду, тобто про досягнення при перебігу реакції стану рівноваги.

Аналогічно проводять дослід при іншій температурі (за вказів-кою викладача).

Обробка експериментальних даних

1. Для розрахунку константи рівноваги при кожній температурі необхідно визначити концентрації всіх учасників реакції в стані рівноваги, моль/л:

1) концентрація йоду 
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 розраховується за результатами титрування: 
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де 
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– молярність розчину тіосульфату натрію Na2S2O3; V1 – об’єм розчину тіосульфату натрію, який пішов на титрування йоду у стані рівноваги, мл; V2 – об’єм проби, який відбирали для титрування, мл; 0,5 – коефіцієнт, який враховує, що згідно з рівнянням реакції:

І2 + 2Na2S2O3 = 2І– + Na2S4O6 + 2Na+
молярність йоду при титруванні вдвічі менша за молярність гіпосульфіту натрію; 

2) концентрація іонів заліза Fe2+  (
[image: image13.wmf]+
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) згідно з рівнянням реакції вдвічі більша за концентрацію йоду 
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3) концентрація іонів заліза Fe3+  (
[image: image17.wmf]+
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) дорівнює різниці початкової концентрації FeCl3 (
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) і рівноважної концентрації Fe2+:
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де початкова концентрація FeCl3 розраховується, виходячи з концентрації вихідного розчину FeCl3 (
[image: image22.wmf]о
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) та ступеня його розведення при змішуванні з розчином KІ:
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де а і в – об’єми вихідних розчинів FeCl3 та KІ відповідно;

4) концентрація іонів І– (
[image: image26.wmf]-
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) дорівнює різниці початкової концентрації KІ (
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) та рівноважної концентрації І2 (
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де за аналогією з попереднім початкова концентрація KІ розраховується, виходячи з концентрації вихідного розчину KІ (
[image: image32.wmf]о
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) та ступеня його розведення при змішуванні з розчином FeCl3:
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2. При кожній температурі розраховують константу рівноваги.

3. Тепловий ефект реакції (Дж/моль) розраховують за значеннями константи рівноваги для двох температур, виходячи з рівняння ізохори хімічної реакції:

(U = 
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Лабораторна робота 5

Побудова діаграми фазової рівноваги 

бінарної евтектичної системи

Загальні теоретичні відомості

Одним з найбільш поширених методів вивчення багатокомпонентних систем, які утворюють декілька фаз, є термічний аналіз. Метод базується на вивченні кривих охолодження, які дають можливість побудувати діаграму стану досліджуваної системи в координатах склад – температура.

Для отримання кривих охолодження індивідуальні речовини і їх суміші різного складу нагрівають вище за температуру плавлення, а потім охолоджують до повного затвердіння, фіксуючи температуру через постійні проміжки часу.
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На рис. 3 зображені криві охолодження а і діаграма стану б двокомпонентної евтектичної системи.

                                            а                                                б      

Рис. 3. Криві охолодження а і діаграма стану б 

двокомпонентної евтектичної системи

Евтектичні системи — це такі двокомпонентні системи, компоненти яких необмежено розчинні один в одному у рідкому стані, але нерозчинні у твердому стані та не утворюють хімічних сполук.

При охолодженні розплавленого чистого компонента А     (рис. 3, а, крива 1) температура спочатку знижується практично з постійною швидкістю (ділянка ав), поки не знизиться до значення, яке відповідає температурі кристалізації. Поява кристалів у розплаві супроводжується виділенням теплоти кристалізації, тому температура залишається постійною і дорівнює температурі плавлення, доки вся розплавлена речовина не закристалізується (ділянка вс). При подальшому охолодженні закристалізованої речовини крива знову круто йде донизу (ділянка сd).

При охолодженні розплаву суміші двох компонентів не евтектичного складу (рис. 3, а, крива 2) ділянка ав також відповідає охолодженню рідкої суміші. В точці в починається кристалізація розчинника, яка відбувається не при постійній температурі (ділянка вс), так як по мірі кристалізації розчинника збільшується концентрація розчиненої речовини в розчині і температура кристалізації, відпо-відно, знижується. У точці с розчин стає насиченим і обидва компоненти починають кристалізуватися одночасно, склад розчину при цьому не змінюється і кристалізація йде при постійній температурі (ділянка сd). Ділянка dе відповідає охолодженню твердої суміші.

Сплав, який має постійну температуру кристалізації, називається евтектичним. Крива 3 (рис. 3) охолодження розплаву евтек-тичного складу має одну горизонтальну ділянку, яка відповідає кристалізації евтектики при постійній температурі ТЕ (евтектична температура), і по формі схожа з кривою охолодження розплаву чистої речовини.

Аналогічний ряд кривих охолодження можна отримати, якщо як розчинник взяти речовину В (рис. 3, а, крива 6) та додавати до неї різні кількості речовини А (рис. 3, а, крива 4 та 5). Переносячи температури початку і закінчення кристалізації на діаграму склад – температура, отримують діаграму стану (плавкості) системи   (рис. 3, б).

На діаграмі плавкості лінія АЕВ — лінія ліквідусу, вище якої система знаходиться в рідкому стані; СЕF — лінія солідусу, нижче якої система знаходиться в твердому стані; Е — евтектична точка. Поле АСЕ відповідає розчинам різного складу в рівновазі з кристалами А, поле ВСЕ — розчинам в рівновазі з кристалами В.

Лінію АЕ можна роздивлятися як залежність від температури розчинності речовини А в В, а лінію ВЕ — як залежність від температури розчинності речовини В в А.

Питання для домашньої підготовки

1. Основні поняття теорії фазових рівноваг (число фаз, компонентів, ступенів свободи).

2. Правило фаз.

3. Загальний вигляд діаграми стану бінарної евтектичної системи.

4. Залежність константи рівноваги від температури.

5. Криві охолодження та побудова діаграм стану за кривими охолодження.

Мета роботи. Ознайомлення з методом термічного аналізу, побудова кривих охолодження для сумішей різного складу і діаграми стану бінарної евтектичної системи.

Прилади і реактиви. Термостат або муфельна піч, ваги, термометр, штатив, пробірки, широка пробірка.

Методика виконання роботи
Готують декілька наважок масою 5 г сумішей двох речовин  різного складу (речовини і склад — за вказівкою викладача). Кожну суміш вміщують у пробірку. Для кожної суміші знімають криву охолодження. Для цього пробірку нагрівають у термостаті або у муфельній печі до повного розплавлення вмісту пробірки. Потім пробірку з розплавом вміщують у більш широку пробірку, яка слугує для повільного охолодження суміші, опускають у розплав термометр так, щоб кулька термометра знаходилася у середині розплаву і не торкалася стінок пробірки, і через кожні 30 с записують показання термометра. 

Записи температури для чистих речовин ведуть до отримання горизонтальної ділянки, яка відповідає кристалізації. Для сумішей запис температури слід вести трохи нижче температури кристалізації евтектики. Закінчивши дослід з однією сумішшю, її розплавляють, щоб витягти термометр, і переходять до наступної суміші. Аналогічно знімають криві охолодження для всіх сумішей.

Обробка експериментальних даних

На підставі експериментальних даних на одному графіку в координатах температура – час будують криві охолодження для всіх сумішей. Виходячи з кривих охолодження будують діаграму плавкості і визначають положення евтектичної точки.

Лабораторна робота 6

Візуальний метод термічного аналізу

Загальні теоретичні відомості

Термічний аналіз являє собою сукупність експериментальних методів визначення температури, при якій у рівноважній системі змінюється число фаз. Він має велике значення і досить широко застосовується для теорії і практики широкого кола технологічних процесів.

Простотою виконання відрізняється візуальний метод термічного аналізу, який застосовується для систем з прозорих компонентів з невисокими температурами плавлення.

Якщо твердий сплав, який вміщує, наприклад, 20% компонента В (рис. 3, б), нагрівати, то при температурі ТЕ почнеться плавлення і розплавиться вся евтектика, а останні кристали компонента А розплавляться при температурі, яка відповідає точці К. Підготувавши ряд сплавів і визначивши для них температуру закінчення плавлення, можна провести лінію ліквідусу і визначити температуру кристалізації евтектики та її склад.

Питання для домашньої підготовки

1. Термічний аналіз і його сутність.

2. У чому проявляється і чим викликана різниця кривих охолодження сумішей та чистих речовин.

3. Аналіз кривих охолодження сумішей та чистих компонентів на підставі правила фаз.

4. Евтектика, її особливості.

5. Що можна визначити за діаграмою плавкості системи.

Мета роботи. Вивчення візуального методу термічного аналізу.

Прилади і реактиви. Ваги, електроплитка, термометр, стакан, скляні трубки, запаяні з одного кінця.

Методика виконання роботи

Беруть наважки для приготування 11 сумішей з ваговим складом одного з компонентів 100%, 90%, 80%, 70%, 60%, 50%, 40%, 30%, 20%, 10%, 0%. Компоненти беруться за вказівкою викладача. Маса наважки кожної суміші 0,5 г. Суміші вміщують у тонкі скляні трубки, запаяні з одного кінця. Всі суміші вставляють у штатив, штатив вміщують в стакан з водою і повільно нагрівають на елек-троплитці. У воду занурюють термометр так, щоб кулька термометра знаходилася на рівні сумішей в трубках. 

Спостерігаючи плавлення сумішей, фіксують найнижчу температуру, при якій в одній з пробірок починається плавлення (температура плавлення евтектики у всіх сумішах однакова, але її краще спостерігати для складу, найближчого до евтектичного). Для кожної суміші занотовують температуру, при якій зникає останній кристал.

Обробка експериментальних даних

На підставі отриманих експериментальних даних будують діаграму плавкості досліджуваної системи. 

Лабораторна робота 7

Побудова діаграми взаємної розчинності 

рідин, які обмежено змішуються

Загальні теоретичні відомості

Багато рідин мають обмежену взаємну розчинність і в деякім інтервалі температур і складу утворюють два рідких шари (дві фази). Так, якщо при перемішуванні поступово додавати до води фенол, то до деякої межі буде утворюватися однорідний розчин фенолу у воді, а після насичення води фенолом з’явиться новий шар насиченого розчину води у фенолі.

Взаємна розчинність двох рідин, які обмежено змішуються, змінюється з температурою і може перейти в безмежну, коли межа між шарами зникає і утворюється однорідний розчин. Щоб отримати повну картину розчинності в системі з двох рідин А і В, які обмежено змішуються, потрібно побудувати діаграму взаємної розчинності (рис. 4). На осі абсцис відкладають склад сумішей, а на осі ординат – температури, при яких утворюються однорідні розчини. Ліва частина кривої показує зростання розчинності рідини В в А при підвищенні температури, права — зростання розчинності рідини А в В. 

 SHAPE  \* MERGEFORMAT 



Рис. 4. Діаграма взаємної розчинності двох рідин

Температура ТК, вище якої рідини змішуються у будь-яких співвідношеннях, називається критичною температурою розчинення. Будь-яка точка під кривою відповідає системі, яка складається з двох шарів. Так, якщо стан системи виражається точкою (с), то система складається з двох шарів: розчину рідини В в А, склад якого визначається точкою (а), і розчину рідини А в В, склад якого визначається точкою (в). При підвищенні температури склад шарів зближується і в точці М розшарування зникає.

Існують суміші, у яких взаємна розчинність збільшується при зниженні температури: при цьому критична температура розчинення називається нижньою критичною температурою розчинення, вона досягається при охолодженні неоднорідної суміші.

Існують також суміші, які мають як верхню, так і нижню критичну температуру розчинення.

Питання для домашньої підготовки

1. Види діаграм взаємної розчинності рідин, які обмежено змішуються.

2. Критична температура розчинення.

3. Правило Алексєєва визначення критичної точки розчинення.

4. Визначення складу суміші за діаграмою розчинності.

5. Аналіз діаграми розчинності на підставі правила фаз. 

Мета роботи. Дослідження взаємної розчинності та побудова діаграми для двокомпонентної системи вода – фенол.

Прилади і реактиви. Ваги, електроплитка, термометр, стакан, пробірки, мішалка, вода, фенол.
Методика виконання роботи

У пробірках готують 6–7 сумішей води і фенолу з масовим співвідношенням за вказівкою викладача.

На електроплитку встановлюють стакан з водою, занурюють у нього пробірку з сумішшю, термометром і мішалкою. Повільно нагрівають стакан з водою, постійно перемішуючи мішалкою з дроту суміш у пробірці. Оскільки спочатку у пробірці знаходяться два шари, то при перемішуванні утворюється непрозора емульсія. При нагріванні відмічають температуру, при якій емульсія переходить у прозорий розчин. Потім виймають пробірку з термометром і мішалкою з води і, не припиняючи перемішування, відмічають температуру, при якій прозорий розчин знову перетворюється на непрозору емульсію. Результати обох вимірювань не повинні відрізнятися      більше, ніж на 1(С. Якщо розбіжність більша, дослід слід повторити.

Аналогічні вимірювання проводять послідовно для всіх сумішей.
Обробка експериментальних даних
За середніми температурами двох вимірювань для кожної суміші будують діаграму розчинності системи, з якої визначають критичну температуру розчинення. 

Лабораторна робота 8

Визначення коефіцієнта розподілу речовини між рідинами, які не змішуються

Загальні теоретичні відомості

Рідини, взаємна розчинність яких дуже мала, називаються рідинами, які не змішуються.

Розчинена речовина у системі з двох рідин, які не змішуються, підкоряється закону розподілу: речовина, розчинена в двох рідинах, які не змішуються, розподіляється між ними так, що відношення концентрацій її в обох рідинах при даній температурі є величина постійна. Закон розподілу виражається формулою:

К = 
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де К – коефіцієнт розподілу; С1 і С2 – концентрація розчиненої речовини в першій і другій рідині відповідно.

Цей вираз закону розподілу справедливий у тому випадку, коли молекулярна маса речовини, що розподіляється, однакова в обох фазах, тобто коли відсутня дисоціація або асоціація часток. У загальному випадку закон розподілу має вигляд:

К = 
[image: image37.wmf]n

2

1

С

С

, 

де n – величина, стала для даної системи при даній температурі.

Із закону розподілу випливає, що коефіцієнт розподілу К не залежить від концентрації розчиненої речовини в обох рідинах, але залежить від температури і природи розчиненої речовини та розчинників.

Питання для домашньої підготовки

1. Закон розподілу розчиненої речовини між рідинами, які не змішуються.

2. Коефіцієнт розподілу.

3. Методика визначення коефіцієнта розподілу.

Мета роботи. Визначення коефіцієнту розподілу йоду між водою та бензолом.

Прилади і реактиви. Колби конічні з притертими корками місткістю 200 мл – 8 од., пробірки, ділильні лійки місткістю 200 мл – 4 од., мірний циліндр на 200 мл, на 25 мл – 2 од., піпетка на 50 мл –   4 од., на 5 мл – 4 од., бюретка місткістю 25 мл, 0,01 М та 0,05 М розчини тіосульфату натрію Na2S2O3, розчин крохмалю, вода дистильована, бензол.

Методика виконання роботи

У чотири конічні колби з притертими корками вливають за допомогою мірних циліндрів вказані викладачем кількості води дистильованої, розчину йоду у бензолі і чистого бензолу. Колби закривають корками і енергійно струшують протягом 15–20 хв. Потім вміст колб виливають у ділильні лійки і залишають відстоюватися на 10–15 хв до повного розділення шарів. Бензольний шар зливають у пробірки, а водний у колби. Потім визначають концентрацію йоду у кожному шарі титруванням.

Для визначення концентрації йоду у бензольному шарі відбирають піпеткою 5 мл проби, вміщують її у конічну колбу місткістю 100 мл, додають 30 мл води і титрують, енергійно струшуючи,     0,05 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3 до блідо-жовтого за-барвлення розчину. Потім додають розчин крохмалю і титрують до зникнення синього забарвлення розчину.

 Для визначення концентрації йоду у водному шарі відбирають піпеткою 50 мл проби, вміщують її в конічну колбу місткістю 100 мл і титрують 0,01 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3, додаючи у кінці титрування розчин крохмалю, до зникнення синього забарвлення розчину.

Для кожної проби проводять два паралельних визначення.

Обробка експериментальних даних

1. За даними титрування (середнє двох паралельних визначень) для кожної проби розраховують концентрацію йоду у водному і бензольному шарах.

2. Розраховують коефіцієнт розподілу йоду між водою і бензолом.

Лабораторна робота 9

Визначення електропровідності 

розчинів електролітів

Загальні теоретичні відомості

Електрична провідність розчинів електролітів – це їх здатність проводити електричний струм. 

Електропровідність – величина, зворотна опору, одиницею її вимірювання є Сіменс (См = Ом–1). Величина, зворотна питомому опору, називається питомою електропровідністю. 

Питома електропровідність розчину електроліту ( – це електропровідність розчину, який поміщений між двома паралельними електродами, площа яких дорівнює одиниці, і розташованими на відстані, що дорівнює одиниці. Питома електропровідність вимірюється в См/см або См/м.

Другою важливою характеристикою електричної провідності розчину є еквівалентна (або молярна) електропровідність (, яка являє собою електропровідність розчину, який містить 1 еквівалент (або 1 моль) електроліту і поміщений між паралельними електродами, відстань між якими дорівнює одиниці.

Питома та еквівалентна електропровідність зв’язані між собою співвідношенням: 

( = ( ( V,

де V – об’єм розчину, що вміщує 1 еквівалент (або 1 моль) електроліту, м3. 

Об’єм V називають розведенням розчину, це величина, зворот-на концентрації. Якщо концентрація (с) виражена в моль/л, то: 
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Еквівалентна електропровідність при розведенні розчину (тобто при зменшенні концентрації) збільшується і при с ( 0 наближається до деякого граничного максимального значення ((, яке називається електропровідністю при нескінченному розведенні. Для неї характерна адитивність, тобто еквівалентна електропровідність при безкінечному розведенні дорівнює сумі іонних електропровідностей (рухливостей іонів):

(( = (+ + (- ,

де (+ і (– – іонні електропровідності катіону і аніону, сталі для даних іонів величини при даній температурі.

Відношення еквівалентної електропровідності ( до її граничного значення (( називається коефіцієнтом електропровідності f(:

f( = 
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Оскільки електропровідність – величина, зворотна опору, для її визначення вимірюють електричний опір досліджуваного розчину за допомогою мосту перемінного струму, принципова схема якого наведена на рис. 5.
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Рис. 5. Принципова схема мосту перемінного струму

для вимірювання електропровідності
 На схемі R1, R2, R3 – магазини опорів, Rх – опір досліджуваного розчину, який необхідно виміряти, G – індикатор нуля (наприк-лад, осцилограф). Джерелом живлення служить генератор перемінного струму високої (звукової) частоти.
Якщо опори R1, R2 та R3 підібрані так, що індикатор показує “0”, то Rх визначається із співвідношення:
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Щоб визначити питому електропровідність розчину, треба було б помістити його в посудину з електродами площею 1 см2 (або     1 м2) при відстані між ними в 1 см (або 1 м). На практиці користуються посудинами з електродами будь-якого розміру, але спочатку визначають так звану константу посудини (С), яка дорівнює відношенню відстані між електродами (L) до площі електроду (S). Константу посудини можна визначити, вимірявши в ній опір розчину з відомою питомою електропровідністю (. Як стандартний розчин застосовують 0,02 М розчин КСl, питома електропровідність якого при різних температурах наведена у таблиці:

	Т,(С
	18
	19
	20
	21
	22
	23

	(..103, См/см
	2,40
	2,45
	2,50
	2,55
	2,61
	2,66


Виміряний опір цього розчину дорівнює 

Rx = 
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звідки константа посудини становить 

С = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Питома електропровідність розчинів електролітів.

2. Еквівалентна (молярна) електропровідність.

3. Електропровідність при безкінечному розведенні, коефіцієнт електропровідності.

4. Визначення електропровідності розчинів.

5. Константа посудини і її визначення.

Мета роботи. Визначення константи посудини та електропровідності розчинів сильних і слабких електролітів.

Прилади і реактиви. Міст перемінного струму, термостат, посудина для вимірювання електропровідності, 0,02 М розчин КСl, розчини сильних і слабких електролітів (за вказівкою викладача).

Методика виконання роботи

Для визначення константи посудини наливають в посудину для вимірювання електропровідності 0,02 М розчин КСl так, щоб рівень його був на 2–3 см вищий за електроди. Посудину вміщують у термостат і витримують протягом 5–10 хв. Потім за допомогою мосту перемінного струму вимірюють опір розчину.

Для визначення електропровідності розчинів сильних і слабких електролітів (за вказівкою викладача) досліджуваний розчин наливають у посудину для вимірювання електропровідності і вимірюють його опір. Перед кожним новим виміром посудину і електроди промивають спочатку дистильованою водою, а потім досліджуваним розчином. Температура посудини і досліджуваних розчинів повинна бути однаковою.

Обробка експериментальних даних

1. Константу посудини розраховують за формулою:

С = Rx ( ( ,

де Rx – виміряний опір 0,02 М розчину КСl; ( – табличне значення питомої електропровідності 0,02 М розчину КСl при даній температурі.

2. Питому електропровідність досліджуваних розчинів електролітів (См/см) розраховують за формулою:

( = 
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де С – константа посудини; Rx – виміряний опір досліджуваного розчину.

3. Еквівалентну електропровідність досліджуваних розчинів електролітів (См.см2/моль), розраховують за формулою:

( = (.
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де с – концентрація розчину, моль/л.

4.  Електропровідність при нескінченному розведенні (( для досліджуваних розчинів електролітів розраховують за формулою:

(( = (+ + (– ,

де (+ і (– – табличні значення іонних електропровідностей катіону і аніону.

5. Коефіцієнти електропровідності розраховують за формулою: 

f( = 
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та роблять висновок щодо порівняльної сили досліджених електролітів.

Лабораторна робота 10

Визначення константи дисоціації 

слабкої кислоти

Загальні теоретичні відомості

Електропровідність при нескінченному розведенні (( відповідає повній дисоціації електроліту і відсутності міжіонних взаємодій. У розчинах слабких електролітів міжіонні взаємодії малі, тому відхилення еквівалентної електропровідності ( від граничного значення обумовлене тільки неповною дисоціацією. Визначивши для розчину слабкого електроліту електропровідність при даній концентрації ( і знаючи ((, яке відповідає повній дисоціації, можна розрахувати ступінь дисоціації електроліту: 

( = 
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Процес дисоціації на іони є зворотним і характеризується константою дисоціації. За законом розведення Оствальда константа дисоціації бінарного електроліту виражається формулою:

К = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Ступінь дисоціації слабкого електроліту, зв’язок з еквіва-лентною електропровідністю.

2. Константа дисоціації.

3. Закон розведення Оствальда.

Мета роботи. Дослідження зміни опору розчину, питомої та еквівалентної електропровідності та ступеня дисоціації слабкої кислоти при розведенні розчину, визначення константи дисоціації при різних концентраціях та перевірка можливості застосування закону Оствальда.

Прилади і реактиви. Міст перемінного струму, термостат, посудина для вимірювання електропровідності, піпетка на 10 мл, розчин слабкої кислоти (за вказівкою викладача).

Методика виконання роботи

У посудину для вимірювання електропровідності наливають піпеткою 10 мл вихідного розчину слабкої кислоти (за вказівкою викладача), ставлять посудину у термостат, витримують її 5–10 хв і вимірюють опір розчину. 

Після чого розбавляють розчин вдвічі, доливаючи у посудину піпеткою 10 мл води, обережно перемішують розчин і вимірюють опір отриманого розчину.

При подальшому розведенні кожний раз відбирають піпеткою з посудини 10 мл розчину і доливають 10 мл води. Послідовне розведення проводять декілька разів. 

Обробка експериментальних даних

1.  Розраховують концентрації розчинів, отриманих при розведенні, і для розчину кожної концентрації розраховують питому та еквівалентну електропровідність, ступінь та константу дисоціації досліджуваного слабкого електроліту.

2. Будують графіки залежності питомої електропровідності від концентрації, еквівалентної електропровідності від розведення, ступеня дисоціації від концентрації.
Лабораторна робота 11

Визначення ЕРС гальванічного елемента  

і електродних потенціалів

Загальні теоретичні відомості
Якщо метал занурити в розчин, який вміщує іони цього металу, то між металом та іонами встановлюється рівновага:

Мz+ + ze = M,

внаслідок якої між металом та розчином виникає різниця потенціалів.

Система з двох електродів, занурених у розчини електролітів, яка дозволяє перетворювати хімічну енергію в електричну, називається гальванічним елементом.

Порядок запису схем гальванічних ланцюгів полягає у наступному: всі фази записуються послідовно, вертикальною рискою відмічаються поверхні розділу між ними; негативний електрод записується зліва, позитивний справа. Так, наприклад, елемент Даніеля-Якобі, який складається з мідного і цинкового електродів в розчинах сульфату міді і цинку, записується таким чином:

(–) Zn(ZnSO4(CuSO4(Cu (+).

При роботі такого елемента на електродах відбуваються реакції:

Zn – 2e = Zn2+ 

Cu2+ + 2e = Cu.

За рахунок сумарної хімічної реакції: 

Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu 

або 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu

виникає електрорушійна сила (ЕРС) елемента Якобі.

ЕРС гальванічного елемента називається різниця потенціалів між електродами елемента.

Виміряти потенціал електрода (() по відношенню до розчину неможливо, можна лише виміряти різницю потенціалів двох елек-тродів, тобто ЕРС гальванічного елемента Е = (2 – (1. Тому під електродним потенціалом розуміють ЕРС елемента, що складається з даного електрода і стандартного водневого електрода, потенціал якого умовно прийнятий рівним нулю.

Стандартний водневий електрод являє собою платинову пластину, занурену в розчин з активністю водневих іонів, яка дорівнює одиниці; пластина омивається струменем газоподібного водню під тиском 1 атм. Робота його основана на реакції:

Н+ + е = 1/2 Н2.

   За рівнянням Нернста електродний потенціал металу у розчині:

( = (о + 
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де R – універсальна газова стала; z – число електронів у рівнянні електродної реакції; F – число Фарадея; а+ – активність іонів металу;  (о – стандартний електродний потенціал (потенціал при а+ = 1).

Активність іонів металу зв’язана з їх моляльною концентрацією співвідношенням:

а = с ( .(( ,

де (( – середній коефіцієнт активності електроліту, який залежить від концентрації розчину і для дуже розбавлених розчинів дорівнює одиниці.

Для стандартної температури 298 К рівняння Нернста приймає вигляд:

( = (о + 
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У лабораторній практиці при вимірюванні електродних потенціалів замість водневого користуються більш зручним каломельним електродом порівняння. Він складається із ртуті, вкритої пастою із каломелі, у розчині хлориду калію: КСl(Hg2Cl2, Hg. Потенціал нормального каломельного електроду (при концентрації КСl 1 моль/л) при 20(С дорівнює 0,284 В, при 25(С – 0,283 В.

Для вимірювання потенціалу будь-якого електроду його з’єднують з каломельним електродом, вимірюють ЕРС утвореного елемента і, знаючи потенціал каломельного електрода, розраховують потенціал досліджуваного електрода.

При вимірюваннях ЕРС як еталон застосовують нормальний елемент Вестона: 

Cd(Hg)(CdSO4(насич) (Hg2SO4, Hg.

ЕРС елемента Вестона характеризується сталістю у часі і малим температурним коефіцієнтом: при 20(С Е = 1,0183 В, при 25(С Е = 1,0181 В.

Для вимірювання ЕРС застосовується компенсаційний метод, принцип якого полягає у тому, що ЕРС досліджуваного елемента врівноважується відомою різницею потенціалів. Компенсаційна схема зображена на рис.6.
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Рис. 6. Принципова схема потенціометра

Обидва елементи (Ен – нормальний елемент Вестона і Ех – досліджуваний елемент) та акумулятор (ЕА) підключені до кінця А опору АВ однаковими полюсами. Перемикачем К вмикають спочатку в боковий ланцюг нормальний елемент і знаходять таке положення рухомого контакту С, при якому струм через елемент не проходить (стрілка гальванометра G стоїть на “0”). 

Після чого вмикають досліджуваний елемент і аналогічно знаходять точку компенсації С1. Тоді: 
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звідки, знаючи опори і ЕРС нормального елемента (ЕН), можна визначити ЕРС досліджуваного елемента (ЕХ).

Прилади для вимірювання ЕРС компенсаційним методом називаються потенціометрами. До клем на панелі потенціометра підключаються: акумулятор, елемент Вестона, досліджуваний елемент і гальванометр; показання потенціометра безпосередньо визначають значення вимірюваної ЕРС.

Питання для домашньої підготовки

1. Гальванічний елемент.

2. Форма запису гальванічних ланцюгів.

3. ЕРС гальванічного елемента.

4. Електродні потенціали, їх вимірювання.

5. Рівняння Нернста.

6. Стандартний водневий електрод, каломельний електрод.

7. Нормальний елемент Вестона.

8. Вимірювання ЕРС елемента компенсаційним методом.

Мета роботи. Виміряти за допомогою компенсаційної схеми ЕРС гальванічного елемента та електродні потенціали.

Прилади і реактиви. Потенціометр, акумулятор, гальванометр, елемент Вестона, досліджувані елементи (за вказівкою викладача), каломельний електрод, штатив, пробірки, електролітичний ключ.

Методика виконання роботи

Збирають гальванічний елемент (за вказівкою викладача): в дві пробірки наливають приблизно однакові об’єми розчинів солі металу і вставляють відповідний електрод, попередньо зачищений наждачним папером і промитий водою. 

Пробірки з’єднують електролітичним ключем (П-подібна скляна трубка, заповнена желатином, просоченим насиченим розчином хлориду калію КСl). Елемент підключають до потенціометра і вимірюють ЕРС.

Для вимірювання потенціалів окремих електродів їх з’єднують з каломельним електродом порівняння (рис. 7) і вимірюють ЕРС отриманих елементів.
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Рис. 7. Каломельний електрод

Обробка експериментальних даних

1. Записують схеми досліджених елементів.

2. Для кожного елемента розраховують електродний потен-ціал, записують електродні і сумарну реакції.

3. За рівнянням Нернста розраховують теоретичне значення електродних потенціалів та порівнюють зі значеннями, визначеними експериментально.

Лабораторна робота 12

Визначення ЕРС 

концентраційного елемента

Загальні теоретичні відомості

Концентраційними елементами називаються елементи з однаковими матеріалами електродів, але різними концентраціями розчинів. Вони дають ЕРС за рахунок вирівнювання концентрацій речовин в елементі.

На рис. 8 зображений концентраційний гальванічний елемент, який складається з цинкових електродів, занурених в розчини сульфату цинку з різною активністю іонів цинку.
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Концентраційний гальванічний елемент

Схема цього концентраційного елемента має вигляд: 

Zn( Zn2+(а1)( Zn2+(а2)(Zn.
У ньому відбуваються процеси:

(+) Zn2+(а2) + 2е = Zn

 (–) Zn – 2е = Zn2+(а1)     
Zn2+(а2) = Zn2+(а1)

Зрозуміло, що елемент буде працювати до тих пір, поки активності іонів Zn2+ не зрівняються.

З рівняння Нернста виводиться формула для ЕРС концентраційного елемента:

Е = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Концентраційні елементи.

2. ЕРС концентраційних елементів.

Мета роботи. Дослідження та вимірювання ЕРС концентраційних елементів.

Прилади і реактиви. Потенціометр, акумулятор, гальванометр, елемент Вестона, досліджувані концентраційні елементи (за вказівкою викладача), пробірки, електролітичний ключ.

Методика виконання роботи

Збирають гальванічний елемент з двох однакових електродів (мідних, цинкових тощо) у відповідних розчинах різних концентрацій (за вказівкою викладача). Елемент підключають до потенціометра і вимірюють ЕРС.

Обробка експериментальних даних

1. Записують схеми досліджених концентраційних елементів, електродні і сумарні реакції.

2. За рівнянням Нернста розраховують теоретичні значення ЕРС елементів та порівнюють їх зі значеннями, визначеними експериментально.

Лабораторна робота 13

Визначення термодинамічних 

характеристик реакцій 

в гальванічних елементах

Загальні теоретичні відомості

Якщо гальванічний елемент працює за рахунок перебігу хімічної реакції

аА + вВ + ze = dD + fF ,

то вільна енергія цієї реакції (–(G) перетворюється в елементі в   електричну енергію. У наведеному рівнянні ze – заряд, що переноситься; у перерахунку на моль він дорівнює zF, де F – число Фарадея.

Електрична робота елемента дорівнює: 

–(G = zFE.

Зміна ентропії у хімічній реакції становить 

(S = –(
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Для реакції, яка відбувається у гальванічному елементі, маємо: 

(S = zF(
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Похідна (
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)p називається температурним коефіцієнтом ЕРС; він дорівнює зміні ЕРС при збільшенні температури на 1 К і може бути розрахований за значеннями ЕРС, які визначені експериментально при двох температурах.

Тепловий ефект реакції розраховується за рівнянням:

(Н = (G + Т(S

або за рівнянням Гіббса-Гельмгольца: 

(Н = (G – Т(
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Якщо в елементі активності всіх іонів дорівнюють одиниці, то за значенням стандартної ЕРС (Е() можна розрахувати константу рівноваги реакції (Кр):

(G( = –zFE( = –RTlnKр, 

звідки: 

lnKр = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Вільна енергія реакції в гальванічному елементі.

2. Температурний коефіцієнт ЕРС.

3. Ентропія та тепловий ефект реакції у гальванічному елементі.

Мета роботи. Визначення ЕРС гальванічного елемента при декількох температурах та обчислення температурного коефіцієнта, (S, (G і (Н реакції, яка відбувається при роботі гальванічного елемента.
Прилади і реактиви. Потенціометр, акумулятор, гальванометр, елемент Вестона, досліджувані елементи (за вказівкою викладача), термостат, штатив, пробірки, електролітичний ключ.

Методика виконання роботи

Збирають гальванічний елемент (за вказівкою викладача). Елемент вміщують у термостат, підключають до потенціометра і вимірюють ЕРС при 3–5 значеннях температури в інтервалі           20–40(С. При кожній температурі елемент перед вимірюванням ЕРС витримують протягом 15–20 хв.

Обробка експериментальних даних

1. За експериментальними значеннями ЕРС будують графік залежності ЕРС від температури (у невеликому інтервалі температур ця залежність близька до лінійної) і графічно визначають температурний коефіцієнт ЕРС як тангенс кута нахилу прямої.

2. Для однієї з температур розраховують (S, (G і (Н реакції, яка відбувається при роботі гальванічного елемента. 

Лабораторна робота 14

Вивчення кінетики 

гомогенної хімічної реакції

Загальні теоретичні відомості

Хімічна кінетика вивчає швидкість хімічних процесів та за-лежність її від різних факторів. 

Швидкістю хімічної реакції називається зміна концентрації будь-якої речовини, що бере участь у реакції, за одиницю часу. Швидкість реакції на даний момент дорівнює 

( = (
[image: image61.wmf]dt
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.

Ця похідна береться зі знаком "–" , якщо с – концентрація вихідної речовини, і зі знаком "+", якщо с – концентрація продукту реакції.

За законом діючих мас швидкість реакції пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин.

Для реакції:

аА + вВ = eE + fF

 швидкість реакції дорівнює:

( = К
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У більш загальному випадку:

( = К
[image: image63.wmf]n

m

В

А

с

с

×

,

тобто показники ступеня при концентраціях не обов’язково дорівнюють стехіометричним коефіцієнтам. 

Рівняння для швидкості реакції називається кінетичним рівнянням реакції. Стала К називається константою швидкості реакції. Вона дорівнює швидкості реакції при концентраціях реагуючих речовин, що дорівнюють одиниці.

Розрізняють молекулярність і порядок реакції. Молекулярність реакції визначається числом часток, які беруть участь у кожному елементарному акті реакції. Існують моно-, бі-, тримолекулярні реакції. Схематично їх можна зобразити рівняннями:

мономолекулярна реакція: 

А = В + С;

бімолекулярна реакція: 

А + В = С + Е  або  2А = В + С  і т. д.

Порядком реакції називають суму показників степенів при концентраціях у кінетичному рівнянні реакції.

Для наведеної вище реакції порядок дорівнює m + n. Порядок реакції може бути цілим, дрібним, нульовим. Молекулярність і порядок реакції часто не співпадають внаслідок того, що реакція, як правило, складається з ряду послідовних стадій, які мають різну швидкість, при цьому швидкість реакції визначається швидкістю найповільнішої стадії.

На підставі закону діючих мас для реакцій різних порядків виводяться рівняння для розрахунку константи швидкості реакції.

Для реакції першого порядку:

( = –
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 звідки константа швидкості реакції:

К = 
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де со і с – початкова концентрація і концентрація на момент часу t відповідно.

При іншій формі запису: 

К = 
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де а – початкова концентрація вихідної речовини; (а – х) – концентрація на момент часу t . 

Час, за який концентрація вихідної речовини зменшується у два рази, називається часом напівперетворення (напіврозпаду). Для реакцій першого порядку час напівперетворення зв’язаний з кон-стантою швидкості реакції співвідношенням: 

t1/2 = 
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При підвищенні температури швидкість і константа швидкості реакції збільшуються. За рівнянням Арреніуса логарифм константи швидкості реакції є лінійною функцією зворотного значення абсолютної температури:

ln k = –
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де ЕА – енергія активації реакції, постійна для даної реакції величина; К1 і К2 – константи швидкості реакції при температурах Т1 і Т2 відповідно.

Згідно з приблизним правилом Вант-Гоффа, підвищення температури на 10 К збільшує швидкість реакції у 2–4 рази:
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де ( – температурний коефіцієнт швидкості реакції, постійний в невеликому інтервалі температур. 

У загальному випадку температурний коефіцієнт швидкості реакції можна розрахувати за константами швидкості для двох будь-яких температур: 
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де n – будь-яке ціле або дрібне число.

Порядок реакції можна встановити лише експериментально, вивчаючи зміну концентрації реагентів у часі. Отримані дані підставляють у формули констант швидкості реакції першого, другого, третього порядку. Рівняння, яке дає постійне значення константи, відповідає порядку реакції.

Порядок однієї й тієї ж самої реакції може бути різним залежно від співвідношення концентрацій компонентів. Так, швидкість реакції:

А + В = С + Е

 виражається рівнянням:

( = КсА(сВ (другий порядок).

Але якщо одну з речовин (наприклад, речовину В) взяти у великому надлишку, то концентрація її практично не буде змінюватися, тому концентрацію сВ можна включити у константу, і тоді швидкість реакції виразиться рівнянням:

( = К' сА (перший порядок).

У роботі досліджується реакція окиснення йодиду калію персульфатом калію:

К2S2O8 + 2KІ = 2K2SO4 + І2.

Якщо йодид калію KІ взятий у великому надлишку, то кон-центрація його при перебігу реакції залишається практично сталою і реакція відбувається за першим порядком.

Питання для домашньої підготовки

1. Швидкість хімічної реакції.

2. Константа швидкості.

3. Молекулярність реакції.

4. Порядок реакції.

5. Час напівперетворення.

6. Залежність швидкості реакції і константи швидкості від тем-ператури.

7. Енергія активації.

8. Експериментальне визначення порядку реакції.

Мета роботи. Визначення порядку, константи швидкості та енергії активації реакції окиснення йодиду калію персульфатом.

Прилади і реактиви. Термостат, конічні колби місткістю   200 мл – 8 од., бюретка на 25 мл, піпетки на 50 мл, на 10 мл, мірний циліндр на 100 мл, 0,04 н розчин персульфату калію К2S2O8, 0,4 н розчин йодиду калію KІ, 0,01 н розчин гіпосульфіту натрію Na2S2O3, розчин крохмалю, вода дистильована, лід.

Методика виконання роботи

В одну колбу за допомогою піпетки вносять 50 мл 0,04 н розчину К2S2O8, в другу – 50 мл 0,4 н розчину KІ. Колби витримують у термостаті 10–15 хв при температурі, зазначеній викладачем, потім зливають розчини, відмічають час моменту зливання (початку реакції) і залишають колбу з реакційною сумішшю у термостаті.

Готують конічні колби місткістю 200 мл для титрування, вливають у кожну колбу 100 мл холодної води і ставлять їх охолоджуватися на лід.

Періодично (наприклад, через 3, 7, 10, 15, 20, 30, 40, 60, 90 хв від початку реакції) з колби з реакційною сумішшю відбирають піпеткою 10 мл проби, вливають її в колбу для титрування і титрують йод, що виділився у результаті реакції, 0,01 н розчином гіпосульфіту натрію до блідо-жовтого забарвлення розчину, потім додають де-кілька крапель розчину крохмалю і продовжують титрування до зникнення синього забарвлення.

При вливанні у холодну воду проба охолоджується і розбавляється, реакція при цьому майже припиняється, тому часом відбору проби вважається момент вливання проби у воду. Титрувати треба швидко, оскільки у розведеній пробі з невеликою швидкістю реакція все ж таки перебігає.

Аналогічно проводять дослід при більш високій температурі (за вказівкою викладача); відбір проб у цьому досліді слід проводити частіше, оскільки за таких умов реакція закінчиться швидше.

Обробка експериментальних даних

1. Константу швидкості реакції розраховують за формулою:
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У формулу входить концентрація вихідної речовини (персульфату калію), а при титруванні визначається концентрація продукту реакції (йоду). Проте кількість йоду, що виділився, еквівалентна кількості персульфату калію, який прореагував, і кінцева концентрація йоду дорівнює початковій концентрації персульфату калію. Тому замість "х" у формулу підставляють кількість мілілітрів гіпосульфіту натрію, яка пішла на титрування проби у відповідні моменти часу, а замість "а" – кількість мілілітрів гіпосульфіту натрію, яка пішла на останнє титрування (у кінці реакції).

Для розрахунку константи швидкості реакції попередньо будують графік залежності х = f(t); для точок, які внаслідок можливих помилок експерименту не лягають на плавну криву, константу швидкості не розраховують.

2. За середніми значеннями констант швидкості реакції для двох температур розраховують енергію активації ЕА. Якщо константи визначені для трьох і більше температур, то ЕА визначають графічним способом за тангенсом кута нахилу прямої в координатах       ln К – 
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Лабораторна робота 15

Вивчення кінетики гетерогенного процесу

Загальні теоретичні відомості

Гетерогенними називаються процеси за участю речовин, які знаходяться у різних фазах. До гетерогенних належать процеси розчинення, кристалізації, випаровування, хімічні реакції між речовинами, які знаходяться у різних агрегатних станах тощо.

Гетерогенні процеси, як правило, складаються з декількох послідовних стадій. Швидкість всього процесу визначається швидкістю найповільнішої (лімітуючої) стадії. Такою стадією зазвичай є підведення реагентів (або відведення продуктів) до поверхні розділу фаз дифузією.

Дифузією називається процес самовільного вирівнювання концентрацій. Згідно з першим законом Фіка: 

dm = –D.S.
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де dm – кількість молей речовини, яка переноситься дифузією через перетин площею S за час dt при градієнті концентрацій 
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Коефіцієнт D називається коефіцієнтом дифузії; він чисельно дорівнює кількості речовини, що дифундує за одиницю часу через одиницю поверхні при градієнті концентрацій, який дорівнює одиниці. Розмірність коефіцієнта дифузії – см2/с або м2/с. При підвищенні температури коефіцієнт дифузії збільшується. Знак "–" у рівнянні означає, що дифузія має напрям від більшої концентрації до меншої (похідна 
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 негативна).

Розглянемо процес розчинення твердої речовини у розчині з концентрацією "с". Швидкість його можна виразити збільшенням концентрації за одиницю часу:

( = 
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де V – об’єм розчину.

Якщо процес лімітує дифузія, то безпосередньо біля поверхні твердої речовини розчин буде практично насиченим. Дифузія буде відбуватися у нерухомому, так званому дифузійному шарі біля поверхні. При товщині дифузійного шару (, градієнт концентрації 
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дорівнює:
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і за законом Фіка: 

dm = –D.S.
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Тоді швидкість процесу розчинення виразиться рівнянням:
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 – константа швидкості розчинення.

Поділяючи перемінні і інтегруючи, маємо рівняння для розрахунку константи швидкості процесу розчинення:
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Питання для домашньої підготовки

1. Гетерогенні процеси.

2. Дифузія.

3. Перший закон Фіка.

4. Константа швидкості процесу розчинення.

Мета роботи. Дослідження кінетики розчинення твердої кислоти у воді.

Прилади і реактиви. Електроплитка, магнітна мішалка, штатив, стакан місткістю 500 мл, пробірка, конічні колби місткістю    100 мл для титрування, бюретка на 25 мл, піпетка на 10 мл – 5 од., мірний циліндр місткістю 500 мл, кислота бензойна, 0,01 М розчин гідроксиду натрію NaOH, розчин фенолфталеїну, вода дистильована.

Методика виконання роботи

Широку пробірку заповнюють кислотою бензойною на висоту 5–6 см, нагрівають пробірку до повного розплавлення кислоти і опускають в розплав майже до дна пробірки скляну паличку. Після затвердіння кислоти пробірку обережно розбивають і разом з паличкою виймають циліндр твердої бензойної кислоти.

На столик магнітної мішалки ставлять стакан місткістю       500 мл, вливають у нього за допомогою мірного циліндра 400 мл дистильованої води, кладуть якір магнітної мішалки і встановлюють таку швидкість обертання, щоб вода у стакані добре перемішувалася. 

Скляну паличку разом з наплавленим циліндром кислоти укріплюють в штативі над поверхнею води в центрі стакана. Опускають циліндр кислоти у воду і відмічають час початку досліду. Періодично (наприклад, через 10, 20, 30, 40 хв) обережно за допомогою піпетки відбирають із стакана 10 мл розчину, вміщують його в ко-нічну колбу місткістю 100 мл, додають декілька краплин розчину фенолфталеїну і титрують 0,01 М розчином гідроксиду натрію NaOH до появлення рожевого забарвлення розчину.

Для приготування насиченого розчину бензойної кислоти наважку близько 1 г розчиняють при нагріванні до 50–60(С у 50 мл дистильованої води, охолоджують до температури досліду, відбирають 10 мл розчину, вміщують його у конічну колбу місткістю   100 мл, додають декілька краплин розчину фенолфталеїну і титрують 0,01 М розчином гідроксиду натрію NaOH до появлення рожевого забарвлення розчину. Виконують 2–3 паралельних визначення.

Обробка експериментальних даних

1. За результатами титрування насиченого розчину бензойної кислоти як середнє 2–3 паралельних визначень знаходять V( – об’єм натрію гідроксиду NaOH, в мілілітрах, який йде на титрування насиченого розчину.

2. Будують графік залежності V – t (V – об’єм гідроксиду натрію NaOH, в мілілітрах, який йде на титрування проби).

3. Для точок, які на графіку лягають на плавну криву, розраховують константу швидкості процесу розчинення за формулою: 
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і знаходять середнє значення Ксер, с–1.

Лабораторна робота 16

Вивчення кінетики 

гомогенної каталітичної реакції

Загальні теоретичні відомості

Каталітичними називаються реакції, швидкість яких змінюється під впливом каталізаторів. 

Каталізаторами називаються речовини, які беручи участь у процесі, змінюють швидкість хімічної реакції, але самі після закінчення реакції залишаються незмінними.

Каталіз буває гомогенний і гетерогенний. При гомогенному каталізі реагуючі речовини і каталізатор знаходяться в одній фазі. При гетерогенному каталізі каталізатор знаходиться в іншій фазі і хімічна реакція відбувається на межі фаз. 

Каталізатор, як правило, знижує енергію активації реакції і прискорює один з її напрямів, тобто константа швидкості реакції збільшується. Однією з характеристик каталізатора є його активність. Мірою каталітичної активності є зміна швидкості хімічної реакції в результаті введення в систему каталізатора.

Активність, віднесена до одиниці маси каталізатора, називається питомою.

У роботі досліджується реакція розкладу пероксиду водню. Пероксид водню самочинно розкладається згідно з рівнянням:

2Н2О2 = 2Н2О + О2.

Це реакція першого порядку. Каталізаторами реакції є розчини йодиду калію, хлоридів заліза і міді різних концентрацій. Швидкість реакції вивчають газометричним методом, вимірюючи об’єм кисню, який виділився через різні проміжки часу від початку реакції. Схема установки зображена на рис. 9.

Питання для домашньої підготовки

1. Визначення каталізу.

2. Гомогенний та гетерогенний каталіз. 

3. Активність каталізаторів.
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Рис. 9. Схема установки для дослідження швидкості 

реакції розкладу пероксиду водню
Мета роботи. Дослідження кінетики реакції розкладу пероксиду водню без каталізатора та у присутності каталізатора.

Прилади і реактиви. Термостат, реакційна пробірка з пробкою і газовідвідною трубкою, газова бюретка, зрівняльна лійка, штатив, піпетка на 10 мл, на 5 мл, пероксид водню, каталізатор (розчини йодиду калію, хлориду заліза, хлориду міді – за вказівкою викладача), вода дистильована.

Методика виконання роботи

У пробірку 1 (рис. 9) наливають піпеткою пероксид водню і вміщують пробірку у термостат. Зрівняльну лійку 3 встановлюють так, щоб рівень води в газовій бюретці 2 був на 2–3 см вищий за “0”. Пробірку з пероксидом щільно закривають пробкою, крізь яку пропущена трубка, що з’єднана з газовою бюреткою.

Через деякий час, коли розчин насититься киснем, що виділяється, почнеться інтенсивне виділення бульбашок газу і рівень води в бюретці буде знижуватись. Відрахунок часу ведуть від моменту, коли рівень води у бюретці опуститься до “0”. Після виділення кожних 3–5 мл газу, записують час від початку реакції і сумарний об’єм кисню, що виділився.

Дуже важливо, щоб на початку досліду і при кожному наступному вимірі рівні рідини у газовій бюретці і в лійці були однаковими (тобто щоб об’єм газу вимірювався весь час при одному і тому ж тиску). Тому по мірі виділення газу лійку 3 поступово опускають донизу. Дослід проводять до припинення виділення газу.

Аналогічно проводять дослід при іншій температурі, а також при застосуванні каталізатора (за вказівкою викладача).

При роботі з каталізатором в одне відділення пробірки наливають піпеткою пероксид водню, а в друге – відміряну кількість розчину каталізатора. Пробірку вміщують у термостат, витримують протягом 10 хв, потім, нахиляючи пробірку, змішують розчини пероксиду водню і каталізатора.

Обробка експериментальних даних

1. Будують графік залежності V = f(t) (V – загальний об’єм кисню, що виділився, t – час від початку досліду) і за графіком визначають V( , який відповідає закінченню реакції. Зрозуміло, що V( є пропорційним початковій концентрації пероксиду водню "а", а об’єми кисню, що виділився, (V) пропорційні зменшенню кон-центрації "х". Тому константу швидкості реакції для 5–6 точок середньої частини графіку розраховують за рівнянням: 

К = 
[image: image91.wmf]V

V

V

ln

t

-

¥

¥

1

.

Константа швидкості може бути також визначена графічно як тангенс кута нахилу прямої у координатах  ln
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2. Перший порядок реакції повинен бути підтверджений сталим значенням константи швидкості реакції.

3. Визначають час напівперетворення t1/2 за середнім значенням константи швидкості.

4. За константами швидкості для двох температур розраховують температурний коефіцієнт швидкості реакції ( та енергію активації ЕА.

5. Розраховують питому каталітичну активність каталізатора α за формулою:
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де ск – концентрація каталізатора у реакційній суміші, моль/л.
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