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ПРЕДИСЛОВИЕ

Подготовка специалистов в высших учебных заведениях предусматривает предоставление им методической и методологической помощи в усвоении знаний по избранной специальности. Это относится, прежде всего, к тем дисциплинам или курсам, которые недостаточно обеспечены учебной литературой или программы которых включают изучение отдельных соприкасающихся разделов различных дисциплин. К такому курсу можно отнести и курс «Основы неорганического синтеза», который читается студентам химического факультета Донецкого национального университета в шестом семестре. На усвоение курса учебным планом отводится 17 часов лекций и столько же времени на проведение практических и лабораторных занятий, а формой отчетности является сдача зачета. С учетом отведенного объема составлена программа, состоящая из пяти блоков, рассматривающих темы «Определение направления химических реакций», «Реакции между газами и с участием газов», «Жидкое состояние и реакции в растворах», «Реакции с участием твердых веществ», «Новые методы синтеза неорганических материалов».  Как видно из перечня рассматриваемых тем, для усвоения курса необходимо использование отдельных разделов «Химической термодинамики», «Кинетической теории газов», «Теории химических процессов, протекающих в растворах», «Химии твердого тела», «Коллоидной химии» и др. Поэтому, с целью обеспечения необходимого направления в поиске материалов для изучения курса «Основы неорганического синтеза» составлено данное учебное пособие. В пособии в краткой форме изложены основные аспекты пяти указанных выше тем. К каждой из тем даны методические указания для выполнения лабораторных работ. В приложении даны необходимые справочные сведения о термодинамических параметрах веществ, значениях произведений растворимости отдельных соединений и др., а также перечень вопросов для подготовки к сдаче зачета.

ВВЕДЕНИЕ


Слово «синтез» с греческого переводится как соединение, сочетание, составление. В химической терминологии под синтезом часто понимают процессы получения сложных соединений из более простых. Однако перенесение дословного перевода в химическую терминологию можно считать упрощенным, так как химики иногда из более сложных соединений получают менее сложные, а процесс все равно называют синтезом. Поэтому под словом «синтез» чаще всего понимают направленное превращение одних веществ в другие. Таким образом, в основе всякого синтеза лежат превращения, которые можно рассматривать при помощи химических реакций. В свою очередь химические реакции можно классифицировать по различным признакам: по агрегатному состоянию, по тепловым эффектам, по характеру взаимодействия и т.д. В практической деятельности химики разделяют реакции чаще всего по агрегатному состоянию компонентов:

1) газ – газ;

2) газ – жидкость;

3) газ – твердое вещество;

4) жидкость – жидкость;

5) жидкость – твердое вещество;

6) твердое вещество – твердое вещество.

Но и такой подход не всегда позволяет отнести конкретную реакцию к тому или иному типу.  Так, например, при взаимодействии газов может образовываться жидкость или твердое вещество, а при нагревании твердого вещества образуется жидкость (плавление) или газ (возгонка). Поэтому прибегают и к иной классификации, разделяя реакции на гомогенные и гетерогенные. Из приведенного перечня возможных взаимодействий реакции между газами и между жидкостями можно отнести к гомогенным и то, только в том случае, если продукт реакции не образует поверхность раздела с исходными реагентами.


В процессе развития химической науки накопился огромный опыт осуществления самых разнообразных реакций и между газами (синтез аммиака), и с использованием жидкостей (производство соды), и между твердыми веществами (изготовление цемента). Научные исследования, подтвержденные практикой, показали, что все реакции, в какой бы среде они не протекали, подчиняются одинаковым правилам, которые базируются на законах термодинамики и молекулярной физики. Используя законы термодинамики, можно теоретически предсказать направление реакции, а молекулярная физика помогает определить механизм их протекания, связанный с диффузионным переносом веществ. На этих классических положениях основывается теория неорганического синтеза. Опираясь на эти основы, химики разработали самые разнообразные технологические процессы синтеза необходимых материалов, которые все полнее обеспечивают быстро возрастающие потребности человечества.


Как и всякая другая наука, химия постоянно развивается и совершенствуется. Начиная с 80 годов ХХ столетия в химии (а также и в физике) появляется понятие наночастиц, наноматериалов, нанотехнологий и пр. Как известно, приставка нано- означает миллиардную долю (1·10-9). Для материальной частички это означает, что размер объекта измеряется нанометрами, а это близко к размеру отдельных атомов или не очень сложных молекул. Чем обусловлено такое огромное внимание к наночастицам и наноматериалам? До недавнего времени считалось, что физические и химические свойства твердых веществ практически не зависят от их массы и размеров. Например, температура плавления соли NaCl массой 0,1 г или 1 кг равна 80° С. Но переход к наноразмерам частиц сопровождается изменением их свойств. Так температура плавления эвтектики состава TiC – BeB с размером частичек 10 нм уменьшается на 450° по сравнению с температурой плавления частичек аналогичного состава с обычными размерами. Хрупкие монокристаллы из TiO2 или CaF2 при переходе к наноразмерам становятся пластичными. Многие материалы при переходе к наноразмерам изменяют магнитные и другие свойства, характерные для них в привычном размере. С чем же связано изменение фундаментальных свойств хорошо изученных веществ? Прежде всего, с количеством атомов (или молекул), которые находятся на поверхности вещества и внутри объема исследуемой частицы. Атомы (или молекулы), находящиеся на поверхности частицы, располагаются относительно друг друга на расстояниях, отличных от расстояний, на которых они находятся внутри твердого тела. Поверхностные атомы (молекулы) имеют больший запас энергии. Исходя из различия энергий поверхностных и внутренних атомов, можно объяснить изменение свойств материалов при переходе к наноразмерам.  Определение различных физических и химических свойств проводилось на веществах, частички которого намного превышали манометровые размеры. Количество атомов, находящихся внутри таких крупных частиц чрезвычайно велико и существенно превышает количество атомов, находящихся на поверхности. В таких условиях свойства веществ определялись в основном свойствами внутренних атомов (или молекул). С уменьшением размеров частиц твердого вещества, его поверхность увеличивается, и соотношение атомов изменяется, что и сопровождается изменением свойств. Возникает вопрос о границе, переход через которую приводит к изменению характеристик вещества. Исследования показывают, что изменение свойств характерно для всех   веществ при переходе к наноразмерам. Характер зависимости свойств вещества от размеров его частичек можно изобразить s-образной кривой с началом изменения свойств, зависящим кроме размеров еще и от его природы. К наночастицам принято относить образования, в состав которых входит не более 1000 атомов, а их размер не превышает 100 нм. Именно вблизи указанного размера частиц и наблюдается наиболее существенное изменение свойств материалов. К настоящему времени наиболее исследованы наноматериалы, полученные из металлов. Некоторые из них уже нашли практическое применение. Например, длинные тонкие монокристаллы металла, так называемые «усы», имеют прочность в сотни раз превышающую прочность обычных изделий из того же металла. Из таких «усов» методом, близким к порошковой металлургии, изготовляют легкие композиционные материалы, применяемые в аэрокосмической технике. Суспензии частичек железа и его сплавов размером от 30 нм используют как присадки к автомобильным маслам, способные восстанавливать детали двигателей непосредственно в процессе их работы. В авиации используются керамические материалы, способные поглощать радиоизлучение (самолеты-невидимки). Такие материалы изготовляют за счет внесения наноразмерных частичек металлов в матрицу керамики. Как видно из примеров, применение наноматериалов весьма разнообразно. Кроме того, использование наноматериалов будет способствовать еще большей миниатюризации различных приборов и оборудования. Проводятся разработки по созданию летательного аппарата (самолет-разведчик) размером небольшой стрекозы. Следовательно, синтез наноматериалов, и применение их на практике новый этап научно-технической революции. Сейчас даже трудно представить перспективы их широкого внедрения.


Как же изготовляются наноматериалы? Предложено много различных методов, в основе которых лежат хорошо известные технологии с внесенными в них изменениями. Очень часто наноразмерные частицы материалов (особенно металлов) получают из газовой фазы конденсацией на холодные поверхности. Наноматериалы кислородсодержащих соединений чаще всего получают из растворов с использованием так называемой золь-гель технологии.

Рассмотрению основных методов получения различных веществ с использованием классических технологий, а также изменение этих методов для синтеза веществ с наноразмерами частиц и предназначен этот курс.

1.  ОПРЕДЕЛЕНИЕ НАПРАВЛЕНИЯ РЕАКЦИЙ


Синтез различных веществ (органических и неорганических) осуществляется за счет химических реакций, протекание которых подчиняется единым законам. Перед химиками-синтетиками всегда стоит задача обоснования возможности или невозможности протекания той или иной реакции. Можно составить уравнение любой химической реакции, но будет ли она осуществляться, и если да, то при каких условиях? Наиболее точный ответ может дать экспериментальное исследование. Но этот путь является наиболее длительным, трудоемким и не всегда может быть реализован в лаборатории из-за отсутствия необходимого оборудования или реактивов. Поэтому часто прибегают к теоретическому предсказанию возможности протекания реакции на основании термодинамических законов, общих для всех соединений, находящихся в любых агрегатных состояниях.

Согласно первому закону термодинамики (или закону сохранения энергии) энергия не возникает из ничего и не исчезает бесследно, а только превращается из одного вида в другой. Выделение или поглощение теплоты (энергии) в процессе химической реакции является следствием изменения внутренней энергии компонентов реакции. При постоянном объеме тепловой эффект реакции характеризует изменение внутренней энергии, а при постоянном давлении – изменение энтальпии. Как было установлено Г.И. Гессом (1840 г.), изучавшим тепловые эффекты реакций при постоянном давлении, теплота реакции не зависит от промежуточных стадий, а определяется только природой исходных веществ и продуктов реакции. В настоящее время теплоту реакции или энтальпию при постоянном давлении можно определить при помощи расчета, используя значения стандартных энтальпий образования участвующих в реакции веществ. Изменение энтальпии реакции равно разнице сумм энтальпий образования продуктов реакции и исходных веществ:
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Для правильного расчета ∆Η
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необходимо учитывать стехиометрические коэффициенты, стоящие перед каждым веществом в уравнении реакции.


Энтальпии образования участвующих в реакции компонентов приводятся в специальных справочниках в разделе “Стандартные термодинамические параметры веществ». Размерность ∆Η приводится в кДж/моль или в ккал/моль. Эти величины являются тепловыми эффектами реакций образования 1 моля сложного вещества из простых при стандартных условиях. Стандартные энтальпии образования простых веществ принято считать равными нулю. Стандартные энтальпии образования обозначаются символом  ∆H
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, где ∆ означает, что экспериментально определена не абсолютная величина (к настоящему времени она не может быть определена), знак ° вверху символа означает стандартное значение давления (1 атм), буква f от английского formation – образование.


Если энтальпия реакции имеет отрицательное значение, эта реакция экзотермическая, а если ∆Η
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>0, то реакция эндотермическая.


Используя уравнение (1. 1), можно рассчитать энтальпию реакций только при стандартных условиях (Т = 298 К и Р = 1 атм). Чтобы найти энтальпию реакции при другой температуре можно воспользоваться несколькими методами. Согласно одному из них сначала необходимо определить значения энтальпий каждого из участвующих в реакции веществ при рассматриваемой температуре. Для этого применяется известное  уравнение Кирхгофа:
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где Ср – теплоемкость вещества в интервале температур Т1
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Чаще всего значение температуры Т1 принимается равным 298 К (стандартные условия), поэтому уравнение приобретает вид:
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 - значение стандартной энтальпии образования (табличное) простого или сложного вещества.

Используя уравнение (1. 2) необходимо рассчитать значения ∆Η
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 для каждого вещества, участвующего, а затем полученные значения подставить в уравнение (1. 1) и определить тепловой эффект реакции при температуре Т2 реакции. 

С уравнением Кирхгоффа связан еще один метод, который, в отличие от предыдущего, как бы объединяет уравнения (1. 1) и (1. 2) и предусматривает расчет значения ∆Ср:
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 – значение теплового эффекта реакции при стандартных условиях, рассчитанные по уравнению (1. 1);

ΔСр – изменение теплоемкости компонентов реакции, рассчитанное как разница суммы теплоемкостей продуктов реакции и суммы теплоемкостей исходных веществ: ΔСр = Σ ΔСр(прод.) – Σ ΔСр(исх.).


Кроме рассмотренных методов существуют и другие подходы.

Для определения направления реакции необходимо также воспользоваться выводами второго закона термодинамики, вводящего понятие еще одной функции состояния вещества – энтропии, являющейся функцией упорядоченности системы. Второй закон доказывает, что самопроизвольный процесс протекает с увеличением энтропии. Для стандартных состояний веществ величины энтропии 
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 приводятся в справочниках. Размерность S° дается в Дж/моль·К или в кал/моль·К. В отличие от ∆H
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  значения 
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 простых веществ при стандартных условиях не равны нулю. Согласно третьему закону термодинамики энтропия простого или сложного вещества стремится к нулю при образовании веществом идеального кристалла при температуре абсолютного нуля.

Энтропия химической реакции, точнее изменение энтропии в реакции, может быть рассчитано аналогично расчету изменения энтальпии:

∆S
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       (1. 3)

Для расчетов используются табличные данные величин 
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 S° компонентов реакции с учетом их стехиометрических коэффициентов. Используя уравнение (1. 3), можно рассчитать ∆S
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 при стандартных условиях. Чтобы рассчитать ∆S
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 при другой температуре, можно прибегнуть к методам, рассмотренным для расчета ∆Η
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(реакц.). На первом этапе рассчитываются энтропии всех реагирующих в реакции веществ при Т2. Для этого используется формула
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Так же, как и при расчете энтальпии, температура Т1 чаще всего равняется 298 К, и уравнение для расчета принимает вид:
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где 
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 – стандартное значение энтропии простого или сложного вещества, которое приводится в справочной литературе;

      Ср - теплоемкость вещества в интервале температур 298 – Т2.

Полученные значения 
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 всех веществ подставляются в уравнение (1. 3) и рассчитываются изменения энтропии реакции при Т2.

Как и при расчете энтальпии реакции при Т2 можно рассчитать и энтропию, применив формулу:

Δ
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где Δ
[image: image41.wmf]o
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– изменение энтропии реакции при стандартных условиях, рассчитанное по уравнению (1. 3);

ΔСр – изменение теплоемкости компонентов реакции, которое можно рассчитать: ΔСр = Σ ΔСр(прод.) – Σ ΔСр(исх.).

Таким образом, две величины – изменения энтальпии и энтропия реакции являются достаточными для определения направления протекания реакции. Эти величины связаны соотношением:

∆G = ∆H – T∆S      (1. 5).


Новый параметр ∆G также является функцией состояния и называется свободной энергией Гиббса или изобарно-изотермическим потенциалом. В справочниках, наряду со значениями ∆H
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  и  ∆S
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, приводятся значения величин энергии Гиббса простых и сложных веществ  ∆G
[image: image44.wmf]o

f

. Для простых веществ ∆G
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 принято считать равным нулю. Размерность ∆G
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f

обычно приводится в кДж/моль или в ккал/моль.


Изменение энергии Гиббса ∆G  зависит от двух факторов – энтальпийного (∆H) и энтропийного (T∆S). Знак изменения функции ∆G определяет возможность самопроизвольного протекания реакции. Если  ∆G < 0, то реакция возможна, а если ∆G > 0 – реакция не возможна.


Наиболее просто рассчитать энергию Гиббса для реакций между твердыми веществами. Такие расчеты можно выполнить двумя методами, используя табличные значения ∆H
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 , S
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, ∆G
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участвующих в реакции веществ.


Первый метод. Поскольку ∆G
[image: image50.wmf]o

f

 является функцией состояния и подчиняется закону Гесса, то энергию Гиббса реакции можно рассчитать, используя значения ∆G
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, участвующих в реакции веществ. Для этого необходимо воспользоваться уравнением:
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           (1. 6).


Как и в расчетах ∆Η
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 и ∆G
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  необходимо учитывать стехиометрические коэффициенты. Необходимо помнить, что полученное значение ∆G
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 относится только к стандартным условиям. Если ∆G
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>0, то реакция в стандартных условиях протекать не будет, и наоборот.


Второй метод. Этот метод заключается в предварительном расчете ∆Η
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 и ∆S
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 по формулам (1. 1) и (1. 3), а полученные значения подставляются в уравнение: 

∆G
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        (1. 7),

где Т – температура стандартных условий (298 К).

Полученное значение практически совпадает со значением ∆G
[image: image64.wmf]o

.

реакц

, рассчитанным первым методом.


Используя уравнение (1. 7), можно рассчитать и стандартные значения энергии Гиббса сложного вещества ∆G
[image: image65.wmf]o

f

 как энергию Гиббса реакции образования этого вещества из простых веществ. 


По уравнению (1. 7) можно рассчитать ∆G
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 не только при Т = 298 К, но и при некоторой другой температуре Т1. Такие расчеты можно проводить несколькими методами. Если имеются все необходимые данные о зависимостях теплоемкостей участвующих в реакции веществ от температуры, рассчитывают  ∆Η
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, как было рассмотрено выше, а полученные значения подставляют в уравнение (1. 7), в котором Т1 будет равно Т2. Это довольно трудоемкий метод расчета, причем, его применение не всегда возможно из-за отсутствия данных о зависимости теплоемкости от температуры для всех веществ. Поэтому существует простой ориентировочный метод расчета. При его использовании необходимо сделать допущение, что ∆Η
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 и ∆S
[image: image70.wmf]o

.

реакц

 не зависят от температуры. Допущение достаточно грубое, но вследствие взаимной компенсации изменений ∆Η° и –Т∆S° оно может применяться для ориентировочных расчетов. Расчет ∆G
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  с таким допущением получил название приближения Неймана-Коппа. Используя известные величины ∆G
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 и ∆S
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 для стандартных условий, в уравнение (1. 7) подставляются различные значения Т и рассчитываются значения ∆G
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. Если полученные значения ∆G
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 и Т нанести на диаграмму в координатах ∆G° – Т, получим прямую линию, указывающую на изменение ∆G° реакции от температуры. Такие графические зависимости получили название диаграмм Эллингема. В большинстве случаев по ним можно определить температуру изменения направления реакции. Указанное значение температуры можно получить и расчетным методом. Исходя из того, что равновесие химической реакции наступает, когда  ∆G
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= 0, подставив это значение в уравнение (1. 7) и, решив его относительно Т, получим:
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 EMBED Equation.3  [image: image78.wmf]o

o

.

.

S

H

T

реакц

реакц

D

D

=

              (1. 8).


К настоящему времени различными методами (экспериментальными и расчетными) получены значения ∆Η° и ∆S° большого количества ионов, образующихся при диссоциации в растворах. Величины ∆Η° и ∆S° ионов также можно использовать для расчета ∆G° реакций. Например, можно рассчитать, распадается ли на ионы СаСО3 в воде, т.е. растворимо ли это соединение.

СаСО3 = Са2+ + СО32–
∆Η° кДж/моль      –1207   –543,1  –676,6

  S° Дж/моль К        88,7    –56,5   –56,0 


Применяя приведенные ранее методы расчетов, можно подсчитать, что  значение ∆H
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, ∆S
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 и ∆G
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 соответственно равны   –12,7 кДж; 

–201,2 Дж/К  и 47,3 кДж. Положительное значение ∆G
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 указывает на отсутствие растворения. Однако при пропускании в воду НСl, т.е. при создании кислой среды, СаСО3 может растворяться по схеме:

СаСО3 + 2(Н+ + Cl–) = Са2+ + 2Н2O + СО2 + 2Cl–
∆Η° кДж/моль   –1207           0   –167,1 –543,1  –285,8 –393,5  –167.1

  S° Дж/моль К     88,7           0      56,5   –56,5       70,1   213,7    56,5

В этом случае ∆Н
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= –15,4 кДж;  ∆S
[image: image84.wmf]o

.

реакц

= –138,5 Дж/К и ∆G
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= –56,7 кДж, т.е. разрешена прямая реакция. Как следует из приведенной схемы, и в правой, и в левой части уравнения химической реакции находится одинаковое количество хлорид-ионов. Согласно правилам математики, их значения ΔΗ
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 и S
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в расчете ∆Н
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и ∆S
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 можно не учитывать и в уравнении сократить:    

СаСО3(т) + 2Н+(р) + Cl– = Са2+(р) + Н2О(ж) + CО2(г).


Из полученного уравнения следует, что карбонат кальция растворяется под воздействием любой другой кислоты, способной поставлять в раствор ионы водорода. Поэтому частичное растворение карбоната кальция наблюдается при пропускании углекислого газа в воду с осадком СаСО3 вследствие образования слабокислой среды:

 СаСО3(т) + Н+(р) = Са2+(р) + НСО
[image: image90.wmf]-
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(р).

   ΔΗ
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, кДж/моль       –1207           0        –543,1     –691,3 

   S
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, Дж/моль·К        88,7            0         –56,5         92,6  


Для этого процесса ∆Н
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= –27,4 кДж, ∆S
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= –52,6 Дж/К и ∆G
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= –11,7 кДж. Как видно, ∆G
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 меньше нуля, следовательно, этот процесс возможен. Однако при достаточном накоплении в растворе ионов НСО
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возможна реакция образования осадка СаСО3:

      Са2+(р) + 2НСО
[image: image98.wmf]-
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(р) = СаСО3(т) + Н2О(ж) + CО2(г).

    ΔΗ
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f

, кДж/моль     –543,1     –691,3         –1207         –285,8     –393,5 

     S
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, Дж/моль·К   –56,5         92,6              88,7            70,1       213,7

∆Н
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= –39,4 кДж, ∆S
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= 243,8 Дж/К и ∆G
[image: image103.wmf]o

.
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= –33,3 кДж.


Таким образом, одновременное присутствие в растворе ионов Са2+ и НСО
[image: image104.wmf]-

3

возможно только при их незначительных концентрациях (что обуславливает временную жесткость воды), а при увеличении концентрации выпадает осадок СаСО3 ( что в природе наблюдается при образовании сталагмитов и сталактитов), то есть  в твердом виде образуется не Са(НСО3)2, а СаСО3. Поэтому в большинстве учебников утверждается, что гидрокарбонат кальция существует только в растворе.

При наличии табличных значений ∆H
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 и ∆S
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 всех участвующих в реакции веществ, можно, последовательно используя уравнения (1. 1), (1. 3) и (1. 7) рассчитать значение энергии Гиббса, знак которой указывает на направление реакции. Если ∆G
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 имеет положительную величину, значит, запрещена прямая реакция. Обратная реакция может протекать, так как для нее ∆G
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 будет иметь отрицательное значение.

 Величина энергии Гиббса является не единственным параметром, теоретический расчет которого позволяет определить направление протекания реакции, не прибегая к эксперименту. В отдельных случаях представляется возможным определить направление протекания реакции и при помощи расчета константы равновесия или электродвижущей силы (ЭДС) для окислительно-восстановительных процессов. Необходимо отметить, что константа равновесия и ЭДС связаны с энергией Гиббса соотношениями:
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 = –RTlnK              (1. 9)

Еº = – ∆G
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 / nF  или ∆G
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 = nFEº ,             (1. 10)

где: К – константа равновесия; е – основание натурального логарифма, n – количество электронов, которые переходят от восстановителя к окислителю, F – постоянная Фарадея (96500 кулонов); Еº - электродвижущая сила реакции. 


Формулы (1. 9) и (1. 10), указывающие на взаимосвязь энергии Гиббса, константы равновесия и ЭДС химической реакции, могут быть использованы для взаимных пересчетов одних величин в другие. Энергия Гиббса, рассчитанная из константы равновесия или из ЭДС реакции, во всех случаях будет указывать на направление реакции и, кроме того, в некоторых случаях наполняется дополнительным смыслом. Так из соотношения (1. 9) вытекает, что величина энергии Гиббса может служить мерой глубины протекания реакции.


Это выражение также может быть использовано для реакций с участием веществ, находящихся в конденсированном состоянии, но для таких реакций константа равновесия не зависит от концентрации твердых веществ. Например, для реакции

BaSO4(к) + 2KCl(т) = BaCl2(т) + K2SO4(к)
значения ∆H
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= 43 кДж,  ∆S
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= 4,58 Дж/К,  ∆G
[image: image115.wmf]o

.
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= 41,6 кДж и в стандартных условиях возможна только обратная реакция. Глубина протекания реакции в обратном направлении (константа равновесия) будет определяться только соотношением констант скоростей прямой и обратной реакций, так как считается, что концентрации веществ в конденсированном состоянии в процессе реакции не изменяются и в уравнение для выражения скорости реакции не вносятся. А для реакции разложения карбоната магния

МgCO3(т) = MgO(т) + CO2(г)

ΔΗ
[image: image116.wmf]o
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, кДж/моль       –1113          –601,8     –393,5 

 
 S
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, Дж/моль·К      65,7             26,9        213,7

Выражение для константы равновесия будет иметь вид:

Кс = [CO2] или Кр = 
[image: image118.wmf].
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При стандартных условиях для указанной реакции: ∆H
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= 117,7 кДж, ∆S
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= 174,9 Дж/К и ∆G
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= 65,6 кДж. Если полученное значение ∆G подставить в уравнение (1. 9), то численное значение К будет равно давлению СО2 в системе: 
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Так как давление СО2 очень низкое, реакция при комнатной температуре в прямом направлении практически не идет. Применяя приближение Неймана-Коппа можно рассчитать температуру, при которой реакция разложения MgCO3(т) станет реальной:
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 = 673 К или 400° С.

При этой температуре ∆G° = 0 и тогда
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Следовательно, давление СО2 при 673 К равняется атмосферному.


Уравнение (1. 9) позволяет проводить расчет и в обратном направлении, т.е. по известной величине К определять ∆G
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. Например, при определении ∆G
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 реакции

BaCO3 + K2SO4 = BaSO4 + K2CO3,

протекающей в водной среде, можно константу равновесия рассчитать, используя значения произведений растворимости (ПР) ВаСО3 и BaSO4. Приведенную реакцию в водном растворе можно записать в ионно-молекулярном виде:

BaCO3(т) + 2K+ + SO42– = BaSO4(т) + 2K+ + CO32–
После сокращения подобных членов в левой и правой части уравнения и с учетом того, что вещества в конденсированном состоянии в уравнение не вносятся, запишем выражение для константы равновесия:
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Помножим числитель и знаменатель на величину [Ba2+] и получим, что в числителе находится выражение для ПР(BaCO3), а в знаменателе – ПР(BaSO4): 
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Так как константа равновесия имеет значение больше единицы, равновесие смещено в сторону продуктов реакции (скорость прямой реакции превышает скорость обратной). К такому же выводу можно прийти используя значения ∆G
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. Подставляя полученное значение в уравнение (1. 9), определим, что энергия Гиббса реакции равна –9,46 кДж, т.е. реакция разрешена. Практический вывод: карбонат бария будет растворяться в водном растворе в присутствии ионов 
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Взаимосвязь между ∆G
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 и E
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можно рассмотреть на примере двух известных реакций:

Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2↑ ;                     (a)

2Fe + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 +3H ↑.            (б)

Используя, «Справочник химика» в разделе «Стандартные электродные потенциалы», находим значения Еº для процессов окисления железа в различные степени окисления:

Fe2+ +2ē = Fe, Еº = –0,440 В,

Fe3+  +3ē = Fe, Еº = –0,037 B.


Как известно, ЭДС реакции окисления-восстановления рассчитывается по формуле:

E
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                    (1. 11)


В рассматриваемых реакциях железо является восстановителем, а ион водорода – окислителем. Поэтому величины ЭДС реакций (а) и (б) будут иметь значения:

E
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 = 0 – (–0,037) = 0,037 B.


Положительные значения ЭДС реакций указывают на возможность их протекания при стандартных условиях. Используя значения ЭДС реакций, можно рассчитать и величины ∆G
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. Для реакции (а) ∆G° = –84,9 кДж, а для реакции (б) ∆G° = –10,7 кДж. Знак величины ∆G° указывает, на возможность обеих реакций при стандартных условиях, скорость их протекания будет определяться кинетическими параметрами, теоретический расчет которых невозможен. При отклонении от стандартных условий расчет ЭДС реакции проводится с использованием уравнения Нернста. Однако многочисленные исследования показали, если ЭДС реакции при стандартных условиях больше 0,3 В, то никакое изменение концентрации не приведет к изменению направления реакции.

Лабораторная работа 1

О п ы т  1.  Расчет температуры кипения воды.  Рассчитайте значение температуры, при которой кипит вода. Необходимые значения термодинамических функций приведены в приложении к методическим указаниям. Сравните расчетные данные с известным значением этого процесса.


О п ы т  2.  Определение температуры разложения карбоната свинца.  Рассчитайте значение температуры разложения карбоната свинца:

PbCO3(т) = PbO(т)+ CO2 (г).
Определите экспериментально температуру этого процесса, для чего на кончик термометра со шкалой до 350° С поместите немного соли PbCO3. Не изменяя угла наклона, держите термометр над нагревателем электроплиты. Температуру разложения определяйте по изменению цвета соли. Сравните экспериментальное значение температуры разложения соли и рассчитанное. Объясните расхождения в величинах. 


О п ы т  3.  Определение продукта термического разложения нитрита марганца.  Одним из продуктов разложения нитратов металлов является кислород. В отдельных случаях выделяющийся кислород, как активный окислитель, способен повышать степень окисления металла, входящего в состав нитрата. Например, при медленном нагревании нитрата марганца Mn(NO3)2 образуется оксид MnO2, а не MnO.


Рассчитайте энергию Гиббса реакций разложения нитрата свинца, описываемых схемами:

Pb(NO3)2(т) = PbO(т) + 2NO2(г) + 0,5O2(г)
3Pb(NO3)2(т) = Pb3O4(т) + 6NO2(г) + O2(г)
Pb(NO3)2(т) = PbO2(т) + NO2(г)

Какая из схем предпочтительнее с позиции термодинамики? Определите экспериментально схему разложения Pb(NO3)2 для чего в металлическую ложечку (или в тигель) внесите небольшое количество нитрата свинца и нагрейте на электроплите или в муфельной печи до температуры 350-400° С. Нагревание проводите до изменения окраски исследуемой соли, т.е. до ее разложения. Полученный оксид после охлаждения поместите в пробирку. В другую пробирку внесите несколько миллилитров раствора Mn(NO3)2 и добавьте немного разбавленной азотной кислоты. Половину полученного раствора нитрата марганца влейте в пробирку с оксидом свинца. Если в полученном оксиде свинца будет присутствовать Pb+4, то раствор приобретет красно-фиолетовую окраску за счет образования иона MnO
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. Сделайте выводы о степени окисления свинца в полученном оксиде.


О п ы т  4.  Определение температуры разложения Ni(NO3)2∙6H2O.  Рассчитайте энергию Гиббса в реакции разложения кристаллогидрата нитрата никеля, протекающей по схеме:

Ni(NO3)2∙6H2O(т) = NiO(т) + 6H2O(г) + 2NO2(г) + 0,5O2(г).

Определите расчетное значение начала этого процесса. Определите температуру разложения нитрата никеля экспериментально. На кончик термометра поместите несколько кристаллов Ni(NO3)2∙6H2O и нагревайте термометр на электроплитке, не прикасаясь к нагревателю. Процесс разложения нитрата установите по изменению окраски соли. Сравните экспериментальные и расчетные данные. Объясните полученные результаты.


О п ы т  5.  Определение продукта разложения карбоната кобальта.  Рассчитайте энергию Гиббса реакции разложения карбоната кобальта:

CoCO3(т) = CoO(т) + CO2(г).

При какой температуре возможен этот процесс? Определите экспериментально температуру разложения карбоната кобальта (по методике оп. 4).


Определите, возможно ли повышение степени окисления кобальта в процессе разложения карбоната кобальта:

3CoCO3(т) + 0,5O2(г) = Co3O4(т) + 3CO2(г).

О п ы т  6.  Определение условий разложения карбоната бария.  Рассчитайте энергию Гиббса реакций растворения карбоната бария в воде, растворения в воде с пропусканием СО2 и растворения в кислой среде:

BaCO3(т) = Ba2+(р) + CO32–(р);
BaCO3(т) + H2O(ж) + CO2(г) = Ba2+(р) + 2HCO3–(р);
BaCO3(т) + 2H+(р) = Ba2+(р) + H2O(ж) + CO2(г).

Какая из схем возможна при стандартных условиях? Какая реакция возможна при понижении температуры. Подтвердите полученные данные экспериментом. В три пробирки положите небольшое количество BaCO3 и прилейте одинаковое количество воды. Растворяется ли BaCO3 в воде? В одну из пробирок пропустите при охлаждении СО2. Что наблюдается? Нагрейте эту пробирку. Почему снова выпадает осадок? В третью пробирку прилейте немного сильной кислоты. Какой газ выделяется? 


О п ы т  7.  Определение условий растворения фосфата кальция.  Расчетным методом определите возможность растворения фосфата кальция в кислой среде. Какая из реакций предпочтительна:

Са3(PO4)2 = 3Ca2+ + 2PO
[image: image142.wmf]-

3

4

                   (а);

Са3(PO4)2 + 2H+ = 3Ca2+ + 2HPO
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      (б);

Са3(PO4)2 + 4H+ = 3Ca2+ + 2H2PO
[image: image144.wmf]-

4

      (в).


Определите константу равновесия для реакции (в). Приняв концентрации [Ca2+] и [H2PO4–] равными 1 моль/л, определите значение рН при котором возможно растворение фосфата кальция. Расчетные данные подтвердите экспериментом. Для этого в пробирку внесите немного Са3(РО4)2 и 1 мл воды затем по каплям добавляйте концентрированную азотную кислоту до растворения осадка. Индикаторной бумагой определите значение рН раствора, при котором растворилась соль.


О п ы т  8.  Изучение возможности протекания реакции между PbSO4 и K2CrO4. Рассчитайте энергию Гиббса реакции взаимодействия сульфата свинца с хроматом калия тремя методами: 1 – при условии протекания обменной реакции в твердой фазе; 2 – при протекании реакции в растворе с использованием величин ∆H° и S° для веществ в твердом состоянии и для соответствующих ионов; 3 – применяя значения произведений растворимости PbSO4 (ПР=1,6∙10–8) и PbCrO4 (ПР=1,8∙10–14). Сравните полученные данные. Проведите экспериментальное изучение возможности этой реакции в водной среде. В сухую пробирку поместите немного соли PbSO4 и прилейте несколько миллилитров раствора хромата калия. Пробирку встряхивайте в течение нескольких минут. Затем поставьте ее в штатив для отстаивания. Почему осадок приобрел желтую окраску?


О п ы т  9.  Выбор исходных реагентов для синтеза гидроксиапатита кальция.  Определите при помощи термодинамических расчетов, какую соль СаСО3, Са(NO3)2 или Ca3(PO4)2 предпочтительнее использовать для синтеза гидроксофосфата кальция в водном растворе:

5CaCO3(т) + OH–(р) + 3PO
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3

4

(р) = Ca5(PO4)3OH(т) + 5CO
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О п ы т  10.  Определение продуктов реакции взаимодействия PbCO3 и NH4Cl. Рассчитайте, возможна ли реакция взаимодействия между карбонатом свинца и хлоридом аммония:

PbCO3(т) + 2NH4Cl(т) = PbCl2(т) + 2NH3(г) + H2O(ж) + CO2(г),

PbCO3(т) + 2NH4Cl(т) = PbCl2(т) + 2NH3(г) + H2O(г) + CO2(г).


Подтвердите экспериментально возможность такого процесса. Рассчитайте необходимые для взаимодействия количества PbCO3 и NH4Cl (общая масса не более 1 г). Взвешенные исходные соли перенесите в ступку и, измельчая, перемешайте. Какой запах при этом появляется? Полученную смесь поместите в тигель или металлическую ложечку и нагрейте до 150° С. После отжига охладите тигель. В пробирку внесите щепотку полученного вещества и налейте 4‑5 мл воды. В другую пробирку внесите столько же твердого PbCO3 и воды. Сравните растворимость солей в пробирках. В обе пробирки добавьте по несколько капель азотной кислоты. Из какой пробирки выделяется газ?

2.  РЕАКЦИИ  МЕЖДУ  ГАЗООБРАЗНЫМИ  ВЕЩЕСТВАМИ


Реакции между газообразными веществами относятся к наиболее изученным. Они могут протекать с образованием продуктов в виде газов, жидкостей или твердых веществ. Однако, несмотря на агрегатное состояние образующихся продуктов, непосредственное осуществление реакции возможно только за счет взаимодействия компонентов между собой, происходящего в результате столкновения молекул реагентов. Столкновение молекул, в свою очередь, становится возможным из-за процесса диффузии, наиболее изученного для газообразных веществ. Рассмотрим специфику газообразного состояния вещества и выделим факторы, влияющие на процесс диффузии.


Частицы в газообразном состоянии вещества находятся на значительно большем расстоянии друг от друга, чем в жидком или твердом состоянии. Расстояние между частицами и собственным размером частиц соотносится как 10
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20 к 1. Поэтому собственный объем молекул составляет около 0,01 % от общего объема, занимаемого газом, вследствие чего газы обладает низкой плотностью и высокой сжимаемостью. Исходя из таких особенностей газов, их свойства описываются при помощи кинетической теории. В основу теории положено несколько допущений, принимающих, что молекулы газообразных веществ представляют собой сферические образования, находящиеся в беспорядочном непрерывном движении, в котором молекулы сталкиваются между собой или со стенками сосуда, оказывая на них давление. Столкновения между молекулами газа или молекулами газа и стенками сосуда являются совершенно упругими, при этом происходит обмен кинетической энергией (полная кинетическая энергия системы сохраняется). В период между столкновениями молекулы движутся прямолинейно. На основании этих допущений Клаузиус вывел уравнение кинетической теории:
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где  n – число молекул;  V – объем, занимаемый газом; m – масса молекулы газа; 
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V

 – среднеквадратичная скорость молекулы газа; Р – давление газа.


Полученное Клаузиусом уравнение можно записать в виде:


[image: image154.wmf].
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Если применить это уравнение для одного моля идеального газа, для которого n = NA и PV = RT, то можно получить выражение, показывающее зависимость среднеквадратичной скорости молекулы от температуры:
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Учитывая, что для одного моля газа произведение NA·m равно молярной массе газа, получим:
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Для того, чтобы скорость движения молекул была выражена в общепринятых единицах измерения ( например в м/с), значение универсальной газовой постоянной R принимают равным 8,314 Дж/моль·К, а молярную массу газа измеряют в киломолях.
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Если извлечь корень квадратный из постоянных величин, с учетом того, что значение молярной массы было взято в киломолях, получим выражение:
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где: Т – значение абсолютной температуры опыта; М – молярная масса газа. 

Величины Т и М подставляются в формулу (1. 1) как безразмерные.


Для определения понятия среднеквадратичной скорости исходят из следующих соображений. В газе молекулы, как известно, движутся в довольно широком диапазоне скоростей. Какое-то количество молекул n1 перемещается со скоростью V1, какое-то количество молекул n2 – со скоростью V2 и т.д. Тогда квадрат средней скорости будет:
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Корень квадратный из величины 
[image: image163.wmf]2
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 и будет среднеквадратичной скоростью движения молекул.


 В некоторых случаях используют понятие средней арифметической скорости или среднее значение абсолютной величины скорости движения молекул. Такое значение можно рассчитать из уравнения:


[image: image164.wmf].

M

RT

8

V

.

арифм

.

ср

p

=

    (2. 2)


Если в это уравнение подставить значения постоянных величин, то получим выражение:
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Рассматривая статистическое распределение молекул по скоростям их перемещения, часто используют еще и понятие наиболее вероятной скорости, которая равна:
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Подставив и в это уравнение значения постоянных величин, получим:
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Как видно из представленных выражений, скорость движения зависит от температуры и от молярной массы молекул газа. Простой расчет показывает, что при комнатной температуре скорость движения молекул составляет сотни метров в секунду. Так, среднеквадратичная скорость движения молекул кислорода при 25° С около 482 м/с. Двигаясь с такой большой скоростью, молекулы газа постоянно сталкиваются между собой (каждую секунду молекула испытывает миллиарды столкновений). Путь молекулы можно изобразить в виде ломаной линии. Исходя из положений кинетической теории, между столкновениями молекулы движутся по прямой линии на расстояние, получившее название длины свободного пробега (l). Эта величина зависит от многих параметров газа. Расчет средней длины свободного пробега можно производить несколькими методами. Например, используя значения средней скорости движения молекулы и частоты ее столкновений с другими молекулами, т.к. 

l =
[image: image168.wmf]n
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          (2. 4),

где n – число столкновений молекулы за единицу времени; 
[image: image169.wmf]V

 – средняя скорость движения молекулы за единицу времени.

Из статистической теории число столкновений между молекулами зависит от их диаметра и концентрации и может быть рассчитано из соотношения:
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где d – диаметр молекулы; С – концентрация газа (количество молекул газа в единице объема); 
[image: image171.wmf]V

 – средняя скорость движения молекул газа.


Если это выражение подставить в уравнение (2. 4), получим:

l=
[image: image172.wmf]C
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     (2. 5).

При такой подстановке необходимо использовать одинаковые выражения скорости движения молекул, чтобы их можно было сократить без образования числовых коэффициентов. Если концентрацию молекул газа выразить с использованием уравнения для давления идеального газа: P = CkT, где С – концентрация газа;  k – постоянная Больцмана равна 
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=1,38·10–23 Дж/K, то формула расчета длины свободного пробега приобретет вид:

l=
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Расчеты показывают, что при давлении, близком к 1 атм, величина l порядка 10–5 см. Например, для молекул кислорода, диаметр которых составляет 2,42·10–10 м при Т = 298 К и давлении 101,3 кПа длина свободного пробега будет:
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  или 2,2·10–5 см.

Используя выражение (2. 4), а также полученное значение длины свободного пробега молекул кислорода и их скорость, можно подсчитать число их столкновений между собой: 
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На протяжении каждой секунды молекула сталкивается более 2 миллиардов раз.


Длина свободного пробега молекулы газа может быть рассчитана и с использованием выражения:
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откуда l = 
[image: image178.wmf]V
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,  где η – динамическая вязкость газа; ρ – плотность газа; 
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 – средняя скорость движения молекул газа; l – длина свободного пробега. 


Поскольку плотность вещества это отношение его массы к занимаемому объему, то, используя уравнение Клапейрона-Менделеева, получим:
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Подставим полученное значение ρ в уравнение (2. 7) и, осуществив некоторые преобразования, получим:

l  = 
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    (2. 8).


Используя значения скорости движения молекул и длины свободного пробега, можно определить коэффициент диффузии газа, так как этот процесс обусловлен движением частиц газа. Процесс диффузии описывается уравнением Фика. Не вдаваясь в подробности уравнения Фика, воспользуемся только выражением, определяющим связь коэффициента диффузии (D) со средней скоростью движения молекул и с длиной ее свободного пробега:

D = k l 
[image: image182.wmf]__
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где k – коэффициент, который зависит от направления движения молекул.


Если рассматривать движение молекул в трехмерном пространстве, то k = 1/3 и коэффициент диффузии будет равен:
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       (2. 9).


Сравнивая уравнения (7) и (9) можно установить связь между коэффициентом диффузии и коэффициентом вязкости:

η = Dρ  или  D = η/ρ       (2. 10).


За счет градиента концентрации одного газа в другом, фронт диффузии будет смещаться в сторону уменьшения его концентрации до равномерного распределения молекул газа по всему объему. Фронт диффузии смещается при этом на расстояние, которое зависит от коэффициента диффузии и времени ее протекания:

L = 5,6
[image: image185.wmf]t
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        (2. 11),

где L – смещение фронта диффузии; D – коэффициент диффузии; τ – время протекания диффузии.


Таким образом, используя экспериментальные данные о величине смещения фронта диффузии, можно рассчитать коэффициент диффузии газа, длину свободного пробега его молекул и их эффективный диаметр.


Кроме того, расчеты показывают, что, несмотря на большую скорость движения молекул, их перемещение в каком-то определенном направлении весьма незначительно. То есть скорость протекания реакции между газами только за счет их самодиффузии будет небольшой. Поэтому для повышения скорости протекания реакции между газами используют направленную вентиляцию (ускоряют доставку молекул газов в зону их соударения). Но, как известно, не всякое соприкосновение молекул газов или их соударение приводит к химическому взаимодействию. Для результативного соударения молекулы газов должны обладать необходимым запасом энергии, позволяющим преодолеть первоначальное отталкивание их электронных облаков. Та максимальная энергия, которую должны иметь молекулы газа для того, чтобы столкновение было результативным и приводило к химическому взаимодействию, получила название энергии активации (Еа). К настоящему времени эту величину можно определять, используя экспериментальные данные о зависимости скорости взаимодействия молекул от температуры. Если значение Еа известно, то можно рассчитать скорость движения молекул, при которой их столкновения становятся результативными. Рассмотрим эти расчеты на примере реакции:

CO + H2O = CO2 + H2.

Энергия активации этой реакции, согласно литературным данным, имеет значение 100 кДж/моль. Рассчитаем среднеквадратичную скорость движения молекул CO и H2O при температуре 100° С, когда оба компонента реакции будут пребывать в газообразном состоянии. Согласно формуле (2. 1):
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Скорость молекул связана с их кинетической энергией соотношением
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где m – масса одной молекулы газа. Если рассматривать кинетическую энергию одного моля молекул, то
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Для пересчета кинетической энергии молекул в размерность Дж/моль необходимо молярную массу выразить в кг, а скорость в м/с. Тогда:
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откуда 
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Столкновение будет результативным только в том случае, если энергия обеих молекул (молей молекул) будет равной или большей Ea. Рассмотрим случай, когда обе молекулы (моли молекул) имеют равные доли в общей энергии. Кинетическая энергия молекул CO и H2O в этом случае равна половине энергии активации реакции, то есть по 50 кДж/моль.


Скорость движения молекул CO и H2O будет равной
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Как видно, среднеквадратичная скорость молекул CO и H2O, приводящая к взаимодействию, превышает более чем в 3 раза скорость молекул при 100°С. При формальном подходе можно сделать вывод, что при 100°С реакция взаимодействия между CO и H2O невозможна, а это противоречит данным эксперимента. Такое противоречие можно объяснить законом распределения Больцмана. Из этого закона следует, что молекулы любого газа при одной и той же температуре имеют различные запасы энергии и, следовательно, движутся с различными скоростями (как с малыми, так и с очень большими). То есть в любой реакционной смеси газов будут появляться молекулы, обладающие скоростями, необходимыми для взаимодействия. Количество таких молекул можно рассчитать, используя закон распределения Больцмана:

n* = 
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где    n* – количество молекул, обладающих энергией, равной энергии активации реакции;


n – общее количество молекул, принимающих участие в реакции;


Ea – энергия активации реакции;


R – универсальная газовая постоянная;


Т – температура (К) проведения реакции.

Используя это выражение, можно рассчитать долю «активных» молекул при любой температуре, если известна энергия активации реакции:
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Так, для рассматриваемой реакции доля «активных» молекул CO и H2O при 100° С будет составлять

n*/n = 
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Естественно, что при таком соотношении “активных” и “неактивных” молекул скорость реакции, на первый взгляд, должна быть незначительной. Однако на скорость протекания реакции оказывает влияние не только количество «активных» молекул, но еще и большая частота их столкновения. Как было показано ранее, при нормальных условиях молекула кислорода за одну секунду испытывает до 2,2∙109 столкновений. Такая же частота столкновений будет характерной и для молекул других газов, имеющих близкие с молекулами кислорода параметры (эффективный диаметр молекул, близкую молекулярную массу и др.). Исходя из этого, можно предположить, что молекулы CO и H2O такое же количество раз соударяются между собой. Рассмотрим смесь, состоящую из 0,5 моль H2O и 0,5 моль CO. Согласно уравнению Менделеева-Клапейрона PV = νRT, при нормальном давлении и температуре 373 К эта смесь будет занимать объем:

V = νRT/P = 1·8,314·373/101,3 = 30,6 или 3,06·10-2 м3.

Если в формулу (2. 4а) подставить данные для молекулы СО, используя при этом только эффективный диаметр молекулы кислорода, то получим:

n = πd2
[image: image198.wmf]V

·c = 3,14·(2,42·10-10м)2·576 м/с· (3,01·1023/3,06·10-2 м3) = 1,04·109 с-1.

То есть каждая молекула СО испытывает 1,04·109 столкновений в секунду. Можно полагать, что такое количество столкновений испытывают и молекулы H2O.  Согласно статистике, каждая молекула СО в равной мере может сталкиваться как с молекулами той же природы (т.е. СО), так и с молекулами H2O. Поэтому, разделив общее количество столкновений на два, получим 5·108 – количество столкновений с молекулами H2O. Поскольку в сосуде находится по 3,011·1023 молекул CO и H2O, то общее число столкновений, например, молекул СО с молекулами H2O будет равно 3,011·1023· 5·108 = 1,5·1032. Из расчета следует, что число столкновений больше количества молекул в сосуде. То есть при удачных столкновениях реакция прошла бы до конца менее, чем за 1 секунду. Однако и этого на практике не наблюдается, так как к акту взаимодействия приводят столкновения только с “активными” молекулами. Доля таких молекул, как было показано в расчете, при 373 К составляет 9,9·10-15. Поэтому, из общего числа соударений, столкновения только с “активными” молекулами будут результативными:

1,5·1032·9,9·10-15 = 1,49·1018.

Следовательно, из 3,011·1023 молекул СО большая часть должна вступить в реакцию при 373 К. Но и этот вывод не соответствует эксперименту. Поэтому теорию активных столкновений дополняет теория переходного состояния, которая исходит из того, что не всякое столкновение “активной” молекулы является результативным, так как к рассмотрению необходимо привлекать еще и стерический фактор. Столкновение будет удачным только в том случае, если сталкивающиеся частицы имеют не только необходимый запас энергии (равный или больше Еа), а еще должны иметь необходимую ориентацию в пространстве относительно друг друга. Поэтому полное выражение для константы скорости необходимо записывать в виде:
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где А – коэффициент, которому придают значение числа столкновений в бимолекулярных реакциях;

       Sa – энтропия активации реакции.


Многочисленными экспериментальными данными установлено, что реакции с энергией активации до 100 кДж/моль с заметной скоростью протекают при комнатной температуре, а с повышением температуры ускоряются.


Таким образом, несмотря на то, что при 100° С «активных» молекул в смеси мало, реакция протекает с заметной скоростью. В связи с этим возникает вопрос, а не закончится ли реакция после того, как провзаимодействуют все активные молекулы? Ответ однозначен, реакция не прекратится, так как взамен израсходованных будут образовываться новые «активные» молекулы. Образование таких молекул происходит за счет обмена энергией при их столкновении. Из закона распределения Больцмана следует, что соотношение n*/n для любой температуры величина постоянная, то есть с течением реакции количество «активных» молекул уменьшается, но полностью они не исчезают. Это уменьшение пропорционально общему количеству не прореагировавших молекул из-за чего скорость реакции с течением времени уменьшается.

2.1  Практическое применение реакций с участием газов

Реакции с участием газообразных веществ можно условно разделить на две группы – реакции между газами и реакции с участием газообразных веществ. К наиболее известным реакциям между газами относятся такие:
N2 + 3H2 
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2NH3;              ΔHp = –92,4 кДж
H2 + Cl2 = 2HCl;                  ΔH°p = –184,2 кДж
Эти реакции позволяют получать аммиак и хлорид водорода, потребность в которых исчисляется тысячами тонн. Поэтому приведенные реакции досконально изучены как с теоретической, так и с практической стороны. Рассмотрим некоторые особенности этих реакций. Синтез аммиака протекает с выделением энергии. Согласно принципу Ле Шателье, равновесие реакции с повышением температуры должно смещаться в сторону исходных реагентов, а с повышением давления – в сторону продуктов реакции. С точки зрения теории для большего выхода продукта, т.е. аммиака, реакцию необходимо проводить при повышенном давлении и низкой температуре. На практике эту реакцию проводят и при повышенном давлении, и при повышенной температуре (500-700°С). Это противоречие можно объяснить тем, что во-первых, повышение температуры способствует повышению химической активности азота (при комнатной температуре он практически инертен). Во-вторых, с повышением температуры повышается скорость химической реакции (как прямой, так и обратной). Причем, для экзотермических реакций скорость обратной реакции возрастает быстрее, чем прямой. Однако химическое равновесие наступает гораздо быстрее. Рассмотрим кинетические параметры этого процесса при различных условиях. Константа равновесия процесса синтеза аммиака имеет вид:

Кр = 
[image: image201.wmf].
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Зависимости КР и выхода аммиака от температуры и давления приведены в табл. 1.

Таблица 1. Выход аммиака в реакции N2+3H2↔2NH3 при различных условиях.

	T, °C
	KP
	Выход аммиака в об.% (φ)

	
	
	1 атм
	30 атм
	100 атм
	200 атм
	1000 атм

	500
	0,004
	0,129
	3,62
	10,4
	17,6
	57,5

	600
	0,00151
	0,049
	1,43
	4,47
	8,25
	31,4

	700
	0,00069
	0,0223
	0,66
	2,14
	4,11
	12,9


Как следует из приведенных данных, повышение температуры существенно смещает равновесие в сторону исходных реагентов (константа равновесия в интервале 500-700° C уменьшается в 5,8 раза). Но за счет повышения давления от 1 до 1000 атм выход аммиака при температуре 500° C увеличивается в 446 раз, а при 700° C – в 578 раз. Таким образом, несмотря на то, что выход аммиака при 700° C меньше, чем при 500° C, скорость реакции его синтеза увеличивается. За одно и то же время при 700° C аммиака образуется больше. Поэтому в промышленности используют аппаратуру, позволяющую проводить синтез при как можно более высоких давлениях и при температуре не ниже 500-700°C. Процесс проводят в присутствии катализатора.


Реакция синтеза хлорида водорода также экзотермична, т.е. с повышением температуры равновесие смещается в сторону исходных веществ. Повышение давления на выход продукта реакции не влияет. Поэтому для осуществления этого процесса прибегают к иным методам. Из курса неорганической химии известно, что реакция между хлором и водородом при комнатной температуре протекает очень медленно. Но нагревание смеси или сильное освещение приводят к тому, что реакция развивается неконтролируемо (сопровождается взрывом). Взаимодействие при освещении может быть описано при помощи цепных реакций, которые детально были изучены советским химиком Н.Н. Семеновым. На первой стадии взаимодействия в результате энергии освещения (наиболее эффективно ультрафиолетовое) происходит разложение молекулы хлора на атомы, которые реагируют с молекулами водорода, образуя молекулы HCl и атом водорода. Последний может взаимодействовать с молекулой хлора с образованием молекулы НСl и атома хлора и т.д. Кратко последовательность этих стадий можно представить схемой:

Cl2 
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Исследованиями установлено, что за счет возбуждения только одной молекулы Cl2 образуется до миллиона молекул HCl. Естественно, что для синтеза хлорида водорода в промышленных масштабах такая неконтролируемость процесса неприемлема. Поэтому на практике применяют реакцию сжигания водорода в токе хлора. Спокойное протекание этого процесса обеспечивается тем, что газы смешиваются непосредственно в момент их взаимодействия. Для этого применяется специальная горелка, схема которой приведена на рис. 1.
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Рис. 1  Схема установки для сжигания водорода в хлоре.


Температура пламени при сжигании водорода в токе хлора достигает 2000-2500°С. Естественно, что такая высокая температура смещает равновесие в сторону исходных веществ. Зависимость константы равновесия реакции взаимодействия водорода с хлором от температуры описывается уравнением:

LgKр = 
[image: image203.wmf]T

9586

 – 0,44lgT + 2,16.

В табл. 2 приведены данные о зависимости КР от температуры.

Таблица 2. Зависимость константы равновесия от температуры реакции Cl2+H2↔2HCl
	T, °С
	300
	1000
	2000
	3000
	4000

	Kр
	1∙1033
	2,7∙1010
	3,2∙105
	6,7∙103
	9,3∙102


Как видно, с повышением температуры константа равновесия уменьшается, следовательно, и выход конечного продукта также уменьшается. Более эффективно было бы осуществлять реакцию при температуре ниже 1000° С. Однако температура горения водорода в хлоре создает пламя с температурой более 2000° С. Как же в этом случае добиваются и горения водорода, и смещения равновесия в необходимую сторону? Это достигается тем, что стенки камеры (рис. 1), в которой сжигают водород, интенсивно охлаждаются. Потому высокая температура наблюдается только в месте соединения молекул водорода и хлора, то есть только в зоне горения или в зоне пламени, а рядом с этой зоной температура заметно ниже. В результате создания такого резкого градиента температур равновесие существенно смещается в сторону продукта реакции.

2. 2  Гетерогенные реакции с участием газов


В лабораторных и промышленных синтезах очень часто используются гетерогенные реакции с участием газов, суть которых сводится к пропусканию газов (кислорода, галогенов, азота, аммиака) над твердыми веществами. Получение оксидов, галогенидов, нитридов осуществляют с применением таких реакций. Для повышения эффективности реакций прибегают к различным приемам: увеличивают температуру или давление в реакторе, повышают дисперсность твердых веществ и др. Наиболее изученными реакциями являются отжиг пирита и сжигание серы. Целью этих реакций является синтез сернистого газа, который используется для производства серной кислоты. Рассмотрим реакцию отжига пирита:

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2 + 3956 кДж.

Процесс протекает с выделением большого количества теплоты, и с повышением температуры равновесие будет смещаться в сторону исходных веществ. Понижение температуры существенно снижает скорость этой гетерогенной реакции. В промышленности решение перечисленных проблем осуществляют отжигом пирита при 800° С в специальных печах, продуваемых большим избытком воздуха. Повышение выхода сернистого газа в указанных условиях можно объяснить, используя выражение для константы равновесия реакции взаимодействия пирита с кислородом:

K=
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Выражение константы записывается в таком виде вследствие того, что для твердых или кристаллических веществ (веществ в конденсированном состоянии) понятие концентрации отсутствует. Известно, что значение константы равновесия для каждой температуры величина постоянная. Чем больше увеличивать концентрацию кислорода, тем больше будет увеличиваться концентрация сернистого газа, так как К – величина постоянная. В результате повышения количества кислорода в зоне реакции увеличивается выход продукта.


В аналогичных условия проводят и реакцию сжигания серы:

S + O2 = SO2 + Q.


Для повышения выхода сернистого газа в реактор пропускают кислород или избыточное количество воздуха. Такие реакции проводят в реакторах с созданием эффекта «кипящего слоя» (схема на рис. 2).
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Рис. 2  Установка  «кипящего слоя».


Реактор разделен на две части перегородкой с очень мелкими отверстиями. Сверху на перегородку помещают измельченный пирит или серу. Отверстия в перегородке мельче, чем частички твердого вещества, поэтому частички  не проникают через перегородку.  После загрузки твердого вещества температуру в реакторе повышают до 600-800° С (для пирита) одновременно под давлением подавая воздух через отверстия перегородки. Воздух интенсивно перемешивает частицы твердого вещества, создавая видимость кипящего бурления. Интенсивное перемешивание, повышающее контакт частичек твердого вещества с кислородом воздуха, и повышенная температура приводят к увеличению выхода сернистого газа. Установки с «кипящим слоем» широко используются для синтеза различных оксидов, хлоридов, нитридов. Каждая реакция имеет свою специфику, которая вытекает из физико-химических свойств участвующих в ней веществ и учитывается при выборе оптимальных условий ее осуществления.


К реакциям с участием газообразных веществ относятся и реакции термического разложения сульфатов, нитратов, карбонатов и других солей.  Наиболее известна реакция получения оксида кальция термическим разложением карбоната кальция:

CaCO3(т) 
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, кДж/моль    –1206,8              –635,1    –393,5

  
S
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, Дж/моль·К      91,7                   38,1       213,7  


Используя термодинамические параметры участвующих в реакции веществ, можно вычислить, что реакция относится к эндотермическим. Изменение энтальпии реакции при стандартных условиях равно 178,2 кДж, а ΔG
[image: image208.wmf]o
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 равно 130,5 кДж. Следовательно, при стандартных условиях реакция не должна протекать и становится возможной из приближения Неймана-Коппа при:
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Таким образом, термическое разложение карбоната кальция необходимо проводить при температуре выше 840° С. В промышленности этот процесс  проводят именно в таких условиях.  При этом константа равновесия реакции будет следующей:

ΔG
[image: image210.wmf]o

 + RTlnK = 0;  lnK = e–ΔG°/RT = 0; Kp = 1 = [CO2].


Из этого выражения следует, что при температуре 840° С парциальное давление углекислого газа становится равным атмосферному. Если при таких условиях «отбирать» из системы СО2, то есть понижать его парциальное давление, то система будет стремиться к возмещению этого недостатка и процесс разложения карбоната кальция будет протекать более интенсивно.


Процесс термического разложения при пониженном давлении используют для получения многих оксидов из гидроксидов соответствующих металлов. Преимущество метода заключается в том, что процесс термического разложения гидроксида металла в общем виде можно записать схемой:

Me(OH)n(т) 
[image: image211.wmf]¾
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 MeOn/2(т) + n/2H2O(г)↑.

Поскольку вода с понижением давления переходит в газообразное состояние при более низких температурах, то обезвоживание гидроксидов можно проводить за более короткое время при температуре несколько ниже 100° С. В результате термического разложения гидроксидов при пониженном давлении создаются условия более полного их перехода в оксиды при менее высокой температуре. Это способствует получению оксидов постоянного состава с высокой химической активностью.

2. 3  Газотранспортные реакции


К газотранспортным относятся реакции, в процессе протекания которых происходит перенос веществ в виде летучих соединений.  Существует много разновидностей таких реакций. Газотранспортные реакции проводят в закрытых объемах в запаянных или изолированных ампулах, стальных бомбах и др. Суть реакции сводится к тому, что в закрытом объеме создаются зоны с различным температурным режимом. При одной температуре может синтезироваться летучее химическое соединение, а при другой, более высокой, оно подвергается термическому разложению. Рассмотрим конкретный пример синтеза и разложения карбонила никеля – Ni(CO)4. В кварцевую ампулу вносят определенное количество неочищенного никеля. В противоположную часть ампулы помещают маленький кусочек высокочистого никеля. Из ампулы откачивают воздух и заполняют угарным газом СО. Ампулу запаивают или плотно закрывают пробкой. Часть ампулы с неочищенным никелем нагревают до температуры 50-80° С. Другую сторону нагревают до температуры примерно 200° С. В менее нагретой части ампулы протекает реакция синтеза карбонила никеля:

Ni(т) + 4CO(г)
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Образующийся карбонил никеля при такой температуре является летучим соединением и за счет градиента концентрации распространяется во всем объеме ампулы. В разогретой до 200° С части ампулы он подвергается термическому разложению:

Ni(CO)4(г) 
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 Ni(т) + 4CO(г).

Термическое разложение протекает преимущественно на кусочке очищенного никеля, который является затравкой. Образующийся при этом оксид углерода (ІІ) может снова принимать участие в реакции синтеза карбонила никеля. Процесс проводят до тех пор, пока весь неочищенный никель не будет переведен в очищенный, а примеси останутся в виде непрореагировавшего остатка. Схема установки для очистки никеля приведена на рис. 3.
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Рис. 3  Схема установки для проведения очистки никеля методом 

  газотранспортной реакции.


Газотранспортные реакции чаще всего используют для получения металлов очень высокой степени чистоты. Например, таким методом получают наиболее чистый алюминий, а также железо. В качество газа носителя используется не только СО, но и другие газы. Разработаны технологические процессы с применением галогенов, кислорода, паров воды и др. Так, например,  с использованием йода как газа носителя методом транспортной реакции в промышленности получают цирконий высокой чистоты, необходимый в атомной энергетике. Реакцию получения металлического циркония проводят по схеме:

ZrI4(г) 
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 Zr(т) + 2I2(г).


Газотранспортные реакции находят и другие области применения. Так с помощью таких реакций становится возможным продление срока службы сверхмощных осветительных ламп. Как известно, поток света в осветительных лампах создается за счет высокой температуры нити накаливания. Эти нити изготавливаются из самого тугоплавкого металла – вольфрама. Применение вольфрама продиктовано тем, что нить накаливания из него можно разогревать до температуры выше 3000° С. Светимость нитей накаливания связана с температурой их разогрева соотношением, вытекающим из закона Вина:

w = C1
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где: w – поток фотонов; С1 – безразмерный множитель; k – постоянная Больцмана; h – постоянная Планка; с – скорость света в вакууме; Т – абсолютная температура.


Из уравнения видно, что светимость (поток фотонов) зависит от температуры в четвертой степени. Следовательно, чем выше температура, тем интенсивнее светимость. Однако, чем выше температура нити накаливания, тем больше из нее будет испаряться атомов металла. С целью частичного возврата атомов металла на нить в лампу вносят дополнительно вольфрам, располагая его в том месте, в котором температура будет достаточной для взаимодействия с газом-носителем (например, хлором) с образованием летучего соединения, которое за счет диффузии распространяется по всему объему лампы. Соприкасаясь с нитью накала, это соединение разлагается, вольфрам осаждается на нити, а газ снова может взаимодействовать с вольфрамом в месте, где температура менее высокая. Вследствие такой круговой реакции происходит частичное восстановление нити накала в процессе работы осветительной лампы. 


Кроме того, газотранспортные реакции используются в изготовлении микросхем, нанесении тонких слоев оксидов, металлов, полупроводников на различные поверхности. Например, если в вакууме нагреть ацетилацетонат меди, то он не разлагаясь переходит в газообразное состояние и конденсируется в виде тонкой пленки  на холодной поверхности любой конфигурации. Если затем повторить нагрев такой пленки вне вакуума,  ацетилацетонат меди разложится на медь и газообразные продукты, которые уходят из зоны реакции. В результате таких последовательных действий на поверхности образуется тонкий слой меди, т.е. слой проводника. Аналогичными операциями, но с использованием других веществ, наносят тонкие слои из материалов, обладающих полупроводниковыми или диэлектрическими свойствами.

Лабораторная работа 2


О п ы т  1.  Взаимодействие аммиака и хлорида  водорода в горизонтальной трубке.  Изучение скорости диффузии газообразных веществ можно провести на примере реакции взаимодействия аммиака и хлорида водорода. В процессе из бесцветных газообразных HCl и NH3 при комнатной температуре образуется хлорид аммония в виде белого дыма, легко осаждающегося на любой поверхности:

NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (т).


Для проведения экспериментальных исследований возьмите стеклянную трубку диаметром от 1 до 3 см и длиной от 30 до 80 см. Очистите внутреннюю часть трубки и закрепите ее горизонтально на двух штативах. Смочите небольшой кусочек ватки в водном растворе аммиака, положите ее в один из концов стеклянной трубки и закройте отверстие пробкой. В противоположный конец трубки вставьте ватку, смоченную в водном растворе соляной кислоты. Ватки необходимо вставлять одновременно или с небольшим разрывом во времени. После этого включите секундомер и отсчитывайте время до появления внутри трубки белого туманного кольца. За это время фронты диффузии газов NH3 и HCl перемещаются внутри трубки до столкновения. При столкновении образуется твердый продукт NH4Cl, который осаждается в виде белого кольца внутри трубки. Измерьте расстояния от ватки с раствором аммиака и раствором хлорида водорода до образовавшегося белого кольца из хлорида аммония. Данные о времени перемещения фронтов диффузии и об их смещении используйте для расчета коэффициента диффузии отдельно NH3 и HCl, свободной длины пробега молекул и их среднеквадратичной скорости.


Рассчитайте теоретические значения среднеквадратичной скорости движения молекул NH3 и HCl, а также теоретические значения длины их свободного пробега исходя из предположения, что эти вещества находятся в виде идеального газа. Используя экспериментальные значения коэффициентов диффузии и теоретические величины среднеквадратичных скоростей движения молекул NH3 и HCl, рассчитайте величины длины свободного пробега в условиях эксперимента. Данные расчетов запишите в таблицу.

Таблица 2.1  Экспериментальные и теоретически рассчитанные значения L, l, 
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Сравните теоретически рассчитанные значения l и D для NH3 и HCl в виде идеальных газов с аналогичными значениями, полученными на основании экспериментальных данных. Объясните причину некоторого их несоответствия.


О п ы т  2. Взаимодействие аммиака и хлорида  водорода в U-образных трубках.  Возьмите две одинаковые U-образные трубки с длиной плеча 10-20 см и внутренним диаметром 1-2 см. К каждой из трубок приготовьте по две пробки. В пробки ввинтите небольшие крючки, позволяющие закреплять на них кусочки ваты. На штативе закрепите одну U-образную трубку отверстиями вниз, а другую – вверх. Повторите опыт взаимодействия NH3 и HCl в приготовленных трубках. Для этого смочите две ватки в водном растворе NH3, и две – в растворе НСl. Прикрепите ватки к крючкам на пробках и, попарно, вставьте в отверстия U-образных трубок. Закрепив пробки в трубках, включите секундомер и отмечайте время, через которое внутри трубок образуются белые туманные кольца из NH4Cl. Через одинаковое ли время осаждается налет в обеих трубках? Влияет ли земное притяжение на скорость перемещения фронта диффузии газов? Результаты наблюдений объясните.


О п ы т  3.  Влияние температуры на скорость перемещения фронта диффузии аммиака.  Возьмите две одинаковые пробирки высотой 8-10 см и внутренним диаметром 1-1,5 см. На дно обеих пробирок поместите по маленькому кусочку ваты, смоченной раствором реактива Несслера (или по маленькому кусочку влажной бумаги, смоченной раствором фенолфталеина). Одновременно закройте обе пробирки пробками с прикрепленными к ним ватками, смоченными водным раствором NH3. Одну пробирку оставьте на воздухе, а вторую почти полностью погрузите в стакан с кипящей водой. Определите время, когда в обеих пробирках фронт диффузии NH3 достигнет противоположной стороны. При достижении NH3 поверхности индикаторов, они начнут изменять свою окраску. Рассчитайте, как влияет температура на скорость диффузии.


О п ы т  4.  Влияние молярной массы газа на скорость перемещения фронта диффузии.   Возьмите 5 одинаковых пробирок высотой 8-10 см и внутренним диаметром 1-1,5 см. Пронумеруйте их. В первые три пробирки налейте по 1-2 мл концентрированной серной кислоты, в четвертую – столько же концентрированной азотной кислоты, а в пятую – концентрированной соляной кислоты. Приготовьте к пробиркам пробки. Прикрепите к первым четырем влажные лакмусовые индикаторные бумажки, а к пятой влажную бумажку, смоченную раствором KI таким образом, чтобы при накрывании пробирок пробками, бумажки оказывались внутри пробирок. Внесите в первую пробирку немного твердого NaCl, во вторую – CaCO3, в третью и четвертую – по кусочку металлической меди, а в пятую – немного твердого KМnO4. Закройте пробирки пробками и отсчитывайте время от начала эксперимента до начала изменения окраски индикатора в каждой из пробирок. Какие газы образуются в пробирках? Напишите уравнения реакции их образования. Определите коэффициенты диффузии образующихся газов. Сравните между собой значения D. Почему они отличаются?

3.  РЕАКЦИИ С УЧАСТИЕМ ЖИДКИХ ВЕЩЕСТВ


Реакции с участием веществ, находящихся в жидком состоянии можно условно разделить на две группы: это реакции между жидкостями, и реакции с участием жидкости. Вторая группа реакций является весьма многочисленной, в которых жидкость из-за своих специфических свойств, играет разнообразную роль (реагента, среды). Рассмотрим суть специфических свойств жидкого состояния. В жидкости, по сравнению с газами, частички располагаются ближе друг к другу. Это легко доказывается тем фактом, что 1 объем воды образуется в результате конденсации 1300 объемов пара воды. Способность газов превращаться в жидкости (конденсироваться) зависит от сил взаимодействия между частичками (молекулами) газа. Эти силы притяжения при понижении температуры сначала уравниваются с кинетической энергией движения в газе, а затем и превышают ее, в результате чего газ начинает сжижаться. При дальнейшем понижении температуры жидкость превращается в твердое вещество. Таким образом, жидкость занимает промежуточное положение между газообразным и твердым состоянием вещества. Причем, при температуре, близкой к температуре кипения жидкости, ее свойства приближаются к свойствам газа, а при температуре, близкой к температуре замерзания (кристаллизации) – близки к свойствам твердых тел. По комплексу различных свойств, жидкое состояние значительно ближе к твердому, чем к газообразному. Это можно доказать следующим примером. При плавлении  твердые вещества увеличивают свой объем в среднем на 10 %, а при переходе из жидкого состояния в газообразное состояние объем увеличивается в сотни и тысячи раз. Здесь необходимо сразу оговорить аномальное поведение некоторых жидкостей, таких как вода, расплавы висмута и чугуна, которые при плавлении уменьшаются в объеме. Межмолекулярные силы притяжения в жидкостях (силы Ван-дер-Ваальса) разделяют на три вида. Взаимодействие между полярными жидкостями обуславливается ориентационным эффектом, между полярными и неполярными частичками – дисперсионным эффектом и между неполярными молекулами – индукционным эффектом. В полярных молекулах наблюдаются все типы взаимодействий. Так, в жидкой воде на долю ориентационного взаимодействия (диполь-дипольного и водородных связей) приходится около 75 % всех сил взаимодействия между молекулами. На долю индукционного взаимодействия приходится около 5 % и на долю дисперсионного – около 20 %. Однако эти силы притяжения в жидкости меньше таковых в твердых телах, что не позволяет придавать жидкости определенную форму. Т.е. жидкость, обладая текучестью, всегда приобретает форму сосуда, в котором она содержится.


Текучесть жидкостей зависит от многих факторов, главным из которых является вязкость. Коэффициент вязкости для большинства жидкостей можно определить, используя уравнение:
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где η – коэффициент вязкости; А – некоторая постоянная; Евязк. – энергия активации вязкого течения, т.е. тот энергетический барьер, который следует преодолеть для смещения слоя 1 моль частиц относительно другого такого же слоя. Для определения величины Евязк. Можно воспользоваться простым прибором, при помощи которого измеряют время вытекания V объема жидкости при различных температурах. Расчет Евязк. производится по формуле:
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где τ1 – время вытекания жидкости при Т1; τ2 – время вытекания аналогичной жидкости равного объема при Т2, причем Т2 >Т1.


Вследствие взаимного притяжения молекулы жидкости упорядоченно размещаются одна возле другой, образуя так называемый ближний порядок. Такое упорядоченное расположение молекул жидкости является динамическим, в отличие от твердых тел. Молекулы жидкости, обладая большим запасом энергии, чем частички твердого вещества, могут перемещаться, т.е. «вырываться» из упорядоченного расположения вокруг одной молекулы к упорядоченному расположению вокруг другой молекулы. Скорость такой диффузии в жидкостях значительно меньше, чем в газах. Доказательством того, что молекулы жидкости способны перемещаться и даже «выскакивать» из жидкости, является давление пара над жидкостью. Энергия улетучивающихся молекул выше средней энергии молекул в жидкости. Поэтому, чем больше молекул улетит из жидкости, тем больше понизится температура жидкости. Испарение будет продолжаться до тех пор, пока есть жидкость. Если рассматривать поведение жидкости в замкнутом объеме, то в этом случае наступает динамическое равновесие, при котором скорости испарения и конденсации становятся равными.


Силы притяжения между молекулами различных жидкостей зависят от многих факторов. Наиболее существенно такое притяжение проявляется в полярной жидкости. Естественно, что между молекулами полярных жидкостей взаимное притяжение будет зависеть от величин их полярности. Однако существуют жидкости, которые не смешиваются между собой. В таких случаях взаимодействие минимально.

3. 1  Реакции между жидкостями


Такие реакции без дополнительного перемешивания протекают очень медленно, т.к. коэффициент диффузии для жидкостей составляет величину порядка 10-5 см2/с, что на 4-5 порядков ниже коэффициента диффузии газов.


Коэффициент диффузии жидкостей в жидкостях можно рассчитать с использованием формулы:
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где η – динамическая вязкость жидкости; k – постоянная Больцмана, –  радиус диффундирующих частиц. Подставляя в приведенную формулу табличные данные для воды, получим:

D = 
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или 1,3·10-5 см2/с.


Рассмотрим реакцию этерификации на примере взаимодействия уксусной кислоты и этилового спирта. С позиции термодинамики она разрешена.

СН3СООН + С2Н5ОН = СН3СООС2Н5  + Н2О

   ΔН°f  кДж/моль   – 484,1        – 276,9           – 479,0        – 285,8

     S° Дж/моль К       159,8            161                 259,4            70,1

ΔН°реакц. = –3,8 кДж , а ΔS°реакц. = 8,7 Дж/К. Энергия Гиббса реакции при стандартных условиях равна –6,4 кДж, что указывает на возможность ее протекания. Как следует из расчета, она относится к экзотермическим  Константу равновесия реакции можно рассчитать по уравнению:

ΔG° = –RT lnK ;        lnK = –ΔG°/RT = –(–6400/8,314·298) = 2,58;   K = 13,2.

Как видно, величина константы равновесия имеет небольшое значение, что указывает на незначительное смещение равновесия в сторону продуктов реакции. Т.к. достижение равновесного состояния определяется соотношением скоростей прямой и обратной реакции, а скорость прямой реакции незначительна, то при комнатной температуре система доходит до равновесного состояния только через ~15 лет. Столь медленное протекание реакции связано с незначительной диффузией молекул жидкости.


Рассмотрим  влияние температуры на процесс взаимодействия этих реагентов. Для расчетов воспользуемся приближением Неймана-Коппа. Определим энергию Гиббса и константу равновесия при температуре 99° С, когда вода еще не кипит.

ΔG
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= ΔН°реакц.– ТΔS°реакц.= –3,8 кДж – 372·8,7 Дж/К, а ΔS°реакц.·0,001= 

= –3,8–3,2 = –7,0 кДж.

lnK = –ΔG°/RT = –(–7000/8,314·372) = 2,3.

С повышением температуры значение константы равновесия уменьшается, равновесие, как и для всех изотермических реакций, смещается в сторону исходных веществ. Но при этом равновесное состояние согласно экспериментальным данным достигается приблизительно за 20 суток. Следовательно, повышение температуры существенно повышает скорость прямой реакции и еще больше ускоряет обратную реакцию, хотя коэффициент диффузии, например, молекул воды,  возрастает только в 1,25 раза. Из приведенных данных можно сделать важное заключение: для ускорения реакции взаимодействия жидкостей наиболее эффективными являются два приема – интенсивное перемешивание и повышение температуры или оба приема одновременно.

3. 2  Реакции с участием жидкостей


Реакции с участием жидкостей многочисленны и разнообразны. Жидкость в таких реакциях может играть роль реагента, среды, либо и того и другого. Подавляющее большинство таких реакций сводится к взаимодействию веществ, находящихся в растворенном виде в жидкости, т.е. к взаимодействию в растворах. Скорость протекания реакций в растворах бывает разной и зависит от многих факторов, в том числе и от способности диссоциировать как самих жидкостей, так и веществ в них растворенных. Большинство реакций проводят в водной среде. Вода, являясь полярной жидкостью, способна диссоциировать. Процесс диссоциации воды в упрощенном виде записывают так:

Н2О ↔ Н+ + ОН– .


Такая схема совершенно не отвечает действительности, т.к. ион водорода в растворах практически не существует. Исходя из очень малого размера и большого для такого размера заряда ион Н+ проникает в электронные оболочки молекул воды, образуя катион оксония Н3О+. Поэтому ионизацию воды в жидком состоянии правильнее записывать так:

2Н2О ↔ Н3О+ + ОН–,

а учитывая то, что вокруг ионов образуется сфера (ближний порядок) из полярных и соответствующим образом ориентированных молекул воды, точнее этот процесс можно описать схемой:

(I+m+n)H2O = (H∙mH2O)+ + (OH∙nH2O)–.

Принимая во внимание свойства протона в растворах, реакции диссоциации кислот также необходимо записывать по-другому. Например, диссоциация серной кислоты происходит по схеме:

2H2SO4 = H3SO
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Из сказанного следует, что реакции, протекающие в водной среде, в той или иной мере осуществляются с участием воды.


Чаще всего реакции в водных растворах сводятся к получению осадков, которые фильтрованием отделяют от жидкой фазы. Существуют различные теории механизма образования осадков. Наиболее признанной считается теория, использующая положения термодинамики. 


Основные положения этой теории таковы. Как известно в растворе ионы находятся в окружении молекул растворителя виде сольватов (сольватная оболочка) или гидратов (если растворитель вода). Для того, чтобы ионы могли объединиться, они должны, хотя бы частично, лишиться своей сольватной оболочки. Таким образом, процессу объединения ионов с образованием зародыша осадка должен предшествовать процесс разрушения сольватной оболочки ионов.  Этот процесс можно рассматривать как процесс диссоциации, который протекает с поглощением энергии. Объединение ионов с образованием осадка, наоборот, протекает с выделением энергии. Следовательно, при образовании осадка протекают два противоположных по форме (разрушение и объединение) и по энергетическому эффекту (поглощение и выделение) процесса. Это так называемая энтальпийная составляющая процесса образования осадка ΔΗ. Существует еще и энтропийная составляющая ТΔS. При образовании осадка порядок размещения ионов в пространстве возрастает, что приводит к уменьшению энтропии. Но одновременно с этим, молекулы растворителя,  упорядоченно располагавшиеся вокруг ионов, утрачивают ориентацию, порядок расположения молекул растворителя ухудшается, что сопровождается повышением энтропии системы. Из приведенных рассуждений следует, что процессу образования осадка способствует один энтропийный (выделение энергии) и один энтальпийный (возрастание неупорядоченности частиц в системе) факторы. Однако этому же процессу препятствует один энтальпийный (поглощение энергии) и один энтропийный (увеличение порядка частиц в системе) факторы. Какая пара факторов будет преобладать, такой процесс и будет реализовываться. Это зависит от многих условий, связанных с природой осадка, концентрацией раствора, температурой, чистотой реактивов и т.д.


Экспериментальными исследованиями установлено, что при сливании двух растворов, содержащих ионы, способные образовывать осадок, проходит некоторое время до начала выпадения осадка. Период от момента сливания растворов до появления осадка назвали индукционным. Его продолжительность различна и зависит от многих факторов, главным из которых является природа осадка. Кроме того, на продолжительность индукционного периода влияет чистота используемых реактивов и посуды. Чем чище посуда и реактивы, тем меньше образуется центров кристаллизации. При обычных условиях преимущественная часть центров кристаллизации образуется на посторонних центрах и на стенках посуды. Согласно многочисленным исследованиям, первоначальное количество объединившихся ионов, которые могут выступать в виде центров кристаллизации, также зависит от природы веществ. Так, например, критический центр кристаллизации сульфата бария состоит из четырех ионов. После образования такого центра при благоприятных условиях происходит дальнейший рост частиц. Образование зародышей осадка и их рост в определенной степени можно рассматривать как два конкурирующих процесса, поскольку на них расходуются находящиеся в растворе ионы. Оба процесса имеют свои особенности и определенную длительность. Скорость образования зародышей V1 можно измерять числом центров кристаллизации n1, образовавшихся в единицу времени:

V1 = dn/dτ/

Скорость роста кристаллов V2   будет определяться количеством молекул, атомов или ионных пар m, переходящих из раствора на поверхность зародыша в единицу времени: 

V2 = –dm/dτ.


Соотношение скоростей этих процессов оказывает существенное влияние на форму образующихся осадков. Если V1 больше V2, то находящиеся в растворе ионы расходуются в основном на образование зародышей осадка. В итоге образуется очень мелкодисперсный осадок. Если же наоборот V2 > V1, то находящиеся в растворе частицы будут расходоваться на рост незначительного числа образовавшихся зародышей. В этом случае образуются крупные частицы, т.е. грубодисперсный осадок. Используя различные приемы, можно в определенных границах изменять скорости V1 и V2. Однако без принятия специальных мер чаще всего осадки образуются в виде мелкодисперсных систем, которые можно отнести к коллоидным. Такие осадки особенно характерны для гидроксидов. Образование мелкодисперсных осадков происходит вследствие адсорбции на поверхности центра кристаллизации избытка ионов, входящих в состав осадка. Т.е. за счет процесса мицеллообразования частички осадка не коагулируют. Способствовать процессу коагуляции можно действием на коллоидный раствор электролита. Коагулирующее действие оказывает не весь электролит, а его ион, заряд которого по знаку противоположен заряду коллоидной частицы. Экспериментальными исследованиями установлено:

–  коагулирующая способность катионов (при любом одинаковом анионе) возрастает с увеличением массы катиона;

–  коагулирующая способность анионов в зависимости от их массы изменяется  в противоположном направлении;

–  чем выше заряд иона, тем сильнее его коагулирующее действие и тем ниже порог коагуляции.

Кроме того, для ускорения коагуляции проводят нагревание коллоидных растворов. С повышением температуры возрастает скорость броуновского движения частиц и при их столкновении происходит разрушение защитных оболочек, что способствует седиментации.

Образование осадков сопровождается еще одним очень важным явлением, которое получило название «окклюзия». Этому термину приписывают самые различные процессы, приводящие к захвату примесей. По мнению большинства под окклюзией необходимо понимать процесс захвата посторонних ионов с дальнейшим нарастанием слоя осадка, т.е. захваченный примесный ион оказывается внутри растущего кристалла. С позиций термодинамики этот процесс является неравновесным. Посторонние ионы будут создавать дефекты в образующейся кристаллической решетке, которые будут зависеть от природы примесного иона. Чем больше по природе (заряд, размер, семейство) примесный ион отличается от ионов, входящих в состав растущего кристалла, тем больший  дефект создается в решетке. Однако, если природа захваченного иона мало отличается от природы иона, место которого он занял в решетке, то образуются твердые растворы. При перекристаллизации такие дефекты должны устраняться и примесные ионы должны выводиться из кристаллической решетки. Легче всего удаляются ионы существенно отличающиеся по свойствам от ионов решетки. Процессом окклюзии, в известной степени, можно управлять. Рассмотрим пример получения осадка BaSO4. Осаждение можно проводить двумя методами: приливать ионы Ва2+ к раствору с ионами SO
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, и наоборот. При медленном добавлении ионов Ва2+ к подкисленному раствору с ионами SO
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 будут образовываться центры кристаллизации BaSO4, окруженные избытком ионов SO
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 (т.к. эти ионы в растворе имеются в избытке). В этом случае создаются условия для захвата осадком посторонних катионов, которые имеются в растворе. При обратном сливании, т.е. при медленном добавлении ионов SO
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 в раствор, содержащий ионы Ва2+, на поверхности образующихся осадков будет координироваться избыточное количество ионов Ва2+ (их избыток в растворе) вследствие чего в решетку будут захватываться чужеродные анионы. Исходя из вышеизложенного,  следует пессимистический вывод, что совершенно чистый от примеси осадок получить невозможно. На практике поступают более рационально, выбирая такой порядок слива, чтобы последующей обработкой осадка (промыванием, термическим отжигом и др.) удалять избыточные примесные ионы.

Еще одним фактором, влияющим на окклюзию, является скорость сливания растворов. Установлено, что окклюзия возрастает с повышением скорости сливания растворов и с увеличением их концентраций. Осадок, полученный быстрым сливанием относительно концентрированных растворов, содержит много примесей. Казалось бы, для получения более чистых осадков процесс осаждения необходимо проводить из разбавленных растворов очень медленным их сливанием. Однако, необходимо иметь в виду то обстоятельство, что несовершенный кристалл намного быстрее стареет (перекристаллизовывается с выделением примесей), чем более совершенный. Поэтому многие специалисты в области химии растворов рекомендуют проводить быстрое осаждение при низких температурах с использованием растворов средних концентраций с последующим старением осадков при повышенных температурах.

Причиной загрязнения осадков могут служить еще такие явления, как совместное осаждение, соосаждение и послеосаждение. Совместное осаждение происходит в тех случаях, когда созданы условия образования осадков для нескольких ионов. При соосаждении происходит как бы вовлечение в процесс образования осадка и других ионов, которые могут рассматриваться как примесные. Рассмотрим процесс совместного осаждения. Если в раствор, содержащий ионы SO
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, приливать раствор хлорида бария, будет наблюдаться совместное осаждение BaSO4 и BaCrO4. На практике такие схемы используют редко, т.к. абсолютно одновременного осаждения все же не будет, поскольку все вещества имеют свою специфику осаждения и различные значения произведений растворимости. Процесс соосаждения можно рассматривать и как окклюзию, и как адсорбцию. При адсорбции происходит осаждение примесей на поверхности. Как установлено, на поверхности центра кристаллизации адсорбируются преимущественно ионы, входящие в состав осадка. Их массу можно определить, исходя из уравнения:


[image: image231.wmf],

ln

o

i

i

m

x

C

C

k

=


где: k – константа; х – масса адсорбируемого иона; m – масса осадка; Сi – концентрация иона решетки в растворе; Ci° - изоэлектрическая концентрация соответствующего иона (х = 0 при Сi = Ci°).

На образующихся осадках могут адсорбироваться также и ионы, не входящие в состав осадка (чужеродные ионы). Их масса может быть определена из соотношений:
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т.е. количество адсорбированных чужеродных ионов пропорционально концентрации этих ионов в растворах к концентрации ионов, которые они замещают.


Исследованиями показано, что адсорбционная способность ионов увеличивается:

· с увеличением их концентрации в растворе;

· с ростом их заряда;

· с близостью химических и физических свойств.

На поверхности центра кристаллизации возможна и адсорбция ионных пар. Это, так называемая, эквивалентная адсорбция, она заключается в одновременной адсорбции на поверхности центра кристаллизации и чужеродного катиона, и чужеродного аниона. При такой адсорбции выполняется эмпирическое правило Фрейндлиха:
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где С – концентрация примесного иона; k и n – константы.


Как было рассмотрено ранее, поверхность частиц коллоидов покрывается противоионами, и адсорбированные ионы становятся внутренней составляющей осадка. Таким образом, адсорбция является частью окклюзии. К загрязнению осадков приводит еще и явление, получившее название «инклюзия». Под этим термином подразумевают захват маточного раствора в различные карманы (полости), образующиеся при формировании (слипании) крупных частиц.


В результате такого явления как послеосаждение, осадок также загрязняется. Этот процесс очень близок по природе к адсорбции. Природу процесса послеосаждения можно объяснить следующим образом. В условиях, когда в растворе концентрация основного иона намного превышает концентрацию примесного иона, образуется осадок, преимущественно с тем ионом, которого в растворе много. После того, как основной ион расходовался на образование осадка, его концентрация становится соизмеримой с примесным ионом, и в этом случае ион примеси адсорбируется на поверхности кристалла. Такой механизм послеосаждения предложен на основании экспериментальных данных.


Таким образом, синтез неорганических веществ посредством осаждения их из растворов является очень сложным процессом, а его теоретические аспекты еще не всегда имеют однозначное толкование. Как было показано выше, образующиеся осадки всегда будут в той или иной степени загрязнены примесями. Количество примесей зависит от многих факторов, главными из которых являются сама природа синтезируемого осадка, затем чистота посуды и исходных реагентов, концентрации используемых растворов, скорость сливания и температура проведения осаждения. Вследствие большого числа факторов, влияющих на чистоту синтезируемого соединения, общей методики не разработано. Наиболее общие приемы уменьшения загрязненности осадков за счет мицеллообразования, соосаждения, окклюзии, послеосаждения были рассмотрены выше, но необходимо помнить, что эти общие правила должны детализироваться и уточняться при синтезе какого-то конкретного соединения. 


Существует также и несколько общих приемов, позволяющих очистить от примесных ионов уже осажденный осадок. К необходимому и наиболее простому методу относится обильное промывание дистиллированной водой. Самым эффективным является взмучивание осадка в большом количестве воды. После того как осадок осаждается на дно, жидкость над ним сливают (например, при помощи сифона). Далее к осадку приливают снова большое количество воды и снова взмучивают и ожидают осаждения осадка, чтобы в очередной раз слить воду. Этот прием называется промыванием осадка декантацией. Промывание дистиллированной водой проводят до тех пор, пока осадок не начинает пептизироваться, т.е. начинается процесс, обратный коагуляции. Для подавления пептизации в раствор вводят небольшое количество электролита (чаще всего это нитрат аммония). После проведения нескольких декантаций с электролитом осадок отфильтровывают. Мелкодисперсные осадки удобнее всего отделять от жидкой фазы фильтрованием при пониженном давлении на воронке Бюхнера с колбой Бунзена. Для более полного удаления примесных ионов и ионов электролита необходимо проводить длительное промывание дистиллированной водой. В процессе промывания можно осуществлять контроль над наличием нежелательных ионов в осадке, для чего небольшую часть осадка растворяют и делают анализ на присутствие тонов. В случае отсутствия нежелательного иона в промывных водах и в осадке процесс промывания заканчивают. 


Растворимые соединения очищают от примесей перекристаллизацией, используя для этого склонность веществ изменять свою растворимость с изменением температуры. Для тех веществ, растворимость которых мало зависит от изменения температуры, перекристаллизацию проводят с использованием водно-органических смесей. Большинство солей в водноспиртовых и водно-ацетоновых смесях, как правило, имеют существенно меньшую растворимость, чем в воде. Если в водный раствор соли добавить спирт или ацетон, то большая часть растворимого вещества выпадает в виде осадка, а большинство примесей останется в растворе. 


Реакции, протекающие в растворах, подчиняются законам термодинамики. Возможность образования осадка из ионов или превращение одного осадка в другой может быть определена при помощи соответствующих расчетов. Скорость таких процессов, кроме кинетических особенностей, зависит от диффузии взаимодействующих ионов или молекул. Однако диффузионные процессы не играют в данном случае роли лимитирующих, т.к. подавляющее большинство реакций в растворе проводят при интенсивном перемешивании реагирующих компонентов, которое способствует равномерному распределению реагентов (на молекулярном или ионном уровне). Следовательно, интенсивное перемешивание практически полностью устраняет отрицательное влияние на скорость взаимодействия в жидкости за счет незначительных коэффициентов диффузии. При промывании осадков трудно растворимых соединений (очистка от примесей) перемешивание играет меньшую роль, т.к. лимитирующей стадией в этом случае является уже диффузия в твердых телах. Более эффективным в этом случае будет перемешивание не жидкой фазы над осадком, а перемешивание самого осадка в жидкой фазе. Такое перемешивание способствует ускорению реакций превращения одних осадков в другие за счет обмена ионами, находящимися в составе осадка и в жидкой фазе.

Таким образом, использование жидкой среды и растворов является основным методом синтеза трудно растворимых солей. Однако растворы нашли широкое применение и для синтеза растворимых солей и, особенно, для их очистки методом перекристаллизации. Синтез растворимых солей с использованием растворов основывается на принципе Ле-Шателье. В раствор вводится значительный избыток одного из ионов растворимого соединения, в результате чего равновесие смещается в сторону его образования в количествах, превышающих величину растворимости соединения в растворителе при выбранных условиях. 

Лабораторная работа 3


О п ы т 1.  Определение влияния размера частицы на скорость ее диффузии. Шесть пробирок заполните на 1/3  3 %-м раствором желатина. Дайте растворам застыть. На застывший раствор желатина налейте: в первую пробирку 10 %-й раствор медного купороса, во вторую – раствор аммиаката меди, в третью – раствор FeCl3, в четвертую – раствор K4[Fe(CN)6], в пятую – слейте в равных объемах FeCl3 и K4[Fe(CN)6] и в шестую – золь Fe(ОН)3. Растворы оставьте на сутки, после чего определите глубину диффузии компонентов названых растворов в водный раствор желатина. Для приготовления аммиаката меди прилейте в пробирку несколько миллилитров раствора CuSO4 и добавляйте по каплям раствор аммиака до образования осадка. Слейте с осадка жидкую фазу и добавляйте раствор аммиака до растворения осадка. Образовавшийся темно-синий раствор налейте слоем в 1 см на застывший раствор желатина. Для приготовления золя Fe(ОН)3 на электроплитке нагрейте до кипения 50 мл дистиллированной воды, добавьте 10 мл 2 %-го раствора FeCl3 и кипятите еще несколько минут. В процессе гидролиза при таких условиях образуется золь Fe(ОН)3. Схематически строение мицеллы можно записать в виде:

[mFe(OH)3·nFeO+(n-x)Cl–]x+·xCl–
О п ы т 2.  Определение скорости противодиффузии реагирующих компонентов. Возьмите две узкие пробирки (диаметр около 5 мм). В одну пробирку налейте на 1/3 раствора FeCl3, а в другую – столько же раствора K4[Fe(CN)6]. В обе пробирки осторожно, струйкой по стенке пробирки прилейте немного воды (чтобы над растворами образовался слой воды толщиной около 1 см), затем, не встряхивая, тонкой струйкой в первую пробирку прилейте немного раствора K4[Fe(CN)6], а во вторую – раствор FeCl3. Следите за противоположной диффузией. Какое соединение образуется при встрече двух фронтов диффузии. Через одинаковое ли время встречаются фронты диффузии в обеих пробирках? Подобную реакцию можно провести, используя растворы Cr2(SO4)3 и KMnO4 с той лишь разницей, что окрашивание продуктов реакции слабее глубины окрашивания исходных растворов. 

О п ы т  3.  Реакции обмена ионами, находящимися в составе осадков и в растворе. В три пробирки налейте по 2 мл растворов солей свинца (II); в первую добавьте раствор сульфата натрия, во вторую – карбоната натрия, в третью – хромата натрия. После того, как образовавшиеся осадки осядут на дно пробирок, слейте жидкую фазу, а затем осторожно, не взбалтывая осадок, прилейте раствор сульфида натрия. Что наблюдается? Определите, с одинаковой ли скоростью движется фронт диффузии в глубину осадков. Напишите уравнения соответствующих реакций. Ускорится ли протекание реакций, если взболтать содержимое пробирок?

О п ы т  4.  Влияние посторонних центров кристаллизации на скорость образования осадка. В две пробирки внесите одинаковый объем раствора соли стронция и добавьте одинаковое количество раствора сульфата аммония. Одну пробирку оставьте без движения, а во второй в объеме раствора царапайте стенку пробирки стеклянной палочкой. В какой из пробирок быстрее выпадает осадок? Почему?

О п ы т  5.  Влияние природы осадка на индукционный период процесса кристаллизации. Возьмите 4 пробирки. В первую прилейте несколько миллилитров 0,1 М раствора соли Ca2+, во вторую – соли Sr2+, в третью – соли Ba2+, в четвертую – соли Pb2+. В каждую из пробирок добавьте такие же объемы 1 М раствора серной кислоты. Отметьте время, через которое в пробирках образуются белые осадки. Объясните, почему после приливания раствора H2SO4, осадки образуются не за одинаковый промежуток времени. Повторите опыт, добавляя в пробирки с растворами солей кальция, стронция, бария и свинца раствор карбоната натрия. 

О п ы т  6.  Влияние природы растворителя на процесс образования осадков. В три пробирки прилейте по 2 мл 0,1 М раствора хлорида кальция и добавьте в каждую из них по 2 мл 0,1 М серной кислоты. Первую пробирку оставьте для наблюдения как контрольную, во вторую добавьте 1 мл этилового спирта, а в третью – столько же ацетона. Объясните наблюдаемое. Опыт можно повторить с раствором хлорида натрия для чего в пробирки с концентрированным раствором NaCl добавьте: в одну – этиловый спирт, в другую – ацетон. Почему образуются белые осадки?.

О п ы т  7.  Влияние избытка одноименного иона на смещение равновесия диссоциации электролита. Возьмите 20 г крупнозернистой неочищенной каменной соли и растворите в 100 мл воды. Раствор отфильтруйте. В полученный фильтрат пропускайте из аппарата Киппа газообразный HCl или добавьте к фильтрату концентрированной соляной кислоты. Наблюдайте образование мелкокристаллического белого осадка. Полученный осадок иногда называют соль «Экстра». Объясните причину выпадения осадка.

О п ы т  8.  Влияние порядка сливания растворов на чистоту образующегося осадка. 

а) Для проведения опыта используйте растворы гидроксида натрия и нитрата алюминия. Измерьте рН приготовленных растворов. В пробирку налейте 2 мл раствора NaOH и добавляйте по каплям  раствор Al(NO3)3. Сразу ли начинает образовываться осадок? Какой объем раствора нитрата алюминия необходимо прилить, чтобы выпал осадок Al(OH)3? Измерьте рН образования осадка. Во вторую пробирку налейте 2 мл раствора Al(NO3)3 и по каплям добавляйте раствор NaOH. Сразу ли выпадает осадок в этом случае? Какой объем раствора NaOH потребуется для образования осадка Al(OH)3? Измерьте рН начала выпадения осадка. Объясните, какой порядок сливания предпочтителен для получения менее загрязненного ионами Na+ осадка Al(OH)3?

в) Для проведения опыта используйте 0,1 М растворы Са(NO3)2, H3PO4 и NaOH. В две пробирки налейте по 3 мл раствора нитрата кальция и по 2 мл раствора ортофосфорной кислоты. В одну из пробирок по каплям добавляйте раствор NaOH до начала выпадения осадка. Измерьте рН начала образования осадка. Из литературных данных известно, что при рН = 5-6 в осадок выпадает гидрофосфат, а при рН около7 – средний фосфат, при рН>9 – гидроксофосфат. Напишите уравнение реакций образования осадка в наблюдаемом опыте. В чистую пробирку налейте 2 мл раствора гидроксида натрия и по каплям добавляйте содержимое второй пробирки. Наблюдайте образование осадка. Объясните, какого состава осадок образуется в этом случае. Напишите уравнение соответствующей реакции.

О п ы т  9.  Использование реакций, протекающих с образованием осадка для синтеза растворимых соединений. Поместите навеску 5 г оксида бария в фарфоровую чашку и прокалите на воздухе при температуре 500-600°С. В процессе прокаливания образуется пероксид бария по схеме:

2BaO + O2 → 2BaO2.

Небольшое количество пероксида бария (0,5 г) внесите в пробирку и прилейте 5 мл 0,1 М раствора серной кислоты. Осадок в пробирке взбалтывайте в течение 5 мин. Затем дайте осадку отстояться. Слейте жидкую фазу в чистую пробирку. Докажите наличие в пробирке пероксида водорода. Для этого добавьте в пробирку по 2-3 капли растворов KI, серной кислоты и крахмала. В какой цвет окрасилось содержимое пробирки? Напишите реакции получения пероксида водорода и его взаимодействия с KI в кислой среде.


О п ы т  10.  Совместное осаждение. В три пробирки налейте сначала по 0,5 мл 0,1 М раствора нитрата кальция и по столько же раствора нитрата кобальта такой же концентрации. В первую пробирку добавляйте по каплям раствор Na2HPO4, во вторую – раствор (NH4)2HPO4, в третью – раствор 0,1 М ортофосфорной кислоты. В каком случае наблюдается образование осадков? Какова их окраска? Объясните, какие условия необходимо создать для одновременного осаждения фосфатов кальция и кобальта исходя из значений их произведений растворимости (ПР)?


Добавьте в первую пробирку концентрированный раствор аммиака. Что происходит?

4.  ТВЕРДОФАЗНЫЕ  РЕАКЦИИ


Одной из особенностей твердых тел является наличие в них собственной формы и объема. Это является следствием того, что составные части твердого тела (ионы, атомы, молекулы) связаны между собой прочной связью и поэтому частички лишены возможности свободно перемещаться в объеме твердого тела. В большей части их перемещения сводятся к колебательным движениям относительно некоторых точек, которые можно определить узлами кристаллической решетки. Поэтому при описании процесса диффузии в твердом теле возникают определенные трудности. К настоящему времени предложено несколько механизмов перемещений составных частичек твердого тела. Наиболее общепринятыми являются следующие механизмы:

- обмен местами с вакансией;

- перемещение в междуузлие;

- обмен атомами;

- циклические перемещения атомов.

Рассмотрим некоторые из этих механизмов. Чтобы произошел обмен частички с вакансией, необходимо наличие последней. Чаще всего в твердых кристаллических телах возникают вакансии или дефекты по Шоттки и дефекты по Френкелю. Дефекты по Шоттки возникают за счет перемещения эквивалентных количеств катионов и анионов из узлов кристаллической решетки, находящихся внутри кристалла, на поверхность. При перемещении внутри кристалла образуются и катионные, и анионные вакансии. Считается, что дефекты возникают из-за термического возбуждения ионов, наблюдающегося при любой температуре выше 0 К. Естественно, что такие дефекты должны наблюдаться в любом реальном кристалле, а их количество должно увеличиваться с повышением температуры. Дефекты по Френкелю возникают по другому механизму. В большинстве случаев радиусы катионов меньше радиусов анионов так как, анионы смещают электронную плотность в свою сторону. Вследствие различий в размерах, возникает возможность смещения катиона малого размера в пространство между узлами кристаллической решетки, а узел становится при этом вакантным. Для образования дефектов по Френкелю, т.е. для перемещения атома из узла кристаллической решетки в пространство между узлами (междоузлие) требуется определенная энергия, поскольку кристаллическая решетка из упорядоченного состояния переходит в неупорядоченное. Этому процессу благоприятствует энтропийный фактор, так как кристаллическое тело переходит в состояние с большей степенью беспорядка. А энтальпийный фактор оказывает сдерживающее влияние, так как система с дефектами по Френкелю будет обладать некоторой избыточной энергией в сравнении со стационарным состоянием. Повышение энергии можно объяснить с помощью диаграммы энергетического профиля процесса образования дефекта по Френкелю (рис. 4).
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   Координата процесса

Рис. 4    Энергия активации процесса образования дефекта 

по  Френкелю.

Из диаграммы видно, что в положении 1, которое соответствует нахождению частицы в узле кристаллической решетки, она имеет меньший запас энергии, чем в положении 2, отвечающем пребыванию частицы в междоузлии. Следовательно, образование дефектов по Френкелю процесс энергозатратный, и, кроме того, кристаллическое вещество с дефектами по Френкелю находится в метастабильном состоянии. Дефекты по Френкелю наиболее характерны для ионных кристаллов с большой разницей в размерах катиона и аниона. Например, в кристаллах AgBr и AgI с повышением температуры количество дефектов по Френкелю увеличивается. Исследованиями установлено, что при комнатной температуре количество дефектов по Шоттки и по Френкелю составляет порядка 1·10–12 % от общего количества ионов в кристалле. При повышении температуры количество дефектов существенно возрастает, а при 300-400º С составляет уже 1·10–5 %. Такое изменение количества вакансий влияет на характеристики твердых тел. При повышении температуры создаются условия для диффузии, а, следовательно, и для протекания реакций с участием твердых тел. Поэтому большинство твердофазных реакций протекает с заметными скоростями только при повышенных температурах.

Твердофазные реакции, как известно, относятся к гетерогенным и осуществляются на границе раздела фаз. Существует несколько моделей, при помощи которых можно схематически отобразить процесс взаимодействия между твердыми телами. Рассмотрим некоторые из них. Перед проведением реакции взаимодействия твердые тела измельчают и перемешивают. За счет этого достигается сближение реагирующих веществ и возникновение между ними контакта. В процессе нагревания одно из веществ (более легкоплавкое или более летучее) распределяется по поверхности другого вещества и в местах контакта осуществляется химическая реакция с образованием слоя продукта реакции. За счет образования продукта реакции непосредственный контакт между исходными веществами и дальнейшее взаимодействие между ними возможно только благодаря их диффузии (односторонней или двухсторонней) через слой продукта. В этом случае скорость химической реакции определяется скоростью диффузии. Рассмотренный механизм был установлен при изучении твердофазного взаимодействия между оксидами цинка и алюминия при 1250º С:

ZnО + Al2O3 = ZnAl2O4.

Механизм этой реакции исследован методом Тубандта. Для этого готовят керамические пластины (часто в виде плоскопараллельных дисков) из исходных оксидов и продукта реакции и отшлифованными поверхностями накладывают одна на другую по схеме: 

	ZnO

	ZnAl2O4

	ZnAl2O4

	Al2O3


и вносят в печь, нагретую до необходимой температуры. После определенного времени отжига устанавливают (при помощи различных методов), на какой из пластин, ZnO или Al2O3, образуется слой продукта реакции. В рассматриваемом примере слой ZnAl2O4 образовался на поверхности пластины Al2O3. Следовательно, реакция протекает в результате диффузии Zn2+ через слой продукта реакции к оксиду алюминия. Но ионы Zn2+ не могут перемещаться отдельно, т.к. не будет соблюдаться принцип электронейтральности твердого тела. Поэтому, совместно с ними должны перемещаться еще и ионы O2‾. В таком случае схему реакции необходимо записать в виде:

Al2O3 + Zn2+ + O2‾ = ZnAl2O4.

Из рассмотренного механизма вовсе не следует, что ион Zn2+ с поверхности  пластины ZnO должен переместиться через весь слой ZnAl2O4 и только затем вступить во взаимодействие с Al2O3. С оксидом алюминия взаимодействует ион Zn2+, входящий в состав соединения ZnAl2O4  и находящийся в непосредственном контакте с Al2O3. В результате в решетке ZnAl2O4 образуется вакансия, которая заполняется из ближайшего окружения кристаллической решетки шпинели. Новую вакансию заполняет ион Zn2+ из следующего ближайшего окружения и т. д. Наблюдается как бы прыжковый или эстафетный переход ионов Zn2+ от оксида цинка к оксиду алюминия через весь слой продукта ZnAl2O4. При этом каждый в отдельности ион Zn2+ перемещается на незначительное расстояние (в пределах ближайшего окружения), а в целом создается впечатление движения иона цинка через весь слой ZnAl2O4. Скорость перемещения ионов по такому механизму небольшая, поэтому и скорость реакций, протекающих за счет диффузии ионов, незначительна, так как лимитируется именно скоростью диффузии.


Существуют и другие объяснения механизма реакции взаимодействия оксида цинка с оксидом алюминия. На основании многочисленных экспериментальных исследований было показано, что при твердофазных реакциях диффузии подвержены в основном катионы, а анионы диффундируют очень мало. Это объясняется размерами катионов и анионов. Меньшие по размерам катионы обладают большей диффузионной подвижностью. При взаимодействии ZnO с Al2O3 ион О2– испытывает затруднения при диффузии и не может диффундировать с такой же скоростью, как ион Zn2+.  Поэтому считается, что параллельно с ионом Zn2+ через слой продукта движутся два электрона (для сохранения электронейтральности материала), которые отдает ион кислорода, превращаясь в атом. При такой схеме кислород от оксида цинка к оксиду алюминия переносится через газовую среду, в которой происходит взаимодействие твердых веществ. 


Кроме диффузионных моделей твердофазных взаимодействий описаны и другие, скорость которых определяется, например, самой скоростью взаимодействия. Реакции, описываемые такой моделью взаимодействия, получили название «топохимические» и относятся к области химической кинетики. Скорость таких реакций пропорциональна поверхности реагентов, не вступивших во взаимодействие.


В некоторых случаях лимитирующей стадией твердофазного взаимодействия является скорость образования зародышей продукта реакции на активных центрах, в качестве которых могут выступать дефекты кристаллической решетки, ассоциаты, кластеры и т.д.


Несмотря на различные механизмы твердофазного взаимодействия, существует ряд факторов, которые существенно влияют на его скорость. К наиболее общим факторам относятся: степень дисперсности, степень гомогенизации и температура проведения синтеза. Рассмотрим влияние этих факторов.


Влияние степени дисперсности. Ранее было показано, что твердофазное взаимодействие наблюдается на границе соприкосновения реагентов. Исходя из этого, можно прийти к выводу, что, чем более мелкодисперсными будут реагенты, тем большая будет у них поверхность, и тем больше будет у них вероятность контакта между частицами. Для повышения дисперсности реагентов чаще всего прибегают к механическому измельчению (иногда к «мокрому» помолу с использованием воды или таких органических жидкостей как спирт или ацетон). В некоторых случаях для повышения дисперсности взаимодействующих реагентов применяют термически нестойкие соли, которые в процессе нагревания разлагаются с образованием высокодисперсных оксидов.


Для многотоннажных процессов твердофазного взаимодействия в промышленности измельчение проводят в шаровых мельницах (грохотах). В таких устройствах достигается высокая степень измельченности. Однако в процессе измельчения происходит загрязнение реагентов за счет истирания шаров и стенок шаровых мельниц. Для повышения степени измельченности добавляют жидкости («мокрый» метод). Жидкость проникает в различные трещины твердых реагентов и, действуя по принципу клина, способствует их разламыванию. Однако жидкость может взаимодействовать и со стенками мельницы, приводя к дополнительному загрязнению измельчающихся реагентов.


Применение термически неустойчивых солей для осуществления твердофазных реакций также имеет определенные недостатки, наиболее существенным из них является выделение газообразных продуктов, загрязняющих окружающую среду. Например, при использовании нитратов, карбонатов или хлоратов в виде газообразных продуктов будут выделяться оксиды азота, углекислый газ или хлорид водорода. Таким образом, при использовании таких реагентов уменьшаются затраты на измельчение смесей, но увеличиваются затраты на разработку и установку устройств, поглощающих выделяющиеся газы.


Влияние степени гомогенизации. Степени дисперсности и гомогенизации связаны между собой, так как одновременно происходят процессы измельчения всех исходных реагентов и их гомогенизации, т. е. перемешивания. Поэтому, для повышения степени гомогенизации используют то же оборудование, что и для повышения дисперсности. Исследованиями установлено, что в процессе механического смешивания, вещества, вводимые в реакционные смеси в небольших количествах, недостаточно равномерно распределяются по всему объему. Этот недостаток механического смешивания реагентов остается практически не устранимым. Равномерность распределения достигается уже в процессе реакции за счет диффузии реагентов.


В лабораторных условиях измельчение и гомогенизация реагентов для твердофазных реакций проводят в ступках, изготовленных из материалов, устойчивых к истиранию (агат, малахит). В современных лабораториях используются также и механические устройства, позволяющие ускорить процесс измельчения и смешивания. Устройства работают по принципу шаровых мельниц, помольное пространство которых и сами шары для измельчения изготовлены из керамики, созданной на основе диоксида циркония. Эта керамика очень устойчива к истиранию и практически не загрязняет измельчаемые реагенты. 


Влияние температуры. С повышением температуры количество дефектов в твердых телах увеличивается, что должно способствовать твердофазным реакциям. Но с повышением температуры протекает еще один процесс, связанный с улучшением кристаллической структуры твердых тел и сопровождающийся укрупнением частичек (т.е. уменьшением дисперсности). Такое укрупнение происходит в результате спекания и вследствие перестройки кристалликов твердого вещества. Процесс спекания протекает последовательно в несколько стадий. Сначала частички твердого вещества, имеющие различную форму (чаще всего с острыми углами), становятся более округлыми. Между частичками возникают соединения в виде узких перешейков. С повышением температуры ширина перешейков увеличивается, а величина пор между частичками уменьшается. Следующая стадия сопровождается дальнейшим объединением в более крупные частички, в середине которых сохраняется множество мелких пор. На поверхности этих пор концентрируются вакансии. При дальнейшем уменьшении пор и их последующим полным зарастанием вакансии изнутри  диффундируют снова на поверхность, а атомы  (ионы) перемещаются в середину кристалла, залечивая при этом вакансии. Таким образом, в процессе нагревания происходит уменьшение поверхности твердого тела и перемещение вакансий на его поверхность. Этот процесс можно интерпретировать, исходя из правила, согласно которому всякая система стремится к состоянию с минимальным запасом энергии. Свободная энергия твердых тел уменьшается с уменьшением поверхности, поэтому частички твердого тела и стремятся уменьшить свою поверхность сначала через сглаживание углов, затем через слипание и вытеснение пустот на поверхность.


На процесс спекания влияют различные факторы, среди которых наиболее существенными являются концентрация вакансий, атмосфера, в которой проводится отжиг, и исходный размер спекающихся частичек. Концентрацию вакансий можно регулировать за счет введения примесей со степенями окисления, отличающимися от степеней окисления основного вещества. Установлено, что при введении примесей с меньшими степенями окисления, чем у основного компонента, скорость спекания возрастает и наоборот. При отжиге в атмосфере кислорода число анионных вакансий уменьшается и увеличивается число катионных. При отжиге в атмосфере водорода наблюдается противоположный эффект. Влияние размера частиц на скорость спекания описывается кубической зависимостью. Например, если проводить отжиг частичек оксида алюминия размером 2 мкм и 0,05 мкм при одинаковых условиях, то скорость спекания материала с более мелкими частичками будет в 64000 раз быстрее:
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Следовательно, повышение температуры не однозначно влияет на процесс взаимодействия реагентов. Поэтому на практике выбор условий термической обработки реагирующих веществ проводят с учетом не только рассмотренных факторов, а еще и с учетом природы участвующих в реакции компонентов. Выбор условий сводится, в основном, к двум пунктам: при какой температуре проводить отжиг и как проводить нагревание смеси (медленно или быстро, и вносить ли реагирующую смесь в холодную печь или разогретую до нужной температуры).


Исходя из того, что количество дефектов по Шоттки и по Френкелю с повышением температуры увеличивается и оказывает положительный эффект на скорость взаимодействия, твердофазную реакцию необходимо проводить при как можно более высокой температуре. Выбор температуры отжига реагирующей смеси всегда определяется термическими характеристиками исходных веществ и продуктов реакции. Например, синтез вольфрамата кальция можно осуществить с использованием оксидов кальция и вольфрама:

CaO + WO3 = CaWO4.


Анализ термических характеристик всех участвующих в реакции веществ показывает, что WO3 является термически наименее устойчивым соединением (при температуре около 800° С он начинает сублимировать). Проводить реакцию выше 800° С нельзя, так как один из компонентов из-за возгонки будет частично уходить из зоны реакции, и соотношение реагентов станет нестехиометричным. Отжиг при температуре <800° С будет недостаточным для быстрого протекания реакции, так как второй реагент при этой температуре имеет низкую реакционную способность. Для установления достаточной реакционной способности в химии твердого тела было введено понятие «температуры Таммана». Это та температура, начиная с которой вещество способно взаимодействовать «с заметной скоростью». В наше время это понятие несколько потеряло свою категоричность, так как получено много экспериментальных данных, которые не входят в границы «температуры Таммана». Однако для значительного числа твердофазных реакций понятие температуры Таммана соответствует реальным наблюдениям. Согласно исследованиям, проведенным Тамманом, твердое вещество становится химически активным, если его нагреть до температуры 0,5-0,7 Т, где Т – температура плавления вещества или температура его разложения. Возвращаясь к реакции синтеза CaWO4, в справочной литературе можно найти, что температура плавления второго исходного вещества (CaO) равна 2600° С. Температура Таммана для оксида кальция составит не менее 1300° С, а учитывая термические характеристики WO3, температура синтеза CaWO4 не должна превышать 800° С. Исходя из термических характеристик CaO, температура 800° С не достаточна для достижения состояния, при котором оксид кальция способен принимать участие в реакции с заметной скоростью. В таких случаях чаще всего для проведения синтеза используют не оксиды, а соли, способные разлагаться на оксиды. Например, рассматриваемый синтез вольфрамата кальция можно осуществить по схеме:

12CaCO3 + (NH4)10H2W12O42 = 12CaWO4 + 12 CO2↑ + 10NH3↑ + 6H2O↑.

Анализ термических характеристик новых исходных веществ показывает, что CaCO3 разлагается около 800° С, а паравольфрамат аммония – примерно при 450° С. Если реакцию проводить при 600° С, то одно вещество полностью будет разлагаться, образуя мелкодисперсный и высокоактивный оксид вольфрама, а для второго компонента достигается «температура Таммана», что делает и CaCO3 химически активным. Таким образом, проведение реакции с участием термически нестойких солей является более выгодным. Однако выделение большого количества аммиака и углекислого газа совершенно недопустимо с позиций экологии. Для реального проведения такой реакции необходимо осуществлять улавливание выделяющихся газов.


Рассмотрим второй аспект проведения этой реакции, а именно влияние температуры на скорость ее протекания. Поскольку значение температуры определено, остается открытым вопрос, как проводить нагревание реакционной смеси. Медленно от комнатной и до установленной (600° С) температуры, исходя из термических характеристик исходных веществ, или сразу вносить гомогенизированную смесь в печь, разогретую до 600° С. Вопрос этот чрезвычайно сложный. С одной стороны правильнее вносить смесь в уже разогретую печь, так как при медленном нагревании произойдет сначала разложение паравольфрамата аммония с образованием химически активного оксида вольфрама. Но это произойдет при температуре около 400° С, когда второй компонент смеси еще не проявляет необходимую химическую активность. Дальнейшее медленное нагревание от 400 до 600° С будет сопровождаться некоторым снижением активности WO3 из-за процессов перекристаллизации и укрупнения его частичек. При быстром нагревания до 600° С процесс перекристаллизации будет меньше сказываться на снижении активности WO3. 


Таким образом, на выбор условий термического отжига реагирующих смесей оказывает влияние и природа компонентов. Наиболее эффективным является вариант, когда все компоненты реакционной смеси разлагаются при близких значениях температуры. Однако подобрать такие реагенты довольно трудно, а в некоторых случаях и невозможно.


Влияние давления. Влияние этого фактора для твердофазных реакций можно рассматривать с двух позиций: как давление газовой фазы над твердыми реагентами и как давление между частичками твердого тела перед их отжигом или даже в процессе отжига. Давление газовой фазы, согласно принципу Ле-Шателье, будет оказывать влияние на те реакции, которые протекают с участием газообразных веществ. Например, равновесие в реакции

CaCO3(т) + SiO2(т) = CaSiO3(т) + CO2(г)
с повышением давления CO2 реакция будет смещаться в сторону исходных веществ, а при понижении – наоборот. С повышением температуры скорость достижения равновесия будет увеличиваться. Учитывая эти факторы, можно предположить, что протекание такой реакции будет более «чувствительным» к влиянию температурного фактора. Для реакций между твердыми веществами, например,

CaO(т) + SiO2(т) = CaSiO3(т), 

давление газовой смеси оказывает еще меньшее влияние. В этом случае сильное влияние может иметь предварительное сжатие (прессование) компонентов смеси. Изменения, которые претерпевают смеси исходных компонентов при прессовании, сводятся, в основном, к уменьшению расстояния между частичками. Между частичками возникают контакты, что в большинстве случаев влияет на протекание реакции. Однако в тех случаях, когда компонент (один или несколько) в процессе нагревания разлагается с выделением газообразных продуктов, прессование реагентов дает менее заметный результат, так как при этом замедляется вывод газов.


Проведение реакций при одновременном сжатии твердых компонентов и нагревании (горячее прессование) весьма эффективно. Такие реакции проводят со смесями, которые не выделяют газообразных веществ. Часто продуктами такого спекания являются материалы в виде прозрачной или полупрозрачной керамики. Однако такой метод не получил широкого распространения вследствие специфичности оборудования, способного выдерживать высокие температуры не теряя механической прочности и коррозионной устойчивости.


Таким образом, проведение реакции между твердыми веществами только на первый взгляд кажется простым процессом. В действительности такие реакции относятся к самым сложным реакциям, а их теоретическое описание находится в начальной стадии. Внешняя простота их практического применения позволяет отнести их к наиболее перспективным методам синтеза неорганических веществ. Твердофазный метод синтеза имеет и преимущества, и недостатки. К главным достоинствам метода относится простая технология, которая сводится практически к трем основным операциям: точное взвешивание компонентов, их измельчение и гомогенизация с последующей термической обработкой. К основным недостаткам (некоторые из них уже были рассмотрены ранее)  можно отнести трудности в проведении измельчения без дополнительного загрязнения, а также сложности, связанные с равномерной гомогенизацией всех компонентов. Кроме того, для проведения синтеза часто требуются высокие температуры. Оборудование для получения таких температур не является широко распространенным и не каждая химическая лаборатория может его иметь. Поэтому, вследствие многих причин, в том числе из-за отсутствия высокотемпературного печного оборудования, в настоящее время разрабатывается технология проведения твердофазных реакций в зоне горения. Суть этого метода сводится к тому, что к смеси исходных компонентов добавляется вещество, способное гореть с выделением большого количества тепла, а газообразные продукты горения должны полностью уходить из зоны реакции. Например, для проведения реакции между  La2O3 и Nb2O5 необходима температура не ниже 1500° С. Поэтому для проведения такой реакции в смесь прибавляют крахмал, глюкозу и формируют прессовки в виде стержней длиной до 10 см и диаметром до 2 см. Их ставят торцом на керамическую подставку и ограничивают объем вокруг них керамической или кварцевой трубой для уменьшения потери теплоты. Основание стержней поджигают раскаленной проволокой. Дальнейшее горение протекает самопроизвольно. Скорость перемещения фронта горения снизу вверх зависит от природы горючего вещества и его количества. В зоне горения температура достигает 2000° С. Для достижения более высоких температур подбирают вещества, которые сгорают с большим выделением тепла, а также проводят продувку зоны реакции кислородом. Если синтез прошел не до конца, проводят повторное смешивание с горючим веществом и реакцию в зоне горения осуществляют в очередной раз до достижения необходимого результата.

Лабораторная работа  4


О п ы т  1. Получение мелкодисперсного диоксида марганца. Диоксид марганца широко используется в промышленности (деполяризатор в гальванических элементах), поэтому разработано очень много методов его синтеза, как с применением растворов, так и твердофазным методом. По твердофазной технологии его можно синтезировать по схемам:

2KMnO4 + (NH4)2SO4 =  2 MnO2 + N2 + 4H2O + K2SO4;

2KMnO4 + 3K2SO3 + H2O =  2MnO + 3K2SO4 + 2KOH;

Mn(NO3)2 = MnO2 + 2NO2;

2KMnO4 + 3H2C2O4 = 2MnO2 + K2CO3 + 5CO2 + 3H2O.


Рассчитайте энергию Гиббса этих реакций при стандартных условиях. Определите условия, при которых возможно протекание указанных реакций. Укажите, какая из схем наиболее предпочтительна с позиций термодинамики.


Для проведения экспериментального изучения протекания этих реакций в ступке смешайте небольшое количество KMnO4 с незначительным избытком сульфата аммония, и смесь компонентов поместите в пробирку № 1. Еще одну реакционную смесь приготовьте с использованием небольшого количества KMnO4 с некоторым избытком K2SO3. Эту смесь поместите в пробирку № 2 и капните одну каплю воды. В пробирку № 3 внесите небольшое количество нитрата марганца. В пробирку № 4 поместите приготовленную в ступке смесь небольшого количества KMnO4 со щавелевой кислотой. Все пробирки нагрейте до температуры приблизительно 200° C на пламени горелки. Как изменилась окраска содержимого пробирок? 

Для отделения MnO2 от других продуктов реакции в пробирки № 1, № 2 и № 4 добавьте воды и взбалтывайте 5 мин. Дайте отстояться осадку в течение 10 мин. и слейте раствор с осадка. Испытайте, действительно ли полученные осадки являются диоксидом марганца. Подлинность реагентов можно проверить качественными реакциями:

MnO2 + 4HClк = MnCl2 + 2H2O + Cl2↑;

MnO2 + 4CH3COOH + 2KBr = Mn(CH3COO)2 + 2CH3COOK + 2H2O + Br2.

В промышленности при получении диоксида марганца отдают предпочтение реакции термического разложения нитрата марганца. Объясните почему.

О п ы т  2.  Получение манганита калия.  Смешайте в ступке перманганат калия и сульфат калия. В отличие от опыта № 1 к смеси прибавьте твердый гидроксид калия. Полученную смесь перенесите в пробирку и нагрейте ее на пламени горелки до изменения окраски. После охлаждения пробирки налейте в нее воду. В какой цвет окрасился раствор? Для доказательства присутствия манганат-иона отлейте немного раствора в чистую пробирку и добавьте несколько капель разбавленной соляной кислоты. За счет протекания реакции диспропорционирования окраска раствора изменится:

3K2MnO4 + 4HCl = 2KMnO4 + MnO2↓ + 4KCl + 2H2O.

Напишите реакцию получения K2MnO4 из перманганата калия. Объясните роль гидроксида калия в этой реакции. 

О п ы т  3.  Синтез вольфрамата натрия.  Синтез Na2WO4 можно осуществить твердофазным взаимодействием по схеме:

(NH4)10H2W12O42 + 24NaOH = 12Na2WO4 + 10NH3 + 6H2O.


Рассчитайте необходимые массы паравольфрамата аммония и гидроксида натрия для получения 2 г Na2WO4. Взвесьте исходные реагенты и смешайте их в ступке. Полученную смесь перенесите в тигель, нагрейте его до 400-450° С, выдержите около 1ч. и затем охладите. Доказательством того, что между компонентами смеси произошло взаимодействие, может служить растворимость синтезированного вещества. Паравольфрамат аммония очень плохо растворяется в воде, а вольфрамат натрия – хорошо. Растворите немного синтезированного вещества в пробирке с водой. Чтобы установить содержание в растворе ионов Na+ и WO
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 проведите качественные реакции. Ионы натрия окрашивают пламя горелки в желтый цвет. Наличие WO
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 устанавливается при добавлении нескольких капель раствора соли кальция. В присутствии ионов WO
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 выпадает белый осадок СaWO4.


О п ы т  4.  Получение ферратов калия и бария.  На первой стадии необходимо получить феррат калия по твердофазной технологии. Схему синтеза можно описать уравнением:

Fe + 2KOH + 3KNO3 = K2FeO4 + 3KNO2 + H2O.


Рассчитайте необходимые массы исходных компонентов, взвесьте их и тщательно смешайте в ступке. Для проведения реакции используйте пирофорное железо. Полученную смесь исходных реагентов перенесите в тигель, нагревайте при температуре 400-420° С в течение часа и затем охладите. Исследуйте продукт реакции. Феррат калия согласно литературным данным имеет красно-фиолетовую окраску, хорошо растворяется в воде, но устойчив только в щелочной среде.


Для получения феррата бария часть синтезированного феррата калия прибавьте к раствору гидроксида калия, а затем прилейте небольшой объем раствора хлорида или нитрата бария. Феррат бария выпадет в виде осадка красного цвета.


Феррат бария BaFeO4 можно синтезировать и твердофазным взаимодействием:

2Fe + 3Ba(NO3)2 + 2Ba(OH)2 = 2BaFeO4 + 3Ba(NO2)2 + 2H2O.


Однако такую реакцию не используют. Почему? Будет ли протекать реакция образования феррата калия, если вместо пирофорного железа использовать железные опилки? Какую роль играет дисперсность реагентов в твердофазном взаимодействии?


О п ы т  5.  Получение хромата натрия.  Соединение Na2CrO4 можно получить твердофазной реакцией между оксидом или гидроксидом хрома (III) и так называемыми окислительно-щелочными смесями (NaOH+NaNO3 или Na2CO3 + NaNO3).  Реакции синтеза можно записать в виде схем:

2Cr(OH)3 + 2Na2CO3 + 3NaNO3 = 2Na2CrO4 + 3NaNO2 + 2CO2 + 3H2O;

Cr2O3 + 4NaOH + 3NaNO3 = 2Na2CrO4 + 3NaNO2 + 2H2O.

Использование гидроксида хрома предпочтительнее из-за его высокой химической активности. Объясните, почему Cr(OH)3 более активен? Рассчитайте энергию Гиббса обеих реакций. Какая из них более предпочтительна с позиций термодинамики?

К навеске гидроксида хрома добавьте необходимые массы карбоната и нитрата натрия. Смесь тщательно перемешайте. Гомогенную смесь исходных реагентов перенесите в тигель и нагревайте его при температуре 400-500° С в течение часа. После охлаждения тигля визуально определите, произошло ли взаимодействие компонентов смеси. Хромат натрия имеет желтую окраску, а нитрат натрия – светлую.


Часть полученного продукта растворите в воде. Присутствие хромат-ионов можно доказать при помощи ионов Ва2+, образующееся соединение BaCrO4 очень плохо растворяется в воде и имеет ярко-желтую окраску.


О п ы т  6.  Получение мелкодисперсного оксида хрома (III).  Оксид хрома Cr2O3 обладает высокой абразивностью, поэтому его используют в качестве наполнителя при изготовлении различных шлифовальных паст. Чем более мелкодисперсным является Cr2O3, тем более гладкой будет шлифуемая поверхность. Одним из методов получения высокодисперсного Cr2O3 является термическое разложение хромата или бихромата аммония. Эти процессы протекают очень бурно, с большим выделением тепла и газов, в связи с чем реакцию удобнее проводить с использование бихромата калия и хлорида или сульфата аммония или сахарозы. Синтез Cr2O3 можно описать схемами:

K2Cr2O7 + 2NH4Cl = Cr2O3 + 2KCl + N2 + 4H2O;

8K2Cr2O7 + C12H22O11 = 8Cr2O3 + 8K2CO3 + 4CO4 + 11H2O.

Образовавшиеся параллельно KCl и K2CO3 удаляют, промывая водой.

Работать под тягой! На асбестовую сетку насыпьте 1-2 г бихромата аммония и раскаленной проволокой прикоснитесь к порошку. Что наблюдается? Как протекает твердофазная реакция разложения (NH4)2Cr2O7? Напишите уравнение реакции.


На листе бумаги смешайте стеклянной палочкой 1 г K2Cr2O7  и такую же массу NH4Cl. Полученную смесь перенесите в фарфоровый тигель, который нагревайте на электрической плите или пламени горелки. Что наблюдается? Как в процессе нагревания изменяется цвет смеси? За счет чего это происходит?


На листе бумаги смешайте стеклянной палочкой 1 г K2Cr2O7 и 1 г мелкого сахарного песка. Смесь перенесите в тигель и нагревайте. Что происходит со смесью? Для выделения Cr2O3 полученный после опыта продукт необходимо промыть водой и высушить.

5.  Новые технологии синтеза неорганических веществ


При синтезе неорганических материалов чаще всего используются газо-фазные реакции, реакции в растворах и взаимодействие между твердыми веществами. Для указанных реакций разработано много различных методов, имеющих свои особенности в каждом конкретном случае. Самое большое распространение в химической технологии получили методы синтеза осаждением из растворов и отжигом твердых смесей. В общих чертах каждый из методов имеет свои преимущества и обладает рядом недостатков. Рассмотрим в сравнении эти два метода получения неорганических материалов.


На первый взгляд, синтез с применением твердофазной технологии отличается своей простотой. Он сводится всего к трем технологическим операциям: точное взвешивание исходных компонентов; измельчение и смешивание этих компонентов; отжиг смеси компонентов при необходимой температуре. При внешней простоте метод имеет ряд серьезных недостатков.  Основные из них заключаются в том, что при измельчении и смешивании исходные реагенты способны загрязняться истирающимися частями измельчительных устройств. Возникают затруднения в равномерном распределении компонентов, массовые доли которых весьма незначительны. Кроме того, твердофазный синтез в подавляющем большинстве случаев необходимо проводить при высоких температурах. Поэтому технологи обращают внимание  на более сложные методы получения материалов из растворов, которые часто называют «мокрые» методы синтеза. Главным преимуществом этих методов является то, что полученные осадки являются мелкодисперсными продуктами с достаточно высокой степенью гомогенизации необходимых компонентов. Термической обработкой таких смесей можно получить материалы при менее высоких температурах, чем такие же материалы с применением классической твердофазной технологии. Например, конденсаторный материал состава CaTiO3 с добавкой до 15 масс. % Al2O3 по твердофазной технологии из оксидов получали при 1350°С. Шихту указанного состава, осажденную из раствора, отжигали при 1000-1100° С и получали конденсаторный материал с такими же свойствами, как у материала, синтезированного твердофазным методом. Следовательно, получение шихты из раствора позволяет заметно снизить температуру синтеза. Кроме того, такая шихта не загрязняется за счет истирания измельчающих устройств и в ней равномерно распределены все составные компоненты. Однако метод осаждения имеет свои недостатки: длительность отмывания осадка от нежелательных ионов (хлора, фтора, щелочных металлов и др.); большой расход дистиллированной воды; необходимость применения оборудования для вакуумного фильтрования.


Процесс разработки новых методов синтеза базируется на отборе положительных составных частей синтеза из растворов и твердофазных методов. Одним из положительных факторов синтеза из растворов, является то, что все компоненты перед осаждением находятся в наиболее высокой степени гомогенизации (равномерность распределения составных компонентов находится на ионном, атомном или молекулярном уровне). Такой степени измельчения и гомогенизации для твердых веществ пока невозможно достичь на нынешнем уровне развития помольной техники.


Создавая раствор, можно достичь самой высокой степени гомогенизации его составных частей. Чаще всего в растворах используются соли, которые в процессе термической обработки способны разлагаться на оксиды и летучие газообразные компоненты. Наиболее применяемыми солями являются нитраты, ацетаты, реже используются сульфаты или хлориды. Для элементов, тяготеющих к анионным формам (ванадий, молибден, вольфрам и др.), используются их аммонийные соли. С целью предотвращения преждевременного выделения осадков для устойчивости растворов добавляют различные комплексообразователи.


После создания раствора, в котором компоненты распределены на молекулярном или ионном уровне, а количество компонентов отвечает составу соединения, которое необходимо синтезировать, ставится задача удаления из раствора самого растворителя. Чаще всего это осуществляют при помощи следующих методов:

· выпаривание растворителя;

· распылительное высушивание раствора;

· распылительный отжиг компонентов раствора;

· вымораживание раствора;

· высаливание раствора органическими растворителями.

Рассмотрим более детально эти методы.

Выпаривание растворов является наименее сложным в техническом выполнении приемом. Этот метод сводится к тому, что полученный раствор нагревается до температуры, при которой растворитель удаляется из раствора. На дне сосуда остается сухой остаток, представляющий собой чаще всего только шихту для синтеза соединения необходимого состава, а не само соединение. Метод имеет недостаток, из-за которого его не всегда можно использовать. В значительном количестве случаев в процессе испарения растворителя, растворенные вещества переходят в осадок не одновременно. Это происходит из-за различной растворимости компонентов раствора. Вследствие такого неодновременного перехода в осадок составных частей раствора нарушается гомогенность компонентов. Однако даже и в таких случаях образующийся преимущественно из одного компонента осадок будет содержать в своем составе значительное количество других компонентов. Это становится возможным, так как различные поры в образующемся осадке заполняются все более концентрирующимся раствором, содержащим в своем составе остальные компоненты. Таким образом, даже при раздельном выпадении в осадок растворенных в растворе компонентов, степень гомогенизации компонентов все же высокая. В процессе термической обработки шихты, полученной таким образом, будет происходить образование высокоактивных оксидов, которые за счет диффузионных процессов гомогенно распределятся в изготовляемом материале. 

Распылительное высушивание раствора основывается на испарении растворителя при пульверизации растворов в зону, разогретую горячим воздухом или электронагревателями выше температуры кипения растворителя. Пульверизацию раствора осуществляют через специальные форсунки в трубчатую печь, внутреннее пространство которой разогрето до температуры 150-250°С. Преимущество этого метода состоит в том, что после удаления растворителя степень гомогенизации компонентов в сухом остатке сохраняется почти такой же, как и в растворе. Это достигается за счет нескольких процессов, протекающих почти одновременно. При пульверизации раствора он превращается в очень мелкие капельки. В этих капельках гомогенизация компонентов остается такой же, как и в исходном растворе, т.е. на ионном или молекулярном уровне. При попадании маленькой капельки раствора в зону с температурой выше температуры кипения раствора, происходит очень быстрое разогревание капельки (т.к. разогрев идет со всех сторон) с удалением растворителя в виде газа. Процесс удаления растворителя происходит быстро, в результате чего гомогенное распределение растворенных в растворе солей практически остается на том же уровне. Образующийся сухой остаток оседает на стенках трубчатой печи. Его собирают и подвергают дальнейшей термической обработке.

Распылительный отжиг компонентов раствора отличается от распылительного высушивания только температурой, при которой проводят этот процесс. При распылительном отжиге температура в трубчатой печи достигает 600-800°С. При такой температуре происходит не только удаление растворителя, но еще и термическое разложение солей и, во многих случаях, синтез необходимого продукта.

К недостаткам методов распылительного высушивания и распылительного отжига можно отнести то, что их использование эффективно для синтеза большого количества продуктов, то есть для наработки промышленных или полупромышленных объемов веществ. Использование этих методов для получения опытных образцов не рентабельно, так как в процессе синтеза малого количества продукта значительная его часть распыляется по всему объему трубчатой печи. При получении больших количеств продуктов, их удаляют из печи, не подвергая тщательной очистке весь ее объем, так как следующая партия будет такого же состава. При получении же вещества другого состава требуется очень тщательная очистка рабочего пространства трубчатой печи, а это требует затрат времени и поиска реактивов, при помощи которых можно достичь высокой степени очистки пространства печи. Поэтому методы распылительного высушивания и распылительного отжига чаще всего применяются в промышленных синтезах и значительно реже в лабораторных условиях.

Кроме того, использование метода распылительного отжига требует применения дополнительного оборудования для поглощения газов, образующихся в процессе термолиза солей, растворенных в распыляемом растворе.

Вымораживание раствора происходит при распылении раствора в хладагент, например, в жидкий азот. В таком процессе мелкодисперсные частички (капельки) раствора, попадая в хладагент, превращаются в ледяные гранулы, которые оседают на дне сосуда. При образовании таких гранул гомогенное распределение компонентов раствора полностью сохраняется (замораживается). После распыления всего раствора жидкий азот (или другой инертный хладагент) при незначительном нагревании удаляют, а замороженные гранулы помещают в вакуумное устройство, в котором при низком давлении и температуре не выше 30° С из гранул удаляется весь растворитель. В образующемся остатке распределение компонентов остается на таком же уровне, как и в растворе. Термическая обработка шихты, приготовленной замораживанием с последующим удалением растворителя, происходит при более низких температурах, что позволяет осуществлять синтез необходимых материалов при значительно меньших энергетических затратах, чем в классическом твердофазном методе. Описанный метод в техническом отношении более сложный, однако, его использование в отдельных случаях является наиболее удобным или даже единственно приемлемым.

Высаливание раствора органическими растворителями. Метод базируется на различной растворимости солей в воде и в органических растворителях. Технология применения этого метода проста, но его использование не всегда дает положительный результат. Суть метода состоит в том, что приготовленный водный раствор, содержащий необходимые компоненты для синтеза требуемого соединения, распыляется в органическую жидкость. Чаще всего такими органическими жидкостями являются: спирты, ацетон, бензол и др. Мелкие капельки водного раствора в присутствии большого количества органического растворителя быстро взаимодействуют с ним. Такое взаимодействие преимущественно сводится к двум типам: вода либо растворяется в органическом растворителе (некоторые спирты, ацетон), либо расслаивается с ним (бензол, толуол), но в обоих случаях, растворенные в воде соли, чаще всего образуют нерастворимые осадки в органической жидкости. Для дальнейшего синтеза полученный осадок отделяют от жидкой фазы (или от двух жидких несмешивающихся фаз) и подвергают термической обработке. Образующиеся осадки отделяют от жидкостей чаще всего фильтрованием. Дальнейшее разделение воды и органической жидкости проводят методом перегонки (в случае смешивания воды и органики) или на разделительной воронке (если вода и органика не смешиваются). Как видно, этот метод  достаточно экономичен, однако, ограничен в применении из-за того, что значительная часть неорганических солей способна растворяться в органических жидкостях. Применение этого метода дает положительный результат в том случае, если в органической жидкости не растворяются все соли, используемые для синтеза необходимого материала.

Золь-гель технологии.  В конце ХХ века в обиходе химиков-синтетиков появился термин «золь-гель» технология синтеза веществ. Считается, что к настоящему времени это наиболее перспективный метод синтеза не только неорганических веществ, но и материалов, представляющих собой композиции из неорганических и органических веществ. В золь-гель технологии используются растворы, которые относятся к коллоидным или полуколлоидным, а сами понятия «золь» и «гель» трактуются, как и в коллоидной химии или химии высокомолекулярных соединений.

Известно, что коллоидные растворы занимают промежуточное положение между истинными растворами и грубодисперсными системами. Размер частичек дисперсной фазы в коллоидных растворах может колебаться от 1 до 1000 нм и превышает размеры частичек дисперсной среды. В результате различий в размерах частичек дисперсной среды и дисперсной фазы между ними образуется граница раздела. В золь-гель технологии в качестве дисперсной фазы чаще всего выступают частички твердого вещества, т.е. по сути, исходным объектом является суспензия с размером коллоидной частички не превышающим 1000 нм. Устойчивость таких коллоидных систем в значительной мере зависит от размеров дисперсной фазы, – чем размер больше, тем система менее устойчива. Если размеры частичек дисперсной фазы не превышают 1000 нм, то гравитационные  силы практически не действуют на частички. Взаимодействие между частицами такой дисперсной системы сводится к ван-дер-ваальсовому и к силам притяжения и отталкивания между поверхностными зарядами. Такая система на протяжении длительного времени может оставаться устойчивой, несмотря на то, что она является неравновесной. Исходя из этих объяснений, можно сделать несколько определений, важных для понимания процесса золь-гель технологии. Золь – это дисперсная система, представляющая собой коллоидную дисперсию твердых частиц в жидкости, которая на определенное время сохраняет неизменной концентрацию частиц и их индивидуальность. Частицы дисперсной фазы представляют собой агрегаты, состоящие из многих молекул.

Неустойчивость золя обусловлена возможностью роста частичек дисперсной фазы. Процесс роста таких частичек может протекать по двум механизмам: с образованием крупных, но слабо взаимодействующих между собой частичек (за счет чего может выпадать осадок); с образованием бесконечного неорганического полимера. В этом случае происходит переход из золя в гель. Таким образом, гель состоит из непрерывных твердой и жидкой фаз. Частицы в геле имеют коллоидные размеры. Считается, что переход золя в гель начинается с образования фрактальной структуры золя с последующим ростом фракталов и их объединением между собой, как это описывается теорией перколяции. Видимым эффектом перехода золя в гель является застудневание до этого подвижного раствора. По принятой терминологии образующуюся студнеобразную массу называют «мокрым гелем». С образованием мокрого геля процессы, протекающие в его массе, не прекращаются. Научный термин «старение геля» объединяют те изменения, которые можно представить как дальнейшее объединение мелких частиц в большие макромолекулы. За счет старения гелей наблюдается такое явление как усадка, которая сопровождается деформацией сетки геля и выделением из него жидкости, т.е. дисперсной среды. Высушенный гель получил название «ксерогель». Превращение мокрого геля в ксерогель можно осуществлять с применением различных методов, каждый из которых позволяет получить материал с необходимыми характеристиками, т.е. из одного и того же мокрого геля можно получить высокодисперсное порошкообразное или твердое вещество с низкой плотностью или твердое вещество с высокой плотностью. Например, если высушивание геля проводить при температуре, близкой к температуре кипения дисперсной среды, то ее удаление будет сопровождаться деформацией сетки геля, усадкой геля с уменьшением объема в 5-10 раз и образованием крупных частичек, похожих на крупно измельченное стекло. При очень медленном удалении воды образуется высокодисперсный порошок, который посредством прессования и дальнейшего термического отжига можно превратить в керамическое изделие с высокой плотностью материала. Если же удаление дисперсной среды проводить в суперкритических условиях (при повышенном давлении и температуре более низкой, чем та, которая необходима для удаления жидкости при атмосферном давлении), то можно получить вещество, объем которого равен объему мокрого геля, а поры вместо дисперсной среды заполнены воздухом. Такие вещества получили название аэрогели.

Применение золь-гель технологии, как видно из вышеизложенного, базируется на том, что продукты (ксерогели или аэрогели) представляют собой твердые вещества с высокоразвитой поверхностью, приближающейся к наноразмерам, т.е. к размерам частиц дисперсной фазы в составе коллоидного раствора. Поэтому и возник у исследователей интерес к золь-гель технологии, позволяющей во многих случаях синтезировать или индивидуальные вещества, или их смеси с наноразмерами частиц. Это, во-первых. Во-вторых, при синтезе смесей нескольких веществ, кроме высокой дисперсности, достигается и высокая степень их гомогенности, что в последствии оказывает положительное влияние на синтез сложных материалов и на их спекаемость. Таким образом, совершенствование и внедрение золь-гель технологии позволяет синтезировать неорганические материалы при меньших затратах, а также получать уникальные материалы (аэрогели), которые другими методами получить невозможно.

Исходными реагентами для участия в золь-гель процессе чаще всего выступают алкооксисоединения различных элементов. К настоящему времени наиболее исследованной является золь-гель технология синтеза различных силикатных материалов с использованием в качестве исходного реагента тетраэтоксисилана Si(C2H5O)4 – ТЭОС. Это вещество со слабым запахом эфира представляет собой прозрачную не смешивающуюся с водой жидкость плотностью 0,933 г/мл. Процесс образования геля с участием этого соединения происходит за счет реакций гидролиза и конденсации с формированием основного скелета неорганического полимера на основе оксида кремния. Из курса неорганической химии известно, что оксид кремния является одним из немногих неорганических веществ, способных образовывать полимерные цепи –Si–O–Si–. Процесс гидролиза ТЭОС можно представить схемой:

(RO)3–Si–OR + HOH ↔ (RO)3Si–OH + R–OH.

Далее процесс зарождения и удлинения полимерной цепи может осуществляться по двум механизмам:

I. (RO)3–Si–OH + OH–Si(OR)3 ↔ (RO)3Si–O–Si(OR)3 + H2O

II. (RO)3–Si–OH + RO–Si(OR)3 ↔ (RO)3Si–O–Si(OR)3 + ROH.

В результате таких реакций образуются продукты, представляющие собой неорганические олигомеры линейной, циклической или объемной формы. Процесс гидролиза (его глубина и скорость) зависит от многих параметров (количества воды, рН среды, температуры, степени гомогенизации и др.). Чаще всего гидролиз ТЭОС проводят в кислой среде в присутствии большого количества воды. При этом образуется студнеобразный гель, который является исходным материалом для получения высокочистого SiO2 в виде высокодисперсного порошка или тонких пленок на различных подложках. Получаемый порошок SiO2 используется для получения тонких нитей (плавление и вытягивание через фильеры), применяемых в волоконной оптике. Практически вся волоконная оптика базируется на волокнах, изготавливаемых из диоксида кремния, синтезированного методом золь-гель технологии. Пленки, получаемые из гелей, также находят применение в оптике и в микроэлектронике. Тонкие наноразмерные пленки из SiO2 получают нанесением на подложку определенного количества студнеобразного геля. Подложку с гелем центрифугируют, в результате чего на поверхности подложки остается ровный слой геля. Затем гель высушивают и отжигают при 250-450° С. Технология получения наноразмерных пленок из гелей проста, высокопроизводительна, не требует большого расхода реактивов и электроэнергии.


Применение золь-гель технологии широко используется и для синтеза материалов на основе SiO2. Это могут быть как пленки, так и порошкообразные материалы, представляющие собой или силикаты металлов стехиометрического состава, или диоксид кремния, легированный добавками, неспособными образовывать силикаты. Суть синтеза таких материалов сводится к следующему: на первой стадии готовится водный раствор, содержащий элемент, исполняющий роль или легирующей добавки, или катиона при синтезе соответствующего силиката. Например, при синтезе силиката кальция СаSiO3 готовится раствор из Ca(NO3)2, в который добавляется необходимый объем ТЭОС. Через определенное время раствор превращается в гель с равномерно распределенными в нем ионами Са2+. После высушивания такого геля образуется мелкодисперсный порошок SiO2, в котором равномерно распределен оксид кальция. При повышении температуры между высокогомогенизированными мелкодисперсными оксидами кремния и кальция протекает реакция взаимодействия с образованием CaSiO3. Такое взаимодействие возможно при температуре ~800° C, в то время как синтез этого соединения по твердофазной технологии с использованием песка, оксида кальция и измельчения традиционным перетиранием в ступке возможен только при 1100-1200° C.


Золь-гель технология и темплатный синтез. Понятие темплатный (темплейный) синтез многогранно, но чаще всего сводится к получению материалов, имеющих определенную форму кристаллов или определенный размер пор в синтезируемом материале. Такое название метод получил по термину template, что в переводе означает лекало, шаблон, форма. Темплатный синтез сводится, прежде всего, к комплексообразованию, приводящему к образованию макроциклического комплекса большой прочности и значительного размера. Такие процессы возможны за счет специфического действия иона комплексообразователя на лиганды, в результате которого наблюдается взаимодействие лигандов между собой с образованием более сложного окружения центрального атома. Например, при взаимодействии ионов Ме2+ с 2-аминобензальдегидом установлено образование макроцикла, в котором молекулы органического лиганда не только координируются вокруг ионов металла, но при этом еще и взаимодействуют между собой:



В некоторых случаях в присутствии иона комплексообразователя возможно взаимодействие между собой двух лигандов с образованием сложного макроцикла. Например, в водной среде ион Ni2+ c этилендиамином образует привычный комплекс, чаще всего состава [Ni(CH2NH2CH2NH2)3]2+. Однако в среде ацетона в процессе комплексообразования принимают участие и молекулы ацетона, за счет чего образуются макроциклы типа:


Таким образом, центральный ион выполняет функции не только комплексообразователя, но еще и своеобразного шаблона или лекала для образования новых лигандов, которые сами по себе не существуют.

Часто продукты темплатного синтеза используют как промежуточные вещества для синтеза других материалов. К настоящему времени предложено много вариантов этого метода синтеза, которые можно разделить на две большие группы. К первой можно отнести методы, использующие темплат для синтеза материалов с малыми размерами кристаллитов. В этом случае в качестве темплата можно использовать вещества, способные образовывать комплексные соединения с другим компонентом, кристаллиты которого должны быть небольшого размера. Например, при синтезе мелкодисперсных частиц α-Fe2O3  к раствору FeCl3 добавляют цетилтриметиламмоний хлорид. Вероятно, ионы железа (III) образуют комплексы с органическим остатком цетилтриаммоний хлорида, в результате чего происходит равномерное распределение  по объему раствора ионов железа, окруженных сферой из лигандов. С течением времени в таком растворе происходит медленный гидролиз комплексного соединения с образованием золей гидроксида железа и постепенным их объединением в более крупные частицы, а раствор переходит в гель. В гелеобразном растворе частички гидроксида железа образуют ажурные полимерные цепи, а не объединяются в плотные кристаллиты. На этой стадии необходимо удалить из геля растворитель и органические лиганды, что чаще всего осуществляют нагреванием при небольших температурах. 

При другом подходе получают поры определенного размера в синтезируемом материале. Наиболее детально этот прием разработан на силикатных материалах. Суть метода состоит в том, что явление поликонденсации силанолов должно протекать в присутствии темплата, молекулы которого равномерно распределены в объеме раствора. В воду вносится вещество, которое должно быть индифферентным по отношению к ТЭОС или к образующимся при гидролизе силанолам, а затем в раствор добавляют ТЭОС. За счет гидролиза и последующей поликонденсации в растворе происходит образование полимерных цепочек из фрагментов –Si–O–Si–. В местах нахождения молекул темплата наблюдается обрыв таких цепочек. После окончания гелеобразования и удаления дисперсной среды и молекул темплата образуется материал с порами, размер которых соизмерим с размером молекул темплатов. Например, при введении в раствор молекул метилоранжа образуются поры небольших размеров, а введение в раствор темплата с большим размером молекул (латексные шарики или бактерии) можно получать материалы с порами огромного размера.

Лабораторная  работа  5

О п ы т  1.   Синтез Ca(VO4)2.  Синтез ванадатов металлов со степенью окисления +2 осаждением из растворов затруднен, так как указанные ионы Ме2+ устойчивы только в кислой среде, а ионы 
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 могут существовать только в щелочной среде. Твердофазный синтез соединений отжигом соответствующих оксидов:

MeO + V2O5 
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 Me3(VO4)2
также малоэффективен, так как при температурах до 600° С взаимодействие чрезвычайно медленное, а повышение температуры приводит к возгонке оксида ванадия. Синтез таких соединения можно осуществлять методом распылительного отжига или методом, близким к нему.


Рассчитайте массы исходных реагентов, необходимые для синтеза 1 г ванадата кальция:

3CaCO3 + 2NH4VO3 = Ca3(VO4)2 + … .


На аналитических весах взвесьте CaCO3  и NH4VO3. Растворите карбонат кальция в минимальном количестве раствора (1:1) азотной кислоты. В другом стаканчике сначала растворите в небольшом количестве воды винную кислоту, а затем NH4VO3. Полученный раствор имеет темно-красную окраску. Прозрачный раствор, содержащий ионы кальция, прилейте к раствору ванадата аммония.


На электроплиту, включенную на максимальный нагрев, поставьте металлический тигель из никеля и медленно, по каплям приливайте приготовленный ранее раствор, содержащий компоненты кальция и ванадия. Каждая последующая капля добавляется после полного высыхания предыдущей. По окончании приливания, образующийся 

сухой остаток  измельчите в ступке и поместите в тигле в муфельную печь, нагретую до 600° С. Прокалите при этой температуре в течение 2 ч., выньте и охладите. Исследуйте полученное вещество на растворимость в воде, для чего небольшую его массу внесите в стакан с дистиллированной водой. После взбалтывания проведите анализ на присутствие в растворе ионов Са2+ и 
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. О чем свидетельствуют полученные результаты?


О п ы т  2.  Получение ксерогелей.  В химический стакан объемом 50 мл налейте 20-25 мл дистиллированной воды и добавьте 5 мл концентрированной азотной кислоты. Затем в полученный раствор внесите около 2 мл тетраэтоксисилана (ТЭОС). Накройте стакан полиэтиленовой пленкой и оставьте его без движения на сутки. По истечении указанного времени в стакане произойдет процесс кислотного гидролиза ТЭОС, сопровождающийся гелеобразованием. Составьте схемы уравнений гидролиза ТЭОС и конденсации продуктов гидролиза с образованием олигомеров, содержащих связи –Si–O–Si–. Рассмотрите возможность образования циклов на основе таких цепочек, а также покажите возможность образования объемных сеток.


Из объема, образовавшейся в стакане желеобразной массы, выделите небольшой кусочек размером  приблизительно 1 см3 и перенесите его в стакан, наполовину заполненный ацетоном. Поставьте стакан с ацетоном и находящимся в нем кусочком геля в вытяжной шкаф для медленного испарения ацетона. 

Остаток геля в исходном стакане разделите на две части и проведите их обезвоживание при быстром и медленном нагревании. Сравните внешний вид полученных ксерогелей. Объясните принцип технологии получения аэрогелей из SiO2.

О п ы т  3.  Синтез силиката кальция.  Синтез CaSiO3 осаждением из растворов затруднен из-за практического отсутствия водорастворимых солей, содержащих ионы SiO
[image: image242.wmf]-

2

3

. Получение CaSiO3 твердофазным методом возможно только при температурах выше 1100° С. Используя золь-гель технологию силикат кальция можно синтезировать при 800° С. Для этого рассчитайте необходимые массы карбоната кальция и ТЭОС для синтеза 1 г метасиликата кальция:

CaСO3 + Si(C2H5O)4 = CaSiO3 + … .


Взвесьте карбонат кальция и перенесите его в химический стакан объемом 50 мл. Добавляйте по каплям раствор (1:1) азотной кислоты до полного разложения СаСО3. Доведите объем раствора в стакане до 20-25 мл добавлением дистиллированной воды. Затем добавьте необходимый для реакции синтеза CaSiO3 объем ТЭОС, учитывая, что плотность тетраэтоксисилана составляет 0,933 г/мл. Стакан закройте полиэтиленовой пленкой и оставьте без движения на сутки. За указанное время в сосуде произойдет гидролиз ТЭОС с последующей поликонденсацией и гелеобразованием. Видимым эффектом указанных процессов будет образование прозрачного студнеобразного геля. Стакан с гелем поставьте на электроплиту и при небольшом нагревании проведите удаление из него растворителя и продуктов гидролиза ТЭОС. Какие это продукты? В каких условиях необходимо проводить их удаление?


Полученный сухой остаток тщательно измельчите перетиранием в ступке и разделите на две равные части. Одну часть поместите в тигель и выдержите 2 ч. в муфельной печи, нагретой до 700° С. После отжига тигель с веществом выньте из муфеля и охладите. Приготовьте два химических стакана. В один из них внесите сухой остаток, полученный после измельчения, а во второй стакан поместите отожженный сухой остаток. Добавьте в оба стакана одинаковый объем воды и немного подогрейте. Определите в обоих растворах присутствие ионов Са2+ (например, добавлением в раствор ионов СО
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 в щелочной среде). Как можно интерпретировать полученные результаты? На какой стадии наблюдается образование силиката кальция?

Примерный перечень вопросов к зачету 

1. Определение направления протекания химической реакции при стандартных условиях.

2. Приближение Неймана-Коппа для определения условий химического взаимодействия компонентов реакции.

3. Определение энергии Гиббса химической реакции с использованием константы равновесия, произведений растворимости и других справочных данных.

4. Роль диффузии при взаимодействии газообразных веществ. Понятие свободного пробега молекул в газовой фазе.

5. Коэффициент диффузии и фронт диффузии для чистых газов и газовых смесей.

6. Влияние температуры на скорость газофазных реакций. Понятие энергии активации реакции между газами..

7. Выбор условий для синтеза аммиака и хлорида водорода.

8. Гетерогенные реакции с участием газообразных веществ. Газотранспортные реакции.

9. Реакции между жидкими веществами. Роль диффузионных процессов.

10.  Реакции в жидкостях. Роль воды в жидкофазных реакциях.

11.  Роль энтропийного и энтальпийного факторов в процессе образования осадка.

12.  Влияние различных факторов на процесс образования центров кристаллизации осадка, на размер частичек осадка.

13.  Коагуляция частичек осадка. Определение факторов, влияющих на процесс коагуляции.

14.  Загрязнение образующихся осадков. Понятие окклюзии.

15.  Совместное осаждение, соосаждение, послеосаждение. Инклюзия.

16.  Методы направленного влияния на процесс окклюзии.

17.  Очистка осадков перекристаллизацией. Высаливание.

18.  Очистка осадков декантацией и фильтрованием. 

19.  Преимущества и недостатки метода синтеза осаждением из раствора.

20.  Твердофазные реакции. Роль диффузии. Дефекты (вакансии) в твердых телах.

21.  Влияние температуры на скорость твердофазного взаимодействия.

22.  Степень дисперсности и гомогенности компонентов твердофазной реакции.

23.  Методы приготовления реакционных смесей для твердофазной реакции.

24.  Выбор температурного режима для проведения реакции между твердыми веществами. Понятие температуры Таммана.

25.  Влияние давления на протекание твердофазных реакций.

26. Основные недостатки твердофазного метода синтеза неорганических мате риалов. Пути их устранения.

27.  Поиски новых путей синтеза неорганических веществ. Совмещение отдельных элементов методов синтеза осаждением и твердофазным методом.

28.  Преимущества и недостатки метода синтеза выпариванием раствора.

29.  Основные характеристики методов синтеза распылительной сушкой и распылительным отжигом.

30.  Метод синтеза вымораживанием и высаливанием органическими жидкостями.

31.  Золь-гель технологии. Направленное применение перехода золя в гель и ксерогель при синтезе неорганических веществ

32.  Золь-гель технологии для синтеза материалов из диоксида кремния. 

33.  Синтез  наноматериалов различными методами.

34.  Темплатный синтез.

35.  Твердофазный синтез в зоне горения.

36.  Гидротермальный метод синтеза неорганических веществ.
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Приложение А

Таблица А 1.  Стандартная энтальпия и стандартная энтропия веществ 

	Формула вещества и состояние
	∆H
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	Ag (т)
	0
	42,6
	Ca (т)
	0
	41,6

	Ag+ (p)
	105,5
	72,6
	Ca2+ (р)
	–543,1
	–56,5

	AgCl (т)
	–127,1
	96,1
	CaC2 (т)
	–59,8
	70,0

	Al (т)
	0
	28,3
	CaCl2 (т)
	–795,9
	108,4

	Al4C3 (т)
	–208,8
	89
	CaCO3 (т)
	–1206,8
	91,7

	AlCl3 (т)
	–707,2
	109,3
	CaO (т)
	–635,1
	38,1

	Al2O3 (т)
	–1675,7
	50,9
	CaSO4 (т)
	–1436,3
	106,7

	Al(OH)3 (т)
	–1294,3
	70,1
	Ca(NO3)2 (т)
	–937,2
	193,3

	Al2(SO4)3 (т)
	–3441,8
	239,2
	Ca3(PO4)2 (т)
	–4120,8
	236

	Ba (т)
	0
	62,4
	Ca5(PO4)3OH(т)
	–6723,5
	390

	Ba2+ (р)
	–524,0
	8,4
	Ca(OH)2 (т)
	–985,1
	83,4

	BaCO3 (т)
	–1210,8
	112,1
	Cl– (р)
	–167,1
	56,5

	BaO (т)
	–548,1
	72,0
	Cl2 (г)
	0
	223

	Ba(OH)2 (т)
	–941,4
	108,8
	Co (т)
	0
	30,0

	BaCrO4 (т)
	–1348
	152
	Co2+ (р)
	–56,6
	–110,5

	BaSO4 (т)
	–1465
	132
	Co(OH)2 (т)
	–541,4
	83,7

	BaCl2 (т)
	–860,1
	126
	CoCO3 (т)
	–722,6
	93,2

	Ba(NO3)2 (т)
	–991,9
	214
	CoO (т)
	–239,3
	43,9

	C (т)
	0
	5,7
	Co3O4 (т)
	–879
	149,7

	CCl4 (г)
	–102,9
	309,9
	Cr (т)
	0
	23,6

	CH4 (г)
	–74,8
	186,3
	Cr3+ (р)
	–236,0
	–215,5

	C2H2 (г)
	226,0
	200,8
	CrCl3 (т)
	–570,3
	124,7

	C2H5OH (ж)
	–276,9
	161,0
	Cr2O3 (т)
	–1140,6
	81,2

	CH3COOH (ж)
	–484,1
	159,8
	Cr(OH)3 (т)
	–1013,4
	105

	CH3COO– (р)
	–486,6
	87,6
	CrO42–  (р)
	–881,6
	54

	СО (г)
	–110б5
	197б5
	Cr2O72– (р)
	–1490,9
	270,4

	CO2 (г)
	–393,5
	213,7
	Fe2+ (р)
	–87,1
	–130,9

	CO32– (р)
	–676,6
	–56,04
	NH4Cl (т)
	–314,2
	95,8

	Fe3+ (р)
	–46,4
	–309,0
	NH4NO3 (т)
	–365,4
	151,0

	[Fe(CN)6]3– (п)
	564,0
	269,4
	(NH4)2SO4(т)
	–1180
	220

	[Fe(CN)6]4– (п)
	457,7
	99,9
	NH4+ (р)
	–132,3
	114,3

	FeO (т)
	–264,8
	60,8
	NO (г)
	90,2
	210,6

	Fe2O3 (т)
	–822,2
	87,4
	NO2 (г)
	33,4
	240,2

	Fe3O4 (т)
	–1117,1
	146,2
	N2O (г)
	82,0
	219,9

	FeCl2 (т)
	–341,7
	118,0
	NO3– (р)
	–207,4
	147,2

	FeCl3 (т)
	–397.0
	142,0
	Na+ (р)
	–240,4
	58,9

	H+ (р)
	0
	0
	NaCl (т)
	–411,4
	72,1

	H2 (г)
	0
	130,5
	Na2CO3 (т)
	–1129,4
	135,0

	HCO3– (р)
	–691,3
	92,6
	H2C2O4 (т)
	–826,8
	120,1

	CN– (р)
	150,6
	96,4
	HCl (г)
	–92,1
	186,8
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	HCl (ж)
	–108,3
	101,0
	Mn2+ (р)
	–220,2
	–62,3

	HPO42– (р)
	–1286,2
	–33,7
	MnO (т)
	–385,1
	61,5

	H2PO4– (р)
	–1289,9
	91,6
	MnO2 (т)
	–521,4
	53,1

	РО43– (р)
	–1271,5
	–221,4
	Mn3O4 (т)
	–1387,6
	154,8

	H3PO4 (ж)
	–1281,8
	159,8
	MnO4– (р)
	–538,1
	196,2

	H2SO4 (ж)
	–814,2
	156,9
	MnCO3 (т)
	–881,7
	109,5

	HSO4– (р)
	–889,2
	128,9
	Mn(NO3)2 (т)
	–574,6
	169

	Na2CrO4 (т)
	–1333
	174,5
	N2 (г)
	0
	191,4

	NaNO2 (т)
	–359
	106
	NH3 (г)
	–46,2
	192,6

	NaOH (т)
	–425,9
	64,4
	NH3 (ж)
	–69,5
	95,3

	NaNO3 (т)
	–468,2
	116,4
	Pb2+ (р)
	–0,9
	13,0

	Na2SO4 (т)
	–1389,5
	149,6
	PbCO3 (т)
	–700,0
	131,0

	Na3PO4 (т)
	–1916,9
	173,8
	PbO (т)
	–219,3
	66,1

	Ni2+ (р)
	–53,1
	–126
	PbO2  (т)
	–276,6
	71,9

	Nі(OH)2 (т)
	–531,4
	82,5
	Pb3O4 (т)
	–723,4
	211,3

	NiO (т)
	–239,7
	37,99
	Pb(NO3)2 (т)
	–451,7
	217,9

	Ni(NO3)2 ∙6H2O(т)
	–2215,1
	511,3
	PbSO4 (т)
	–920,6
	148,6

	K2CO3 (т)
	–1146,1
	156,3
	PbCl2 (т)
	–359,8
	134,3

	KClO3 (т)
	–389,1
	143,0
	Pb(OH)2 (т)
	–512,5
	120

	K2CrO4 (т)
	–1383
	193,3
	PbCrO4 (т)
	–-910,9
	152,7

	KMnO4 (т)
	–833,9
	171,7
	PbS (т)
	–100,4
	91,2

	K2MnO4 (т)
	–1179,9
	234,0
	S (т)
	0
	31,9

	K2SO3(т)
	–1116,7
	156,5
	SO2 (г)
	–296,9
	248,1

	K2SO4 (т)
	–1433,7
	175,7
	SO3 (г)
	–395,8
	256,7

	KOH (т)
	–424,7
	78,9
	SiO2 (т)
	–910,9
	41,8

	Mg2+ (р)
	–468,1
	–133,9
	Zn2+ (р)
	–153,6
	–110,6

	MgCl2 (т)
	–464,8
	89,5
	ZnCl2 (т)
	–415,1
	111,4

	MgCO3 (т)
	–1095,9
	65,1
	ZnO (т)
	–350,6
	43,6

	MgO (т)
	–601,4
	27,1
	Zn(OH)2 (т)
	–644,6
	75,3

	Mg(OH)2 (т)
	–924,7
	63,2
	ZnSO4 (т)
	–981,4
	110,5

	Н2О (ж)
	–285,83
	70,08
	Н2О (г)
	–241,82
	188,72

	О2 (г)
	0
	205,04
	
	
	


Таблица А 2.  Произведения растворимости малорастворимых в воде 
    электролитов.

	Вещество
	ПР
	Вещество
	ПР

	AgBr
	6∙10–13
	CaSO4∙2H2O
	1∙10–5

	AgCl
	1,8∙10–10
	Ca5(PO4)3OH
	1∙10–51

	Ag2CrO4
	4∙10–12
	CoCO3
	1,4∙10–13

	Ag3PO4
	1∙10–20
	Co3(PO4)2
	1∙10–21

	Al(OH)3
	1∙10–32
	MgNH4PO4
	2,5∙10–13

	BaCO3
	5∙10–9
	PbCO3
	7,5∙10–14

	BaCrO4
	1,6∙10–10
	PbCrO4
	1,8∙10–14

	BaSO4
	1,1∙10–10
	PbSO4
	1,6∙10–8

	CaCO3
	5∙10–9
	SrCO3
	1,1∙10–10

	CaCrO4
	7∙10–4
	SrCrO4
	3,6∙10–5

	CaF2
	4∙10–11
	SrSO4
	3,2∙10–7

	Ca3(PO4)2
	1∙10–29
	SrF2
	2,8∙10–9


Таблица А 3. Динамическая вязкость некоторых газов.

	Вещество
	Вязкость, мкП
	Вещество
	Вязкость, мкП

	
	20° С
	100° С
	
	20° С
	100° С

	N2
	175
	208
	HCl
	143
	188

	N2O
	146
	183
	O2
	202
	244

	NO
	188
	227
	SO2
	125
	163

	NH3
	100
	128
	H2S
	130
	161

	H2
	88
	103
	CO2
	146
	183

	Cl2
	133
	168
	CO
	175
	208

	C2H5OH
	–
	109
	H2O
	–
	124


Таблица А 4. Кинетические характеристики некоторых гомогенных 

реакций.

	Реакция
	Температура, ° С
	Константа скорости
	Энергия активации
	Коэффициент А из уравнения Аррениуса

	CO + Cl2 → COCl2 (г)
	350
	3,81
	48,1
	1,45∙1010

	2NO + Cl2 → 2NOCl (г)
	0
	5,4
	18,8
	2,1∙104

	CH3I + Cl2 → C6H5NH2 (ж)
	25
	1,76∙10–4
	61,5
	2∙107

	H2 + I2 → 2HI
	427
	1,16∙10–3
	165
	6,7∙109
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