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ОсНОВНі ПОЗНАЧЕННЯ  
тА сКОРОЧЕННЯ

A — абсолютна адсорбція
a — активність
C — теплоємність

Cp
— теплоємність при p = const

CV
— теплоємність при V = const

D — коефіцієнт дифузії
Ea

— енергія активації
E — електрорушійна сила; напруженість електричного поля; 

енергія
F — число фарадея; енергія Гельмгольца
G — енергія Гіббса
g — поверхнева активність

H — ентальпія
I — іонна сила розчину; інтенсивність світлорозсіяння;  

сила струму
K — константа рівноваги

KA/B
— коефіцієнт селективності

k — константа швидкості реакції; константа Больцмана
M — молярна маса

MW
— середньомасова молекулярна маса

MN
— середньочисельна молекулярна маса

NA
— число авогадро

m — маса; моляльна концентрація, моль·кг–1

n — кількість речовини, моль; кінетичний порядок реакції
p — тиск
Р — стеричний фактор
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Q — кількість теплоти; кількість електрики
Qp

— тепловий ефект при p = const
QV

— тепловий ефект при V = const
R — газова стала
S — ентропія
T — температура за шкалою кельвіна
t — час; число переносу

to — температура за шкалою цельсія
U — внутрішня енергія; електрична напруга
u — рухливість іонів
V — об’єм
υ — швидкiсть реакції

W — робота
W ' — корисна робота

x — мольна частка; адсорбція
y — молярний коефіцієнт активності
z — заряд іонів
Г — адсорбція (поверхневий надлишок)

Г∞
— гранична адсорбція

α — ступінь дисоціації; ступінь набухання
γ — моляльний коефіцієнт активності
ε — діелектрична проникність
ζ — електрокінетичний (дзета)-потенціал
θ — крайовий кут
η — коефіцієнт корисної дії; в’язкість
κ — питома електрична провідність
λ — молярна електрична провідність; довжина хвилі
µi

— хімічний потенціал i-того компонента
ν — стехіометричний коефіцієнт;  

частинкова концентрація
π — осмотичний тиск
ρ — густина
σ — поверхневий натяг
τ — час



ϕ — електродний потенціал
ϕд

— дифузійний потенціал
ξ — хімічна змінна

Бар — біологічно активна речовина
вМс — високомолекулярна сполука
ГлБ — гідрофільно-ліпофільний баланс
ерс — електрорушійна сила
іет — ізоелектрична точка

ккМ — критична концентрація міцелоутворення
ПеШ — подвійний електричний шар
Пар — поверхнево-активна речовина
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ПЕРЕДмОВА

Підручник підготовлений викладачами кафедри фізичної 
та  колоїдної хімії національного фармацевтичного універси-
тету з  урахуванням багаторічного досвіду викладання даного 
предмета майбутнім фахівцям фармацевтичного профілю. Під-
ручник містить усі розділи, передбачені програмами з фізичної 
та колоїдної хімії для студентів фармацевтичних вузів і фарма-
цевтичних факультетів. розподіл матеріалу відповідає тематич-
ному плану лекцій, кожна глава підручника може бути темою 
окремої лекції. вивчення фізичної та колоїдної хімії часто ви-
кликає у студентів-фармацевтів певні труднощі, пов’язані з ви-
користанням досить складного математичного апарату. автори 
спробували викласти матеріал у найбільш доступній і, по мож-
ливості, короткій формі. Математичні виведення зроблені до-
сить просто й зрозуміло.

У вступі до кожного розділу підкреслене значення фізколо-
їдної хімії як теоретичної бази спеціальних дисциплін: техноло-
гії ліків, фармацевтичної, токсикологічної, біологічної хімії та ін. 
У  всіх розділах наведені типові задачі та  їх розв’язання, а  та-
кож приклади використання того або іншого фізико-хімічного 
явища у  фармацевтичній практиці. особлива увага приділе-
на фізико-хімічним методам дослідження і  аналізу: кріометрії, 
осмометрії, потенціометрії, кондуктометрії, полярографії, хро-
матографії, електрофорезу тощо, які широко застосовуються 
у фармації. наприкінці глав і розділів надані короткі висновки 
та  запитання для самостійного контролю. список літератури, 
яку можна рекомендувати для поглибленого опрацювання кур-
су фізичної та колоїдної хімії, наведено у кінці книги. ці ж дже-
рела були використані авторами.



автори висловлюють подяку рецензентам: професоро-
ві в.і. лебідю, професорові в.в. Болотову, професорові в.М. кошкі-
ну та професорові Ю.і. долженку за ретельне рецензування, кри-
тичні зауваження й побажання, які сприяли поліпшенню підруч-
ника. автори також вдячні асистенту о.о. Мозговій за допомогу 
в роботі над рукописом.

автори будуть вдячні читачам за  побажання та  пропозиції, 
які сприятимуть удосконаленню даного підручника.
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ВстуП

1. ПРЕДмЕт фіЗиЧНОї тА КОлОїДНОї хімії

Усі хімічні дисципліни вивчають хімічну форму руху мате-
рії, пов’язану з рухом атомів, з розривом старих і виникненням 
нових хімічних зв’язків у  процесі хімічної реакції. однак хіміч-
ні реакції завжди супроводжуються фізичними явищами: виді-
ленням або поглинанням теплоти, виникненням електричної або 
світлової енергії. фізичні явища можуть, у свою чергу, викликати 
хімічні реакції, наприклад, поглинання світла фотоплівкою при-
водить до хімічного процесу розкладання броміду срібла. таким 
чином, хімічні й фізичні явища зв’язані між собою. Взаємозв’язок 
хімічних і фізичних явищ вивчає фізична хімія. ця наука перебу-
ває на  стику між хімією й  фізикою. користуючись теоретични-
ми й експериментальними методами обох наук, фізична хімія за-
ймається дослідженням реакцій і  супроводжуючих їх  фізичних 
процесів, причому основна увага приділяється вивченню зако-
нів перебігу хімічних процесів у часі й законів хімічної рівнова-
ги. Голов не завдання фізичної хімії — це передбачення часового 
ходу хімічного процесу й кінцевого результату (стану рівноваги) 
у різних умовах.

Колоїдна хімія спочатку була лише розділом фізичної хімії. 
нині це самостійна галузь хімічної науки, що вивчає дисперсний 
стан речовини й поверхневі явища у дисперсних системах. Дис-
персними системами (або дисперсіями) називають гетерогенні, 
переважно мікрогетерогенні, дво- і багатофазні системи, у яких 
принаймні одна з фаз перебуває в дисперсному стані, тобто міс-
тить малі частинки, тонкі плівки, мембрани. сучасна колоїдна хі-
мія розглядає широкий діапазон дисперсних систем — від грубо-
дисперсних із частинками від 1 мкм і вище й питомою поверхнею 
s < 1 м2 · г–1 до високодисперсних, у тому числі ультрамікрогете-
рогенних колоїдних систем (наносистем) із частинками до 1 нм 
і питомими поверхнями, що досягають десятків і сотень м2 · г–1.
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2. ОсНОВНі ЕтАПи РОЗВитКу  
фіЗиЧНОї тА КОлОїДНОї хімії

основоположником фізичної й  колоїдної хімії є  М.в.  ломо-
носов, що ввів термін «фізична хімія», дав визначення цієї науки 
й уперше у світі в 1752–1754 роках читав лекції з фізичної хімії сту-
дентам академії наук, паралельно велися практичні заняття. (ана-
логічний практикум у Ю. лібіха ввели лише в 1825 році.) М.в. ло-
моносов виконав численні дослідження з  фізичної хімії, відкрив 
закон збереження й перетворення енергії, закон збереження мате-
рії: розробив кінетичну теорію теплоти, вивчав властивості газів 
і розчинів. на жаль, дослідження М.в. ломоносова були мало відо-
мі й не змогли відіграти належної ролі в розвитку науки. Можливо, 
саме тому протягом цілого сторіччя фізична хімія не сформувала-
ся в самостійну науку.

тільки наприкінці хVIII — початку хIх сторіччя у деяких краї-
нах були проведені важливі дослідження, що мали велике значення 
для розвитку фізичної хімії. Було відкрите явище адсорбції (к. Ше-
єле, і. ловіц, 1785), досліджені теплові ефекти реакцій (а. лавуаз’є, 
П. лаплас, 1779–1784), каталітичні процеси (Г. деві, й. Берцеліус, 
1835), сформульовані закони електролізу (М.  фарадей, 1830). ро-
сійський учений Г. Гесс відкрив основний закон термохімії (1840). 
У середині хIх сторіччя в розвитку фізичної хімії велику роль віді-
грало обґрунтування основних законів термодинаміки (с. карно, 
Г. Гельмгольц, р. клаузіус, У. томсон), законів рівноваги (М.М. Беке-
тов, к. Гульдберг і П. вааге, дж. Гіббс).

Після  М.в.  ломоносова читання лекцій з  фізичної хімії було 
вперше відновлене М.М. Бекетовим, який з 1860 року почав читати 
курс фізичної хімії в харківському університеті. У 1864 році було 
організовано фізико-хімічне відділення.

для розвитку фізичної хімії виняткове значення мали робо-
ти д.і. Менделєєва й, насамперед, відкриття періодичного закону 
(1869), що послужило основою для вивчення будови атома, атом-
них спектрів, систематизації властивостей хімічних елементів та їх 
сполук. д.і. Менделєєв створив гідратну теорію розчинів, увів уні-
версальну газову сталу, установив існування критичної температу-
ри (абсолютної температури кипіння рідини).

наприкінці хIх сторіччя фізична хімія бурхливо розвивається 
й остаточно формується в самостійну дисципліну. цьому сприяли 
видатні роботи дж. Гіббса (термодинаміка), я. вант-Гоффа (фізична 
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теорія розчинів), с. арреніуса (теорія електролітичної дисоціації), 
в. нернста (електрохімія). У 1887 році в лейпцизькому університеті 
була створена перша кафедра фізичної хімії на чолі з в. оствальдом, 
на якій працювали я. вант-Гофф, с. арреніус, в. нернст.

У хх  сторіччі фізична хімія швидко розвивається завдяки 
створенню нових експериментальних методів, одержанню глибо-
кого вакууму, високих тисків і низьких температур, застосуванню 
електроніки, радіотехніки й автоматики. на початку хх сторіччя 
створена ядерна модель атома (е. резерфорд, 1911), кількісна те-
орія атома водню (н. Бор, 1913), сформульована теплова теорема 
(в. нернст, 1906). до числа великих досягнень хх сторіччя нале-
жить теорія розчинів сильних електролітів (П. дебай і е. Гюккель, 
1923), теорія ланцюгових реакцій (М.М. семенов, 1934). в останні 
роки інтенсивно розвиваються методи дослідження будови й влас-
тивостей молекул (електронний парамагнітний резонанс, ядерний 
магнітний резонанс, мас-спектрометрія й ін.).

закони й методи фізичної хімії мають велике значення для ба-
гатьох галузей науки й техніки, наприклад, медицини, біології, фар-
мації, геології, металургії, сільського господарства, харчової й тек-
стильної промисловості тощо.

одні з найбільш ранніх досліджень колоїдних систем були про-
ведені італійським ученим ф. сельмі (1845). він досліджував колоїдні 
розчини хлориду срібла, сірки, берлінської лазурі й висловив думку, 
що в цих розчинах існують агрегати молекул. к. негелі назвав їх мі-
целами (від лат. mica — частинка), а міцеловмісні системи — золями.

англійський фізик М.  фарадей (1857) розробив методи одер-
жання золів металів і  показав, що  колоїдна частинка складається 
із чистого металу.

формулювання основних колоїдно-хімічних ідей, введення 
терміна «колоїди» належать англійському хімікові т. Грему (1861), 
якого вважають засновником колоїдної хімії.

Принципове значення й велике майбутнє нової галузі природо-
знавства передбачив  д.і.  Менделєєв. він експериментально дослі-
джував багато колоїдних систем і показав, що майже всі речовини 
можуть бути отримані в  колоїдному стані, підготувавши цим ідею 
універсальності колоїдного стану.

У 1903 році р. зігмонді й Г. зідентопф сконструювали ультра-
мікроскоп, з його допомогою обчислили розміри частинок у золях 
і перевірили теорію броунівського руху, розроблену а. ейнштей-
ном і М. смолуховським (1905–1906).
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У 1903–1930  роках розвивається вчення про адсорбцію, яке 
стало теоретичним фундаментом колоїдної хімії (М.с.  цвєт, 
1903; Б. Шишковський, 1908; і. ленгмюр, 1917; Г. фрейндліх, 1926; 
М.о. Шилов, 1930). У цей же час закладені основи теорії подвійно-
го електричного шару (Г. Гуї, д. чепмен, о. Штерн, 1910–1924), роз-
робляється теорія коагуляції (М. смолуховський, 1916).

величезне значення для розвитку колоїдної хімії мали робо-
ти М.П. Пєскова. він досліджував стійкість колоїдних систем, ним 
уведене уявлення про два види стійкості — агрегативну і кінетич-
ну. слід зазначити, що проблема стійкості колоїдних систем — одна 
з головних у науці про колоїди. У її рішення великий внесок зро-
били П.о. ребіндер (структурно-механічні властивості колоїдних 
систем), Б.в.  дерягін та  л.д.  ландау (теорія стійкості колоїдних 
систем).

колоїдна хімія відіграє важливу роль у  науково-технічному 
прогресі. особливо велике значення вона має для медицини й фар-
мації. У медицині широко застосовуються такі методи колоїдної хі-
мії, як  гемодіаліз, гемофільтрація, сорбційна екстракорпоральна 
детоксикація організму, препаративний електрофорез клітин й ін. 
вивчення колоїдної хімії необхідне для підготовки кваліфікованого 
фахівця в галузі фармації, перед яким поставлено завдання — роз-
робляти ефективні лікарські препарати у вигляді аерозолів, мазей, 
супозиторіїв тощо.

3. мЕтОДи фіЗиКО-хіміЧНОгО ДОсліДжЕННЯ

У фізичній хімії використовують три незалежних методи дослі-
дження: термодинамічний, статистичний і квантово-механічний.

Термодинамічний метод заснований на застосуванні двох за-
гальних законів природи  — закону збереження й  перетворення 
енергії й закону розсіяння енергії. термодинамічний метод дає точ-
ні співвідношення між енергією й властивостями системи, не ви-
магаючи при цьому будь-яких відомостей про будову молекул або 
механізм процесу.

Статистичний метод ґрунтується на  вивченні систем, 
що  складаються з  великої кількості частинок, що  перебувають 
у хаотичному тепловому русі. хаотичність руху частинок і велике 
їх число дають можливість застосовувати до їх сукупності закони 
теорії ймовірності. статистичний метод вимагає знання механізму 
досліджуваних процесів.
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Квантово-механічний метод побудований на  уявленні про 
двоїсту, корпускулярно-хвильову природу мікрочастинок. цей ме-
тод має особливе значення для теорії хімічного зв’язку, розрахун-
ків хімічної рівноваги й хімічної кінетики.

4. РОЗДіли фіЗиЧНОї й КОлОїДНОї хімії

фізичну та  колоїдну хімію зазвичай поділяють на  декілька 
основних розділів.

Основи фізичної хімії
Хімічна термодинаміка. У  цьому розділі на  підставі законів 

термодинаміки вивчають взаємоперетворення різних видів енер-
гії в хімічних і фізико-хімічних процесах, а також вплив зовнішніх 
умов на напрямок і межі перебігу самочинних процесів. викорис-
тання закономірностей, що випливають із теорії хімічної рівноваги, 
дозволяє збільшувати вихід при синтезі лікарських речовин.

Розчини. Метою теорії розчинів є пояснення та передбачення 
властивостей розчинів на  підставі властивостей складових їх  ре-
човин. для цього вивчають молекулярну структуру розчинів і різ-
ні їх  властивості залежно від складу. зокрема, розчини належать 
до найпоширеніших рідких лікарських форм. тому вивчення роз-
чинів важливе для засвоєння правил їх приготування, умов збері-
гання, стандартизації й застосування.

Фазові рівноваги. це вчення про рівновагу в гетерогенних сис-
темах. Побудова фазових діаграм використовується у фармації для 
ідентифікації й  визначення ступеня чистоти лікарських речовин, 
для підбору основ супозиторіїв, для рішення питання про суміс-
ність лікарських препаратів.

Електрохімія. вивчає властивості розчинів електролітів, елек-
тричну провідність, хімічні джерела струму, електроліз. У фармацев-
тичному аналізі широко використовуються електрохімічні методи: 
кондуктометричний, потенціометричний, полярографічний, ампе-
рометричний.

Хімічна кінетика й каталіз. У цьому розділі вивчають швид-
кість хімічних реакцій, залежність швидкості від різних факторів, 
механізми хімічних процесів, а  також явище каталізу. знання за-
конів хімічної кінетики дозволяє управляти хімічним процесом, 
тобто проводити його якнайшвидше й повніше в певному напрям-
ку. це стосується також інтенсифікації фармацевтичного виробни-
цтва.
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Основи колоїдної хімії: фізикохімія поверхневих явищ і дис-
персних систем

Поверхневі явища. Поверхневими називають явища, що відбу-
ваються на межі поділу фаз. найважливіше з них — адсорбція. По-
верхневі явища мають велике значення для технології ліків (вироб-
ництва, очищення, підбора умов зберігання), для встановлення ме-
ханізму дії лікарських речовин.

Методи одержання й очищення дисперсних систем. розгляда-
ються конденсаційні й диспергаційні методи одержання дисперс-
них систем, а  також методи їхнього очищення за  допомогою діа-
лізу, ультрафільтрації й  т.д. конденсаційні й  диспергаційні мето-
ди застосовують для одержання лікарських препаратів: суспензій, 
емульсій, аерозолів та ін.

Молекулярно-кінетичні, оптичні, електричні, структурно-
механічні властивості дисперсних систем. У цих розділах колоїд-
ної хімії вивчають дифузію, осмос, седиментацію, розсіяння світла, 
електрокінетичні явища (електроосмос, електрофорез та ін.) у дис-
персних системах, їх реологічні властивості. вивчення цих власти-
востей дисперсних систем дає можливість визначити раціональну 
технологію виготовлення лікарських емульсій, суспензій, золів, по-
рошків, мазей та ін., а також розробляти методи їх аналізу.

Стійкість і коагуляція дисперсних систем. У даному розділі коло-
їдної хімії викладена теорія стійкості й коагуляції дисперсних систем, 
що лежить в основі одержання стабільних лікарських препаратів: зо-
лів, емульсій, суспензій.

Високомолекулярні сполуки та  їх розчини. розділ колоїдної 
хімії, що  вивчає властивості розчинів вМс: процеси розчинен-
ня й  набухання високомолекулярних речовин, осмотичний тиск 
і  в’язкість їхніх розчинів, властивості розчинів поліелектролітів, 
гелів та ін. вМс застосовують у медицині й фармації для виготов-
лення інструментарію, протезів, оболонок таблеток, а також як ста-
білізатори емульсій, основи мазей, кровозамінники тощо.
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1. ОсНОВи хіміЧНОї 
тЕРмОДиНАміКи

хімічна термодинаміка вивчає взаємні перетворення різних 
форм енергії, що  супроводжують хімічні та  фізико-хімічні про-
цеси. Базуючись на  двох найважливіших законах термодинамі-
ки, вона дозволяє вирішувати такі завдання, як визначення енер-
гетичних ефектів хімічних і фізико-хімічних процесів, можливос-
ті та умови самочинного перебігу хімічної реакції з максимальним 
виходом продукту.

хімічна термодинаміка має велике значення для теорії 
та  практики фармації. закони термохімії використовують при 
дослідженні енергетичних змін, що відбуваються в організмі під 
дією різних біологічно активних та лікарських речовин. оскільки 
зміна енергії не  залежить від шляху процесу, немає необхіднос-
ті знати справжній механізм реакції, що проходить в живих клі-
тинах. Моделювання фізіологічних процесів можна здійснювати 
при температурі, що відрізняється від температури організму лю-
дини. знайдені при цьому зміни енергії за допомогою термодина-
мічних рівнянь можна привести до реальних умов. другий закон 
термодинаміки дозволяє передбачити напрямок протікання реак-
ції в організмі за участю лікарської речовини. цей закон лежить 
в основі таких явищ, як адсорбція, екстракція, змочування, важ-
ливих для життєдіяльності організму людини.

теорія хімічної рівноваги дозволяє прогнозувати шляхи до-
сягнення максимального виходу при синтезі біологічно активних 
та лікарських речовин.
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1. Основи хімічної термодинаміки

1.1. ПЕРШий ЗАКОН тЕРмОДиНАміКи

1.1.1. ОсНОВНі ПОНЯттЯ тА ВиЗНАЧЕННЯ
Термодинамічна система  — це  тіло або сукупність тіл, відо-

кремлених від навколишнього середовища уявною або дійсно існу-
ючою оболонкою. тіла, які перебувають за межами термодинаміч-
ної системи, утворюють навколишнє середовище.

залежно від характеру взаємодії з навколишнім середовищем 
розрізняють системи відкриті, закриті та ізольовані.

Відкрита система обмінюється з  навколишнім середовищем 
речовиною та енергією. Закрита може обмінюватися енергією, але 
не обмінюється речовиною. Ізольована система не має змоги обмі-
нюватись з навколишнім середовищем як речовиною, так і енергією.

сукупність частин термодинамічної системи з однаковим скла-
дом і властивостями називають фазою. Гомогенна система склада-
ється з однієї фази (газ, розчин), гетерогенна система — з декіль-
кох фаз, відділених одна від одної поверхнями поділу (газ–розчин, 
вода–масло).

1.1.2. стАН тЕРмОДиНАміЧНОї систЕми

фізичні характеристики термодинамічної системи (маса, об’єм, 
температура, тиск, склад, енергія, теплоємність та  ін.) називають-
ся термодинамічними властивостями. вони можуть бути екстен-
сивними та інтенсивними. до екстенсивних властивостей належать 
маса, об’єм, енергія, теплоємність та  ін. вони використовуються 
як кількісні характеристики термодинамічної системи, залежать від 
кількості речовини і характеризуються адитивністю, тобто екстен-
сивна властивість системи дорівнює сумі відповідних властивостей 
її складових частин. до інтенсивних властивостей належать темпе-
ратура, тиск, склад, густина та ін. вони дають якісну характеристику 
термодинамічної системи, не залежать від маси й неадитивні.

стан термодинамічної системи характеризують термодинаміч-
ними параметрами (температура, тиск, об’єм, внутрішня енергія, 
ентропія та  ін.). Параметри, які можна безпосередньо виміряти, 
називаються основними параметрами стану. інші параметри ста-
ну системи є функціями від основних параметрів (внутрішня енер-
гія, ентальпія, ентропія та ін.). ці термодинамічні функції назива-
ють функціями стану, тому що їх зміна при переході системи з од-
ного стану в інший не залежить від шляху процесу, а визначається 
тільки початковим і кінцевим станами системи.
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1.1.3. тЕРмОДиНАміЧНий ПРОЦЕс

зміна одного або декількох параметрів стану системи назива-
ється термодинамічним процесом. Під рівноважним розуміють та-
кий стан, що не змінюється в часі при незмінності зовнішніх фак-
торів. У рівноважному процесі система проходить через безперерв-
ний ряд рівноважних станів. в оборотному процесі система повер-
тається в початковий стан без будь-яких енергетичних змін у на-
вколишньому середовищі. необхідною умовою оборотності є його 
рівноважність. в іншому випадку процес є необоротним.

Процес може бути самочинним або несамочинним. до самочин-
них належать процеси, які проходять без витрати енергії ззовні.

залежно від того, який з  параметрів стану в  термодинаміч-
ному процесі залишається незмінним, розрізняють ізотермічний 
(Т = const), ізобарний (р = const), ізохорний (V = const) процеси. Аді-
абатичним називають процес, у якому Q = 0, тобто система ізольо-
вана в тепловому відношенні.

особливе місце в  термодинаміці займають так звані кругові 
процеси  — термодинамічні цикли. Круговим називається процес, 
в результаті якого система після низки змін повертається в почат-
ковий стан.

1.1.4. тЕПлОтА тА РОБОтА

Теплота (Q) і робота (W) — це форми передачі енергії від сис-
теми до навколишнього середовища й навпаки.

Теплотою називають форму передачі енергії внаслідок хаотич-
ного руху частинок. При виконанні роботи енергія передається 
шляхом упорядкованого руху молекул під дією певної сили. спря-
мований рух молекул може бути перетворений у хаотичний. тоді 
робота переходить у теплоту.

загальна властивість теплоти й роботи полягає в тому, що вони 
характеризують не стан системи, а процес, що відбувається в ній. 
не можна говорити про запас теплоти або роботи в системі, а тіль-
ки про теплоту й роботу певного процесу. теплота та робота зале-
жать від шляху процесу, отже, вони є функціями процесу, а не стану.

теплоту та роботу виражають у джоулях (дж).
У термодинаміці додатньою величиною вважають теплоту, яку 

поглинає система (ендотермічний процес), а від’ємною — теплоту, 
яку вона виділяє (екзотермічний процес).

робота вважається додатньою величиною, якщо вона чинить-
ся системою, і від’ємною, якщо вона здійснюється над системою.
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1. Основи хімічної термодинаміки

1.1.5. РОЗРАхуНОК РОБОти 
В тЕРмОДиНАміЧНих ПРОЦЕсАх

з різних видів роботи особливе значення в термодинаміці має 
робота проти зовнішнього тиску. розглянемо роботу розширення 
ідеального газу в різних термодинамічних процесах.

Припустимо, що в циліндрі під поршнем пе-
ребуває газ (рис. 1.1).

При зменшенні тиску газ розширюється 
і переміщує поршень на нескінченно малу від-
стань dh. При цьому газ здійснює нескінченно 
малу кількість роботи δW = Fdh, де F — сила, 
необхідна для подолання тиску поршня. з огля-
ду на те, що F = pS (S — площа поршня), одер-
жимо δW = p · S · dh = pdV, де dV — нескінчен-
но малий приріст об’єму газу. тоді для скінчен-
ного процесу робота розширення ідеального 
газу дорівнюватиме:

 = ∫
2

1

.
V

V

W pdV  (1.1)

розглянемо розрахунок роботи в різних термодинамічних про-
цесах.

для характеристики змі-
ни стану ідеального газу при різ-
них процесах зручно користува-
тися об’ємною діаграмою, на якій 
кожний рівноважний стан зобра-
жений точкою з координатами p, 
V, T  (рис. 1.2). сукупність точок, 
що  відповідають рівнянню ста-
ну, являє собою поверхню, пере-
різи якої площинами T1  =  const, 
T2 = const і т.д. дають гілки гіпер-
бол (зі  збільшенням температу-
ри вони віддаляються від вісі тем-
ператур). Перерізи площинами 

p = const і V = const є прямими лініями.
нехай вихідний стан газу характеризується координатами точ-

ки А на діаграмі (p1, V1, T2). Порівняємо зміну стану для різних рівно-
важних процесів розширення газу до об’єму V2. для ізотермічного 

Рис. 1.1. схема для 
розрахунку роботи 

розширення 
ідеального газу

Рис. 1.2. зображення 
різноманітних процесів  
на p–V–T-діаграмі стану 

ідеального газу
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процесу зміна відбувається відповідно 
до кривої АВ. для адіабатичного про-
цесу при розширенні газу температу-
ра знижується й процес зображується 
кривою АС.  для ізобарного процесу 
зміна йде за прямою AD. в ізохорному 
процесі при V  =  const зміна відбува-
ється, наприклад, за прямою СD. від-
повідна p–V-діаграма, що являє собою 
проекцію на площину T2 = const, пока-
зана на рис. 1.3. робота, що чиниться 
газом, у розглянутих процесах графіч-
но може бути представлена площами 
фігур, що  розташовані між віссю аб-
сцис, прямими V1 = const і V2 = const 
і кривими АВ, АС ʹ  і АDʹ, які відпові-
дають кожному процесу. в  ізохорно-
му процесі (С ʹ Dʹ) робота не відбувається.

1. Ізобарний процес. У цьому випадку інтегрування рівняння 
(1.1) приводить до виразу:
 W = p (V2 – V1) = p∆V, (1.2)
тобто робота ізобарного розширення газу дорівнює добутку тис-
ку на збільшення об’єму. на графіку (рис. 1.3), що відображає за-
лежність тиску від об’єму, ця  робота є  площею прямокутника 
V1АDV2 під прямою лінією, яка називається ізобарою.

для розширення 1 моль газу, користуючись рівнянням Менде-
лєєва–клапейрона pV = RT  і замінюючи p1 на RT1, а p2 на RT2, одер-
жуємо: W = R (T2 — T1) = R ∆T. для n моль:
 W = nR∆T. (1.3)

При n = 1 і ∆Т = 1 робота розширення газу дорівнює газовій 
сталій:
 W = R. 

2. Ізохорний процес. якщо V = const, то dV = 0 і

 = =∫
2

1

0.
V

V

W pdV  

Рис. 1.3. зображення 
різноманітних процесів 
на плоскій p–V-діаграмі 
(проекція на площину 

Т2 = const): ADʹ – ізобара; 
DʹС ʹ  – ізохора; АВ – ізотерма; 

АС ʹ  – адібата (γ = Ср/СV)
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Графічно в координатах p–V залежність є прямою лінією, пара-
лельною вісі ординат (рис. 1.3), яка називається ізохорою.

3. Ізотермічний процес. розглядаючи розширення n моль газу 
й підставляючи p = (nRT)/V у рівняння (1.1), отримаємо вираз:

 
2

2 1

1 21

ln ln .
V

V

nRT V pW dV nRT nRT
V V p

= = =∫  (1.4)

Графічно ізотермічний процес представляють кривою  — рів-
носторонньою гіперболою, яка називається ізотермою, а  робота 
процесу є площею під кривою АВ (V1ABV2) (рис. 1.3).

4. Адіабатичний процес.
 Q = 0 
 W = –∆U = –nCV ∆T = –nCV (T2 – T1) = nCV (T1 – T2). (1.5)

Графічно адіабатичний процес представляють кривою АСʹ, 
а робота чисельно дорівнює площі під цією кривою (V1АСʹV2).

1.1.6. ВНутРіШНЯ ЕНЕРгіЯ

Внутрішня енергія — це кінетична енергія всіх частинок систе-
ми (молекул, атомів, електронів тощо) і потенціальна енергія їх вза-
ємодії, за винятком кінетичної і потенціальної енергії системи в ці-
лому. внутрішня енергія — екстенсивна величина, тобто її значен-
ня залежить від кількості речовини в системі. зазвичай внутрішню 
енергію відносять до 1 моль речовини та виражають у дж·моль–1. 
абсолютну величину внутрішньої енергії визначити неможливо, 
але для практичних цілей достатньо знати зміну внутрішньої енер-
гії ∆U, що відбувається в процесі.

внутрішня енергія є функцією стану, тобто її зміна визнача-
ється заданими початковим і кінцевим станами системи й не за-
лежить від шляху процесу: ∆U = U2 – U1.

наведемо доказ від протилежного. Припустимо, що  система 
переходить із точки А в точку В одним шляхом, що відповідає змі-
ні внутрішньої енергії ∆U1, а повертається в точку А  іншим шля-
хом, що відповідає зміні ∆U2. Припустимо, що зміна внутрішньої 
енергії залежить від шляху процесів і ∆U1 > ∆U2. тоді в системі від-
бувалося б накопичення енергії без одержання її ззовні. але це не-
можливо, тому що  суперечить закону збереження енергії. отже, 
∆U1 = ∆U2.
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1.1.7. фОРмулЮВАННЯ 
 ПЕРШОгО ЗАКОНу тЕРмОДиНАміКи

Перший закон термодинаміки є окремим випадком закону збе-
реження матерії і  розглядає збереження енергії при різних пере-
твореннях одних форм руху матерії в інші.

Можна дати кілька еквівалентних формулювань першого зако-
ну термодинаміки:

Енергія не зникає без сліду і не виникає з нічого, а тільки переходить 
із одного виду в інший у строго еквівалентній кількості.
У будь-якій ізольованій системі загальний запас енергії зберігається 
незмінним.
Вічний двигун першого роду, тобто періодично діюча машина, 
що дає роботу, не витрачаючи енергії, неможливий.

якщо б вічний двигун першого роду був можливим, то, ізолю-
вавши його від навколишнього середовища, ми спостерігали б на-
копичення енергії в ізольованій системі, що суперечить закону збе-
реження енергії.

Перший закон термодинаміки можна виразити аналітично 
у вигляді рівняння:
 Q = ΔU + W.  (1.6)

отже, теплота, надана системі, витрачається на виконання ро-
боти й збільшення внутрішньої енергії.

це інтегральна форма першого закону термодинаміки.
Q і W — абсолютні значення кількості теплоти й роботи, а не 

їх зміни, тому що теплота й робота є функціями процесу.
для нескінченно малих елементарних процесів перший закон 

термодинаміки виражається в диференціальній формі:
 δQ = dU + δW, (1.7)
де dU — повний диференціал, тобто зміна, що не залежить від шля-
ху процесу, а δQ і δW — нескінченно малі кількості теплоти й ро-
боти, їх значення залежать від шляху процесу.

величина δW  є  сумою двох робіт  — роботи проти сили зо-
внішнього тиску pdV і корисної роботи δWʹ (сума всіх робіт за ви-
нятком роботи розширення): 
 δW = pdV + δWʹ. (1.8)

У багатьох термодинамічних розрахунках враховують лише 
дію зовнішнього тиску на систему, а роботу δW ʹ вважають рівною 
нулю, у цьому випадку:
 δQ = dU + pdV. (1.9)



26

1. Основи хімічної термодинаміки

1.1.8. ЗАстОсуВАННЯ  
ПЕРШОгО ЗАКОНу тЕРмОДиНАміКи  
ДО РіЗНих ПРОЦЕсіВ

1. Ізотермічний процес: Т = const.
якщо процес відбувається за участю ідеального газу, то

 ∆ = ∫
2

1

,
T

V
T

U C dT  ∆U = nCV∆T = 0, 

де СV — молярна теплоємність при сталому об’ємі.

 = = =2 1

1 2

ln ln .T
V pQ W nRT nRT
V p

 (1.10)

в ізотермічному процесі вся поглинена системою теплота йде 
на виконання роботи.

2. Ізохорний процес: V = const;
 W = 0;  QV = ∆U.  (1.11)

Поглинена системою теплота йде на збільшення її внутрішньої 
енергії. отже, QV  набуває властивостей термодинамічної функції 
стану.

3. Ізобарний процес: р = const;
 W = p∆V; 
 Qp = ∆U + p∆V = U2 – U1 + p (V2 – V1) =  
 = U2 – U1 + p2V2 – p1V1 = (U2 + p2V2) – (U1 + p1V1). 

введемо позначення: U + pV = H, тоді:

 Qp = H2 – H1 = ∆H, (1.12)

де р і V — параметри стану, а U — функція стану, отже, сума U + pV є та-
кож функцією стану. ця  функція називається ентальпією. таким 
чином, теплота в ізобарному процесі дорівнює зміні ентальпії ∆Н 
і не залежить від шляху процесу, тобто набуває властивостей функ-
ції стану системи.

4. Адіабатичний процес: Q = 0;
 W = –∆U. 

робота виконується за рахунок зменшення внутрішньої енер-
гії, і температура системи знижується (див. рівняння (1.5)).



27

 1.1. Перший закон термодинаміки

Питома теплота випаровування бензену с6н6 при 80 °с дорівнює 
397,1 дж·г–1. визначити зміну внутрішньої енергії при конденса-
ції 1 моль с6н6 при 80 °с (об’ємом рідини в порівнянні з об’ємом 

пари знехтувати).
відповідно до першого закону термодинаміки
∆U = Q – W;   Qконд = –Qвип; 
Qконд = –397,1 дж · г–1 · 78 г · моль–1 = –30973,8 дж · моль–1 

(Мс6н6
 = 78 г · моль–1). 

для ізобарного процесу
W = p∆V = р (Vp –Vп) = – рVп = –nRT; 
W = –1моль · 8,314 Дж · моль–1 · K–1 · 353 K = –2934,84 Дж · моль–1;
∆U = –30973,8 + 2934,84 = –28039,0 дж · моль–1;
∆U = –28,04 кдж · моль–1.

 Термодинамічна система  — сукупність тіл, відокремлених 
від навколишнього середовища дійсною або уявною оболонкою.
 Ізольована система не обмінюється з навколишнім середови-

щем ні речовиною, ні енергією.
 Екстенсивні властивості залежать від маси системи та ха-

рактеризуються адитивністю.
 Інтенсивні властивості не залежать від маси системи й не-

адитивні.
 Зміна термодинамічної функції стану не залежить від шляху 

процесу.
 Внутрішня енергія, ентальпія — функції стану системи.
 Теплота та робота — функції процесу.
 Поглинена системою теплота витрачається на збільшення 

внутрішньої енергії системи та здійснення роботи.
 Теплоти ізобарного та ізохорного процесів набувають влас-

тивості функцій стану.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. яка система називається відкритою, закритою, ізольова-
ною?
2. чим відрізняються інтенсивні та екстенсивні властивос-
ті системи?
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3. яка функція називається термодинамічною функцією стану?
4. який процес називають оборотним, рівноважним, самочин-

ним, круговим?
5. У чому полягає спільна властивість теплоти та роботи?
6. У якому із процесів розширення ідеального газу від об’єму 

V1 до об’єму V2 робота буде найбільшою: ізотермічному, ізобарно-
му або адіабатичному?

7. доведіть, що внутрішня енергія є термодинамічною функці-
єю стану.

8. наведіть різні формулювання першого закону термодинаміки.
9. напишіть математичний вираз першого закону термодина-

міки для нескінченно малої та скінченної зміни стану системи.
10. напишіть математичний вираз першого закону термодина-

міки для ізотермічного, ізобарного, ізохорного, адіабатичного про-
цесів.

1.2. тЕРмОхіміЯ

1.2.1. TЕПлОВий ЕфЕКт. сПіВВіДНОШЕННЯ 
між іЗОБАРНим тА іЗОхОРНим тЕПлОВими 
ЕфЕКтАми РЕАКЦії
Термохімія — це розділ хімічної термодинаміки, в якому ви-

вчаються теплові ефекти хімічних реакцій. велику роль у розви-
тку термохімії відіграли російські вчені  Г.і.  Гесс, М.М.  Бекетов, 
в.в. лугінін.

Тепловим ефектом реакції називають кількість теплоти, що ви-
діляється або поглинається в реакції при сталому тиску або об’ємі, 
причому продукти реакції мають таку ж температуру, що й вихід-
ні речовини, і відсутні інші види робіт, крім роботи проти зовніш-
нього тиску. Умова ізотермічності необхідна для того, щоб виклю-
чити втрату або отримання теплоти системою при її нагріванні або 
охолодженні.

У термодинаміці прийнято для ендотермічних реакцій знак 
теплового ефекту вважати додатнім, а  для екзотермічних  — 
від’ємним.

У термохімії користуються термохімічними рівняннями. Тер-
мохімічне рівняння — це рівняння хімічної реакції, у якому зазна-
чений тепловий ефект. тепловий ефект реакції залежить від приро-
ди реагуючих речовин та їх агрегатних станів, тому в термохіміч-
них рівняннях символами (г, р, т) позначають стан речовин.
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наприклад:
CaCO3(т) → сао(т) + со2(г), ∆Н298 = 179,08 кдж · моль–1.
залежно від умов перебігу реакцій розрізняють ізобарний 

та ізохорний теплові ефекти реакції.
Ізобарним тепловим ефектом реакції Qp називають теплоту хі-

мічного процесу, що відбувається при р = const і рівності темпера-
тур початкового та кінцевого станів системи T1 = T2. Ізохорним те-
пловим ефектом реакції QV називають теплоту хімічного процесу, 
що відбувається при V = const і T1 = T2. останні проводять у герме-
тично замкнутих ємностях — калориметричних бомбах.

незважаючи на  те, що  температури початкового й  кінцевого 
станів системи однакові, у ній обов’язково відбувається зміна вну-
трішньої енергії, тому що  змінюється хімічна складова, пов’язана 
зі зміною будови речовин системи в результаті реакції. звідси ви-
пливає, що ізохорний тепловий ефект реакції, подібно теплоті ізо-
хорного процесу (1.10), дорівнює зміні внутрішньої енергії системи:
 QV = ∆U, 
а ізобарний тепловий ефект реакції дорівнює зміні ентальпії сис-
теми:
 Qp = ∆H. 

відповідно до першого закону термодинаміки для ізобарного 
процесу:
 Qp = ∆U + p∆V = ∆H. 
Підставивши в це рівняння QV замість ∆U, отримуємо:
 Qp = QV + p∆V. (1.13)
якщо реакція супроводжується виділенням або поглинанням газу 
та початкове число молів газоподібних речовин n1, а кінцеве — n2, 
то, вважаючи, що  гази ідеальні та  підпорядковуються рівнянню 
Менделєєва–клапейрона, маємо:
 pV1 = n1 RT і  pV2 = n2 RT . 
тоді
 p∆V = p (V2 – V1) = (n2 – n1) RT = ∆nRT. (1.14)
Підставивши результати перетворень в (1.13), отримуємо:
 Qp = QV + ∆nRT. (1.15)
цей вираз показує, що Qp і QV відрізняються на роботу розширен-
ня ∆nRT . із вищевказаного випливає:

а) якщо ∆n = 0, то Qp = QV;
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б) якщо ∆n > 0, то Qp > QV;
в) якщо ∆n < 0, то Qp < QV.

для реакцій між рідкими й твердими тілами, які не супроводжу-
ються виділенням або поглинанням газів, ∆V ≈ 0 та Qp = QV.

розрахуємо співвідношення Qp і QV для реакції при 298 к:
 C(т) + 1/2о2(г) = со(г), 

∆n = 1 – 0,5 = 0,5 моль, відповідно,
Qp > QV  і Qp = QV + 0,5RT .

отже, Qp – QV = 0,5 ∙ 8,314 ∙ 298 = 1239 дж = 1,24 кдж.

1.2.2. ЗАКОН гЕссА

з рівнянь (1.10) і  (1.11) випливає, що теплові ефекти реакцій 
не залежать від шляху реакції, тому що визначаються зміною від-
повідних функцій стану U і H. це є термодинамічним обґрунтуван-
ням закону, експериментально встановленого Гессом у  1840  році, 
який одержав назву закону Гесса:

Тепловий ефект хімічної реакції не залежить від шляху реакції, 
тобто від проміжних стадій, а визначається лише початковим 
і кінцевим станами системи.

рівняння (1.10) та (1.11) — математичні вирази закону Гесса.
Припустимо, що процес перетворення речовини а в речовину 

в проходить різними шляхами, зображеними схематично (рис. 1.4).
сумарні теплові ефекти кожного 

шляху відповідно до закону Гесса будуть 
рівні між собою, тобто,

∆Н1 = ∆Н2 + ∆Н3 + ∆Н4 = ∆Н5 + ∆Н6.

закон Гесса має велике практичне 
та теоретичне значення. за його допомо-
гою можна розрахувати тепловий ефект 
реакції, не проводячи безпосередніх ви-
мірів. У деяких випадках ним можна ско-

ристатися для розрахунку теплових ефектів, які не можна визначи-
ти експериментально.

знайдемо тепловий ефект реакції
                     2с + 2н2 = с2н4,

якщо відомі теплові ефекти таких реакцій:
с2н4 + н2 = с2н6,   ∆Н = –136,95 кдж (1);

Рис. 1.4. схема, 
що ілюструє закон Гесса
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2 6 2 2 2
7C H  + O  = 2CO  + 3H O (p),
2

 ∆Н = –1559,88 кдж (2);

с + о2 = со2,   ∆Н = –393,51 кдж (3);

2 2 2
1H  + O  = H O (p),
2

  ∆Н = –285,83 кдж (4).

щоб одержати шукане рівняння, робимо відповідні алгебраїчні дії 
з даними термохімічними рівняннями. Підсумуємо рівняння (3), помно-
жене на  2, і  рівняння (4), помножене на  3, з  отриманої суми віднімає-
мо рівняння (1) і (2). аналогічні алгебраїчні дії виконуємо і з тепловими 
ефектами:

∆Нх = 2∆Н3 + 3∆Н4 – ∆Н1 – ∆Н2;
∆Нх = 2(–393,51) + 3(–285,83) + 136,95 + 1559,88 = 53,32 кдж.
закон Гесса широко використовується для визначення не лише 

теплових ефектів хімічних реакцій, але й теплот розчинення, випа-
ровування, кристалізації, дисоціації тощо.

1.2.3. тЕПлОти утВОРЕННЯ тА ЗгОРЯННЯ сПОлуК

для виконання різних термодинамічних розрахунків у термо-
хімії вводяться поняття теплоти або ентальпії утворення та тепло-
ти або ентальпії згоряння речовин.

Стандартною теплотою (ентальпією) утворення називаєть-
ся тепловий ефект реакції утворення 1  моль складної речовини 
із простих речовин за стандартних умов (298 к, 101 325 Па). Позна-
чається стандартна теплота утворення символом 0 .fH∆  верхній ін-
декс (0) позначає стандартний стан, а нижній (f) — початкова бук-
ва англійського слова «formation» (утворення). При цьому всі учас-
ники реакції мають бути в стійких агрегатних станах.

1
2

N2 (г) + 
1
2

о2 (г) = NO (г), 0 .fH∆  = 81,6 кдж

Mg (т) + S (т) + 2о2 (г) = MgSO4 (т), 0 .fH∆  = –12,30 кдж ∙ моль–1.
стандартні теплоти утворення простих речовин приймають-

ся рівними нулю.
реакції утворення записують таким чином, щоб праворуч був 

1 моль даної сполуки.
необхідно відзначити, що  утворення складних речовин пря-

мим синтезом із простих речовин у більшості випадків практич-
но нездійсненні, тому теплові ефекти цих реакцій розраховуються 
за законом Гесса.

для термодинамічних розрахунків реакцій за участю органіч-
них речовин поряд з теплотами утворення користуються теплота-
ми (ентальпіями) згоряння речовин.
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Стандартною теплотою згоряння називають тепловий ефект 
реакції окиснення 1 моль речовини газоподібним киснем до відпо-
відних продуктів згоряння за стандартних умов (298 к, 101 325 Па). 
для елементів с, н, N, S продуктами згоряння вважають со2, н2о(р), 
N2, SO2. теплота згоряння позначається символом 0 .cH∆  індекс с — 
 початкова буква англійського слова «combustion» (згоряння).

стандартні теплоти згоряння вищих оксидів у стійких станах 
приймаються рівними нулю.

стандартна теплота згоряння етанолу дорівнює 1366,91  кдж × 
× моль–1. це означає, що при згорянні 1 моль спирту з утворен-
ням газоподібного карбон (IV) оксиду і рідкої води за стандарт-

них умов виділиться 1366,91 кдж:
с2н5он + 3о2 → 2со2 + 3н2о, ∆Н = –1366,91 кдж.
значення стандартних теплот утворення та  згоряння наво-

дяться в довідниках фізико-хімічних величин.

1.2.4. ВисНОВКи іЗ ЗАКОНу гЕссА

У термохімічних розрахунках часто користуються висновками 
із закону Гесса, відповідно до яких теплові ефекти реакцій за стан-
дартних умов розраховують за стандартними теплотами утворення 
та згоряння речовин, що беруть участь у реакціях.

1. Розрахунок теплових ефектів реакцій за стандартними 
теплотами утворення.

наведемо у вигляді схеми процеси перетворення вихідних ре-
човин у продукти реакції та одержання вихідних речовин і продук-
тів реакції із простих речовин.

Рис. 1.5. Схема розрахунку ∆Н0 реакції за  
0 .fH∆

як видно з  рис. 1.5, продукти реакції можна одержати дво-
ма шляхами: 1) безпосередньо із простих речовин ( νi fH∆ ( )прод

0∑ )
і  2)  спочатку із  простих речовин одержати вихідні речовини 
( νi fH∆ ( )виx

0∑ ), а потім з останніх — продукти реакції ( 0
xH∆ ).
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тоді відповідно до закону Гесса:

 ν νi f i f вих                    xH H H∆ ∆ ∆( ) ( )прод
0 0 0∑ ∑= +  

та
 ∆ ∆ ∆H H Hx i f f

0 0 0= −∑ ∑ν νi( ) .прод (вих)  (1.16)

отже,
тепловий ефект реакції дорівнює різниці між сумами теплот 
утворення продуктів реакції та теплот утворення вихідних 
речовин, помножених на відповідні стехіометричні коефіцієнти.

2. Розрахунок теплових ефектів реакцій за стандартними 
теплотами згоряння.

аналогічно вищезазначеному наведемо у вигляді схеми (рис. 1.6) 
процес перетворення вихідних речовин у продукти реакції та про-
цеси окиснення вихідних речовин і  продуктів реакції до  відповід-
них продуктів згоряння. останні можна одержати двома шляхами: 
1) безпосереднім окисненням цих речовин ( νi cH∆ ( )виx

0∑ )  і 2) вихід-
ні речовини перевести в продукти ( 0

xH∆ ), а потім останні спалити 
( νi cH∆ ( )прод

0∑ ).

Рис. 1.6. Схема розрахунку ∆Н0 реакції за
 

0 .cH∆

тоді відповідно до закону Гесса:

 νi cH∆ ( )виx
0∑  = 0

xH∆  + νi cH∆ ( )прод
0∑  

та

 0
xH∆  = νi cH∆ ( )виx

0∑  – νi cH∆ ( )прод
0∑ .  (1.17)

Тепловий ефект реакції дорівнює різниці між сумами теплот 
згоряння вихідних речовин і теплот згоряння продуктів реакції, 
помножених на відповідні стехіометричні коефіцієнти.
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розрахуємо стандартну ентальпію утворення вітаміну  е 
(с31н52о3), якщо при згорянні його в калориметричній бомбі при 
298 к виділяється 39,14 кдж·г–1 теплоти.

рівняння реакції згоряння має вигляд:
с31н52о3 (р) + 85

2
о2 (г) = 31со2 (г) + 26н2о (р);

∆n = 31 – 85
2

 = –11,5.

При V = const QV = ∆U:
∆U = –39,14 · Мс31н52о3

 = –39,14 · 472,83 = –18506,6 кдж · моль–1.
∆Н розраховуємо за рівнянням ∆Н = ∆U + ∆nRT:

∆Н = –18506,6 – 11,5 · 8,314 · 10–3 · 298 = –18535,1 кдж·моль–1.
стандартну ентальпію утворення вітаміну е  знаходимо за  першим 

висновком із закону Гесса, скориставшись даними таблиць термодинаміч-
них величин для ентальпій утворення н2о і со2:
 

31 52 3 2 2

0 0 0
 (C H O )   (CO )  (H O)= 31 26  + –∆ ∆ ∆ ∆f f fH H H H  

31 52 3

0
 (C H O )∆ =fH  31 · (–393,51) + 26 · (–285,83) + 18535,1 = –1095,29 кдж·моль–1.

1.2.5. тЕПлОтА РОЗЧиНЕННЯ

У фармацевтичній, хімічній та  інших галузях промисловос-
ті широко застосовуються розчини. Процес утворення розчинів, 
як правило, супроводжується тепловим ефектом, що залежить від 
температури, тиску, природи розчинника й розчиненої речовини. 
найчастіше визначають інтегральну теплоту розчинення — тепло-
вий ефект розчинення 1 моль речовини в деякій кількості чистого 
розчинника з одержанням розчину заданої концентрації.

Процес розчинення кристалічних речовин (наприклад, солі) 
складається з  руйнування кристалічних ґраток і  утворення соль-
ватів (гідратів). тому теплота розчинення є сумарною величиною, 
що складається з теплоти, витраченої на руйнування кристалічних 
ґраток (∆Н > 0), і теплоти, що виділилася при сольватації іонів і мо-
лекул (∆Н < 0). таким чином, відповідно до закону Гесса, маємо:
 ∆ ∆ ∆H H Hpoзч кp

0
coльв
0 , 0 = +  

де ∆ ∆ ∆H H Hpoзч кp
0

coльв
0 , 0 = + й ∆ ∆ ∆H H Hpoзч кp

0
coльв
0 , 0 = +   — теплоти руйнування кристалічних ґраток 

і сольватації іонів відповідно.
теплота розчинення може бути від’ємною величиною 

(∆Нрозч  <  0), якщо при розчиненні переважає ефект сольвата-
ції (наприклад, розчинення безводної солі), і  додатньою величи-
ною (∆Нрозч > 0), наприклад, при розчиненні кристалогідрату, тому 
що в цьому випадку переважає процес руйнування кристалічних 
ґраток.
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інтегральні теплоти розчинення визначають калориметрично 
(див. [40]). значення інтегральних теплот розчинення солей, кислот 
і основ у воді наводяться в довідниках фізико-хімічних величин.

1.2.6. тЕПлОтА НЕйтРАліЗАЦії

теплотою нейтралізації називають тепловий ефект, що супро-
воджує нейтралізацію молярної маси еквівалента кислоти (основи) 
відповідною кількістю основи (кислоти).

експериментально було встановлено, що при нейтралізації роз-
чинів сильних кислот сильними основами, незалежно від їх приро-
ди, спостерігається один і той самий тепловий ефект. це поясню-
ється тим, що відповідно до теорії арреніуса реакція нейтраліза-
ції сильної кислоти сильною основою у водних розчинах зводить-
ся до реакції утворення малодисоційованих молекул води з  іонів 
н+ і он–:

H+ + OH– н2о, ∆Н = –55,9 кдж · моль–1.
нейтралізація слабкої кислоти або слабкої основи супрово-

джується їх дисоціацією:

на н+ + а–, ∆Ндис

н++ он– н2о, ∆Н = –55,9 кдж · моль–1

на + он– н2о +а–, ∆Ннейтр = ∆Ндис –55,9 кдж · моль–1.

отже, відповідно до  закону Гесса теплота нейтралізації слаб-
кої кислоти або основи складається з теплоти дисоціації та теплоти 
утворення одного моля води з іонів.

1.2.7. ЗАлЕжНістЬ тЕПлОВОгО ЕфЕКту РЕАКЦії 
ВіД тЕмПЕРАтуРи

закон Гесса та  висновки з  нього дозволяють розраховувати 
теплові ефекти реакцій за стандартних умов, тоді як на практиці 
часто необхідно знати тепловий ефект для температури, при якій 
та або інша хімічна реакція проходить найбільш повно.

розглянемо реакцію:
 ν1A1 + ν2A2 = ν3A3+ν4A4. 

тепловий ефект реакції:
 Qp = ∆Н = ν3Н3 + ν4Н4 – ν1Н1 – ν2Н2, 
де H1, H2, H3, H4 — ентальпії учасників реакції.

+
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Продиференціюємо це рівняння за температурою:

3 4 1 2
3 4 1 2 .∂∆ ∂ ∂ ∂ ∂         = ν ⋅ + ν ⋅ − ν ⋅ − ν ⋅                  ∂ ∂ ∂ ∂ ∂p p p p p

H H H H H
T T T T T

але

 ,∂  =  ∂ p
p

H C
T

 

де Ср — молярна теплоємність при постійному тиску.

звідси:

 

∂
∂

ν ν ν ν

ν

∆H
T

C C C C

C νCi i







= + − − =

= −∑
p

p p p p

p p

3 3 4 4 1 1 2 2, , , ,

( )прод (( ,вих)∑ = ∆Cp

 

 ,∂∆  = ∆  ∂ p
p

H C
T

 (1.18)
   

 .V
V

U C
T

∂∆  = ∆  ∂
 (1.19)

рівняння (1.18) і (1.19) називаються рівняннями кірхгофа у ди-
ференціальній формі.

отже,
температурний коефіцієнт теплового ефекту реакції дорівнює 
зміні теплоємності в результаті перебігу реакції.

рівняння кірхгофа у диференціальній формі дозволяють якісно 
оцінити залежність теплового ефекту від температури. якщо ∆Cp > 0, 
то  при підвищенні температури тепловий ефект ∆Н збільшується. 
якщо ∆Ср < 0, то підвищення температури чинить протилежну дію. 
якщо ∆Ср = 0, тепловий ефект реакції не залежить від температури.

для кількісної оцінки рівняння кірхгофа інтегрують у  межах 
від T1 до T2:

 
2 2

1 1

=∂∆ ∆∫ ∫
T T

p
T T

H C dT  

та отримують його інтегральну форму:

 
2 1

2

1

.∆ = ∆ + ∆∫
T

T T p
T

H H C dT  (1.20)
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У вузькому інтервалі температур нехтують залежністю тепло-
ємності від температури. тоді:
 ∆НT2

 = ∆НT1
 + ∆Cp(T2 – T1). (1.21)

етиловий естер ціаноацетатної кислоти (еец)  — проміжний 
продукт синтезу вітаміну в6. для технологічних розрахунків син-
тезу необхідне вивчення термодинамічних властивостей еец 

в  широкому інтервалі температур. обчисліть ∆Н для процесу перетво-
рення 1 моль рідкого еец при 200 к у кристали, якщо теплота плавлення 
еец при 146 к дорівнює 11,78 кдж · моль–1, а молярні теплоємності рідко-
го та кристалічного еец дорівнюють відповідно 140 і 100 дж · моль–1 · к–1.
 еец(р) → еец(кр), 

 ∆Нкр = –∆Нпл, 

 ∆ ∆ ∆ ∆H H C TT T p2 1

кр кр= + ⋅ . 
∆HT2

кр = –11,78 ∙ 103 + (100 – 140) ∙ (200 – 146)= –13940 дж · моль–1,
∆HT2

кр = –13,94 кдж · моль–1.
У широкому інтервалі температур необхідно враховувати за-

лежність теплоємності від температури, що виражається степене-
вими рядами типу:

Cp = а + bТ + cТ2 ,
Cp = a + bТ + сʹT –2.

значення коефіцієнтів a, b, c і сʹ наводяться в довідниках тер-
модинамічних величин.

враховуючи залежність теплоємності від температури, одер-
жимо рівняння кірхгофа у вигляді:

 –2
2

2 1

1

= ( + ) ,
T

T T
T

H H a bT c'T dT∆ ∆ + ∆ + ∆ ∆∫  (1.22)

де ∆ ∆a a a b b bi i i i= − = −∑ ∑ ∑ ∑ν ν ν ν( ) ( ) ( ) ( ),прод вих прод вих    і т.д.

Можливість визначення теплових ефектів реакцій при зада-
них температурах розрахунковим шляхом має велике практич-
не значення, тому що безпосереднє вимірювання теплоти реакції 
при температурах, що значно відрізняються від стандартної, часто 
пов’яза не з труднощами набагато більшими, ніж вимірювання від-
повідних теплоємностей.

розрахунки за рівняннями кірхгофа проводять при складанні 
теплових балансів процесів на хімічних і фармацевтичних вироб-
ництвах.
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1. Основи хімічної термодинаміки

 Ізобарний та  ізохорний теплові ефекти відрізняються 
на роботу розширення.
 Закон Гесса випливає з першого закону термодинаміки.
 Закон Гесса дозволяє оперувати з термохімічними рівняння-

ми так само, як із алгебраїчними.
 Теплота утворення простої речовини дорівнює нулю.
 Теплота згоряння вищого оксиду дорівнює нулю.
 Тепловий ефект реакції можна розрахувати за теплотами 

утворення або теплотами згоряння реагентів.
 Тепловий ефект утворення сполуки можна розрахувати 

за його теплотою згоряння.
 Зміна теплоємності в результаті реакції визначає значення 

температурного коефіцієнта теплового ефекту.
 Рівняння Кірхгофа в  інтегральній формі використовують 

для розрахунку теплового ефекту реакції при температурах, які 
відрізняються від стандартної.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. доведіть, що закон Гесса випливає з першого закону тер-
модинаміки.
2. доведіть, що значення теплового ефекту для реакції утво-
рення сульфуру (IV) оксиду з газоподібного кисню та твер-
дої сірки при постійному тиску та постійному об’ємі одна-

кові.
3. на підставі закону Гесса виведіть розрахункове рівнян-

ня для обчислення стандартного теплового ефекту реакції: 
сH4(г) + 2H2S(г) → CS2(г) + 4H2(г)

а) за теплотами утворення;
б) за теплотами згоряння.
4. як розрахувати теплоту згоряння органічної сполуки, маю-

чи дані про теплоти утворення речовин?
5. як залежить тепловий ефект хімічної реакції від температу-

ри та чим визначається характер цієї залежності?
6. як змінюється тепловий ефект екзотермічної реакції при 

підвищенні температури, якщо теплоємність продуктів реакції 
більше теплоємності вихідних речовин?
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1.3. ДРугий ЗАКОН тЕРмОДиНАміКи.
хАРАКтЕРистиЧНі фуНКЦії 
тА тЕРмОДиНАміЧНі ПОтЕНЦіАли

1.3.1. фОРмулЮВАННЯ ДРугОгО ЗАКОНу 
тЕРмОДиНАміКи

Перший закон термодинаміки дає кількісну характеристику 
зміни енергії системи в різних процесах. однак з нього не можна 
зробити висновок про можливості процесу та його напрямок.

Можливість, напрямок і  межу перебігу самочинного процесу 
визначає другий закон термодинаміки.

другий закон термодинаміки, як і перший, є результатом уза-
гальнення багатовікового людського досвіду. існують різні форму-
лювання другого закону, однак усі вони визначають напрямок са-
мочинних процесів.

Теплота не може самочинно переходити від холодного тіла до га-
рячого (постулат Клаузіуса).
Процес, єдиним результатом якого є перетворення теплоти 
в роботу, неможливий (постулат Томсона).
Не можна побудувати машину періодичної дії, яка б лише охоло-
джувала тепловий резервуар і виконувала роботу (перший посту-
лат Планка).
Будь-яка форма енергії може повністю перетворитися в тепло-
ту, але теплота перетворюється в інші види енергії лише част-
ково (другий постулат Планка).

У 1824  році с.  карно, досліджуючи умови перетворення те-
плоти в роботу, зробив висновок, що в теплових машинах тепло-
та, отримана від тепловіддатчика, не може повністю перетворити-
ся в роботу, частина її передається холодильнику.

розглянемо роботу теплової машини, зображеної на схемі:

робота такої машини полягає не  лише в  отриманні тепло-
ти Q1 від нагрівача й здійсненні роботи W, але й у передачі деякої 
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кількості теплоти Q2 холодильнику, тобто теплоприймача з більш 
низькою температурою (Т2 < Т1).

відношення кількості виконаної роботи W до кількості тепло-
ти, одержаної робочим тілом від тепловіддатчика, називається тер-
модинамічним коефіцієнтом корисної дії η (ккд):

 η = = 1 2

1 1

– .Q QW
Q Q

 (1.23)

При розгляді циклу карно (оборотного термодинамічного 
процесу), на якому базується робота теплової машини, отримали:

 =1 2 1 2

1 1

– – ,Q Q T T
Q T

 (1.24)

тоді

 η = 1 2

1

– .T T
T

 (1.25)

отже,
максимальне значення коефіцієнта корисної дії теплової машини 
не залежить від природи тіла й речовин, що беруть участь у ро-
боті машини, а залежить лише від температури тепловіддатчи-
ка та теплоприймача.

другий закон термодинаміки можна ще  сформулювати так 
(формулювання в. оствальда): «Вічний двигун другого роду немож-
ливий». Під вічним двигуном другого роду розуміють періодично 
діючу машину, що перетворює всю теплоту в роботу.

1.3.2. ЕНтРОПіЯ

Перетворення рівняння (1.24) дає:

=2 2

1 1

1– 1–Q T
Q T

 або =1 2

1 2

.Q Q
T T

але Q1 — теплота, яку отримує робоче тіло (Q1 > 0), а Q2 — те-
плота, яку система (робоче тіло) віддає, тому Q2 < 0. враховуючи 
останнє, маємо:

 =1 2

1 2

–Q Q
T T

 або + =1 2

1 2

0.Q Q
T T

  (1.26)

відношення теплоти процесу до абсолютної температури, при 
якій відбувається процес, Q

T
 називається приведеною теплотою 
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 1.3. Другий закон термодинаміки...

процесу. тоді вираз (1.26) варто розглядати як  деяку закономір-
ність, згідно з якою сума приведених теплот оборотного термоди-
намічного циклу (циклу карно) дорівнює нулю.

для нескінченно малого циклу карно приведена теплота дорів-

нює 
δQ
T

, тоді рівняння (1.26) набуває вигляду:

 δ δ+ =1 2

1 2

0.
Q Q
T T

 

Будь-який оборотний тепловий процес можна розділити на не-
скінченно велику кількість елементарних циклів карно. тоді алге-
браїчна сума приведених теплот для і-елементарних циклів також 
дорівнює 0:

 0.i

i

Q
T

δ =∑  

При і → ∞   

 0,i

i

Q Q
T T

δ δ= =∑ ∫  

де ∫— інтеграл за  замкненим контуром, що  охоплює весь цикл. 
з теорії інтегралів відомо, що коли інтеграл за замкненим конту-
ром дорівнює нулю, то підінтегральний вираз є повним диференці-
алом функції стану системи. ця функція стану була введена в тер-
модинаміку р. клаузіусом і названа ентропією (S).

отже:

 δ= .QdS
T

 (1.27)

Ентропія — функція стану, тому її зміна не залежить від шля-
ху процесу, а визначається тільки початковим і кінцевим станами 
системи. тоді інтегрування рівняння (1.27) дає:

 δ∆ ∫
2

2 1
1

– =  = .QS S S
T

 (1.28)

як відомо, робота необоротного процесу менша за роботу обо-
ротного процесу. в той же час зміна внутрішньої енергії в цих про-
цесах однакова. отже, теплота необоротного процесу має бути 
меншою, ніж теплота оборотного процесу. тоді:

 
δ δQ

T
Q

T
обор необор>  та dS

Q
T

>
δ необор . 
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Математичний вираз для оборотних і  необоротних процесів 
можна записати у вигляді:

 δ≥ .QdS
T

 (1.29)

рівняння (1.29) є аналітичним виразом другого закону термо-
динаміки.

за фізичним смислом ентропія — це кількість зв’язаної енергії, 
віднесена до одного градуса:

 = .qS
T

 

зв’язана енергія  — це  та частка внутрішньої енергії, що  не 
може бути перетворена в корисну роботу:
 U = F + q, 
де q — зв’язана енергія; F — вільна енергія, за рахунок якої можна 
виконати роботу.

зазвичай значення ентропії відносять до одного моля речови-
ни та виражають у дж ∙ моль–1 · к–1.

співвідношення (1.29) приводить до висновку, що в адіабатич-
них процесах (δQ = 0):
 dS ≥ 0. (1.30)

отже ентропія ізольованої системи в  оборотних процесах 
не змінюється (S2 = S1), а в необоротних (самочинних) — збільшу-
ється (S2 > S1).

При цьому самочинний процес відбувається доти, поки систе-
ма не перейде у рівноважний стан, в якому ентропія досягає мак-
симуму.

таким чином,
в ізольованих системах, для яких V = const і U = const, напрямок 
протікання самочинних процесів визначається зміною ентропії.
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1.3.3. ЗміНА ЕНтРОПії В РіЗНих ПРОЦЕсАх

напишемо рівняння першого закону термодинаміки в  дифе-
ренціальній формі для оборотних процесів:
 δQ = dU + δW. 

Ураховуючи, що
 δQ = TdS, dU = CV dТ, δW = pdV, 
отримаємо:
 TdS = CV dT + pdV. 

звідси:

 = + .V
dT dVdS C p
T T

 

для ідеального газу можна замінити p на 
RT
V

:

 = + .V
dT dVdS C R
T V

 

інтегруючи це рівняння в межах від Т1 до Т2, маємо:

 − = +2 2
2 1

1 1

ln ln .V
T VS S C R
T V

 (1.31)

за рівнянням (1.31) можна розрахувати зміну ентропії у проце-
сах, в яких змінюються V і Т, наприклад, при нагріванні 1 моль газу, 
що перебуває під поршнем циліндра, причому поршень вільно пе-
реміщується. якщо змінюються температура й тиск (нагрівання га-
зів під закріпленим поршнем), застосовуємо аналогічне рівняння:

 − = +2 1
2 1

1 2

ln ln .p
T pS S C R
T p

  (1.32)

для випадку, коли V  і p  не змінюються, а  змінюється тільки 
температура, наприклад, при нагріванні твердого тіла або рідини, 
кожне із двох останніх виразів дає рівняння:

 − = 2
2 1 ( )

1

ln .V p
TS S C
T

 (1.33)

слід зазначити, що  в  широкому інтервалі температур треба 
при інтегруванні враховувати залежність теплоємності від темпе-
ратури.

для фазового перетворення скористаємося рівнянням (1.29):

 δ=∫ ∫
2 2

1 1

,QdS
T

  (1.34)

 1.3. Другий закон термодинаміки...
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 =2 1– ,QS S
T

 

де Q — теплота, а Т — температура фазового перетворення.
обчислимо зміну ентропії при плавленні 12  г протигрибкового 
антибіотика гризеофульвіну, якщо його питома теплота плавлен-
ня становить 99,0 дж · г–1, а температура плавлення — 217 °с.

 ∆ = ,
Q

S
T

 

 ∆S =
⋅ ⋅

+
=

−12 г 99,0 Дж г
(217 273) K

1

2 424,  дж · K–1. 

1.3.4. стАтистиЧНий хАРАКтЕР  
ДРугОгО ЗАКОНу тЕРмОДиНАміКи

другий закон термодинаміки, на відміну від першого, не є аб-
солютним, а носить статистичний характер, тобто застосовується 
для систем, що складаються з великої кількості частинок.

розглядаючи зміни ентропії в  різних самочинних проце-
сах, можна помітити, що її збільшення супроводжується зростан-
ням хаотичності молекулярного стану речовини. отже, ентропія 
є функцією невпорядкованості (хаотичності) руху безлічі молекул, 
тобто має статистичний характер. хаотичний стан здійснюється 
великим числом способів, отже, є більш ймовірним. кількісно хао-
тичність оцінюється термодинамічною ймовірністю.

У статистичній термодинаміці кожному стану відповідає певна 
термодинамічна ймовірність.

розглянемо поняття термодинамічної ймовірності.
один і той самий термодинамічний стан даної системи, що ха-

рактеризується тиском, об’ємом і  температурою, може відповіда-
ти різним положенням молекул у  просторі та  різним розподілам 
енергії між ними, тобто даний макростан системи може бути здій-
снено великим числом мікростанів. Число мікростанів, що відпові-
дають даному макростану системи, називається термодинаміч-
ною ймовірністю. на відміну від математичної ймовірності, що до-
рівнює відношенню числа сприятливих подій до загального числа 
можливих подій, а тому завжди менша за одиницю, термодинаміч-
на ймовірність зазвичай є  дуже великою величиною. розглянемо 
ізольовану систему, в якій відбувається самочинний процес у на-
прямку встановлення стану рівноваги. класична термодинаміка 
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стверджує, що ентропія системи буде збільшуватися. з точки зору 
статистичної термодинаміки цей процес супроводжується зрос-
танням термодинамічної ймовірності. У  стані рівноваги ці  вели-
чини досягають максимального значення. очевидно, що ентропія 
та ймовірність повинні бути зв’язані між собою. кількісна залеж-
ність між ентропією та термодинамічною ймовірністю стану систе-
ми виражається рівнянням Больцмана:
 S = klnW, (1.35)
де W  — термодинамічна ймовірність стану системи; k  — стала 
Больцмана ( = = =

⋅ 23

8,31
6,02 10A

R
k

N
 1,38 · 10–23 дж · K–1).

таким чином, з рівняння випливає, що зростання ентропії в са-
мочинних процесах відповідає переходу системи до стану з біль-
шою ймовірністю. тому другий закон термодинаміки можна роз-
глядати як закон ймовірності для систем, що складаються з вели-
кої кількості молекул. У цьому полягає статистичний характер дру-
гого закону термодинаміки.

1.3.5. тРЕтій ЗАКОН тЕРмОДиНАміКи. 
АБсОлЮтНА тА стАНДАРтНА ЕНтРОПії РЕЧОВиН

У попередньому розділі були одержані вирази для розрахунку 
зміни ентропії в різних процесах. щоб визначити абсолютне зна-
чення ентропії, необхідно знати ентропію за  будь-яких відомих 
умов.

У 1906 році в результаті узагальнення великого обсягу експе-
риментального матеріалу в. нернстом було висловлене тверджен-
ня, що поблизу абсолютного нуля всі процеси перебігають без змі-
ни ентропії, що одержало назву теплової теореми нернста і є од-
ним з  виразів третього закону термодинаміки. Пізніше, в  1912  році 
М. Планк, базуючись на тому, що ентропія — міра впорядкованості 
системи, сформулював постулат, який одержав назву третього за-
кону термодинаміки:

Ентропія правильно утвореного кристала чистої речовини при 
абсолютному нулі дорівнює нулю:
                                           

0
lim 0
T

S
→

= .

Постулат Планка обґрунтовується статистичною термодина-
мікою. частинки, що  утворюють правильний кристал індивіду-
альної речовини, можуть бути розміщені єдино можливим чином. 

 1.3. Другий закон термодинаміки...
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ймовірність цього стану дорівнює одиниці. тоді ентропія відповід-
но до рівняння Больцмана має дорівнювати нулю:
 S0 = k lnW = k ln1 = 0. 

зміна ентропії речовини ∆S при переході від нуля до  деякої 
температури Т дорівнює:
 ∆S = ST – S0 , 
але S0 = 0, отже,
 ST = ∆S. (1.36)

таким чином, визначення абсолютної ентропії ST  зводиться 
до розрахунку зміни ентропії, яку можна обчислити за рівняннями 
(1.31–1.34). для таких розрахунків потрібно мати дані про тепло-
ємність речовини, починаючи з якомога більш низької температу-
ри, а також знати теплоти фазових перетворень.

абсолютна ентропія, знайдена для умов: Т  = 298  к і  р = 
101,3  кПа, називається стандартною і  наводиться в  довідниках. 
за допомогою табличних значень розраховують зміну ентропії для 
різних реакцій:
 ∆S S Si i

0 = −∑ ∑ν ν(прод)
0

(вих)
0 . (1.37)

1.3.6. хАРАКтЕРистиЧНі фуНКЦії 
тА тЕРмОДиНАміЧНі ПОтЕНЦіАли.  
КРитЕРії НАПРЯмКу сАмОЧиННих ПРОЦЕсіВ

за зміною ентропії можна визначити напрямок і  межу пере-
бігу самочинного процесу тільки в  ізольованих системах. однак 
на практиці доводиться мати справу й з іншими системами. для ха-
рактеристики перебігу процесів у цих системах були введені інші 
термодинамічні функції. розглянемо деякі з них.

об’єднавши рівняння першого й другого законів термодинамі-
ки, одержимо:
 δW ≤ TdS — dU. (1.38)

для рівноважного процесу:
 δW = TdS — dU. (1.39)

інтегруючи при постійній Т, маємо:

 W = T (S2 — S1) — (U2 — U1), 
або
 W = (U1 — TS1) — (U2 — TS2). 
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вводимо позначення
 U – TS = F, (1.40)
тоді: W = –∆F.

У загальному випадку робота складається з роботи розширен-
ня р∆V і корисної роботи Wʹ. отже,
 W = p∆V +Wʹ.  (1.41)

При V = const:
 W = Wʹ = (–∆F)T,V.  (1.42)

таким чином,
при сталих Т і V максимальна корисна робота дорівнює зміні 
функції стану F. Така функція називається термодинамічним по-
тенціалом.

функція F = U – TS — це ізохорно-ізотермічний потенціал, її 
називають також вільною енергією, або енергією Гельмгольца.

Повний диференціал функції F дорівнює:
 dF = dU – TdS – SdT , 
або, враховуючи (1.39):
 dF = –SdT – δW. 

якщо виконується тільки робота розширення (δW = pdV), то:
 dF = –SdT – pdV. (1.43)

цей вираз є повним диференціалом функції F при змінних Т та V.
Повний диференціал через частинні похідні:

 ∂ ∂   
      ∂ ∂

= + .
V T

F FdF dT dV
T V

 (1.44)

Порівнюючи вирази (1.43) і (1.44), маємо:

 ∂ 
  ∂

= –
V

F S
T

 та ∂ 
  ∂

= – .
T

F p
V

 (1.45)
отже,

частинні похідні функції F у явній формі характеризують власти-
вості системи. Така функція називається характеристичною.

вважаючи T = const і V = const, з рівняння (1.43) одержуємо:
 (dF)T,V = 0. 

таким чином, у  рівновазі при постійних Т  і V  енергія Гельм-
гольца не змінюється.

для необоротних процесів, враховуючи (1.38), маємо:
 (dF)T,V < 0. 

 1.3. Другий закон термодинаміки...
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У загальному випадку:
 (dF)T,V ≤ 0. (1.46)

отже,
у самочинних (необоротних) ізохорно-ізотермічних процесах енер-
гія Гельмгольца зменшується, стану рівноваги відповідає dF = 0 
і F = Fmin — вільна енергія приймає мінімальне значення.

отже, енергія Гельмгольца — критерій напрямку процесу при 
сталих Т і V.

слід зазначити, що Т і V — легко вимірювані параметри, тоб-
то функція F — практично більш зручний критерій напрямку про-
цесів, ніж ентропія, для якої повинні виконуватися умови сталості 
внутрішньої енергії та об’єму.

рівняння для вільної енергії при сталому тиску має вигляд:

 G = H – TS = U + pV – TS , (1.47)

де G — це ізобарно-ізотермічний потенціал, або енергія Гіббса.
Повний диференціал цієї функції при змінних Т і p дорівнює:

 dG = dU + pdV + Vdp – TdS – SdT 
або
 dG  = –δW + pdV + Vdp – SdT.  

враховуючи, що δW = pdV + δWʹ, одержимо:

 dG = –SdT + Vdp – δWʹ. (1.48)
При сталих Т і p:

 dG  = –δWʹ 
або
 Wʹ = (–∆G)T, p. (1.49)

отже,
максимальна корисна робота в ізобарно-ізотермічних процесах 
дорівнює зменшенню енергії Гіббса. Таким чином, енергія Гіббса — 
термодинамічний потенціал.

При відсутності всіх видів роботи, крім роботи розширення 
(δWʹ = 0), з рівняння (1.48) маємо:
 dG = –SdT + Vdp.  (1.50)

через частинні похідні:

 
 ∂ ∂ 

    ∂ ∂ 
= + .

p T

G GdG dT dp
T p

  (1.51)
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отже:

 
 ∂ ∂ 

    ∂ ∂ 
=– ; = .

p T

G GS V
T p

 

таким чином, енергія Гіббса — характеристична функція.
При сталих Т і р:

 (dG)T, p ≤ 0. (1.52)

У самочинних процесах при сталих Т і р енергія Гіббса зменшу-
ється та у стані рівноваги досягає мінімального значення. Енер-
гія Гіббса — критерій напрямку процесу при сталих Т і р.

існують й інші характеристичні функції: U = f (S, V), H = f (S, p), 
S = f (V, U).

функції U і Н також є термодинамічними потенціалами, тому 
що їх зменшення при відповідних сталих дорівнює максимальній 
корисній роботі.

однак із  всіх характеристичних функцій найбільше значен-
ня мають енергія Гіббса G і енергія Гельмгольца F, тому що хімічні 
процеси відбуваються при сталих Т і р або Т і V.

1.3.7. РіВНЯННЯ гіББсА–гЕлЬмгОлЬЦА
як зазначено вище:

 F = U – TS , 
а

 .
V

F S
T

∂  = −  ∂
 

отже

 .
V

FF U T
T

∂ = +   ∂
  (1.53)

аналогічно:

 .
p

GG H T
T

∂ = +   ∂
 (1.54)

рівняння (1.53) і  (1.54) характеризують запас вільної енергії 
системи в ізотермічних умовах.

для зміни термодинамічних потенціалів одержуємо вирази:

 ∂∆ ∆ = ∆ +   ∂
,

V

FF U T
T

  (1.55)

 ∂∆ ∆ = ∆ +   ∂
.

p

GG H T
T

 (1.56)

 1.3. Другий закон термодинаміки...
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останні рівняння дозволяють зв’язати ∆G або ∆F з  теплови-
ми ефектами ∆Н та ∆U, не використовуючи в явному вигляді ен-
тропію.

рівняння (1.53–1.56) називають рівняннями Гіббса–Гельмголь-
ца.

для розрахунку зміни функцій Гіббса та Гельмгольца в резуль-
таті хімічних реакцій найчастіше застосовують рівняння Гіббса–
Гельмгольца в такому вигляді:
 ∆G = ∆H – T∆S, (1.57)
 ∆F = ∆U – T∆S. (1.58)

для обчислень за останніми рівняннями використовують та-
бличні значення стандартних ентальпій утворення та згоряння ре-
човин, а також їх абсолютних ентропій.

обчислимо стандартну зміну енергії Гіббса при 25 °C для хіміч-
ної реакції

с2н5он (р) = с2н4 (г) + н2о (р).
знаходимо ∆Н0 реакції за рівнянням:

 ∆ ∆ ∆H H Hi f i
0 = 0

прод) f 
0

вихν ν( ( ) ,− ∑∑  

 ∆ ∆ + ∆ − ∆
2 4 2 2 5

0 0 0 0
(C H )  (H O) (C H OH)=  ,f f fH H H H  

∆Н0 = –285,83 + 52,30 – (–276,278) = 43,45 кдж.
обчислимо ∆S0 за рівнянням

 ∆S S Si   i
0 0= −∑ ∑ν νпрод

0
вих( ) ( ) , 

 
2 4 2 2 5

0 0 0 0
(C H ) (H O) (C H OH)=  ,S S S S∆ ∆ + ∆ − ∆  

∆S0 = 69,95 + 219,45 – 160,67 = 128,73 дж · к–1.
розрахуємо ∆G0 реакції за рівнянням Гіббса–Гельмгольца

∆G0 = ∆H0 – T∆S0

∆G0 = 43,45 кдж – 298 к · 128,73 · 10–3 кдж · к–1 = 5,09 кдж.

 Ентропія — термодинамічна функція стану.
 В ізольованій системі самочинні процеси перебігають убік 

збільшення ентропії.
 Чим більша ентропія, тим більша ймовірність знаходження 

системи в даному стані.
 Зміна термодинамічного потенціалу дорівнює максимальній 

корисній роботі.
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 За допомогою характеристичних функцій можна отримати 
властивості системи в явному вигляді.
 Ізобарно-ізотермічний процес самочинно перебігає убік змен-

шення енергії Гіббса.
 Зміна енергії Гельмгольца  — критерій напрямку ізохорно-

ізотермічних процесів.
 Для розрахунку змін енергій Гіббса та Гельмгольца в хімічних 

реакціях використовують рівняння Гіббса–Гельмгольца.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. наведіть формулювання другого закону термодинаміки.
2. запишіть математичний вираз другого закону термодина-
міки.
3. У чому полягає фізичний смисл ентропії?

4. яке значення має третій закон термодинаміки?
5. що таке характеристичні функції?
6. У якому із  процесів — ізотермічному, адіабатичному, ізо-

хорному, ізобарному — при оборотному їх перебігу не відбуваєть-
ся зміни ентропії системи?

7. в яких випадках термодинамічні функції набувають власти-
вості термодинамічних потенціалів?

8. Процес відбувається в умовах сталості температури й тиску. 
який термодинамічний потенціал слід вибрати як критерій перебі-
гу самочинного процесу в цих умовах?

9. які параметри системи необхідно підтримувати сталими, 
щоб за  знаком зміни ентропії визначити напрямок самочинного 
процесу?

10. який термодинамічний потенціал слід вибрати як критерій 
напрямку реакції, якщо вона відбувається в  закритому автоклаві 
при сталій температурі? яка умова самочинного перебігу процесу?

 1.3. Другий закон термодинаміки...
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1.4. тЕРмОДиНАміКА  
хіміЧНОї РіВНОВАги

1.4.1. хіміЧНий ПОтЕНЦіАл

для відкритих систем, а також закритих систем, у яких відбу-
ваються хімічні реакції, енергія Гіббса залежить не тільки від тем-
ператури та тиску, але й від кількості кожної речовини (компонен-
та) системи:

 
 ∂ ⋅ ∂ ∑

, ,

= –  +  + ,i
i T p nj

GdG SdT Vdp dn
n

 (1.59)

де nj означає, що частинна похідна взята при постійних кількостях 
усіх компонентів системи, крім і-го.

частинна похідна від енергії Гіббса за числом молів даного ком-
понента називається парціальною молярною енергією Гіббса ( iG ), або 
хімічним потенціалом i-го компонента (µі):

 
 ∂µ = =  ∂  , ,

.i
i T p nj

GGi n
 (1.60)

частинні похідні від інших термодинамічних потенціалів (при 
відповідних сталих) також дорівнюють хімічному потенціалу ком-
понента:

 
     ∂ ∂ ∂µ = = =     ∂ ∂ ∂     , , , , , ,

.i
i i iT V n S p n S V nj j j

F H U
n n n

 

таким чином,

хімічний потенціал i-го компонента — це зміна термодинамічного 
потенціалу при додаванні 1 моль цього компонента (при відповід-
них сталих) до дуже великої кількості суміші (щоб склад її при цьо-
му практично не змінювався).

термін «хімічний потенціал» був уведений дж. Гіббсом за ана-
логією з електричним потенціалом.

рух електрики завжди відбувається від більшого значення 
електричного потенціалу до меншого. рівновага характеризується 
рівністю електричного потенціалу у всіх частинах системи.

аналогічно: рух будь-якого і-го компонента в  системі за-
вжди відбувається від більшого значення µі до меншого, рівновага 
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 1.4. Термодинаміка хімічної рівноваги 

характеризується рівністю хімічного потенціалу і-го компонента 
в усіх частинах системи.

хімічний потенціал компонента залежить від температури, 
природи компонента та його вмісту в системі.

для 1 моль ідеального газу при Т = сonst маємо:

 = =  · .RTdG Vdp dp
p

 

інтегруючи це рівняння, отримуємо:
 G = RT lnp + const. 

за стандартних умов const = G0, де G0 — стандартна енергія Гіб-
бса. отже:
 G = G 0  + RT lnp. 

для компонента суміші ідеальних газів:
 µ = µ +0 ln ,i i iRT p  (1.61)
де µ0

i  — стандартний хімічний потенціал, а pi — парціальний тиск 
компонента і.

для ідеальних розчинів:
 µ = µ +0 ln ,i i iRT c  (1.62)
де ci — концентрація компонента в розчині.

для реальних розчинів концентрацію заміняють на активність:
 µ = µ +0 ln .i i iRT a  (1.63)

Поняття про активність було введено Г. льюїсом.
Активність — це величина, підстановка якої замість концен-
трації в термодинамічні рівняння для ідеальних систем робить 
їх справедливими для реальних систем.

активність дорівнює добутку концентрації на коефіцієнт ак-
тивності:
 ai = ci yi 
або
 ai = mi γi, (1.64)
де yi і γi — відповідно молярний і моляльний коефіцієнти актив-
ності.
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1.4.2. ЗАКОН Дії мАс. КОНстАНтА РіВНОВАги

Більшість хімічних реакцій оборотні: поряд із хімічною взаємо-
дією між вихідними речовинами (пряма реакція) відбувається хіміч-
на взаємодія між продуктами реакції (зворотна реакція), в результа-
ті якої знов утворюються вихідні речовини. У міру перебігу проце-
су швидкість прямої реакції (число молей продуктів, що утворю-
ються за одиницю часу) зменшується, а швидкість зворотної реак-
ції (число молей цих продуктів, що прореагували за одиницю часу) 
збільшується. коли обидві швидкості зрівняються, встановлюєть-
ся хімічна рівновага — кількості речовин, що утворюють хімічну 
систему, залишаються незмінними в часі при незмінних зовнішніх 
умовах.

однак встановлення рівноваги не  означає відсутності руху: 
процеси в  системі йдуть безупинно, але з  однаковою швидкістю. 
отже, головною ознакою хімічної рівноваги є її динамічність. По-
ряд із  динамічністю слід відзначити, що  хімічна рівновага рухо-
ма  — зі  зміною умов рівновага зрушується в  той або інший бік 
та повертається до вихідного стану, якщо зовнішні умови досяга-
ють початкових значень.

Термодинамічні ознаки рівноваги: 1) незалежність стану рівно-
ваги від того, з якого боку вона досягнута (тобто від того, прохо-
дила реакція зліва направо або справа наліво); 2) мінімальний за-
пас енергії в стані рівноваги та максимальна ентропія (для ізольо-
ваної системи).

запишемо рівняння оборотної газової реакції в загальному ви-
гляді:
 ν1а1 + ν2а2 ν3а3 + ν4а4. 

зміна енергії Гіббса для системи, в якій перебігає хімічна реак-
ція, виражається рівнянням:

 = + + µ∑– .i i
i

dG SdT Vdp dn  (1.65)

зміна кількості реагуючої речовини dni зв’язана зі  стехіоме-
тричним коефіцієнтом νі співвідношенням:
 ± ν = ξ/ ,i idn d  (1.66)
де ξ — хімічна змінна, або число пробігів реакції, або ступінь пере-
бігу реакції. Підставивши значення dni в (1.65), одержимо:

 = − + + µ ν ξ∑ .i i
i

dG SdT Vdp d  (1.67)
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При сталих температурі та тиску рівняння (1.67) приймає ви-
гляд:
 = µ ν ξ∑ .i i

i

dG d   (1.68)

Проінтегруємо одержаний вираз для одного пробігу реакції, 
прийнявши µi = const:

 = µ ν ξ ∆ = ν µ∑ ∑∫ ∫
12

01

;  .
G

i i i i
i iG

dG d G  (1.69)

Підставляємо в (1.69) значення µі для компонента суміші іде-
альних газів (1.61):
 ∆ = ν µ + ν∑ ∑0 ln .i i i i

i i

G RT p   (1.70)

У стані рівноваги ∆G = 0:
 ∆ = ν µ + ν =∑ ∑0 ln 0i i i i

i i

G RT p  
або

 
ν µ

− = ν
∑

∑
0

ln ,
i i

i
i i

i

p
RT

 (1.71)

де рі — рівноважні парціальні тиски.
ліва частина рівняння (1.71) залежить тільки від температури, 

замінимо її логарифмом деякої функції Кр(Т):

 = ν∑ln ( ) ln .p i i
i

K T p   (1.72)

Підставляючи замість суми логарифмів логарифм добутку:

 
ν ν

ν ν
⋅

=
⋅

3 4
3 4

1 2
1 2

ln ( ) lnp
p p

K T
p p

 

і опускаючи логарифми, одержимо вираз:

 
ν ν

ν ν
⋅

=
⋅

3 4
3 4

1 2
1 2

( ) ,p
p p

K T
p p

  (1.73)

де Кp(Т) — величина, що залежить тільки від температури, не зале-
жить від загального тиску та парціальних тисків і називається кон-
стантою рівноваги.

рівняння (1.73) є виразом закону дії мас.
кінетичне виведення закону дії мас було проведено к. Гульд-

бергом і П. вааге в 1867 році.
Швидкості прямої та зворотної реакцій υ1 і υ2 дорівнюють:

 31 2 4
1 1 1 2 2 2 3 4;   ,k p p k p pνν ν νυ = ⋅ ⋅ υ = ⋅ ⋅  

де k1 і k2 — константи швидкості відповідних реакцій.
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При досягненні рівноваги υ1 = υ2:
 νν ν ν⋅ ⋅ = ⋅ ⋅31 2 4

1 1 2 2 3 4 ,k p p k p p  
звідки

 
ν ν

ν ν
⋅

= =
⋅

3 4
3 41

1 2
2 1 2

.p
p pk

K
k p p

 

якщо концентрації реагуючих речовин надані в молях на оди-
ницю об’єму (сi) або в мольних частках (xi), то константу рівноваги 
виражають через ці величини:

 
ν νν ν

ν ν ν ν
⋅ ⋅

= =
⋅ ⋅

3 34 4
3 4 3 4

1 2 1 2
1 2 1 2

; .c x
c c x x

K K
c c x x

 

знайдемо зв’язок між Кp і Кc. відповідно до рівняння стану іде-
ального газу рі = nі RT/Vі = cі RT.

Підставивши значення рі в рівняння для Кp, одержуємо:

 
ν ν

∆ν
ν ν

⋅
=

⋅

3 4
3 4

1 2
1 2

( ) ,p
c c

K RT
c c

 

де ∆ν = ν3 + ν4 – ν1 – ν2.
отже,

 Kp = Kc(RТ)∆ν.  (1.74)
тепер знайдемо зв’язок між Kx і Kc.

 pi = pзаг · xi, 
де pзаг — загальний тиск і pi = ciRT . звідси:

 x c RT
pi
i=

заг

. 

Підставимо значення xi у рівняння для Кx:

 K c c
c c

RT
p

K K RT
px x c=

⋅
⋅







= ⋅






3
3

4
4

1
1

2
2

ν ν

ν ν

ν ν

заг заг

∆ ∆

; . (1.75)

якщо ∆ν = 0, то Kp = Kc = Kx.
для гетерогенних реакцій, в яких конденсовані фази є індиві-

дуальними речовинами, у рівняння константи хімічної рівноваги 
входять парціальні тиски (концентрації) тільки газоподібних ком-
понентів. концентрації твердих або рідких речовин сталі та  мо-
жуть бути включені до константи рівноваги. всі наведені рівняння 
справедливі тільки для хімічних реакцій в ідеальному газі або роз-
чині. Kp, Kc, Kx — концентраційні константи рівноваги.
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для реальних систем константу рівноваги виражають через ак-
тивності і називають термодинамічною константою рівноваги:

 
ν ν

ν ν
⋅

=
⋅

3 4
3 4

1 2
1 2

.a
a a

K
a a

 

1.4.3. РіВНЯННЯ іЗОтЕРми хіміЧНОї РЕАКЦії. 
хіміЧНА сПОРіДНЕНістЬ

знайдемо зв’язок між зміною в  ході реакції енергії Гіббса 
та константою рівноваги.

з рівнянь (1.71) і (1.72) маємо:

 ν µ = −∑ 0  ln .i i p
i

R T K  (1.76)

Підставляючи (1.76) в (1.70), одержуємо:

 ∆ = ν −∑ ln lni i p
i

G RT p RT K  

або

 
ν ν

ν ν
⋅

∆ = −
⋅

3 4
3 4

1 2
1 2

ln ln .p
p p

G RT RT K
p p

 (1.77)

рівняння (1.77) називається рівнянням ізотерми хімічної реак-
ції, або рівнянням вант-Гоффа (1886).

У перший доданок цього рівняння входять початкові парці-
альні тиски реагуючих речовин, а в другий — їх рівноважні тис-
ки.

рівняння ізотерми характеризує зміну енергії Гіббса при одно-
му пробігу хімічної реакції в дуже великій системі при довільно за-
даному співвідношенні вихідних речовин і продуктів реакції.

за рівнянням ізотерми хімічної реакції можна визначити на-
прямок перебігу самочинних процесів.

якщо 
ν ν

ν ν

 ⋅
∆ < < ⋅ 

3 4
3 4

1 2
1 2

0  ln ln ,p
p p

G K
p p

самочинно проходить пря-

ма реакція; якщо 
ν ν

ν ν

 ⋅
∆ > > ⋅ 

3 4
3 4

1 2
1 2

0  ln ln ,p
p p

G K
p p

 самочинно буде 

проходити зворотна реакція; якщо 
ν ν

ν ν

 ⋅
∆ = = ⋅ 

3 4
3 4

1 2
1 2

0  ln ln ,p
p p

G K
p p

 

система перебуває в стані рівноваги.
за допомогою рівняння ізотерми можна визначити хімічну 

спорідненість різних речовин, тобто охарактеризувати їх здатність 
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вступати в хімічну взаємодію. для співставлення реакційних здат-
ностей різних хімічних систем, що відрізняються за хімічною при-
родою, було введене поняття «стандартна хімічна спорідненість» 
(стандартна енергія Гіббса), що характеризує реакційну здатність 
хімічної системи за стандартних умов. для ідеальних газів таким 
стандартом є рівність одиниці вихідних парціальних тисків (кон-
центрацій) всіх учасників реакції.

тоді рівняння ізотерми набуває вигляду:
 ∆G0 = –RTlnKp. (1.78)

див. також збірник задач [41, с. 26].
У випадку реальних газів і розчинів вихідні та рівноважні кон-

центрації в рівняннях ізотерми замінюються активностями відпо-
відних учасників реакції.

Стандартна енергія Гіббса реагуючої хімічної системи (∆G0) 
може бути знайдена за стандартними енергіями Гіббса утворення 
її компонентів (∆G0

f):
 ∆ ∆ ∆G G Gi f i f

0 0 0= ⋅ − ⋅∑ ∑ν ν(прод  ) вих)( . (1.79)
Стандартною енергією Гіббса утворення називають змі-

ну енергії Гіббса при утворенні 1  моль складної речовини із  про-
стих при стандартних парціальних тисках усіх компонентів, рівних 
101,325 кПа (1 атм).

для простих речовин стандартні енергії Гіббса утворення до-
рівнюють нулю.

стандартну енергію Гіббса для хімічних реакцій можна також 
розрахувати за рівнянням Гіббса–Гельмгольца (1.57).

визначимо, в якому напрямку самочинно перебігає реакція
                                I                               II      III

ATP + H2O АДР + Pi
у фізіологічних умовах (рн  = 7,2; t  = 37  °с), якщо концентрації реа-
гентів у  м’язах: с  = 10–3  моль · л–1; сII = 10–5  моль · л–1; сIII = 10–3  моль · л–1, 
а ∆G0 (р = 7,2) = –30 кдж · моль–1?

 ⋅ ⋅
∆ = − = − ∆ 0II III II III

I I

(ln ln ) ln ;p
c c c c

G RT K RT G
c c

 

 ∆G = 8,314 дж · моль–1 · K–1 · 310 K ln
− −

−

⋅3 5

3

10 10
10

– 30000 дж · моль–1 =

= –60880,969 дж · моль–1 = –60,88 кдж · моль–1.
∆G < 0, отже, реакція проходить у прямому напрямку.
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1.4.4. ЗАлЕжНістЬ КОНстАНти РіВНОВАги  
ВіД тЕмПЕРАтуРи

з рівняння (1.71) випливає, що константа рівноваги залежить 
від температури. вираз для залежності константи рівноваги від 
температури можна одержати, користуючись рівнянням Гіббса–
Гельмгольца:

 
0

0 0

p

GG H T
T

∂∆ ∆ = ∆ +   ∂
 

і рівнянням ізотерми хімічної реакції: ∆G 0  = –RT lnКр.
диференціюємо рівняння ізотерми за температурою:

 
0 ln

ln .p
p

p

d KG R K RT
T dT

∂∆  = − −  ∂
 

Підставляючи похідну, а також значення ∆G 0  з рівняння ізо-
терми хімічної реакції в рівняння Гіббса–Гельмгольца, маємо:

 
0

2

ln
.pd K H

dT RT
∆=  (1.80)

аналогічно для ізохорних процесів:

 
0

2

ln
.cd K U

dT RT
∆=  (1.81)

вираз (1.80) називають рівнянням ізобари, а  вираз (1.81)  — 
рівнянням ізохори хімічної реакції. із цих рівнянь можна зроби-
ти висновок, що для екзотермічної реакції (∆Н < 0) підвищення 
температури зменшує константу рівноваги, тобто зменшує вміст 
продуктів реакції в  рівноважній суміші. отже, для екзотерміч-
них реакцій підвищення температури невигідне. якщо реакція 
ендотермічна (∆Н > 0), то при підвищенні температури констан-
та рівноваги збільшується, тобто вміст продуктів реакції в реак-
ційній суміші збільшується. таким чином, підвищення темпера-
тури зміщує рівновагу вбік ендотермічної реакції.

При інтегруванні рівняння ізобари (вважаючи тепловий ефект 
незалежним від температури), отримаємо:

 
∆

= − +
0

ln const.p
H

K
RT

 (1.82)

за графіком залежності lnKp від 1/Т можна визначити тепло-
вий ефект реакції як тангенс кута нахилу прямої до осі абсцис, по-
множений на R.
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інтегруючи в межах від T1 до T2, одержуємо:

 
 ∆

= −  

0
, 2

,1 1 2

1 1
ln .p

p

K H
K R T T

  (1.83)

це рівняння використовують для розрахунку Kр при будь-якій 
температурі Т2, якщо відомо Kр при деякій температурі Т1.

однією зі стадій одержання ціанистого бензилу, який використо-
вується в синтезі фенобарбіталу, гексаміцину, фенаміну, пеніци-
ліну, є взаємодія хлорбензилу з триетиламіном:

N(C2H5)3 + ClCH2C6H5 [(C2H5)3 Nсн2с6н5]Cl.

для цієї реакції Kр = 9,98 при 353 к та Kр = 1,69 при 383 к. визначимо те-
пловий ефект реакції в даному температурному інтервалі:

 
⋅ ⋅

∆ = =
−−

, 2 , 2
1 2

,1 ,1

2 1

1 2

ln ln
,1 1

p p

p p

K K
R R T T

K K
H
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T T

 

 ∆Н = 
⋅ ⋅

−

1,698,314ln 353 383
9,98

383 353
 = –66,505 кдж · моль–1. 

1.4.5. ЗАлЕжНістЬ КОНстАНти  
РіВНОВАги ВіД тисКу

відповідно до  рівнянь (1.73), (1.74), (1.75) константи Кp  і  Кc 
не залежать від тиску, а константа Кx від нього залежить.

з рівнянь (1.74) і (1.75) маємо:
Kx = Kp · (pзаг)

–∆ν.
логарифмуємо:

lnKx = lnKp – ∆νlnpзаг.
диференціювання останнього рівняння за  загальним тиском 

приводить до виразу:

 
∂

∂
νln .K

p  p
x

T заг







= −
∆

  (1.84)

з рівняння (1.84) можна зробити висновок, що для реакції, яка 
проходить зі збільшенням числа молів (∆ν > 0), підвищення тиску 
зменшує константу рівноваги, а  відповідно і  кількість продуктів. 
якщо в результаті реакції число молів зменшується, то підвищення 
тиску приводить до збільшення константи рівноваги, тобто вихід 
продуктів збільшується. отже, підвищення тиску зміщує рівновагу 
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вбік зменшення числа молів реагуючих речовин. якщо число молів 
не змінюється (∆ν = 0), то константа рівноваги не залежить від тис-
ку, тобто тиск не впливає на склад рівноважної суміші.

 Активність — це величина, підстановка якої замість кон-
центрації в термодинамічні рівняння робить їх справедливими 
для реальних систем.
 Хімічна рівновага динамічна: процеси в системі перебігають 

безупинно, при цьому швидкість прямого процесу дорівнює швидко-
сті зворотного.
 Рухливість рівноваги означає, що  вона може зрушуватися 

в той або інший бік при зміні умов.
 У рівновазі система залишається незмінною, доки не  змі-

няться зовнішні умови.
 У стані рівноваги енергія системи мінімальна.
 Закон дії мас — основний закон хімічної рівноваги.
 Константа рівноваги не залежить від концентрацій та пар-

ціальних тисків реагентів.
 Напрямок хімічної реакції визначають за зміною енергії Гіб-

бса або енергії Гельмгольца.
 Зміну стандартної енергії Гіббса реакції розраховують 

як різницю енергій Гіббса утворення реагентів.
 Ізобара та ізохора хімічної реакції описують вплив темпе-

ратури на константу рівноваги.
 Константу рівноваги при температурі, що цікавить дослід-

ника, розраховують за рівнянням ізобари в інтегральній формі.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що таке хімічний потенціал? від чого він залежить?
2. що є критерієм перебігу самочинних хімічних реакцій?
3. виведіть співвідношення між Кp, Кc, Кx для хімічної реак-
ції.
4. виразіть у загальному вигляді величину Кc для реакції

2SO3 2SO2+O2,
якщо дисоціюють n молів Sо3. загальний об’єм рівноважної суміші 
V, а ступінь дисоціації Sо2 дорівнює α.

5. для яких реакцій константа рівноваги Кp  дорівнює рівно-
важному тиску в системі при даній температурі?
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6. для деякої реакції в  газовій фазі при сталих р  і Т  ∆G > 0. 
У якому напрямку самочинно проходить реакція?

7. що таке стандартна хімічна спорідненість?
8. Укажіть способи розрахунку стандартної енергії Гіббса для 

хімічної реакції.
9. напишіть рівняння ізотерми для реакції

H2 + Br2 2HBr
(усі речовини перебувають в ідеальному газоподібному стані).

10. які задачі можна вирішувати за допомогою рівнянь ізобари 
та ізохори хімічної реакції?

11. Є експериментальні дані про значення константи рівнова-
ги кp при різних температурах. який графік потрібно побудувати, 
щоб розрахувати тепловий ефект реакції?

12. залежність константи рівноваги реакції
2Cl2 + 2H2O(г) 4HCl + O2

від температури виражається рівнянням:
lgKp = – 6007/T + 5,407.

виділяється або поглинається теплота в цій реакції?
13. як зміниться рівноважний вихід водню в реакції

CH4 + 2H2S CS2 + 4H2

при підвищенні загального тиску в системі, якщо всі речовини пе-
ребувають в ідеальному газоподібному стані?

14. як впливає зростання загального тиску та  температури 
на рівноважний вихід продуктів екзотермічної реакції:

1 1 1
3 4 7

A (г) + 1 1 1
3 4 7

в (г) с (г) + 1 1 1
3 4 7

д (г)?
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Прогрес біології, медицини, фармації значною мірою пов’я-
заний з розвитком учення про розчини.

розчини — одна з найпоширеніших природних систем. Пові-
тря, водоймища, гірські породи — це газові, рідкі та тверді розчи-
ни.

Усі фізіологічні рідини в  організмі людини, тварин, рослин 
є розчинами. водні розчини складають 60 % маси тіла дорослої лю-
дини та  75  %  — немовляти. Процеси обміну речовин у  клітинах, 
органах і тканинах рослинних та тваринних організмів проходять 
у розчинах. Більшість продуктів харчування людини — розчини.

розчини для ін’єкцій, краплі, відвари, настої, настоянки та інші 
рідкі лікарські форми є розчинами. розчини мають багато переваг 
у порівнянні з іншими лікарськими формами: вони швидко всмок-
туються, отже, швидше досягається фармакологічний ефект, ви-
ключається подразнення слизової оболонки, їх просто виготовля-
ти, дозувати й уживати. Майже всі фармакологічні препарати чи-
нять лікувальну дію на організм у розчиненому стані. синтез і ви-
робництво основної маси ліків здійснюється у розчинах.

2.1. ЗАгАлЬНА хАРАКтЕРистиКА 
РОЗЧиНіВ. ВлАстиВОсті іДЕАлЬНих 
РОЗЧиНіВ

2.1.1. ОсНОВНі ПОНЯттЯ й ВиЗНАЧЕННЯ. 
сПОсОБи ВиРАжЕННЯ КОНЦЕНтРАЦії РОЗЧиНіВ

Розчином називають дво- або багатокомпонентну гомогенну 
систему, склад якої може безперервно змінюватися у межах, визна-
чених розчинністю.

розчин може бути твердим, рідким або газоподібним. Газопо-
дібні розчини зазвичай — це суміші газів, рідше — розчини рідин 
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або твердих речовин у газах. наприклад, суміш двох газів можна 
розглядати як розчин одного газу в іншому. зокрема, у хірургічній 
практиці для наркозу використовують газоподібний нітроген (і) 
оксид N2O у суміші з киснем O2 (80 % об N2O і 20 % об O2).

Тверді розчини утворюються при кристалізації рідких розпла-
вів (див. розд. 3) або при розчиненні газів у твердих речовинах.

найбільше практичне значення мають рідкі розчини, особли-
во водні. один із  компонентів розчину називають розчинником, 
інші  — розчиненими речовинами. зазвичай розчинником вважа-
ють компонент, що міститься в надлишку в порівнянні з  іншими 
компонентами. якщо один із компонентів — рідина, то саме його 
називають розчинником.

При утворенні рідкого розчину розчинена речовина може пе-
ребувати у вигляді окремих молекул або асоціатів, що складають-
ся з  декількох молекул, або частково чи  повністю дисоціювати 
на іони. У зв’язку із цим рідкі розчини підрозділяються на розчини 
неелектролітів і розчини електролітів.

властивості колоїдних розчинів і розчинів високомолекуляр-
них сполук описані в розділах 7 і 8.

основні параметри стану розчину — температура, тиск і кон-
центрація. концентрація розчинів може виражатися різними спо-
собами. нижче наводяться найбільш уживані на практиці форми:

1. Молярна концентрація сі (моль · л–1 або моль · м–3) — кіль-
кість розчиненої речовини в 1 л або 1 м3 розчину. часто використо-
вують скорочену форму запису М моль · л–1, наприклад, 1 М кCl — 
одномолярний (1 моль · л–1) розчин калій хлориду.

2. Моляльна концентрація mi (моль · кг–1) — кількість розчине-
ної речовини в 1 кг розчинника.

3. Мольна частка розчиненої речовини xi — відношення кіль-
кості цієї речовини ni до сумарної кількості всіх речовин, що вхо-
дять до складу розчину, включаючи розчинник:

=
∑

.i
i

i

n
x

n
 завжди =∑ 1.ix

4. Масова частка розчиненої речовини wі — відношення маси 
розчиненої речовини mi до маси розчину mр:
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 У фізичній хімії найчастіше застосовують такі спо-
соби вираження концентрації розчинів, як моляльна концен-
трація й мольна частка, між якими існує співвідношення

 

1

,
1000
i

i

i

m
x

m
M

=
 

+  

 

де M1 — молярна маса розчинника.
водний розчин з  масовою часткою натрій броміду wNaBr, яка до-
рівнює 25 %, має густину ρ = 1,223 г · мл–1. виразимо склад розчи-
ну в мольних частках і розрахуємо його молярну та моляльну кон-

центрації.
обчислюємо число молів води (n1) і NaBr (n2):

1
75

4,167
18

n = = моль і  2
25

0,243
102,9

n = = моль.

Мольна частка NaBr: 2
2

1 2

0,243
0,0551.

0,243 4,167
n

x
n n

= = =
+ +

Мольна частка води: х1 = 1 – 0,0551 = 0,9449.
визначаємо об’єм 100 г розчину NaBr:

100
81,8

1,223
g

V = = =
ρ

мл.

знаходимо молярну концентрацію розчину NaBr:
2

3

0,243 2,97
81,8 10

nc
V −= = =

⋅
моль · л–1.

розраховуємо моляльну концентрацію m розчину NaBr.
за умовою завдання 0,243 моль NaBr приходиться на 75 г H2O, а m — 

1000 г H2O.

тоді 
0,243 1000

3,24
75

m
⋅

= = моль · кг–1.

2.1.2. ПРО тЕОРії РОЗЧиНіВ

Протягом тривалого часу в теорії розчинів розвивались неза-
лежно один від одного два напрямки, які були названі фізичною 
та хімічною теоріями розчинів.

Фізична теорія розчинів (я.  вант-Гофф, с.  арреніус, в.  ост-
вальд та ін.) розглядає розчини як системи, утворені в результаті 
розподілу частинок однієї речовини в іншій.

Хімічна теорія розчинів (д.і.  Менделєєв, і.о.  каблуков, 
М.с. кур наков): розчинення є результатом хімічної взаємодії між 
розчинником і  розчиненою речовиною, а  розчини  — нестійкими 
хімічними сполуками.
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сучасна теорія розчинів поєднує фізичну та хімічну теорії, од-
нак єдиної кількісної теорії, яка б дозволяла визначати властивос-
ті розчину за властивостями компонентів і складом розчину, ще не 
існує. це  одна із  найскладніших проблем молекулярної фізики 
й учення про хімічний зв’язок.

2.1.3. ЗАКОН РАулЯ

важливою властивістю рідини є тиск її насиченої пари. для чи-
стої рідини тиск насиченої пари залежить тільки від температури, 
для розчинів — від температури й концентрації. розчиняючи речо-
вину в даному розчиннику, ми зменшуємо число молекул розчин-
ника в одиниці об’єму, і  відповідно, на одиницю поверхні. отже, 
зменшується число молекул, що переходять в одиницю часу з рід-
кої фази в пароподібну. У результаті рівновага між рідиною й па-
рою встановиться при меншій концентрації пари, тобто при мен-
шому її тиску. таким чином, тиск насиченої пари розчинника над 
розчином завжди менше, ніж над чистим розчинником.

ф. рауль на підставі численних експериментальних даних вста-
новив, що:

для розбавлених розчинів при постійній температурі тиск наси-
ченої пари розчинника над розчином p1 пропорційний його мольній 
частці x1 у розчині: 

 0
1 1 1 · ,p p x=  (2.1)

де 0
1 1 1 · ,p p x=   — тиск насиченої пари чистого розчинника. рівняння (2.1) 
є математичним виразом закону Рауля.

рівняння (2.1) можна записати й в іншому виді. враховуючи, 
що х1 = 1 – х2, де х2 — мольна частка розчиненої речовини, одержи-
мо:
 0 0 0

1 1 2 1 1 2(1 ) ,p p x p p x= − = −  

 0 0
1 1 1 2p p p x− =  і 

0
1 1

20
1

–p p x
p

=  (2.2)

різниця 0
1 1p p−  називається зниженням тиску насиченої пари, 

а  відношення 
0
1 1

20
1

–p p x
p

=  — відносним зниженням тиску насиченої 

пари. таким чином:
відносне зниження тиску насиченої пари розчинника над розчином 
дорівнює мольній частці розчиненої речовини в рідині.

це — друга форма закону рауля.
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розчини, які підпорядковуються закону рауля при всіх концен-
траціях і всіх температурах, називаються ідеальними.

розглянемо більш детально дуже важливе для теорії розчинів 
поняття про ідеальний рідкий розчин.

У будь-якій рідині діють сили міжмолекулярної взаємодії. 
тому ідеальним вважається такий розчин, у якому однакові взає-
модії як між молекулами одного виду, так і між молекулами різних 
видів, тобто розчин, у якому ЕАА = ЕАВ = ЕВВ, де Е — енергія взаємодії 
між різними молекулами. звідси випливає, що утворення ідеально-
го розчину можна очікувати при змішуванні речовин, які мало від-
різняються за хімічними властивостями.

властивості ідеального мають розчини, утворені оптично ак-
тивними ізомерами або компонентами з  різним ізотопним скла-
дом.

наприклад, до ідеальних розчинів можна віднести такі бінар-
ні рідкі системи, як  хлорбензен–бромбензен, гексан–гептан, бен-
зен–толуол, н2о–D2O, ізомерні вуглеводні. У деяких випадках по-
дібні системи утворюють близькі за властивостями полярні рідини 
(метанол–етанол).

для ідеальних розчинів мають виконуватися такі співвідно-
шення.

1. внутрішня енергія ідеального розчину адитивно складаєть-
ся із  внутрішніх енергій компонентів. інакше кажучи, утворення 
ідеального розчину не супроводжується тепловим ефектом (ΔU = 
0).

2. об’єм ідеального розчину дорівнює сумі об’ємів компонен-
тів, що змішують. отже, утворення ідеального розчину відбуваєть-
ся без зміни об’єму (ΔV = 0).

3. зміна енергії Гіббса при утворенні бінарного розчину 
з n1 моль розчинника та n2 моль розчиненої речовини
 ΔG = х1RT lnx1 + х2RT lnx2. (2.3)

оскільки  x1 < 1  та x2 < 1, то  ΔG < 0, тобто самочинний про-
цес утворення ідеального розчину супроводжується зменшенням 
енергії Гіббса.

4. зміна ентропії при утворенні розчину дорівнює частинній 
похідній зміни енергії Гіббса (1.51) за температурою:

 1 1 2 2ln ln .
p

GS x R x x R x
T

∂∆ ∆ = − = − − ∂ 
 (2.4)
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оскільки x1 < 1 і x2  < 1, то ΔS > 0, тобто, утворення ідеального 
розчину супроводжується зростанням ентропії.

розглянемо ідеальний розчин, що складається із двох летких 
компонентів. відповідно до  закону рауля парціальні тиски пари 
кожного з компонентів дорівнюють:
 0

1 1 1 · ,p p x=  (2.5)
 0

2 2 2 · .p p x=  (2.6)

загальний тиск пари над розчином дорівнює сумі парціальних 
тисків насиченої пари окремих компонентів:
 0 0

1 2 1 1 2 2  · p p p p x p x= + = ⋅ +  
або, ураховуючи, що x1 + x2 = 1,
 0 0 0 0 0

1 2 2 2 1 2 1 2 · (1– )  · ( – )  · .p p x p x p p p x= + = +  (2.7)
з рівнянь (2.5–2.7) випливає, 

що парціальні тиски пари розчин-
ника і розчиненої речовини, а та-
кож загальний тиск пари над іде-
альним розчином лінійно зале-
жать від складу розчину (рис. 2.1).

При х2 = 0  і х1 = 1  одержуємо 
p = 0
1 1 1 · ,p p x=  і p2 = 0, а при х2 = 1 і х1 = 0 ма-
ємо p1 = 0 і p = 0

2 2 2 · .p p x= .

 Розчини  — багатокомпонентні гомогенні термодинамічно 
стійкі системи.
 Молярна концентрація — це кількість розчиненої речовини 

в одиниці об’єму розчину.
 Моляльна концентрація — це кількість розчиненої речовини 

в одиниці маси розчинника.
 Мольна частка компонента — це кількість речовини в одно-

му молі суміші (розчину) (часто виражають у % і називають моляр-
ним вмістом).
 Масова частка — маса розчиненої речовини в одиниці маси 

розчину (частіше виражають у % і називають масовим вмістом).

 Рис. 2.1. залежність загального 
та парціальних тисків від складу 

ідеального розчину
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 Поняття «ідеальний розчин» є абстрактним. Ідеальний роз-
чин — це границя, до якої прагнуть усі розчини при розведенні.
 Закон Рауля — основний закон ідеальних розчинів.
 Тиск насиченої пари розчинника над розчином менше, ніж над 

чистим розчинником.

2.1.4. КОлігАтиВНі ВлАстиВОсті РОЗБАВлЕНих 
РОЗЧиНіВ НЕЕлЕКтРОлітіВ

властивості, названі колігативними, залежать від природи 
розчинника і  концентрації розчиненої речовини, тобто від числа 
її частинок в одиниці об’єму, але не залежать від властивостей цих 
частинок. як правило, колігативні властивості проявляються, коли 
в рівновазі перебувають дві фази, одна з яких містить розчинник 
і нелетку1 розчинену речовину, а друга — тільки розчинник.

до колігативних властивостей розчинів належать:
– відносне зниження тиску пари розчинника над розчином;
– підвищення температури кипіння розчину в  порівнянні 

із чистим розчинником;
– зниження температури замерзання розчину в  порівнянні 

із чистим розчинником;
– осмотичний тиск.
Першу з перерахованих властивостей ми розглянули раніше для 

випадку, коли розчинена речовина є леткою і її молекули присутні 
в парі поряд із молекулами розчинника. якщо розчинена речовина 
нелетка, то р2 << р1, загальний тиск пари над розчином дорівнює тис-
ку пари розчинника 0

1 1 1p p p x= = ⋅  і вираз (2.2) для відносного зни-
ження тиску пари розчинника можна записати у вигляді:

 
0
1

20
1

.p p x
p
− =  (2.8)

таким чином, відносне зниження тиску пари не залежить від 
властивостей розчиненої речовини.

вираз (2.8) справедливий для розбавлених розчинів. однак 
на практиці рівняння (2.8) часто застосовують для досить широко-
го інтервалу концентрацій, наприклад, у водних розчинах манніту.

тиск насиченої пари води при 100 °с становить 1,013 · 105 Па. об-
числимо тиск насиченої пари водного розчину сечовини при тій 
же  температурі, якщо масова частка сечовини в  розчині дорів-

нює 10 %.
1  нелеткими вважають такі речовини, тиск пари яких дуже малий в порів-

нянні з тиском пари розчинника.
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знаходимо мольну частку води в розчині:

 1
1

1 2

; ;
n m

x n
n n M

= =
+

 

n n1 2

90
18

5
10

60
0 17=

⋅
= =

⋅
=

г
г мoль

моль;
г

г мoль
мoль;–1 –1 , 1

5
0,97.

5 0,17
x = =

+
розраховуємо тиск насиченої пари над розчином:

 0
1 1 1 ;p p x= ⋅  

 р1 = 1,013 · 105 Па · 0,97 = 9,83 · 104 Па. 
загальний тиск пари над розчином р = р1 = 9,83 · 104 Па.

Підвищення температури кипіння розчинів. 
Ебуліоскопія

температура кипіння 
розчину нелеткої речовини 
завжди вища, ніж темпера-
тура кипіння розчинника. 
на  р–Т-діаграмі (рис.  2.2) 
крива ОА  являє собою за-
лежність тиску насиченої 
пари розчинника від тем-
ператури, криві ВС  і  DЕ  — 
такі  ж залежності для роз-
чинів. рідина кипить при 
тій температурі, при якій 
тиск її  насиченої пари до-
рівнює зовнішньому тиску. 
якщо із точок перетину ізо-

бари р = 101,3 кПа із кривими ОА, ВС і DЕ опустити перпендику-
ляри на вісь абсцис, то точки T0, T1 і T2 будуть відповідати темпе-
ратурам кипіння чистого розчинника і розчинів різних концен-
трацій. отже, з діаграми видно, що температури кипіння розчи-
нів вищі, ніж температура кипіння розчинника. різниця між тем-
пературами кипіння розчину й  розчинника називається підви-
щенням температури кипіння ΔTкип = Т – T0. цю величину для іде-
альних розчинів можна обчислити теоретично, виходячи із зако-
ну рауля.

У рівнянні клапейрона–клаузіуса (див. розд. 3, рівн. 3.8) замі-
нимо нескінченно малі зміни температури (dТ) і тиску (dp) на скін-
ченні величини ΔТ і Δр:

Рис. 2.2. Підвищення температури 
кипіння та зниження температури 
замерзання розбавлених розчинів
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∆ ∆ ∆p
p

H
RT

T
1
0

0
2= ⋅вип

кип  
або

 ∆
∆

∆T RT
H

p
pкип

вип

= ⋅0
2

1
0 .  (2.9)

Підставляючи в (2.9) 0
1

p
p
∆

 з рівняння закону рауля (2.2), одер-
жуємо:

 ∆
∆

T RT
H

xкип
вип

= ⋅0
2

2 . (2.10)

для розбавлених розчинів 2
2

1

.nx
n

≈  враховуючи, що

 2

1 1

1000 ,nm
n M

⋅=
⋅

 
маємо:

 1
2 ,

1000
m Mx ⋅=  (2.11)

де m — моляльна концентрація; М1 — молярна маса розчинника.
Підставляємо (2.11) в (2.10) і одержуємо:

 ∆
∆

T RT
H

M mкип
вип

= ⋅ ⋅0
2

1

1000
 

або

 ∆T
RT

l
mкип

вип

= ⋅0
2

1000
,  

   (2.12)

де l H
Mвип

вип= ∆

1

 — питома теплота випаровування розчинника.

величина  
RT

l
E0

2

1000 вип

=   (2.13)

називається ебуліоскопічною сталою розчинника, або молярним 
підвищенням температури кипіння. з урахуванням (2.13) рівнян-
ня (2.12) набуває вигляду:
 ∆Ткип = Е · m. (2.14)

величина Е чисельно дорівнює ∆Ткип при m = 1, якщо розчин 
при цій концентрації має властивості ідеального.

розрахуємо температуру кипіння розчину, що містить 30 г глюко-
зи в 5000 г води.

обчислимо моляльну концентрацію розчину:
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 2

1

1000 ,i
wx

M w
⋅=
⋅

 

 m =
⋅

⋅ ⋅
= ⋅−

−30 г 1000
1 г моль 5000 г80

1 67 101
1,  моль · кг–1. 

розраховуємо підвищення температури кипіння:
 ∆Ткип = Е · m 

 ∆Ткип = 0,52 град · кг · моль–1 · 1,67 · 10–1 моль · кг–1 = 0,087 град. 

знаходимо температуру кипіння розчину:
 Tкип = 373 + 0,087 = 373,087 к. 

Метод дослідження 
властивостей розчинів, за-
снований на визначенні тем-
ператури їх  кипіння, нази-
вається ебуліоскопією. При-
лад для вимірювання тем-
ператури кипіння зображе-
ний на рис. 2.3. Пара розчин-
ника з колби (1) через труб-
ку (2)  потрапляє в  граду-
йовану мензурку (3)  з отво-
ром для випускання пари (4) 
і проходить через розчин-
ник, що міститься в ній. ви-
ділення теплоти в  результа-
ті конденсації пари змушує 
розчинник у  мензурці кипі-
ти. температуру кипіння ви-

мірюють за допомогою термометра Бекмана (5). колба з розчинни-
ком має запобіжну трубку (6). Після вимірювання температури ки-
піння чистого розчинника в мензурку поміщають розчин нелеткої 
речовини і повторюють дослід.

Зниження температури замерзання розчинів. 
Кріоскопія

зменшення тиску насиченої пари над розчином приводить 
до зниження температури його замерзання. на діаграмі (рис. 2.2) 
крива ОК відображає залежність тиску насиченої пари над твердою 

Рис. 2.3. Прилад для визначення 
температури кипіння розчинів: 

1 — колба, 2 — трубка, 
3 — градуйована мензурка, 4 — отвір 

для випуску пари, 5 — термометр 
Бекмана, 6 — запобіжна трубка
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фазою від температури (тверда фаза містить тільки розчинник). 
точки перетину кривої ОК із кривими ОА, ВС, DЕ визначають тем-
ператури, при яких рідка й тверда фази перебувають у рівновазі, 
тобто температури замерзання чистого розчинника і розчинів різ-
ної концентрації. варто підкреслити, що при охолодженні розбав-
леного розчину речовини, що  не утворює із  розчинником твер-
дих розчинів (див. розд. 3), при певній температурі, яка називаєть-
ся температурою замерзання розчину, з нього починає виділятися 
твердий розчинник. оскільки криві ВС і DЕ проходять нижче кри-
вої ОА, то температури замерзання розчинів нижче, ніж темпера-
тура замерзання чистого розчинника 0 .T ′  різницю температур за-
мерзання чистого розчинника і розчину 0T T−′ ′ називають знижен-
ням температури замерзання розчину ∆Тз.

скориставшись рівнянням клапейрона–клаузіуса (3.8) (див. 
розд. 3) і законом рауля, можна показати (як і у випадку ∆Ткип), що

 ∆T
R T

l
mз

 
 пл

=
′

⋅0
2

1000
,  (2.15)

де lпл  — питома теплота плавлення твердого розчинника, m  — 
моляльна концентрація розчину. коефіцієнт пропорційності 
R T

l
K

 
 пл

′
=0

2

1000
 називають кріоскопічною сталою розчинника, або мо-

лярним зниженням температури замерзання. отже,
 ∆Тз = K · m. (2.16)

кріоскопічна стала чисельно дорівнює зниженню температу-
ри замерзання в одномоляльному розчині із властивостями ідеаль-
ного.

розрахуємо температуру замерзання розчину, що містить 20 г са-
харози в 4000 г води.

знаходимо моляльну концентрацію розчину:

 2

1

1000 ,i
wx

M w
⋅=  

 m =
⋅

⋅ ⋅
= ⋅−

−20 г 1000
342 моль кг 4000 г1

25 85 10, моль · кг–1. 

розраховуємо зниження температури замерзання:

 ∆Тз = 1,86 град · кг · моль–1 · 5,85 · 10–2 моль · кг–1 = 0,1088 град. 
знаходимо температуру замерзання розчину:

 Tз = 0 °с – 0,1088°= –0,1088 °с. 
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Метод вивчення властивостей 
розчинів, заснований на  вимірюван-
ні температури їх  замерзання, був 
розроблений Бекманом і  одержав на-
зву кріоскопія. Прилад для визначен-
ня температури замерзання зобра-
жений на  рис. 2.4. У  скляну пробірку 
(1)  вміщують певну масу розчинника 
(або розчину). його повільно охоло-
джують, перемішуючи мішалкою (2), 
і  вимірюють температуру за  допомо-
гою термометра Бекмана (3). Пробір-
ка (1) захищена кожухом, який знахо-
диться в  стакані з  охолоджуючою су-
мішшю (4). за  показаннями термо-
метра будують криву охолодження, 
з якої визначають температуру замер-
зання.

Осмос. Осмотичний тиск. Осмометрія

Уявимо собі, що  розчин будь-якої речовини певної концен-
трації міститься в посудині, зануреній в іншу посудину з розчи-
ном тієї ж речовини меншої концентрації. дно внутрішньої посу-
дини виготовлено з напівпроникної мембрани, що пропускає мо-
лекули розчинника та  не пропускає молекули розчиненої речо-
вини. У цьому випадку процес вирівнювання концентрацій від-
бувається за  рахунок переходу молекул розчинника із  зовніш-
ньої посудини у внутрішню. такий процес однобічної дифузії че-
рез напівпроникну мембрану називають осмосом. треба відзначи-
ти, що молекули розчинника можуть переходити через мембра-
ну в  обох напрямках, але швидкість процесу дифузії розчинни-
ка в більш концентрований розчин перевищує швидкість проти-
лежного процесу.

Прилад для кількісного вивчення осмосу називається осмо-
метром (рис. 2.5). дном внутрішньої посудини із трубкою (осмо-
тичної комірки) є напівпроникна мембрана. У зовнішню посуди-
ну наливають розчинник, у внутрішню — розчин. У результаті пе-
реходу розчинника із зовнішньої посудини у внутрішню рівень рі-
дини в трубці поступово збільшується. це триває доти, поки під 

Рис. 2.4. Прилад для 
визначення температури 

замерзання розчинів:  
1 — скляна пробірка, 

2 — мішалка, 
3 — термометр Бекмана,  

4 — стакан з охолоджуючою 
сумішшю

4

3

2

11 

2 
3 

4 
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впливом гідростатичного тиску стов-
па рідини висотою h на розчин у осмо-
тичній комірці швидкість дифузії роз-
чинника в  обох протилежних напрям-
ках не  зрівняється. Після цього рівень 
розчину в  трубці більше не  підвищу-
ється, отже, установлюється рівновага. 
тиск, який необхідно прикласти в  про-
цесі осмосу до розчину в осмотичній ко-
мірці, щоб припинити осмос, називаєть-
ся осмотичним тиском.

я.  вант-Гофф виявив, що  осмотич-
ний тиск розбавлених розчинів підпо-
рядковується законам ідеального газу. 
Закон Вант-Гоффа–Пфеффера формулю-
ється так:

осмотичний тиск розчину дорівнює такому тиску, який мала б 
розчинена речовина, якби вона при даній температурі була в газо-
подібному стані й займала б такий же об’єм, який займає розчин.

для розрахунку осмотичного тиску застосовують рівняння 
стану ідеального газу p= nRT, враховуючи, що  :nc

V
=

  π = cRT,  (2.17)

де с — молярна концентрація розчину.
розрахуємо осмотичний тиск розчину з масовою часткою глюкози 
5 % при 310 к. Густина розчину 1,018 г · мл–1.

знаходимо молярну концентрацію розчину:

 10 5 1,018 10; 0,28
180

wc c
M
⋅ρ⋅ ⋅ ⋅= = = моль · л–1. 

розраховуємо осмотичний тиск:
π = cRT, π = 0,28 · 103 моль · м–3 · 8,314 дж · моль–1 · к–1 · 310 к= 7,22 · 105 Па.

осмотичний тиск вимірюють двома основними методами. 
Статичний метод базується на тому, що осмотичний тиск розчи-
ну врівноважується тиском стовпа рідини, який виникає при про-
никненні розчинника в розчин.

статичний осмометр (рис. 2.6) містить камеру (1), дном якої 
є  напівпроникна мембрана. розчин наливають у  комірку через 

Рис. 2.5. схема приладу 
для вимірювання осмо-

тичного тиску
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верхній отвір (2), куди для вимірювання 
тиску вставляють градуйований капіляр. 
камера з розчином вставляється в посу-
дину (3), заповнену чистим розчинни-
ком. Посудина закривається пришліфо-
ваною кришкою для того, щоб розчин-
ник не випаровувався.

Динамічний метод заснований 
на тому, що осмотичний тиск компенсу-
ється прикладеним до  розчину змінним 
протитиском. осмотичний тиск розра-
ховується на  підставі результатів вимі-
рювання швидкості проникнення роз-
чинника через мембрану. на  рис. 2.7 
представлений компенсаційний осмо-
метр  а.в.  думанського. осмотична ко-

мірка (1)  з’єднується з  мембраною (2), аспіратором (3)  і маноме-
тром (4). комірку і зовнішню посудину поміщають у термостат (5). 
Підняттям верхньої частини аспіратора (6)  регулюється зовніш-
ній тиск. При надлишковому зовнішньому тиску меніск у капілярі 
(7) опускається зі швидкістю υ1, пропорційною надлишковому тис-
ку р1 – π. При зниженому зовнішньому тиску меніск піднімається 
зі швидкістю υ2, пропорційною різниці π – p2. 

Рис. 2.7. схема компенсаційного осмометра:
1 — осмотична комірка, 2 — мембрана, 3 — аспіратор, 4 — манометр, 

5 — термостат, 6 — верхня частина аспіратора, 7 — капіляр

Рис. 2.6. статичний 
осмометр:

1 — камера, 2 — верхній 
отвір, 3 — посудина 



77

 2.1. Загальна характеристика розчинів. Властивості ідеальних розчинів

відношення швидкостей руху розчинника по  капіляру υ1/υ2 
дорівнює відношенню різниць тисків:

 1 1

2 2

,p
p

υ − π=
υ π −

 

звідки

 1 2 2 1

1 2

.p pυ + υπ =
υ + υ

 

явище осмосу відіграє велику роль у життєдіяльності організ-
мів. внутрішньоклітинний тиск зумовлює тургор клітинок, тобто 
міцність і пружність тканин. кров, лімфа та інші тканинні рідини 
організму людини мають осмотичний тиск приблизно 8 · 105 Па. та-
кий же осмотичний тиск має 0,9 % розчин хлориду натрію, який на-
зивається фізіологічним. розчини з однаковими осмотичними тис-
ками називають ізотонічними, або ізоосмотичними.

ізотонічність — це одна з вимог, що ставляться до очних кра-
пель, інфузійних розчинів. У більш розбавлених (гіпотонічних) роз-
чинах клітинки набухають і лопаються (явище лізису). наприклад, 
еритроцити, поміщені в гіпотонічний розчин, руйнуються й забарв-
люють його у червоний колір (гемоліз). У концентрованих (гіперто-
нічних) розчинах клітинки зморщуються (явище плазмолізу).

локальні зміни осмотичного тиску тканинних рідин можуть 
бути досить великими. наприклад, при запаленні відбувається 
розпад білків, що  призводить до  збільшення кількості частинок 
в осередку запалення й значно підвищує в ньому осмотичний тиск.

іноді в медичній практиці використовують гіпертонічні розчини. 
При лікуванні глаукоми застосовують гіпертонічний розчин сечо-
вини, який при введенні у вену «відтягає» надлишок вологи з пе-

редньої камери ока й знижує внутрішньоочний тиск.
У хірургії використовують гіпертонічні пов’язки — марлю, змочену 

в гіпертонічному розчині NaCl. їх уводять у рани, при цьому ранева рі-
дина рухається назовні по марлі й рана очищується від мікроорганізмів, 
гною тощо.

якщо на розчин у осмотичній комірці діє тиск, який переви-
щує осмотичний, то  розчинник буде переходити через мембрану 
в більш розбавлений розчин. такий процес називають зворотним 
осмосом. його застосовують для одержання надчистої води, а  та-
кож для опріснення морської води.
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2.1.5. КОлігАтиВНі ВлАстиВОсті РОЗБАВлЕНих 
РОЗЧиНіВ ЕлЕКтРОлітіВ

якщо речовина, яку розчиняють, дисоціює у розчині на іони, 
то  число частинок у  розчині збільшується, і  відповідно збільшу-
ються значення колігативних властивостей. вант-Гофф увів у рів-
няння для колігативних властивостей розчинів електролітів коефі-
цієнт і — ізотонічний коефіцієнт, що показує в скільки разів збіль-
шується концентрація частинок у розчині за рахунок дисоціації:

 
0

21 1
20

1 1 2

– inp p
x

p n in
= =

+
  (2.18)

 ∆Тз = іKm; (2.19)
 ∆Ткип = іEm;  (2.20)
 π = іcRT.  (2.21)

Між ізотонічним коефіцієнтом і й ступенем дисоціації α існує 
зв’язок:
 і = 1 + α (ν – 1), 
де ν — число іонів, що утворюються при дисоціації молекули елек-
троліту (див. також 4.1.1).

розрахуємо ізотонічну концентрацію (%) фізіологічного розчи-
ну NaCl, який застосовують для ін’єкцій, якщо осмотичний тиск 
плазми крові людини становить 7,7 · 105 Па при 310 к, а уявний 

ступінь дисоціації натрій хлориду при даній температурі дорівнює 86 %. 
Густину розчину вважаємо рівною 1 г · мл–1.
 πрозчину NaCl = πкрові. 

Ураховуючи, що π розчину NaCl = icRT, отримаємо πкрові = icRT.

звідси: .c
iRT

π
=  

знаходимо ізотонічний коефіцієнт NaCl у фізіологічному розчині:
 і = 1 + α (ν – 1), і = 1 + 0,86(2 – 1) = 1,86. 

розраховуємо молярну концентрацію розчину:

 c = ⋅ ⋅ ⋅
⋅ ⋅ ⋅ ⋅

=7 7 10
8 314

160
5,

,
H м

1,86 H м мoль K

–2

–1 –1  моль · м–3 = 0,16 моль · л–1. 

обчислюємо масову частку NaCl:

 0,16 58,5; 0,94 %.
10 10 1
c Mw w⋅ ⋅= = =

⋅ρ ⋅
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2.1.6. ЗАстОсуВАННЯ КОлігАтиВНих 
ВлАстиВОстЕй РОЗЧиНіВ у фАРмАЦії

колігативні властивості розчинів залежать тільки від кон-
центрації, тому, зв’язавши концентрацію розчину з молярною ма-
сою розчиненої речовини, за величиною будь-якої з колігативних 
властивостей можна визначити її молярну масу. найбільш точним 
є кріоскопічний метод, тому саме його застосовують у фармацев-
тичній практиці. Молярну масу лікарської речовини (неелектролі-
ту) розраховують за формулою:

 M K
T2
2

1

1000= ⋅w
w∆ з

, 

яку одержують із рівняння (2.16), враховуючи, що

 2

2 1

1000 ,wm
M w

⋅=
⋅

 

де w1 і w2 — масові частки відповідно розчинника й розчиненої ре-
човини (див. також [40]).

визначимо молярну масу камфори, якщо температура кристалі-
зації чистого бензену дорівнює 278,500 к, а розчину, що містить 
0,2242 г камфори і 30,65 г бензену — 278,252 к.

 M K
T2

2

1

1000
=

⋅w
w∆ з

. 

кріоскопічну сталу бензену знаходимо в таблицях термодинамічних 
величин: KC6H6

 = 5,16.
 ∆Tз = 278,500 K – 278,252 к = 0,248 град. 

 2
0,2242 1000

5,16 152,20
0,248 30,65

M
⋅

= =
⋅

г · моль–1. 

кріоскопічний метод застосовують у фармації також для роз-
рахунку ізотонічного коефіцієнта лікарських речовин. із рівняння 
(2.19) маємо:

 i T
K m

=
∆ з . 

розрахуємо ізотонічний коефіцієнт для атропін сульфату, необ-
хідний при виготовленні очних крапель. зниження температури 
замерзання водного розчину з масовою часткою атропін сульфа-

ту, яка дорівнює 1 %, становить 0,073 град.

 i T
K m

=
∆ з ;  KH2O = 1,86. 

знаходимо моляльну концентрацію розчину:
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 Mатроп. сульф. = 695 г · моль–1; 

 
1 1000

0,0145
695 99

m
⋅

= =
⋅

моль · кг–1;  
0,073

2,71.
1,86 0,0145

i = =
⋅

 

для характеристики біологічних рідин і  рідких лікарських 
форм (кров, міжклітинна рідина, розчини для ін’єкцій тощо) важ-
ливе значення має осмотична концентрація cосм, тобто сумарна 
концентрація частинок (іонів, молекул, асоціатів, макромолекул) 
у розчині:
 cосм = ic. 

часто для оцінки величини ізотонічної концентрації визнача-
ють ∆Тз розчину лікарської речовини. знайдена величина ∆Тз по-
винна бути такою, як і для рідин організму.

У фармацевтичній практиці для кількісного визначення спир-
ту в водно-спиртових сумішах вимірюють їх ∆Ткип.

Осмометричний метод застосовують, головним чином, для ви-
значення молярних мас високомолекулярних сполук (див. розд. 8).

 Величини колігативних властивостей розчинів пропорцій-
ні числу частинок усіх речовин, розчинених у  даному об’ємі 
розчину.
 Величини колігативних властивостей прямо пропорційні 

одна одній.
 Значення колігативних властивостей у розчинів електролі-

тів більші, ніж у розчинів неелектролітів за рахунок електролітич-
ної дисоціації.
 Ізотонічний коефіцієнт показує в скільки разів зростає чис-

ло частинок у розчинах електролітів у результаті дисоціації.
 Осмос  — процес переходу розчинника через напівпроникну 

мембрану з  розчину з  меншою концентрацією у  розчин з  більшою 
концентрацією.
 Осмотичний тиск — тиск, який треба прикласти до розчи-

ну для запобігання осмосу.
 Ізотонічні розчини мають однакові осмотичні тиски.
 Осмотичний тиск плазми крові людини становить 780–

800 кПа при 37 ºС.
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 Закон Вант-Гоффа
 π = cRT (розчини неелектролітів)
 π = іcRT   (розчини електролітів).
 Температура замерзання розчину  — це  температура, при 

якій розчин даного складу перебуває в рівновазі із чистим твердим 
розчинником.
 Рідина кипить, коли тиск її насиченої пари дорівнює атмо-

сферному тиску.
 Е — ебуліоскопічна стала (лат. ebullie — закипати + грец. 

scopia  — досліджувати) та  К  — кріоскопічна постійна (грец. 
ĸrýos — холод + scopia — досліджувати) залежать від природи роз-
чинника.
 Кріоскопія використовується у фармації для визначення мо-

лекулярної маси біологічно активних і лікарських речовин, а також 
ізотонічного коефіцієнта.

2.2. РЕАлЬНі РОЗЧиНи

2.2.1. ВіДхилЕННЯ ВіД ЗАКОНу РАулЯ

Більшість реальних розчинів не підпорядковується закону ра-
уля. Відхилення бувають двох типів: додатні — відхилення тиску 
пари від лінійної залежності убік більших значень і від’ємні — від-
хилення убік менших значень (рис. 2.8).

Рис. 2.8. залежності парціальних тисків компонентів та загального тиску 
пари від складу рідини для розчинів з додатними (а) та від’ємними (б) 

відхиленнями від закону рауля
Додатні відхилення від закону Рауля пояснюються тим, 

що в досліджуваних розчинах сили взаємодії між молекулами кож-
ного даного компонента сильніше, ніж взаємодія між різнорідними 
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молекулами. за такої умови в суміші молекули утримуються слаб-
кіше, ніж у чистих рідинах і  ідеальних сумішах, у яких сили зче-
плення між однаковими та різними молекулами рівні, і загальний 
тиск пари розчину більший, ніж сумарний тиск пари для ідеальних 
розчинів. Парціальний тиск пари компонентів у цьому випадку та-
кож більший, ніж для ідеальних розчинів (рис. 2.8, а).

до розчинів, у яких спостерігаються додатні відхилення, нале-
жать, наприклад, суміші етанолу із хлороформом, етанолу та води 
тощо.

Від’ємні відхилення від закону Рауля зустрічаються значно 
рідше, наприклад, у  сумішах води та  нітратної кислоти, діетило-
вого етеру та хлороформу тощо. від’ємні відхилення пояснюють-
ся тим, що  молекули різнорідних рідин взаємодіють одна з  од-
ною сильніше, ніж молекули кожного з компонентів окремо. тому 
в розчині молекули утримуються значно сильніше, ніж в ідеальних 
розчинах, і тиск пари як окремих компонентів, так і розчину в ці-
лому буде меншим, ніж обчислений за рівнянням рауля (рис. 2.8, б).

2.2.2. уЗАгАлЬНЕНЕ РіВНЯННЯ РАулЯ.  
ПОНЯттЯ ПРО АКтиВНістЬ КОмПОНЕНтА 
В РОЗЧиНі

Багато рівнянь, які застосовуються у  фізичній хімії для ха-
рактеристики різного типу рівноваги в  розчинах, справедли-
ві тільки для ідеальних розчинів. для реальних розчинів ці рів-
няння залишаються справедливими при заміні концентрації пев-
ною її функцією, яку називають термодинамічною активністю, 
або просто активністю відповідного компонента аі. зокрема рів-
няння закону рауля, оскільки воно виражає рівновагу між парою 
й  розчином у  формі залежності між парціальним тиском пари 
компонента і  його концентрацією в  розчині. замінивши в  цьо-
му рівнянні концентрацію xі відповідною величиною активнос-
ті аі, одержимо:
 0 .i i ip p a= ⋅  (2.22)

рівняння (2.22) називається узагальненим рівнянням Рауля, 
тому що воно застосовно як для ідеальних, так і для реальних роз-
чинів (в ідеальних сумішах аі = xі). величина активності залежить 
від природи й концентрації всіх компонентів розчину, а також від 
тиску й температури. це зрозуміло, тому що зміна всіх цих факто-
рів спричиняє зміни в силах зчеплення між молекулами того самого 
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й різних компонентів, а саме це є причиною відхилення властивос-
тей реальних розчинів від ідеальних.

вирішуючи рівняння (2.22) відносно аі, знаходимо:

 0 .i
i

i

p
a

p
=  

звідси випливає, що, по-перше, аі, є величиною безрозмірною 
й, по-друге, являє собою відносну активність, оскільки виражена 
відношенням тиску пари компонента в  даному розчині до  тиску 
пари компонента у чистому стані, що є стандартним станом, сто-
совно якого визначається активність і в якому вона, як і величина 
xі, дорівнює одиниці. При вивченні властивостей розчинів неелек-
тролітів, пов’язаних з використанням активності, як стандартний 
зазвичай вибирається саме цей стан.

У вченні про активність дуже важливим є той факт, що вели-
чина активності компонента у даному розчині не залежить від спо-
собу її визначення. це дає можливість підставляти значення актив-
ності, знайдене за допомогою одного рівняння, в інше і розрахову-
вати у такий спосіб певну властивість розчину.

величина активності може бути виражена добутком коефіцієн-
та активності fі на концентрацію відповідного компонента роз-
чину, тобто аі = fі xі. звідси

 .i
i

i

a
f

x
=  

таким чином, коефіцієнт активності характеризує той вплив, 
який чинить відхилення від ідеальності в даному розчині на кон-
центрацію компонента (див. також розд. 1 і 4).

і.в.  красовським і  л.д.  Грицан було доведено, що  активність 
кожного компонента розчину може бути знайдена за  допомогою 
будь-якої інтенсивної (тобто залежної тільки від складу) власти-
вості розчину. Молярна величина властивості компонента i визна-
чається експериментально. використання «активності за  власти-
вістю» дозволяє знаходити цю величину за допомогою легко й точ-
но вимірюваних властивостей розчину (показник заломлення, гус-
тина та ін.).
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 Реальні розчини не підпорядковуються закону Рауля.
 Додатні відхилення від закону Рауля обумовлені розпадом 
асоціатів одного з компонентів.
 Від’ємні відхилення від закону Рауля обумовлені утворенням 

сполук між молекулами компонентів.
 Метод активності дозволяє виразити властивості реаль-

них розчинів за допомогою закономірностей для ідеальних розчинів.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. наведіть способи вираження концентрації розчинів.
2. чому тиск насиченої пари розчинника над розчином мен-
ше, ніж над чистим розчинником?
3. наведіть дві форми закону рауля.
4. який розчин називають ідеальним?

5. які рідини утворюють ідеальні розчини?
6. чим обумовлені відхилення від закону рауля? наведіть при-

клади.
7. які властивості розчинів називаються колігативними?
8. чому розчин кипить при більш високій, а  замерзає при 

більш низькій температурі, чим чистий розчинник?
9. У чому полягає фізичний смисл ебуліоскопічної сталої? крі-

оскопічної сталої?
10. який метод називають кріоскопією? ебуліоскопією?
11. для чого використовують кріоскопічний метод у фармації?
12. У чому полягає сутність ебуліоскопічного методу визна-

чення складу водно-спиртових сумішей?
13. що таке осмос? осмотичний тиск?
14. яким законам підпорядковується осмотичний тиск розбав-

лених розчинів?
15. яку роль відіграє осмос у життєдіяльності організмів?
16. які розчини називають ізо-, гіпо-, гіпертонічними?
17. що називають зворотним осмосом?
18. У чому полягає сутність методу активності?



85

3. фАЗОВі РіВНОВАги

вивчення фізико-хімічних процесів, що  відбуваються в  про-
стих і складних хімічних системах, нерозривно пов’язане з ученням 
про фази, яке інакше називається ученням про рівновагу гетеро-
генних систем. його основи були закладені дж. Гіббсом, але тільки 
після досліджень М.с. курнакова і його школи воно увійшло до де-
яких прикладних наук, зокрема у біологію, фармацію, медицину.

Фізико-хімічний аналіз широко використовується у  хіміч-
ній технології, металургії, мінералогії, фармації, парфумерно-
косметичній промисловості та  ін. Побудова й аналіз фазових діа-
грам застосовується для вибору оптимального режиму техноло-
гічних процесів синтезу й очищення біологічно активних і лікар-
ських речовин, а також у фармацевтичній практиці для ідентифіка-
ції й визначення ступеня чистоти лікарських препаратів, для під-
бору основ супозиторіїв, при вирішенні питання про сумісність лі-
карських речовин у лікарських формах.

Закон розподілу третьої речовини між двома розчинника-
ми, що не змішуються, лежить в основі процесу екстракції, який 
широко використовується у  фармації для виділення та  очищен-
ня ефірних масел, алкалоїдів, антибіотиків та ін., для аналітичних 
цілей, для ізолювання лікарських речовин і отрут при проведенні 
хіміко-токсикологічних досліджень.
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3.1. ОсНОВНі ПОНЯттЯ 
й ВиЗНАЧЕННЯ. ПРАВилО фАЗ гіББсА

термодинамічна система, усередині якої немає поверхонь по-
ділу, що  відокремлюють частини системи, що  розрізняються або 
за фізичною будовою, або за хімічними властивостями, називаєть-
ся гомогенною.

термодинамічна система, що складається з різних за фізични-
ми або хімічними властивостями частин, відділених одна від одної 
поверхнями поділу, називається гетерогенною. Будь-яка гетероген-
на система складається з декількох фаз.

Фазою називається сукупність однакових за  хімічним скла-
дом, хімічними та фізичними властивостями частин системи, які 
відділені від інших частин поверхнею поділу. Поняття фази засто-
совне тільки до систем, об’єми гомогенних частин яких не занад-
то малі.

за агрегатним станом фази поділяють на тверді, рідкі й газопо-
дібні. фази, що перебувають у твердому або рідкому станах, нази-
вають конденсованими, а фізико-хімічні системи, що складаються 
із твердих і рідких фаз, — конденсованими системами.

1. вода, що  пере-
буває в трьох агре-
гатних станах при 

певних температурі й  тис-
ку (рис. 3.1, а) є трифазною 
фізико-хімічною системою.

2. Гетерогенна систе-
ма, у  якій при певних зна-
ченнях параметрів у  рів-
новазі перебувають чоти-
ри фази: пара, насичений 
розчин солі NaCl у воді, лід 
і кристали солі, що не розчинилися (рис. 3.1, б).

Фазовими перетвореннями (фазовими переходами) назива-
ються процеси переходу речовин з однієї фази в іншу. до них на-
лежать поліморфні й алотропні перетворення кристалічних речо-
вин, випаровування, сублімація, плавлення та ін. основною харак-
теристикою фазового переходу є  температура, при якій фази пе-
ребувають у стані термодинамічної рівноваги. це — температура 
фазового переходу (випаровування, плавлення та ін.).

Рис. 3.1. Приклади гетерогенних 
фізико-хімічних систем: 

1 — пара; 2 — лід; 3 — вода; 4 — насичений 
розчин; 5 — кристали солі NaCl
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Складовими частинами системи називаються хімічно індиві-
дуальні речовини, що  утворюють дану систему й  здатні до  само-
стійного існування, якщо їх ізолювати від інших частин системи.

У водному розчині натрій хлориду складовими частинами є н2о 
і NaCl (але не іони Cl–, Na+, н+, он–).

кількість кожної з речовин, що входять у систему, у якій не від-
буваються хімічні реакції, не залежить від кількостей інших речо-
вин. склад фаз рівноважної системи в цьому випадку визначається 
концентраціями всіх речовин, які утворюють систему.

якщо в  системі перебігають хімічні реакції, то  кількості ре-
човин, що входять у рівноважну систему, залежать одна від одної, 
і склад фаз рівноважної системи можна визначити навіть тоді, коли 
відомі концентрації лише частини речовин.

речовини, за допомогою яких можна визначити склад всіх фаз 
даної рівноважної системи, називаються незалежними складови-
ми частинами або компонентами системи. як компоненти можуть 
бути обрані будь-які речовини, що складають систему. властивості 
системи визначаються не тим, які речовини обрані як компоненти, 
а їх кількістю, тобто числом компонентів.

якщо між складовими частинами системи немає хімічної взає-
модії, то число компонентів дорівнює числу складових частин.

Однофазною багатокомпонентною системою є  суміш газів, 
що складається, наприклад, з гелію, кисню, аргону. У цій системі 
не перебігають хімічні реакції, а тому рівноважна суміш може іс-

нувати при будь-яких концентраціях кожної з речовин. отже, число ком-
понентів дорівнює числу складових частин: K = 3.

При перебігу хімічних реакцій число компонентів (K) дорівнює 
числу складових частин (k) мінус число рівнянь (х), що зв’язують 
їх концентрації в рівноважній системі (закон дії мас та ін.).

 K = k – х. 

таким чином, число компонентів — це найменше число речо-
вин, якого достатньо для визначення складу будь-якої фази сис-
теми.

розглянемо двофазну систему, що складається із трьох речовин: 
твердого амоній хлориду Nн4Cl і  газоподібних амоніаку Nн3 
і хлоридної кислоти HCl, між якими можлива взаємодія:

 NH4Cl (т)  нсl (г) + NH3 (г). 

 3.1. Основні поняття й визначення. Правило фаз Гіббса
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При рівновазі концентрації речовин, які складають газоподібну фазу, 
підпорядковуються закону дії мас:
 [NH3] · [HCl] = Kр, 
а тому число компонентів K = 3 – 1 = 2, тобто для побудови заданої дво-
фазної системи достатньо двох речовин, наприклад, Nн3 і HCl, або Nн4Cl 
і HCl тощо.

якщо ввести другу умову:
 [NH3] = [HCl], 
то число компонентів зменшиться до одиниці: K = 3 – 2 = 1. дійсно, систе-
ма, яка задовольняє обом рівнянням, може бути отримана з одного твер-
дого хлориду амонію: обидві фази системи (тверда фаза та пара) можуть 
бути отримані (складені) з одного компонента Nн4сl.

Термодинамічний ступінь свободи (ступінь свободи) С — це до-
вільно змінюваний параметр системи, що  визначає її  стан. Число 
ступенів свободи (варіантність системи) дорівнює числу інтенсив-
них термодинамічних параметрів стану (тиск, температура й кон-
центрація компонентів), які також можна довільно змінювати 
в певних межах, не змінюючи числа й виду фаз, що перебувають 
у рівновазі.

У двофазній системі вода–насичена пара температуру можна змі-
нювати від 0 до 100 °с, не змінюючи числа фаз; при цьому тиск 
пари буде змінюватися як функція температури, тобто С = 1.

визначимо вид рівняння зв’язку між ф, K  і С.  Припустимо, 
що система має ф фаз і складається з К компонентів, які містять-
ся у всіх фазах.

із другого закону термодинаміки виходить, що в рівноважній 
системі хімічні потенціали кожного компонента у всіх фазах мають 
однакові значення.

складемо рівняння, що виражають умови рівноваги:
– для першого компонента: µ µ µ µ µ µ1

1
1
2

1
1

1
3

1
1

1
( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ); ; ...; ,= = =   Ф

тобто (ф – 1) незалежних рівнянь;
– для другого компонента: µ µ µ µ µ µ2
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2
2

2
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2
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2
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2
( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ); ; ...; ,= = =   Ф

тобто (ф – 1) незалежних рівнянь;
............................................................................................................
– для К-го компонента:  µ µ µ µ µ µK K K K K K

( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ); ; ...; ,1 2 1 3 1= = =   Ф  тоб-
то (ф – 1) незалежних рівнянь.

як бачимо, число рівнянь для кожного компонента на одини-
цю менше числа фаз, що перебувають у рівновазі, тобто дорівнює 
ф – 1. загальне число рівнянь для К компонентів — (ф – 1)K.
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для визначення складу будь-якої фази системи, що  вмі-
щує К компонентів, досить знати вміст (K – 1) компонентів, а для 
ф фаз — (K – 1)ф. отже, для опису стану ф фаз системи необхід-
ні (K – 1)ф змінних та дві змінні (температура й тиск), які харак-
теризують вплив зовнішніх умов на стан рівноваги, тобто всього 
(K – 1)ф + 2 змінних.

тепер розрахуємо число незалежних змінних С, або число сту-
пенів свободи. воно буде дорівнювати різниці загального числа па-
раметрів і числа зв’язуючих умов (рівнянь):
 С = (K – 1)ф + 2 – (ф – 1)K 
або 

 С = K – ф + 2.  (3.1)

це рівняння називається правилом фаз Гіббса і є основним за-
коном фазової рівноваги:

число ступенів свободи рівноважної гетерогенної системи, на яку 
впливають температура й тиск, дорівнює числу компонентів 
системи мінус число фаз плюс два.

У промисловості використовується процес випалу вапняку

 сасо3 (т) 
t→  сао (т) + со2 (г). 

для цієї рівноважної системи К = 2 (тому що [Cо2] = Кр), ф = 3, отже, 
число ступенів свободи С = 2 – 3 + 2 = 1. тобто рівновага при дисоціації 
сасо3 визначається одним параметром (Т), а саме: якщо задана темпера-
тура, то тиск діоксиду вуглецю буде визначеним.

на рівновагу в  системі, крім тиску та  температури, можуть 
впливати також й інші зовнішні чинники, наприклад, поле тяжін-
ня, електромагнітне поле тощо. тоді правило фаз у загальному виді 
записується:
 С = К – ф + n, (3.2)
де n — число зовнішніх факторів, що впливають на рівновагу в сис-
темі.

 Для характеристики фазової рівноваги й фазових переходів за-
стосовні фундаментальні уявлення хімічної термодинаміки. Однак 
термодинамічний метод дозволяє визначити лише умови фазової 
рівноваги й  можливість фазового переходу, а  не його швидкість.

 3.1. Основні поняття й визначення. Правило фаз Гіббса
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 Правило фаз Гіббса виражає основну умову термодинамічної 
рівноваги в гетерогенних системах.
 Правило фаз Гіббса дозволяє розрахувати число незалежних 

змінних (температура, тиск, концентрація), які можна змінюва-
ти, не порушуючи рівноважний стан системи.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що називають фазою, компонентом, термодинамічним 
ступенем свободи системи? наведіть приклади.
2. як розрахувати число ступенів свободи в рівноважній ге-
терогенній системі? відповідь мотивуйте.
3. сформулюйте й проаналізуйте правило фаз Гіббса. Пояс-

ніть, до яких систем воно може бути застосовано. запишіть прави-
ло фаз Гіббса для системи, на яку впливають два зовнішніх чинни-
ки (тиск і температура).

4. відомо, що сірка існує у двох твердих модифікаціях. чи мож-
ливо підібрати такі значення р і Т, при яких співіснують сірка ром-
бічна, моноклінна, рідка й газоподібна? відповідь мотивуйте.

5. розрахуйте максимальне число ступенів свободи в одноком-
понентній і двокомпонентній рівноважних системах, якщо на сис-
тему впливають такі зовнішні фактори:

а) тиск і температура;  
б) температура.
6. визначте число ступенів свободи у рівноважній системі:

 2Feо 2Fe + O2, 
на яку із зовнішніх чинників впливає температура (n = 1). відпо-
відь мотивуйте.
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3.2.1. фАЗОВі ПЕРЕтВОРЕННЯ 
В ОДНОКОмПОНЕНтНих систЕмАх. РіВНЯННЯ 
КлАПЕйРОНА–КлАуЗіусА тА йОгО ПРАКтиЧНЕ 
ЗАстОсуВАННЯ

із другого закону термодинаміки випливає, що речовина буде 
переходити з  фази 1  у фазу 2  при постійних р  і Т, якщо G1 > G2, 
де  G1  і G2  — молярні значення енергії Гіббса в  цих фазах. якщо 
G1 = G2, то дві фази будуть перебувати в стані рівноваги (співісну-
вати при заданих р і Т). При зміні температури на dТ і тиску на dp 
фазова рівновага не порушиться, якщо буде виконуватися умова
 G1 + dG1 = G2 + dG2 
або
 dG1 = dG2 

(при тиску р + dр і температурі T + dТ).
Маючи на увазі те, що dG = Vdp – SdТ, можемо записати:

 V1dp – S1dТ = V2dp – S2dТ. 
і тоді:

 2 1

2 1

,dp S S S
dT V V V

− ∆= =
− ∆

 (3.3)

де ∆V і ∆S — зміни молярного об’єму й ентропії при ізотермічному 
фазовому перетворенні 1 моля речовини.

При ізотермічному оборотному фазовому переході зміна ен-
тропії:

 ,HS
T

∆∆ =  (3.4)

де ∆Н і Т — теплота та температура фазового переходу відповідно.
Підставляючи значення ∆S у  рівняння (3.3), одержуємо спів-

відношення:

 ,dp H
dT T V

∆=
∆

 (3.5)

яке називається рівнянням Клапейрона–Клаузіуса.
для практичного використання нескінченно малі зміни тиску 

й  температури заміняють малими, але скінченними величинами, 
і тоді рівняння (3.5) запишеться так:
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 dp p H
dT T T V

∆ ∆≈ =
∆ ∆

 (3.6)
або

 .dT T T V
dp p H

∆ ∆≈ =
∆ ∆

 (3.7)

використовуючи рівняння (3.6) і (3.7), можна визначити зміну 
тиску насиченої пари при незначній зміні температури або зміну 
температури фазового перетворення при зміні тиску. також можна 
знайти теплоту та зміну об’єму при фазовому переході.

необхідно під-
креслити, що  дифе-
ренціальне рівнян-
ня (3.5) описує криві, 
що  відповідають дво-
фазним рівновагам, 
представленим у  ко-
ординатах р, Т  (рис. 
3.2–3.6). Порівняння 
величин, що  входять 
у  праву частину вира-
зу (3.5), дозволяє ви-
значити знак похідної 
dp/dТ, тобто нахил 
і взаємне розташування відповідних кривих р = f (T).

розглянемо практичне застосування рівняння клапейрона–
клаузіуса до тих фазових переходів, що мають велике значення для 
хімічної й фармацевтичної технологій.

Плавлення. теплота плавлення завжди додатня (∆Hпл > 0), об’єм 
рідкої фази Vр може бути більшим або меншим, ніж об’єм твердої 
фази VТ.

якщо ∆V = Vр – VТ < 0, то при підвищенні тиску температура 
плавлення зменшується dТ/dp < 0, тобто крива плавлення T = f (p) 
має від’ємний кутовий коефіцієнт (рис. 3.3, крива АС). ця аномалія 
спостерігається у невеликої кількості речовин: води, вісмуту, дея-
ких сортів чавуну й ін., у яких густина рідкої фази більша за густи-
ну твердої фази при температурі плавлення.

якщо Vр — VТ = ∆V > 0, то dТ/dp > 0 і температура плавлення 
підвищується зі збільшенням тиску (рис. 3.4, крива АС).

Випаровування та сублімація. теплота випаровування (сублі-
мації) додатня, об’єм газу більше відповідного об’єму рідини (або 

Рис. 3.2. залежність тиску насиченої пари 
рідини від оберненої температури



93

 3.2. Однокомпонентні системи

твердого тіла): Vг > Vр або Vг > Vт, отже dТ/dр і dр/dТ також завжди 
додатні. виходить, температура випаровування (сублімації) за-
вжди підвищується зі зростанням тиску, та зі зростанням темпера-
тури збільшується тиск насиченої пари над рідиною (або над твер-
дою фазою) (рис. 3.3–3.5).

рівняння (3.5) для процесів випаровування та  сублімації 
можна спростити, якщо знехтувати об’ємом конденсованої фази 
(V2 >> V1) та припустити, що насичена пара підпорядковується рів-
нянню Менделєєва–клапейрона:  V2 = RT/p. тоді:

 
2 dpRTH

p dT
∆ = ⋅  або 2 ln

.
d p

H RT
dT

∆ =  (3.8)

розділимо змінні:

 2ln Hd p dT
RT
∆=  (3.9)

і візьмемо невизначений інтеграл, прийнявши, що для вузького ін-
тервалу температур ∆Н має постійне значення:

 ln const.Hp
RT
∆= − +   (3.10)

звідси випливає, що  ln p  є лінійною функцією від 1/Т (рис. 
3.2). це дуже зручно для розрахунку тисків при різних темпера-
турах, а також теплот фазових переходів (випаровування або су-
блімації), визначити які експериментально в  багатьох випадках 
 важко.

Проінтегруємо рівняння (3.9) у  межах від p1  до p2  і від T1  до 
T2, вважаючи, що при зміні температур від T1 до T2 ∆Н не зміню-
ється:

 2

1 1 2

1 1ln .p H
p R T T

 ∆= −  
 (3.11)

за допомогою цього рівняння можна: 1) розрахувати тепло-
ту випаровування або сублімації, якщо відомі тиски насиченої 
пари при двох температурах; 2) знаючи теплоту фазового переходу 
й тиск насиченої пари при одній температурі, визначити тиск наси-
ченої пари при іншій температурі.

визначте тиск пари води при 110  ºс, якщо тиск пари води при 
97 ºс дорівнює 90919,9 Па, а при 103 ºс — 112651,8 Па.

з формули (3.11) знаходимо теплоту випаровування води:
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 ∆H
R p

p

T T
вип

ln
=

−

2

1

1 2

1 1 , R = 8,314 дж ∙ моль–1 ∙ к–1; 

 T1 = 97 + 273 = 370 к; T2 = 103 + 273 = 376 к; T3 = 110 + 273 = 383 к. 

 ∆Hвип

,314 ln
=

⋅

−
=

⋅
=−

8 112651 8
90919 9

1
370

1
376

1 7819
4 3 10

0 415

,
, ,

,
, 4440 10 414405⋅ =  дж ∙ моль–1. 

визначимо p3 при T3, знаючи ∆Нвип та p2 при T2:

 ln
вип

3

випp
p

H
T T
R

p
H

T T
R

p3

2

2 3 2 3
2

1 1 1 1

=
−







=
−







+
∆ ∆

; ln ln ;  

 3

1 141440
376 383ln ln 112651,8 0,2442 11,6320 11,8762;

8,314
p

 − 
= + = + =  

 р3 = 143808 Па. 

3.2.2. ДіАгРАми стАНу  
ОДНОКОмПОНЕНтНих систЕм

в однокомпонентній системі окремі фази являють собою одну 
й ту ж речовину в різних агрегатних станах.

з’ясуємо за допомогою правила фаз Гіббса максимально мож-
ливе число фаз і ступенів свободи в рівноважній однокомпонент-
ній системі (К = 1). якщо число ступенів свободи С = 0, то фmax= 3. 
таким чином, індивідуальна речовина не може утворювати рівно-
важну систему, яка складалась би більше ніж із трьох фаз, причо-
му жоден параметр стану системи не  можна змінити, інакше по-
рушиться стан рівноваги. При наявності однієї фази така система 
має два ступені свободи С = 1 – 1 + 2 = 2, тобто система біваріант-
на. в однокомпонентній системі число ступенів свободи не може 
бути більше двох, тому що із трьох можливих незалежних змінних 
(р, Т та с) концентрація відсутня. звідси виходить, що в одноком-
понентній системі кожна фаза може бути описана своїм рівнянням 
стану, якщо задати два параметри (наприклад, р  і Т). однак вид 
цього рівняння нам невідомий, і тому залежність між значеннями 
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змінних знаходять експериментально, вимірюючи температури 
й тиски. отримані дані представляють у вигляді діаграм стану (або 
фазових діаграм), які є  графічним виразом залежностей між зна-
ченнями змінних (р, Т). кожна точка на такій діаграмі відображає 
стан і  умови існування певної системи й  називається фігуратив-
ною точкою. на двовимірній (плоскій) діаграмі фазі відповідає об-
ласть, рівноважному співіснуванню двох фаз  — лінія, рівновазі 
трьох фаз — точка.

розглянемо діаграму ста-
ну води (рис. 3.3). на  цій 
діаграмі є  області (фазо-

ві поля) I, II, III, в  яких може іс-
нувати тільки одна фаза. кожна 
точка області I показує, при яких 
значеннях р  і Т  у системі може 
бути тверда фаза  — лід; області 
II — вода в рідкому стані; області 
III  — пара. Усередині зазначених 
фазових полів можна довільно 
змінювати (але в  певних ме жах) 
і  тиск, і  температуру. При цьому 
число фаз не  зміниться. для об-
ластей С = 1 – 1 + 2 = 2, тобто сис-
тема буде двоваріантною.

криві АС, АВ, АD характеризують ті значення параметрів р і Т, при 
яких у системі будуть знаходитись у рівновазі дві фази. крива АD передає 
залежність тиску насиченої пари води від температури. кожна точка цієї 
кривої відповідає двофазній системі і указує, при яких значеннях р і Т мо-
жуть співіснувати рідка вода та її пара. лінія АС характеризує залежність 
температури плавлення льоду від тиску, тобто виражає умови, при яких 
співіснують кристали льоду та рідка вода. крива АВ характеризує залеж-
ність тиску насиченої пари над льодом від температури. Будь-яка точка 
на лінії АВ відповідає рівновазі між льодом і парою. У кожній точці на цих 
кривих система має один ступінь свободи, тобто довільно можна зміню-
вати або температуру, або тиск, щоб не втратити жодної фази. двофаз-
на система моноваріантна. криві АВ, АС  і АD перетинаються в точці А, 
яку називають потрійною точкою. При єдиній парі значень тиску й тем-
ператури, яким відповідають координати потрійної точки, можуть одно-
часно співіснувати три фази — пара, лід і рідка вода. такі системи назива-
ються нонваріантними (безваріантними або інваріантними). відповідно 
до правила фаз Гіббса, якщо ф = 3, то С = 0. тобто не можна змінити жод-
ного параметра, не порушуючи фазової рівноваги.

Рис. 3.3. діаграма стану води 
при невеликих тисках: 

I — лід; II — рідка вода; III — пара
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нахили кривих можна визначити за  рівнянням клапейрона–
клаузіуса (3.5).

При плавленні льоду (рис. 3.3, крива ас) витрачається теплота 
∆Hпл = 6100 дж · моль–1 при Тпл = 273 к, а ∆V = Vр – Vт = –1,68 cм3 × 
× моль–1. тоді dp/dТ = –6100/(1,68 · 10–6 · 273) = –13,1 · 10–6 Па · к–1. 

звідси зниження температури плавлення при збільшенні тиску на 1 Па до-
рівнюватиме dТ/dp = –7,6 · 10–8 к · Па–1.

розрахуємо зміну температури кипіння залежно від тис-
ку за  умов, близьких до  температури кипіння: Ткип = 373  к, 
∆Нвип = 40 600 дж · моль–1 і ∆V = Vп — Vр = 27 682 cм3 · моль–1. отже,

dp/dТ = 40 600/(27 682 · 10–6 ·373) = 3,92 · 103 Па · к–1, а dТ/dp = 2,55 · 10–4 к · Па–1.
тобто нахили кривих АС і АD протилежні за знаком. від’ємний 

кутовий коефіцієнт кривої АС, як уже було зазначено вище, відо-
бражає аномальні властивості води, а саме збільшення об’єму при 
кристалізації. внаслідок цього з підвищенням тиску лід буде пла-
витись при нижчій температурі.

як правило, для більшості речовин крива плавлення має додат-
ній кутовий коефіцієнт (dТ/dp > 0), оскільки при плавленні об’єм 
збільшується, що й спостерігається, зокрема, для йоду.

за допомогою діаграми 
стану йоду (рис. 3.4) мож-
на також пояснити особли-

вості його поведінки при фазових 
переходах.

нагрівання твердої речовини 
приводить до  її плавлення, якщо 
тиск насиченої пари (рнас. пари) біль-
ший за  тиск, який відповідає по-
трійній точці (рА) (рис. 3.5). При 
рнас. пари < рА  нагрівання твердої ре-
човини приводить до  переходу 
її  з  кристалічного стану безпосередньо у  газоподібний стан. це  явище 
називається сублімацією, або возгонкою. температура, при якій відбува-
ється такий фазовий перехід — температурою сублімації. сублімація ха-
рактерна для деяких речовин, зокрема для йоду, який широко викорис-
товують у фармації та медицині. відомо, що при кімнатній температурі 
йод — тверда кристалічна речовина з різким запахом. При нагріванні під 
тиском 101 325 Па йод возгоняється, тобто не плавлячись перетворюється 
на пару, і, навпаки, при охолодженні пароподібний йод, минаючи рідкий 
стан, знову перетворюється на кристалічний. Пояснюється це тим, що по-
трійній точці на діаграмі стану йоду (рис. 3.4) відповідає більш високий 

 Рис. 3.4. діаграма стану йоду
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тиск (13 332 Па), ніж тиск насиченої пари над кристалами йоду в інтерва-
лі температур від 273 к (41,3 Па) до температури плавлення Тпл = 386,5 к 
(12 065,7 Па). описане явище знаходить практичне застосування при очи-
щенні йоду від домішок.щенні йоду від домішок.

Рис. 3.5. схеми діаграм стану однокомпонентних систем з різним 
положенням потрійних точок (пунктиром позначений тиск у системі)

якщо речовина утворює декілька кристалічних фаз (криста-
лічних модифікацій), що мають однаковий хімічний склад, але роз-
різняються за фізичними властивостями, то таке явище називаєть-
ся поліморфізмом.

сірка може утворювати чо-
тири фази: дві кристаліч-
ні (ромбічну та  моноклін-

ну), рідку та  пароподібну, умо-
ви співіснування яких відображає 
її  діаграма стану (рис. 3.6). чоти-
ри області Sромб, Sмон, Sр і Sп відпові-
дають стабільному існуванню кож-
ної із чотирьох фаз. крива АD ви-
ражає залежність тиску насиченої 
пари ромбічної сірки від темпера-
тури, криві АС  і  CF  — аналогічні 
залежності для моноклінної й рідкої 
сірки. лінія АВ характеризує зміну температури поліморфного перетво-
рення Sромб   Sмон зі зміною тиску; лінія ВЕ — залежність температури 
плавлення Sромб від тиску; лінія ВР — залежність температури плавлення 
Sмон від тиску. криві ОА, ОВ, ОС характеризують такі нестабільні системи:

– перегріта ромбічна сірка (крива ОВ);
– переохолоджена рідка сірка (крива ОС);
– пара (крива ОА), тиск якої вищий за тиск пари, що перебуває в рів-

новазі з моноклінною сіркою (крива АС).
на діаграмі є чотири потрійні точки, що відповідають безваріантній 

рівновазі трьох фаз:

Рис. 3.6. діаграма стану сірки
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А (368,5 к) — ромбічна сірка моноклінна сірка  пара.
В (424 к) — ромбічна сірка  моноклінна сірка  рідка сірка.
С (393 к) — моноклінна сірка  рідка сірка  пара.
О (387,1 к) — перегріта ромбічна сірка  переохолоджена рідка 

сірка  пара.
таким чином, у точці О три нестійкі фази утворюють метастабільну 

(малостійку) систему (метастабільна рівновага).
рівновага чотирьох фаз системи Sромб  Sмон Sр  Sп не може 

бути здійснена ні за яких умов. Правило фаз дає від’ємне число ступенів 
свободи: С = 1 – 4 + 2 = –1.

 Рівняння Клапейрона–Клаузіуса є загальним термодинаміч-
ним рівнянням, яке можна застосовувати до описання всіх фа-
зових переходів індивідуальних (чистих) речовин.
 Однокомпонентні системи характеризуються лише двома 

змінними — температурою й тиском.
 При вивченні однокомпонентних систем зазвичай будують 

і аналізують діаграми стану p = f (T).

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які величини можна розрахувати за допомогою рівняння 
клапейрона–клаузіуса?
2. які експериментальні дані необхідні для графічного роз-
рахунку теплоти випаровування діетилового етеру?
3. які експериментальні дані необхідно мати для розрахун-

ку теплоти сублімації йоду? яке рівняння й  у якій формі лежить 
в основі цих розрахунків?

4. що являє собою діаграма стану? які дані необхідні для її по-
будови? які відомості можна одержати, аналізуючи її?

5. яка точка на  діаграмі стану речовини називається потрій-
ною точкою? чому дорівнює число ступенів свободи в цій точці?

6. чому в  однокомпонентній системі число ступенів свободи 
не може бути більше двох?

7. за допомогою діаграми стану води поясніть, яке максималь-
не число фаз може одночасно перебувати у рівновазі для одноком-
понентної системи.

8. чому крива плавлення на діаграмі стану води має від’ємний 
кутовий коефіцієнт?



99

 3.3. Двокомпонентні системи

9. чим пояснити здатність йоду до сублімації?
10. що таке поліморфізм?
11. Проаналізуйте діаграму стану сірки за допомогою правила 

фаз Гіббса.

3.3. ДВОКОмПОНЕНтНі систЕми

3.3.1. ДіАгРАмА стАНу ДВОКОмПОНЕНтНОї 
систЕми. ЗАстОсуВАННЯ ПРАВилА фАЗ гіББсА 
ДО ДВОКОмПОНЕНтНих систЕм

Двокомпонентними, або 
бінарними, називають фізи-
ко-хімічні системи, до  скла-
ду яких входять два ком-
поненти. це  можуть бути 
як прості речовини, так і різ-
ні хімічні сполуки. співвід-
ношення між компонентами 
може в значній мірі впливати 
на властивості системи, тому 
для однозначного визначен-
ня її  стану потрібно задати 
такі параметри, як тиск, тем-
пература й концентрація од-
ного з компонентів системи. 
рівняння стану двокомпо-
нентної системи має вигляд: 
f (p, T, с) = 0.

це означає, що для побудови діаграми стану необхідна просто-
рова система координат р, Т, с (рис. 3.7). однак будувати та корис-
туватися просторовою діаграмою складно. тому роблять таке спро-
щення. розглядають перетини тривимірної діаграми площинами, 
що відповідають сталому тиску, сталій температурі або концентра-
ції. наприклад, конденсовані системи мають невеликий тиск на-
сиченої пари. крім того, зовнішній тиск істотно не впливає на  їх 
властивості. тому можна не враховувати одну (пароподібну) фазу 
і вплив одного із зовнішніх факторів (р). тоді в рівнянні, яке вира-
жає правило фаз, і ліва, і права частини зменшуються на одиницю:
 С + ф = К + 1.  (3.12)

 Рис. 3.7. Просторова діаграма стану 
системи салол–камфора
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3.3.2. ПОНЯттЯ ПРО фіЗиКО-хіміЧНий 
АНАліЗ. тЕРміЧНий АНАліЗ

в основі фізико-хімічного аналізу (д.і. Менделєєв, М.с. курна-
ков та  ін.) лежить вивчення функціональної залежності між чис-
ловими значеннями фізичних властивостей хімічної рівноваж-
ної системи й факторами, які визначають її рівновагу. для різних 
за природою систем досліджують різні фізичні властивості: тепло-
ві (теплоємність, теплопровідність), електричні (електричну про-
відність), оптичні (коефіцієнт заломлення), механічні (твердість) 
та ін. необхідно відзначити, що розроблені методи, які дозволяють 
вивчати залежності більше ніж сорока різних властивостей систе-
ми від її складу.

При неперервній зміні тиску, температури або складу фаз 
властивість системи, наприклад, електрична провідність, питомий 
об’єм та ін., також змінюється неперервно. якщо одна з фаз зникає 
або з’являється нова, то властивість системи змінюється стрибко-
подібно. на підставі дослідних даних будують діаграми стану (фа-
зові діаграми), які описують залежність досліджуваної властивості 
від складу системи. аналіз цих діаграм дозволяє без розділення сис-
теми на складові частини судити про характер взаємодії між ком-
понентами, виявити утворення хімічних сполук, їх склад, стійкість 
та ін. У цьому полягає основна відмінність фізико-хімічного аналі-
зу від препаративного методу дослідження.

розділ фізико-хімічного аналізу, який вивчає залежність тем-
ператури кристалізації (плавлення) досліджуваної системи від 
складу, називається термічним аналізом. в основі термічного ана-
лізу лежить побудова й  аналіз діаграм плавкості, які виражають 
залежність температур кристалізації (плавлення) бінарних систем 
від їх складу. об’єктами термічного аналізу є різні речовини: мета-
ли, солі, органічні сполуки, лікарські речовини та ін.

для побудови діаграм плавкості використовують два основних 
способи реєстрації температурних змін, які відповідають фазовим 
переходам:

1) побудова кривих охолодження (або нагрівання), які виража-
ють залежність температури суміші від часу охолодження (або на-
грівання);

2) візуальний метод, при якому вимірюється температура поя-
ви (або зникнення) кристалів у прозорому розчині.
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3.3.3. РіВНОВАгА КРистАли–РіДКий РОЗЧиН 
у ДВОКОмПОНЕНтНих систЕмАх. ДіАгРАми 
ПлАВКОсті ДВОКОмПОНЕНтНих систЕм

системи з необмеженою розчинністю компонентів 
у рідкому й взаємною нерозчинністю  

у твердому станах

Системи без утворення хімічних сполук
діаграми плавкості цього типу найпоширеніші й  характерні 

для бінарних систем неізоморфних речовин, що не утворюють хі-
мічних сполук, наприклад, свинець–сурма, хлорид калію–хлорид 
літію, α-нафтол–нафталін, фенол–метиламін, камфора–бензойна 
кислота, аспірин–фенацетин тощо.

фігуративні точки Та й Тв на діаграмі плавкості (рис. 3.8) від-
повідають температурам плавлення (кристалізації) чистих компо-
нентів а і в. відповідно до закону рауля при додаванні компонента 
в до а температура кристалізації а знижується (див. розд. 2). ана-
логічно при додаванні а до в знижується температура кристаліза-
ції в. лінії ТAЕ і ТBЕ називають лініями ліквідусу.

 p = const 
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Рис. 3.8. Побудова діаграми плавкості з простою евтектикою 
за кривими охолодження

на відміну від чистих компонентів бінарні суміші кристалізу-
ються (плавляться) не при постійній температурі, а в певному ін-
тервалі температур, який залежить від складу системи. найнижча 
температура, при якій закінчується кристалізація (або починається 
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плавлення) суміші будь-якого складу, називається евтектичною 
температурою ТЕ. лінія СD, яка відповідає евтектичній темпера-
турі, нижче якої не  може існувати рідка фаза, називається лінією 
солідуса.

точку перетину ліній ліквідусу ТAЕ та ТBЕ з лінією солідуса 
СD називають евтектичною (точка Е), а розплав, склад  якого від-
повідає точці х3, — евтектичним розплавом (він насичений від-
носно обох компонентів). суміш дрібних кристалів компонентів 
а і в, яка утворюється при охолодженні цього розплаву, назива-
ється евтектичною, або евтектикою. складові частини евтек-
тики добре видно під мікроскопом. вони можуть бути відділе-
ні одна від одної механічним шляхом або за допомогою розчин-
ників. на рис. 3.9 схематично зображена мікроструктура п’яти 
сплавів системи із  простою евтектикою відповідно до  їх поло-
ження на діаграмі стану (рис. 3.8). для більшої наочності крис-
тали компонента а у сплавах №1 і №2 зображені із чітко обкрес-
леними гранями, а кристали в у сплавах №4 і №5 — з округле-
ними гранями. суміш дрібних кристаликів а  і в  у сплаві №3, 
що  являє собою евтектику, зображена за  допомогою коротких 
розкиданих штрихів.

Рис. 3.9. схематичне зображення мікроструктури сплавів системи 
з простою евтектикою

як було відзначено вище, для систем, які складаються з  роз-
плавлених і твердих речовин, паровою фазою й параметром тиску 
можна зневажити. відповідно до цього правило фаз Гіббса запису-
ється так: С = К – ф + 1.

для точок на кривих плавлення число ступенів свободи дорів-
нює одиниці С = 2 – 2 + 1 = 1, тобто довільно й у невеликих ме жах 
можна змінювати лише одну змінну, щоб не  порушити рівнова-
гу в системі. друга змінна при цьому змінюватиметься у функціо-
нальній залежності від першої.
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У точці перетину кривих плавкості, тобто в евтектичній точ-
ці Е у рівновазі перебувають три фази — дві тверді й розплав, тому 
С = 2 – 3 + 1 = 0.

в області і С = 2 – 1 + 1 = 2, отже, самочинно й у невеликих 
ме жах можна змінювати обидва параметри, не  змінюючи числа 
й виду фаз, які перебувають у рівновазі, тому що зміна складу роз-
плаву не розглядається як зміна виду цієї фази.

область II відповідає умовам (Т, с), при яких співіснують твер-
дий компонент а і розплав з а і в, а область III — розплав з а і в 
і твердий компонент в.

за діаграмою стану можна визначити не тільки число рівно-
важних фаз і їх склад, але й маси рівноважних фаз для будь-якої 
точки О  (рис. 3.8) за допомогою правила важеля. для цього про-
водять через точку О  горизонтальну лінію MN, яка називається 
конодою, або нодою. за точками M  і N визначають склади рівно-
важних фаз. фігуративній точці О  в області II  відповідає систе-
ма, що містить х1 % компонента в. При температурі Т1 вона скла-
дається із двох рівноважних фаз: кристалів компонента а (точка 
М) і розплаву (точка N), що містить х2 % компонента в. загальний 
матеріальний баланс можна представити у вигляді рівняння m0 = 
m1 + m2, де m0 — маса всієї системи; m1 і m2 — маса кристалів і роз-
плаву відповідно. Матеріальний баланс компонента в описується 
рівнянням:

 1 2
0 2 .

100 100
x xm m=  

Підставляємо значення m0 і одержуємо:

 1 2
1 2 2( ) ,

100 100
x xm m m+ = ⋅  

 1 2 1

2 1

m x x
m x

−=   або  1

2

.m ON
m OM

=  

таким чином, маси твердої й рідкої фаз обернено пропорційні 
довжинам відрізків ОM і ОN.

розглянемо перший спосіб побудови діаграм плавкості. речови-
ни а і в, що утворюють дану систему, а також декілька сумішей цих 
речовин різного складу розплавляють. Потім кожний з отриманих 
розплавів охолоджують і вимірюють його температуру за допомо-
гою точного термометра або термопари через певні й невеликі про-
міжки часу. отримані дані представляють графічно в координатах 
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температура–час. запис кривих охолодження можна здійснити ав-
томатично.

якщо при охолодженні (нагріванні) у системі відбуваються фа-
зові перетворення, то теплота, яка виділяється (поглинається) при 
цьому, змінює швидкість зниження (зростання) температури сис-
теми, що приводить до зміни кутового коефіцієнта кривої темпе-
ратура–час. тому в проміжки часу, які відповідають температурам 
фазових перетворень, на кривих охолодження з’являються злами 
або горизонтальні ділянки.

розглянемо процес охолодження сумішей різного складу. криві 
охолодження А та В (рис. 3.8) належать до відповідних чистих ком-
понентів, а криві 1, 2, 3, 4, 5 — до сумішей складу х1, х2, х3, х4, х5, в яких 
зміст компонента в поступово збільшується. криві охолодження А 
і В починаються похилими лініями і відповідають охолодженню роз-
плавів чистих компонентів до  температур їх  кристалізації. Гори-
зонтальні ділянки відображають процеси кристалізації компонен-
тів а і в, тому що теплота кристалізації, яка виділяється, практич-
но компенсує втрату тепла в навколишнє середовище. Потім ідуть 
похилі лінії, які характеризують швидкість охолодження затверді-
лих чистих речовин. крива 3 відображає процес охолодження евтек-
тичної суміші (евтектичний склад х3). Горизонтальна ділянка на цій 
кривій указує на  значне виділення тепла при сталій температурі, 
що можна пояснити тільки повним затвердінням розплаву й пере-
творенням його у тверду евтектику такого ж складу. злами на кривих 
1 і 2 відповідають температурам кристалізації компонента а з роз-
плавлених сумішей складу х1 та х2, у яких вміст а більший, ніж в ев-
тектиці. Повної зупинки температури не спостерігається, бо у міру 
кристалізації компонента а  розплав збагачується компонентом в, 
що приводить до подальшого зниження температури кристалізації 
а і потребує для його виділення ще більшого охолодження розплаву. 
другі (горизонтальні) зупинки температури на кривих 1 і 2 поясню-
ються тим, що в результаті кристалізації компонента а склад розпла-
ву стає евтектичним, і він повністю кристалізується. аналогічно по-
яснюється хід кривих 4 і 5. але в розплавах складу х4 і х5 надлишко-
вим (у порівнянні з його вмістом у евтектиці) є компонент в, і тому 
злами на кривих відповідають початку його кристалізації з відповід-
них розплавів. Горизонтальні відрізки на цих кривих, як і на кривих 
1, 2, 3, відображають процес затвердіння евтектики.

за допомогою отриманих кривих охолодження будують ді-
аграму плавкості з  простою евтектикою, як  показано на  рис. 3.8. 
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(температура на обох осях ординат повинна бути відкладена в од-
наковому масштабі).

для побудови діаграм плавкості бінарних лікарських систем 
часто використовують візуальний метод визначення температур 
початку й кінця плавлення кількох сумішей різного складу. твер-
ді суміші з різним вмістом компонентів а і в (рис. 3.8) починають 
плавитися при одній і тій же температурі, яка відповідає евтектич-
ній температурі. температура кінця плавлення різна для досліджу-
ваних сумішей, вона являє собою температуру, при якій плавиться 
надлишковий (у порівнянні з його вмістом у евтектиці) компонент. 
через точки, які відповідають температурі початку плавлення всіх 
сумішей, проводять пряму лінію, паралельну осі абсцис, і одержу-
ють лінію солідуса. точки кінця плавлення всіх сумішей, з’єднані 
плавними кривими, утворюють дві гілки лінії ліквідусу. точка пе-
ретину цих кривих (евтектична точка) відповідає складу евтектич-
ної суміші.

Перевагою візуального методу є його простота й швидкість ви-
конання, недоліком — можливість суб’єктивних помилок, непри-
датність для дослідження забарвлених об’єктів.

Системи з утворенням хімічних сполук
два компоненти, які є  неізоморфними речовинами, можуть 

вступати в хімічну взаємодію з утворенням хімічної сполуки аmBn: 
mA + nB → аmBn.

якщо сполука при плавленні не  розкладається (конгруентне 
плавлення), на  діаграмі 
утворюється гострий мак-
симум (рис. 3.10), якщо 
розкладається  — розми-
тий максимум.

діаграму з  хімічною 
сполукою (рис. 3.10) мож-
на представити як  дві ді-
аграми стану з  простою 
евтектикою. вона має дві 
евтектичні точки Е1  і Е2, 
що  відповідають евтек-
тикам, які сполука AmBn 
утворює із компонентами 
а і в.

Рис. 3.10. діаграма плавкості системи, 
компоненти якої утворюють стійку  

хімічну сполуку
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Принцип побудови цієї діаграми такий же, як і діаграми з про-
стою евтектикою. ліва частина діаграми утворена речовиною а і хі-
мічною сполукою AmBn, а права — речовиною в та хімічною сполу-
кою AmBn. сукупність кривих а1E1МE2b називається лінією ліквідусу, 
а сукупність прямих cd та qр — лінією солідуса. Максимум на кривій 
ліквідусу відповідає хімічній сполуці AmBn, тому що найвищу темпе-
ратуру плавлення мають чисті речовини, а додавання другого компо-
нента знижує температуру плавлення. отже, праворуч і ліворуч від 
точки максимуму крива плавкості знижується. склад хімічної сполу-
ки відповідає абсцисі точки М, яка називається сингулярною точкою.

якщо у системі утворюється кілька хімічних сполук, то на діагра-
мі плавкості з’являється декілька максимумів (рис. 3.11). як видно 
з рис. 3.11, на діаграмі стану системи саліцилова кислота–сечови-

на крива ліквідусу має два максимуми, які відповідають двом конгруент-
ним сполукам:

с6н4онсоон · 2со(NH2)2 з tпл = 106 °с
та с6н4онсоон · со(NH2)2 з tпл = 112 °с.

Перший максимум 
при 106 °с, що  відпові-
дає 66,67  мол.  % сечовини й 
33,33 мол. % саліцилової кис-
лоти, указує на  утворення 
сполуки зі  співвідношенням 
компонентів 2:1.

другий максимум при 
112 °с відповідає 50  мол.  % 
сечовини й 50 мол. % саліци-
лової кислоти, тобто вказує 
на утворення сполуки зі спів-
відношенням компонен тів 1:1.

система саліцилова кис-
лота–сечовина має три евтек-

тичні точки. Перша евтектична точка при 96 °с відповідає 77 мол. % се-
човини, друга точка при 101 °с — 62,5 мол. % сечовини й третя — при 
107 °с — 40 мол. % сечовини.

таким чином, наведену діаграму можна представити як сполучення 
діаграм з евтектикою для трьох систем:

со(NH2)2 – C6H4OHCOOH · 2CO(NH2)2;
C6H4OHCOOH · 2CO(NH2)2 – C6H4OHCOOH · CO(NH2)2;

C6H4OHCOOH · CO(NH2)2 – C6H4OHCOOH.

Рис. 3.11. діаграма стану системи 
сечовина–саліцилова кислота
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системи з необмеженою взаємною розчинністю 
компонентів у рідкому й твердому станах  

(ізоморфні суміші)

Тверді розчини являють собою однофазні системи, які пере-
бувають у твердому стані. вони утворюються, якщо речовини ізо-
морфні. Багато породоутворюючих матеріалів (польові шпати, 
слюда тощо), а також сплави є твердими розчинами. за допомогою 
рентгеноструктурного аналізу було встановлено, що  тверді роз-
чини можуть бути двох типів: за-
міщення й  проникнення. схема 
утворення таких розчинів наведе-
на на рис. 3.12, а діаграма плавкос-
ті  — на  рис. 3.13. такий простий 
вид діаграма плавкості має для бі-
нарних систем, складених з  речо-
вин, що  утворюють безперервні 
ряди твердих розчинів. темпера-
тури плавлення та кристалізації збігаються тільки для індивідуаль-
них речовин, у  наведеному прикладі  — для чистих металів. тем-
ператури плавлення твердого розчину і кристалізації рідкого роз-
чину (розплаву) однакових складів відрізняються. При одній і тій 
же температурі розплав завжди збагачений легкоплавким компо-
нентом у порівнянні з твердим розчином.

крива АВС харак-
теризує залежність 
температури криста-
лізації від складу роз-
плаву, а крива АDC — 
залежність темпера-
тури плавлення від 
складу твердого роз-
чину. крива АВС — лі-
нія ліквідусу, вище 
якої розташована об-
ласть розплаву. кри-
ва ADC — лінія солідуса, нижче якої знаходиться область твердо-
го розчину.

в областях I  і II системи однофазні, тому мають два ступені 
свобо ди:  С = 2 – 1 + 1 = 2. область III, яка знаходиться між кривими 

Рис. 3.12. схема утворення 
твердих розчинів: 

а — заміщення; 
б — проникнення

Рис. 3.13. діаграма стану системи нікель–мідь
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АВС і ADC, відповідає співіснуванню двох фаз. наприклад, розгля-
немо процес охолодження розплаву, склад якого відповідає точці 
x1. При t1 у точці r почнеться кристалізація твердого розчину, склад 
якого буде відповідати точці q, що лежить на кривій солідуса ADC 
при тій же температурі. якщо охолодити розплав, склад якого від-
повідає точці х2, до  t2, то він розпадеться на дві рівноважні фази: 
твердий розчин, склад якого відповідає точці М, та розплав із скла-
дом, що відповідає точці К.

співвідношення між масами співіснуючих у рівновазі твердої 
та рідкої фаз при даній температурі можна визначити за правилом 
важеля:

 

m
m

OK
OM

тв.ф

р

= .
 

Практичне застосування фазових діаграм

розглянемо деякі аспекти використання діаграм плавкості бі-
нарних систем.

Визначення складу бінар-
них сумішей твердих лікар-
ських речовин. діаграму плав-
кості, побудовану одним з  ме-
тодів, використовують для ви-
значення складу контрольної 
суміші (рис. 3.14). визначають 
температуру кінця плавлен-
ня зазначеної суміші, відклада-
ють її  значення на  осі ординат 
і проводять через цю точку пря-
му, паралельну осі абсцис. якщо 
ізотерма t1 перетне тільки одну 
гілку кривої плавкості, то  пер-
пендикуляр, опущений із  точ-
ки перетину на вісь абсцис, дає шуканий склад контрольної суміші 
х1. якщо ізотерма t2 перетинає обидві гілки діаграми, то для визна-
чення істинного складу контрольної суміші (х2 або х2′) необхідно 
порівняти температури кінця плавлення цієї суміші й суміші з до-
бавкою одного з чистих компонентів. наприклад, у тому випадку, 
коли додавання компонента а приводить до підвищення темпера-
тури кінця плавлення контрольної суміші (t3 > t2), істинний склад 

 Рис. 3.14. визначення складу 
контрольної суміші
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її  визначиться точкою перетину прямої, паралельної осі абсцис, 
з лівою гілкою лінії ліквідусу, тобто буде дорівнювати x2 (рис. 3.14).

Використання діаграм плавкості для вирішення питання 
про сумісність компонентів у  твердих лікарських формах. до-
сить часто при виготовленні екстемпоральної рецептури зустрі-
чаються випадки, коли суміш твердих інгредієнтів розпливаєть-
ся в густу в’язку масу, або ж, плавлячись, перетворюється на ріди-
ну. Утворення евтектичних сумішей при виготовленні порошків 
є причиною зниження терапевтичної активності лікарських форм 
і  розглядається як  фізична несумісність лікарських речовин. для 
того, щоб визначити агрегатний стан порошкових сумішей необ-
хідного складу, будують і аналізують діаграми плавкості для відпо-
відних бінарних систем. на рис. 3.15 як приклад представлена діа-
грама плавкості системи са-
лол–камфора. із  цієї діагра-
ми видно, що  суміш, склад 
якої відповідає евтектичній 
точці (47 % салолу, 53 % кам-
фори), має найнижчу темпе-
ратуру плавлення 6  °с. При 
кімнатній температурі (20 ± 
2 °с) суміші, які містять від 
∼35 % до ∼55 % камфори, бу-
дуть перебувати у  рідкому 
стані. тому в рецепті подібні 
суміші не можуть бути про-
писані хворому як порошко-
ві композиції. якщо це необ-
хідно, то при виготовленні таких лікарських форм мають бути вжи-
ті відповідні застережливі заходи.

однак у деяких випадках утворення евтектичних сумішей є ба-
жаним, наприклад, при виготовленні рідких лікарських форм для 
застосування у стоматологічній практиці:

Rp: Saloli
Mentoli
Thimoli aa  2,0
Phenoli 1,0
M.D.S. Зубні краплі.
Раціональний метод підбору складу супозиторіїв. особли-

вістю технології виготовлення супозиторіїв (медичних свічок) 

Рис. 3.15. діаграма плавкості системи 
салол–камфора
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є  необхідність підбору та-
кої суміші жирових речо-
вин, щоб свічки плавили-
ся при 35–37 °с (темпе-
ратура тіла людини) і  не 
роз м’якшувалися при тем-
пературі нижчій за  32 °с. 
з  цією метою будують діа-
грами плавкості для бінар-
них сумішей з  різних речо-
вин, що  використовують-
ся у  технології лікарських 
форм, і обирають ту, яка най-
краще задовольняє постав-
леним вимогам.

М.х. Глузманом і Б.і. да шевською була досліджена низка бінар-
них систем з різними компонентами. на рис. 3.16 зображена одна 
з  побудованих ними діаграм плавкості. аналіз цієї діаграми до-
зволяє вибрати склад суміші, придатний для приготування свічок 
(60 % парафіну та 40 % метилстеарату).

Застосування фазових діаграм водно-сольових систем. вище 
були розглянуті основні схеми кристалізації речовин з рідкого роз-
плаву, у  якому вони взаємно розчинні одна в  одній, і  відповідні 

їм діаграми плавкості. якщо 
вивчати охолодження роз-
чинів будь-якої солі, напри-
клад AgNO3, у воді, то можна 
побудувати діаграму розчин-
ності, яка буде мати вигляд, 
аналогічний евтектичній 
діа грамі (рис. 3.17). діа грами 
розчинності є  окремим ви-
падком діаграм плавкості. 
вони характеризують залеж-
ність розчинності твердих 
речовин у рідинах від темпе-
ратури.

лінія tAE є  лінією по-
чатку кристалізації чисто-
го льоду, а лінія tве — лінією 

Рис. 3.16. діаграма плавкості системи 
метилстеарат–парафін

Рис. 3.17. діаграма стану системи 
AgNO3–H2O 

t,°C  

Маc. частка парафіну, % 
ПарафінМетилстеарат 

58 

50 

42 

34 

26 

0 80 20 100 60 40 

 р = const 
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граничної розчинності солі у воді. коли фігуративна точка розчи-
ну досягає лінії tве, у розчині з’являються перші кристали солі. При 
подальшому зниженні температури розчинність солі продовжує 
зменшуватися й надлишок солі переходить у тверду фазу. При тем-
пературі tе рідка фаза перетворюється на дрібнокристалічну суміш 
солі й льоду складу се. ця суміш — евтектика, що, як видно з діагра-
ми, кристалізується при температурі нижче нуля (tе < tа; tе = –7,3 ºс; 
tа = 0 ºс). іноді таку евтектичну суміш води та солі називають кріо-
гідратом, е — кріогідратною точкою, а температуру, що їй відпо-
відає, — кріогідратною температурою.

водні розчини багатьох солей при затвердінні утворюють ев-
тектичні суміші. слід зазначити, що різні солі дають різні кріогі-
дратні температури, як це видно з табл. 3.1.

Таблиця 3.1
Постійні кріогідратів

Сіль Кріогідратна  
температура, ºС

Масовий вміст солі  
в кріогідраті

Na2SO4 –1,2 (12 H2O) 3,85
кNO3 –2,9 10,9
кCl –11,1 19,8

NH4Cl –16,0 19,4
(NH4)2SO4 –19,05 38,4

NaCl –21,2 22,4
CaCl2 –55 (6H2O) 29,9

солі з  досить низькими кріогідратними точками використо-
вують у технології для виготовлення холодоагентів — рідин з ве-
ликою теплоємністю та  низькою температурою замерзання. так, 
зокрема, водний розчин з  масовою часткою NaCl, яка дорівнює 
22,4  %, замерзає при –21,2 °с і  широко застосовується як  охоло-
джуюча суміш.
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3.3.4. РіВНОВАгА ПАРА–РіДКий РОЗЧиН 
у ДВОКОмПОНЕНтНих систЕмАх 
З НЕОБмЕжЕНОЮ ВЗАЄмНОЮ  
РОЗЧиННістЮ РіДиН

Криві Коновалова. Закони Коновалова

д.П.  коновалов досліджував склад насиченої пари бінарних 
систем та будував діаграми стану, які одержали надалі назву кри-
вих Коновалова двох типів: 1) тиск насиченої пари як функція скла-
ду розчину й пари; 2) температура кипіння як функція складу роз-
чину й пари.

на рис. 3.18 представлені криві коновалова для ідеальних сис-
тем. на фазовій діаграмі р–склад (рис. 3.18, а) верхня крива відобра-
жає залежність тиску насиченої пари від складу розчину, а нижня 
крива — залежність тиску насиченої пари від складу пари. ці криві 
розділяють діаграму на три фазових поля. верхнє дає значення х і 
р, при яких існує одна фаза — розчин, нижнє — пара. Поле, що зна-
ходиться між двома кривими, відповідає двофазній системі. такі 
системи, як відомо, при T = const мають два ступені свободи, тоб-
то біваріантні.

В А 

 p   Т = const 

Розчин 

Пара 

 Мол. частка В 
В А 

Т  

Пара 

 
р = сonst 

Розчин 

Мол. частка В 

 а  б 

 х1  х2  х1  х2 

ТA 

ТB 0
Ар 

0
Вр  

Пара+Розчин 
Пара+Розчин 

Рис. 3.18. залежності тиску насиченої пари (а) та температури кипіння 
(б) від складу рідкої та пароподібної фаз для ідеальних розчинів

на рис. 3.18, б зображені криві залежності температури кипін-
ня від складу розчину (нижня крива) і пари (верхня крива) (діагра-
ма кипіння). зі  збільшенням тиску насиченої пари над розчином 
температура кипіння його зменшується. тому криві Ткип–склад роз-
ташовані дзеркально відносно кривих р–склад.
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як відзначалося вище, для ідеальних розчинів (див. розд. 2) за-
лежність загального тиску насиченої пари від складу розчину лі-
нійна при T = const (рис. 3.18, а, верхня пряма) відповідно до рів-
няння 0 0 0( – ) ,A B A Bp p p p x= + ⋅  оскільки 

0
Ap  й 

0
Bp  залежать тільки від 

температури. При p  = const залежність температури кипіння від 
складу розчину (лінія розчину) для ідеальних розчинів викривля-
ється (рис. 3.18, б, нижня крива), тому що при зміні температури 

0
Ap  

й 
0
Bp  змінюються по-різному. нижня крива називається кривою ки-

піння розчину, а верхня — кривою конденсації пари.
для неідеальних систем з невеликими відхиленнями від закону 

рауля (без екстремальних точок на кривій тиску пари) криві коно-
валова представлені на рис. 3.19.

При значних додатніх або від’ємних відхиленнях від закону ра-
уля криві коновалова мають вигляд, зображений на рис. 3.20.

д.П. коновалов у своїх роботах узагальнив експериментальні 
дані для багатьох бінарних систем і на підставі аналізу їх діаграм 
стану, аналогічних наведеним вище, сформулював два закони.

Перший закон:
Насичена пара в порівнянні з рівноважним розчином збагачена тим 
компонентом, додавання якого до розчину збільшує тиск насиче-
ної пари над розчином або зменшує температуру його кипіння.

дійсно, характерною рисою рівноваги між розчином, який скла-
дається з летких компонентів, і його насиченою парою є різний склад 
рівноважних фаз. як  видно з  рис. 3.19, а,  б у  рівновазі з  розчином 
складу х1 перебуває пара складу х2, збагачена в порівнянні з розчином 
компонентом в. При додаванні до розчину компонента в тиск наси-
ченої пари над розчином підвищується (рис. 3.19, а). розчину скла-
ду х1 відповідає пара складу х2, збагачена компонентом в, додаван-
ня якого до розчину зменшує температуру його кипіння (рис 3.19, б).

необхідно відзначити, що в ідеальних системах і в системах з не-
великими відхиленнями від закону рауля (без екстремумів) пара за-
вжди збагачена в порівнянні з розчином більш летким компонентом. 
як видно з рис. 3.18 і 3.19, пара збагачена компонентом в, що має біль-
ший тиск насиченої пари та відповідно меншу температуру кипіння.

У системах з екстремумами пара може бути збагачена як більш, 
так і  менш летким компонентом. на  рис. 3.20, а  ліворуч від точ-
ки екстремуму пара (склад х2) збагачена у порівнянні з розчином 
(склад х1) більш летким компонентом в, а  праворуч  — навпаки, 
у парі (склад х3) міститься більше менш леткого компонента а, ніж 
у розчині (склад х4).
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Рис. 3.19. залежності тиску насиченої пари (а) і температури кипіння (б) 
від складу рідкої та пароподібної фаз для реальних розчинів з невеликими 

додатніми (і) та від’ємними (іі) відхиленнями від ідеальності

Рис. 3.20. залежності тиск пари–склад і температура кипіння–склад 
для бінарних систем зі значними додатніми (а) та від’ємними (б) 

відхиленнями від закону рауля
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другий закон:
У точках максимуму або мінімуму на кривих загального тиску 
й температури кипіння склад пари та рівноважного з ним розчи-
ну однаковий.

суть другого закону коновалова стає зрозумілою з тих же ри-
сунків (див. рис. 3.20). обидві криві, які виражають зміну тис-
ку (або температури кипіння) від складу розчину та рівноважної 
з ним пари, у точках максимуму і мінімуму перетинаються. отже, 
склад пари та розчину в цих точках однаковий.

розчини, які мають екстремуми тиску та температури, назива-
ються азеотропними (нероздільнокип’ячими).

азеотропи утворюють такі системи:
– з максимумом температури кипіння й мінімумом тиску: хло-

роформ–ацетон, вода–форміатна кислота, вода–гідрогену хлорид;
– з мінімумом температури кипіння й  максимумом тиску: 

вода–етанол, ацетон–метанол, бензен–ацетатна кислота та ін.

фізико-хімічні основи фракційної перегонки для 
систем з необмеженою взаємною розчинністю рідин

за допомогою кривих коновалова можна теоретично обґрунту-
вати процес фракційної перегонки, або дистиляції рідких сумішей. 
цей процес застосовується для розділення розчинів, які склада-
ються із двох або декількох взаємно розчинних рідин, на чисті ком-
поненти. фракційна перегонка заснована на  розходженні у  скла-
ді рівноважних розчину й  пари й  складається з  декількох опера-
цій: 1) нагрівання вихідної рідкої суміші до кипіння для одержання 
певної кількості пари; 2) конден-
сація отриманої пари; 3) випа-
ровування конденсату для одер-
жання пари нового складу.

скористаємося діаграмою 
кипіння та  розглянемо всі ста-
дії дистиляції бінарної рідкої су-
міші (рис. 3.21). Припустимо, 
що  початковий склад розчину 
визначається точкою х.  Узятий 
розчин нагрівається до темпера-
тури кипіння T1. Пара, що утво-
рилася, повністю конденсується. 

Рис. 3.21. Пояснення ходу 
фракційної перегонки
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як видно з рис. 3.21, перші краплі отриманої рідини мають склад 
x1. щоб відігнати можливо більшу кількість рідини, збагаченої 
в  порівнянні з  вихідною легкокиплячим компонентом а, продо-
вжують кип’ятити розчин, у якому поступово зростає вміст речо-
вини в  доти, поки температура кипіння не  стане, наприклад, T2, 
а склад — x2. останні краплі відігнаної рідини будуть мати склад 
x3. середній склад всієї відігнаної рідини (перший конденсат) буде 
приблизно середнім між складом перших і останніх крапель, тоб-
то x1 і x3.

У результаті першої перегонки утворюється рідина, яка міс-
тить більш леткого компонента а більше, ніж у вихідному розчи-
ні. щоб продовжити процес дистиляції, перегонці піддають пер-
ший конденсат. весь хід міркувань повторюється. розчин складу 
у  закипає при температурі T3, і  перші краплі другого конденсату 
мають склад y1. Провівши таку послідовну перегонку декілька ра-
зів, в  останньому конденсаті можна одержати чистий компонент 
а.  для одержання компонента в  кип’ятять розчин з  найбільшим 
вмістом цієї речовини у порівнянні з іншими проміжними розчи-
нами, отриманими в цьому процесі. У наведеному прикладі такий 
розчин має склад — х2. коли температура кипіння перестане змі-
нюватися, у залишку буде чистий компонент в.

Проведемо аналіз діаграми кипіння системи CCl4–C2H5OC2H5 
(рис. 3.22). розглянемо процес нагрівання системи, у якій мольна 
частка CCl4 дорівнює 50 %.

вище кривої залежності 
складу насиченої пари від тем-
ператури abc усі системи пере-
бувають у стані пари (рис. 3.22). 
системи гомогенні, однофазні, 
біваріантні (с = 2 – 1 + 1 = 2).

нижче кривої залежності 
складу рідини, яка кипить, від 
температури adc усі системи пе-
ребувають у рідкому стані. сис-
теми гомогенні, однофазні, бі-
варіантні (с = 2 – 1 + 1 = 2).

область між кривими abc 
і  adc відповідає гетерогенним 
системам, які містять дві фази: 
рідину та пару. для визначення 

Рис. 3.22. діаграма кипіння системи 
(с2н5)2о–ссl4
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складів рівноважних фаз через точку заданого стану необхідно провести 
ізотерму — коноду (фази, які перебувають у рівновазі, повинні мати одна-
кові температури). за координатами точки перетину коноди з кривою adc 
визначають склад рідкої фази, а за координатами точки перетину ізотер-
ми із кривою abc — склад насиченої пари. так система з мольною часткою 
CCl4, яка дорівнює 40 %, при 338 к — гетерогенна (точка е). вона містить 
дві рівноважні фази. одна фаза — рідина, що кипить, з мольною часткою 
50 % CCl4 (точка d), друга — насичена пара з мольною часткою 24 % CCl4 
(точка b).

якщо рідку систему з мольною часткою 50 % CCl4 (точка f) нагріти 
до 338 к, то почнеться кипіння системи. з рідкої фази в пару переважно 
буде переходити як більш леткий компонент діетиловий етер (відповідно 
до першого закону коновалова). рідка фаза збіднюватиметься (с2н5)2о; 
її  склад змінюватиметься, як  це показано стрілками на  рис. 3.22. разом 
зі зміною складу рідини, що кипить, змінюватиметься також і склад пари, 
яка перебуває в рівновазі з нею. зміна складу рідини й пари та темпера-
тури фазової рівноваги буде відбуватися доти, поки склад пари не  ста-
не рівним складу вихідної рідини f. зміну складу пари відмічено стрілка-
ми на кривій abc, а складу рідини — на кривій adc відповідно. При 342 к 
у рівновазі будуть знаходитися пара й рідина. Мольні частки рідкої фази 
61 % CCl4 (точка n) і пари 35 % CCl4 (точка m). При 345,4 к у складі пари 
буде 50  % CCl4; вся рідка фаза перетвориться на  пару. Мольна частка 
останньої краплі рідини 76 % CCl4. система стане гомогенною. При по-
дальшому нагріванні склад пари змінюватися не буде.

У виробничих умовах фракцій-
ну перегонку незручно здійснюва-
ти у декілька стадій. тому рідкі су-
міші зазвичай розділяють шляхом 
безперервної фракційної перегон-
ки, яку називають ректифікацією. 
цей процес здійснюється в  ректи-
фікаційних колонах, у яких випаро-
вування рідини і  конденсація пари 
проходять одночасно без виділення 
окремих фракцій. на рис 3.23 пред-
ставлена схема частини тарілчастої 
ректифікаційної колони, у якій кож-
ну тарілку можна розглядати як са-
мостійний перегінний апарат. Пара 
проходить крізь тонкі шари конден-
сату, що  збирається на  поперечних 

Рис. 3.23. схема частини 
ректифікаційної колони: 

1 — перегінний куб; 2 — трубка 
для пари; 3 — тарілка; 4 — 
трубка для стікання рідини 
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перегородках (тарілках). Гаряча пара, проходячи крізь шар ріди-
ни на такій тарілці, трохи охолоджується та при цьому переважно 
конденсується висококиплячий компонент. теплота конденсації, 
яка виділяється, витрачається на  випаровування легкокиплячого 
компонента. У результаті пара, яка виходить із тарілки, збагачуєть-
ся легкокиплячим компонентом. При послідовному проходженні 
через ряд таких тарілок пара, яка виходить з колони, майже повніс-
тю звільняється від висококиплячого компонента. рідина, збагаче-
на цим компонентом, зливається з вищої тарілки на більш низьку і, 
зрештою, надходить у перегінний куб. При достатній кількості та-
рілок досягається майже повне розділення суміші: пара, яка вихо-
дить з колони, являє собою практично чистий легколеткий компо-
нент, а рідина, що залишилася, — менш леткий компонент.

якщо дві рідини утворюють азеотропну суміш, то незалежно 
від складу вихідного розчину її не можна розділити на два чистих 
компоненти методом перегонки, тому що склад таких сумішей при 
перегонці не змінюється, вони киплять при постійній температурі. 
У таких системах суміш будь-якого складу, крім азеотропної, ме-
тодом фракційної перегонки можна розділити на  один із  чистих 
компонентів і азеотропну суміш. У випадку азеотропу з мінімумом 
температури кипіння в  перегінному кубі залишиться той компо-
нент, якого у вихідній суміші більше, ніж в азеотропі, а конденса-
том буде азеотропний розчин. У випадку азеотропу з максимумом 
температури кипіння при ректифікації неподільнокиплячий роз-
чин залишиться в кубі, а надлишковий компонент утворить кон-
денсат.

Для розділення азеотропних сумішей застосовуються спеціаль-
ні методи, засновані на зміні температури і тиску або використан-
ні третього компонента.

азеотропна суміш може бути розділена на компоненти, якщо 
до неї додати речовину, яка вступає у хімічну взаємодію з одним 
із компонентів. такий спосіб можна застосовувати для розділення 
азеотропних сумішей, до складу яких входить вода, додаючи водо-
віднімаючі реагенти (CaCl2, Na тощо).

іншим способом розділення азеотропної суміші є  додавання 
третього компонента, що приводить до утворення потрійної азе-
отропної суміші.

абсолютний етанол можна одержати перегонкою азеотропної 
водно-спиртової суміші з добавкою бензену. При додаванні бензе-
ну утворюється потрійна суміш, яка має більш глибокий мінімум 
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температури кипіння і містить в азеотропній точці більше води, ніж азе-
отроп етанол–вода. з ректифікаційної колони в цьому випадку виходять 
дистилят — потрійна азеотропна суміш і кубовий залишок — етиловий 
спирт.

для розділення азеотропів застосовують також послідовну 
ректифікацію на двох колонах з різним тиском.

ректифікація широко використовується в  хімічній і  фармацев-
тичній промисловостях для одержання етанолу, ацетону, при очи-
щенні ацетоацетатного естеру, розгонці малонових естерів (одержан-
ня барбітуратів), розділенні суміші амінів (одержання лідолу) та ін.

все більшого практичного значення набуває перегонка під ва-
куумом, яка знаходить використання для розділення та очищення 
термічно нестійких речовин, особливо речовин з близькими тем-
пературами кипіння при звичайному тиску. вакуумною перегон-
кою, наприклад, очищають від домішок естери саліцилової кисло-
ти (метилсаліцилат, фенілсаліцилат).

Перегонка при дуже низьких тисках називається молекуляр-
ною перегонкою та застосовується для розділення речовин, близь-
ких за будовою, наприклад, гормонів, гліцеридів, вітамінів.

3.3.5. РіВНОВАгА ПАРА–РіДКий РОЗЧиН 
у БіНАРНих систЕмАх іЗ ВЗАЄмНО 
НЕРОЗЧиННими РіДиНАми.  
ПЕРЕгОНКА З ВОДЯНОЮ ПАРОЮ

якщо рідини, які утворюють бінарну систему, практично не-
розчинні одна в одній (теоретично всі речовини можуть розчиня-
тися одна в одній, хоча б у незначній мірі), то загальний тиск наси-
ченої пари такої системи буде дорівнювати сумі парціальних тисків 
компонентів у вільному стані:
 0 0

A B .p p p= +  (3.13)
таким чином, при нагріванні загальний тиск пари над систе-

мою досягає значення зовнішнього тиску раніше, ніж це  можли-
во для пари чистих речовин. отже, температура кипіння такої сис-
теми буде нижча, ніж температури кипіння кожної з  рідин, і  не 
буде залежати від складу системи. При випаровуванні гетероген-
ної суміші температура кипіння не  змінюватиметься доти, поки 
повністю не випарується один з компонентів. У цей момент тем-
пература кипіння різко змінюється до температури кипіння ком-
понента, що  залишився. склад насиченої пари не  залежить від 
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співвідношення компонентів у  суміші. його можна розрахувати, 
допускаючи, що компоненти пари ідеальні та підпорядковуються 
газовим законам:
 0

A Ap V n RT⋅ =   і  0
B B ,p V n RT⋅ =  

звідки
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де nA і nB — кількості компонентів у насиченій парі.
Масова частка компонента а дорівнює:
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де Ма і Мв — молярні маси рідин.
враховуючи (3.14), одержуємо:

 

0
A

00 A
A AB

0A 0 0
A A A B B
0 A B
B

.

p M p Mpw
p p M p MM M
p

⋅ ⋅= =
+ ⋅⋅ +

 (3.16)

з рівняння (3.16) випливає, що масова частка речовини у на-
сиченій парі тим більша, чим більші її молярна маса й тиск насиче-
ної пари.

Перегонку з водяною парою застосовують для очищення і ви-
ділення багатьох органічних речовин з високою температурою ки-
піння та нерозчинних у воді. для цього крізь рідину, яку очищають, 
пропускають водяну пару. Перегонку з водяною парою застосову-
ють також для виділення речовин, які розкладаються при темпера-
турі кипіння. У фармацевтичному виробництві її використовують 
для виділення ефірних масел з рослинної сировини, для очищення 
висококиплячих рідин, лікарських препаратів або вихідних речо-
вин для їх синтезу (анілін, фенол, хлороформ, хлоралгідрат тощо).



121

 3.3. Двокомпонентні системи

3.3.6. РіВНОВАгА РіДиНА–РіДиНА 
у ДВОКОмПОНЕНтНих систЕмАх  
З ОБмЕжЕНОЮ ВЗАЄмНОЮ РОЗЧиННістЮ РіДиН

обмежена взаємна розчинність двох рідин спостерігається 
у системах зі значними відхиленнями від ідеальності. якщо відхи-
лення від закону рауля значні та перевищують певну критичну ве-
личину, то  відбувається розшарування розчину на  дві рідкі фази 
різного складу, тобто спостерігається обмежена розчинність рідин. 
до обмежено розчинних рідин належать, наприклад, вода–анілін, 
вода–фенол, метанол–гексан.

існують такі системи з обмеженою розчинністю: 1) з верхньою 
критичною температурою розчинення; 2) з  нижньою критичною 
температурою розчинення; 3) з  верхньою та  нижньої критични-
ми температурами розчинення; 4) без критичних температур роз-
чинення. діаграми стану для систем зазначених типів зображені 
на рис. 3.24. вони являють собою криві, які виражають залежність 
температури розшарування, тобто утворення двох фаз, від складу 
розчину. на кожній з діаграм є область існування однієї фази (го-
могенна) і область співіснування двох насичених розчинів, що не 
змішуються один з одним (гетерогенна). крива, що розділяє ці об-
ласті, називається кривою розшарування. температура в точці К на-
зивається критичною температурою розчинення (Ткр ). При цій 
температурі склади двох сполучених розчинів стають однаковими. 
При температурах вищих (або нижчих) за Ткр рідини змішуються 
необмежено, тобто в будь-яких співвідношеннях.

розглянемо докладніше діаграму першого типу (рис. 3.24, а). 
якщо при постійній температурі Т1  до компонента а  поступово 
додавати компонент в, то система залишається однофазною доти, 
поки її склад не буде визначатись координатами точки а. У цій точ-
ці суміш розшаровується і утворюються дві фази: насичений роз-
чин в в а (склад x1) і насичений розчин а в в (склад x2). При по-
дальшому додаванні в  кількість другої фази збільшується, поки 
не буде досягнута точка в. У цій точці насичений розчин в в а зни-
кає й залишається тільки насичений розчин а в в, тобто система 
знову стає однофазною. на  ізотермі а–в насичені розчини пере-
бувають у рівновазі. склад їх  залишається постійним, змінюють-
ся тільки кількості кожного з розчинів. При підвищенні темпера-
тури взаємна розчинність компонентів зростає, а область гетеро-
генного стану зменшується. вище критичної температури рідини 
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необмежено розчиняються одна в одній. Прикладами таких систем 
є фенол–вода, анілін–вода, дифеніламін–вода й ін.

Рис. 3.24. діаграми стану обмежено розчинних рідин: 
а — з верхньою критичною температурою розчинення; 
б — з нижньою критичною температурою розчинення; 

в — з верхньою та нижньою критичними температурами розчинення; 
г — без критичних температур розчинення

другий тип діаграм (рис. 3.24, б) характерний для випадку 
зменшення взаємної розчинності компонентів з підвищенням тем-
ператури. до систем з нижньою критичною температурою розчи-
нення належать: триетиламін–вода, β-колідин–вода та ін.

для сумішей третього типу (рис. 3.24, в) взаємна розчинність 
компонентів в одній області температур збільшується з підвищен-
ням температури, а в іншій — зменшується. до таких систем на-
лежать: гліцерин–гваякол, нікотин–вода, гліцерин–вода, гліцерин–  
м-толуїдин, гліцерин–бензилетиламін.
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У деяких системах не досягаються ні нижня, ні верхня критич-
ні температури розчинення. У  такому випадку крива розчиннос-
ті залишається незамкнутою (рис. 3.24, г). Пояснюється це явище 
тим, що температури кипіння й замерзання сумішей досягаються 
раніше критичних температур розчинення.

 Побудова й аналіз діаграм стану (плавкості, кипіння, розчин-
ності) двокомпонентних систем дозволяє оптимізувати умо-
ви одержання різних речовин, у тому числі біологічно активних 
і лікарських, шляхом кристалізації,випаровування та ін. фазо-
вих переходів.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. У чому суть фізико-хімічного аналізу?
2. термічний аналіз, його практичне застосування у  фар-
мації.
3. що являє собою діаграма плавкості? способи побудови 
такої діаграми.

4. дайте визначення поняттям «евтектична точка», «евтектич-
на температура», «евтектика».

5. наведіть приклади діаграм плавкості евтектичного типу, які 
доводиться використовувати у фармацевтичній практиці, зокрема, 
у технології лікарських форм.

6. наведіть приклади діаграм плавкості бінарних систем, ком-
поненти яких утворюють одне або декілька хімічних сполук. Ука-
жіть характерні точки на таких діаграмах. Проаналізуйте їх за до-
помогою правила фаз Гіббса.

7. який вид має діаграма плавкості для бінарної системи, 
що складається з  ізоморфних речовин? Проаналізуйте її  за допо-
могою правила фаз Гіббса.

8. яку інформацію можна одержати, застосовуючи правило 
важеля до діаграм плавкості?

9. як визначити істинний склад бінарної суміші твердих лікар-
ських речовин?

10. сформулюйте й  проілюструйте перший і  другий закони 
коновалова, використовуючи діаграми тиск насиченої пари–склад 
і температура кипіння–склад.



124

3. Фазові рівноваги

11. чи може при кипінні утворюватися пара, збагачена у порів-
нянні з рідкою фазою менш летким компонентом?

12. за допомогою діаграми кипіння поясніть принцип фрак-
ційної перегонки.

13. чи можна фракційною перегонкою розділити суміш із азео-
тропом на чисті компоненти?

14. що залишиться в  перегінному кубі при фракційній пере-
гонці азеотропу з максимумом температури кипіння? з мінімумом 
температури кипіння?

15. наведіть фазові діаграми обмежено розчинних рідин і по-
ясніть їх.

16. на чому заснована перегонка з  водяною парою? наведіть 
приклади застосування її у фармацевтичному виробництві.

3.4. тРиКОмПОНЕНтНі систЕми

3.4.1. РОЗПОДіл РЕЧОВиНи  
між ДВОмА РіДКими фАЗАми

відповідно до  другого закону термодинаміки рівновага при 
розподілі речовини між двома рідкими фазами характеризується 
рівністю її хімічних потенціалів в обох фазах:
 ( ) ( )

2 2 .I IIµ = µ  (3.17)
якщо в  першій фазі хімічний потенціал досліджуваної речо-

вини
 ( ) 0( ) ( )

2 2 2ln ,I I IRT aµ = µ +  
а в другій фазі:
 ( ) 0( ) ( )

2 2 2ln ,II II IIRT aµ = µ +  
де ( )

2
Ia  і  ( )

2
IIa  — активності розчиненої речовини відповідно в пер-

шому й другому розчинниках, то:
 0( ) ( ) 0( ) ( )

2 2 2 2ln ln .I I II IIRT a RT aµ + = µ +  (3.18)
стандартні хімічні потенціали 0( )

2
Iµ  й  0( )

2
IIµ  при Т = const по-

стійні, тоді, перетворюючи рівняння (3.18), одержуємо:

 
( ) 0( ) 0( ) 0
2 2 2 2
( )
2

ln ,
II I II

I

a
a RT RT

µ − µ ∆µ= =  

 
( ) 0

02 2
( )
2

exp ,
II

I

a K
a RT

∆µ= =  (3.19)

де К0 — константа розподілу.



125

 3.4. Трикомпонентні системи

з виразу (3.19) випливає, що відношення активностей розчи-
неної речовини при рівноважному розподілі його між двома роз-
чинниками, які не змішуються, при даній температурі є величиною 
постійною.

виразивши ( )
2

Ia  і  ( )
2

IIa  через відповідні коефіцієнти активності 
( )
2

Iy  й  ( )
2

IIy  та концентрації, маємо:

 
( ) ( )

0 2 2
( ) ( )
2 2

 · .
 · 

II II

I I

y cK
y c

=  

якщо позначити коефіцієнт розподілу

 
( )
2
( )
2

,
II

I

cK
c

=  (3.20)

то

 
( )

0 2
( )
2

 · .
I

II

yK K
y

=  (3.21)

У розведених розчинах коефіцієнти активності наближаються 
до одиниці, тому значення K0 і K будуть практично однакові.

рівняння (3.20) виражає закон розподілу Нернста і добре ви-
правдовується в  тих випадках, коли додавання речовини до  сис-
теми не викликає зміни взаємної розчинності рідких фаз та якщо 
розчинена речовина в кожній з фаз перебуває в однаковому моле-
кулярному стані.

При розподілі бурштинової кислоти с2н4(соон)2  між діетило-
вим етером (2) і водою (1) при 298 к, К = 5,38 = const у широкому 
інтервалі концентрацій бурштинової кислоти.

рівняння (3.19) і  (3.20) практично використовують рідко, 
оскільки в більшості випадків молекулярний стан речовини у від-
повідних розчинниках невідомий. частіше застосовують інші рів-
няння, у яких ураховують вплив дисоціації й асоціації молекул ре-
човини на  величини рівноважних концентрацій, наприклад, рів-
няння Шилова–Лєпінь:

 
( )
2

( )
2( )

II

I m

cK
c

=   або  
( ) 
2

( )
2

,
IIm

I

c
K

c
=′  (3.22)

де m — показник при постійній температурі, який не залежить від 
концентрації і характеризується властивостями всіх трьох компо-
нентів системи:



126

3. Фазові рівноваги

 
( )
2
( )
2

,
II

I

M
m

M
=  

де ( )
2

IM  та  ( )
2

IIM  — молярні маси розчиненої речовини в першому 
й другому розчинниках.

У тих випадках, коли молярні маси речовини, що розподіля-
ється, в  обох фазах відомі, коефіцієнт розподілу розраховують 
за відповідним рівнянням.

згідно зі спектроскопічними і кріометричними даними карбоно-
ві кислоти існують у неполярних розчинниках в основному у ви-
гляді подвійних молекул, утворених за рахунок водневих зв’язків. 

так, для ацетатної кислоти в неполярній органічній фазі характерне утво-
рення димерів:

У воді ацетатна кислота незначно дисоціює. якщо прийняти, що в не-
полярному розчиннику (снCl3 або ін.) відбувається повна асоціація мо-
лекул кислоти, і знехтувати її дисоціацією у воді, то m буде дорівнювати 
двом і рівняння закону розподілу (3.22) для цього граничного випадку на-
буде вигляду:

 
( )
2
( ) 2
2( )

II

I

c
K

c
=   або  

( ) 
2

( )
2

,
II

I

c
K

c
=′  

де ( )
2

Ic  й  ( )
2

IIc  — рівноважні концентрації кислоти відповідно у воді й непо-
лярному розчиннику.

У загальному випадку важко передбачити, чи  буде молярна 
маса розчиненої речовини однаковою в  обох рідких фазах. тому 
експериментально визначають ряд рівноважних концентрацій ре-
човини в першому та другому розчинниках і, підставляючи значен-
ня ( )

2
Ic  й  ( )

2
IIc  у лінійну форму рівняння Шилова–лєпінь:

 ( ) ( )
2 2lg lg lg ,II Ic m c K= +  (3.23)

розраховують К  і m  із застосуванням обчислювальної техніки. 
(Більш докладно див. [40]).
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3.4.2. ЕКстРАКЦіЯ

із закону розподілу випливає, що розчинену речовину можна 
добути з розчину, якщо додати до нього інший розчинник, що не 
змішується з першим.

Екстракція — це процес добування однієї або декількох речовин 
зі складних систем (рідких або твердих) селективним розчинником, 
який називають екстрагентом.

Метою екстракції є  поділ сумішей, підвищення концентра-
ції будь-якої речовини, очищення розчинника від домішок, заміна 
розчинника, добування певних компонентів зі  складних природ-
них і технічних розчинів тощо.

для проведення екстракції використовують спеціальні апара-
ти  — екстрактори, у  які поміщають вихідну суміш і  розчинник 
(екстрагент). У  результаті екстракції утворюється екстракт  — 
розчин витягнутих компонентів в екстрагенті та рафінат — суміш, 
у якій концентрація цих компонентів буде меншою.

Процес екстракції можна представити такою схемою:

екстрактор

Вихідна суміш

рафінат екстракт

екстрагент

на практиці для підвищення ефективності екстракції підби-
рають такі умови її проведення (додавання електролітів або інших 
речовин, температура, рн і т.д.), за яких знижується вплив побіч-
них реакцій, наприклад, дисоціації, асоціації й ін.

для інтенсифікації процесу екстракції в  умовах хімічного 
та фармацевтичного виробництв широко застосовують апарати — 
екстрактори, дія яких заснована на принципах протитечії та пере-
мішування рідин. При промисловому розділенні процес проводять 
або в каскаді апаратів типу змішувач–відстійник, або в протитечій-
них екстракційних колонах. розчин, який екстрагують, проходить 
у вертикальній колоні знизу вверх, а екстрагент — крізь шари роз-
чину зверху вниз.
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У фармацевтичній практиці екстракцію також часто прово-
дять із твердого матеріалу, наприклад, із сировини рослинного або 
тваринного походження для одержання ефірних масел, алкалоїдів 
та інших речовин. Швидкість процесу екстракції із твердої сирови-
ни можна збільшити у декілька разів при дії ультразвуку на суспен-
зію, що утворюється після додавання до здрібненої сировини від-
повідного розчинника.

У фармацевтичній технології екстракцію широко застосову-
ють при виготовленні таких препаратів, як фламін, раунатін, силі-
бор тощо; вона є одним із основних методів виділення і очищення 
антибіотиків. наприклад, на різних стадіях одержання пеніциліну 
екстракцію проводять додаванням таких органічних розчинників, 
як амілацетат, хлороформ, н-бутилацетат та ін.

розглянемо виведення рівнянь однократної й  багатократної 
екстракцій.

обчислимо масу mn  речовини, яка залишилась у  розчи-
ні (рафінаті) після n  екстракцій однаковими об’ємами екстраген-
та V. нехай у вихідному розчині об’ємом V0 міститься m0 г речо-
вини, що  добувається. Після додавання першої порції екстраген-
та об’ємом V у вихідному розчині залишиться m1 г, а екстрагується 
(m0 – m1) г речовини. тоді концентрації речовини після встановлен-
ня рівноваги у  системі будуть: у  рафінаті  — ( ) 1

2
0

,I mc
V

=  в  екс трак- 
ті — ( ) 0 1

2 .II m m
c

V
−

=
згідно із законом розподілу

 
( )

0 1 02
( )
2 1

–
 · 

II

I

m m VcK
c m V

= =  

та

 0
1 0

0

.
V

m m
V K V

=
+ ⋅

  (3.24)

вираз (3.24) використовують для розрахунків при проведен-
ні одноступінчастої екстракції. однак у  цьому випадку в  рафі-
наті ще  залишається велика кількість недобутої речовини, тому 
на практиці процес екстракції повторюють кілька разів, додаючи 
до вихідної суміші послідовно порції свіжого екстрагента однако-
вого об’єму.

тоді після другої екстракції:

 01 2

2

,
Vm mK

m V
−= ⋅  
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2

0 0
2 1 0

0 0

,
V V

m m m
V KV V KV

 
= =  + + 

 

де m2 — маса речовини, яка залишилась у розчині після другої екс-
тракції.

Після n екстракцій у першому розчині залишається mn г речо-
вини:

 0
0

0

.
n

n
V

m m
V KV

 
=  + 

 (3.25)

рівняння (3.25) застосовується для розрахунку матеріального 
балансу при багатоступінчастій екстракції.

При одноступінчастій екстракції екстрагентом, загальний 
об’єм якого nV, маса речовини, яка залишилася недобутою з вихід-
ної суміші, дорівнює:

 0
0

0

.n
V

m m
V KnV

′ =
+

 (3.26)

Порівнюючи у виразах (3.25) і (3.26) правильні дроби:

 0 0

0 0

,
n

V V
V KV V KnV

 
< + + 

 

можна зробити висновок, що  .n nm m ′<  отже, послідовне n-кратне 
екстрагування певним об’ємом розчинника, розділеним на  пор-
ції, більш ефективне, ніж одноразове добування тим же сумарним 
об’ємом екстрагента. це  пояснюється тим, що  при кожній новій 
екстракції досліджуваний розчин приводиться в контакт зі свіжою 
порцією екстрагента.

за допомогою наведених вище рівнянь (3.24) і (3.25) розрахує-
мо максимальну кількість йоду, яку можна виділити з 10 дм3 мі-
неральної води. 1 дм3 води містить 3 · 10–3 моль I2; екстрагентом 

служить 0,1 дм3 сірковуглецю. коефіцієнт розподілу йоду між сірковугле-
цем і водою дорівнює 588 при 25 °с. Молекулярна маса I2 в обох розчинни-
ках однакова.

розрахуємо масу I2 (у г), яку можна добути при однократній екстрак-
ції. визначимо спочатку вміст йоду у вихідному розчині:

m0 = 254 г · моль–1 · 3 · 10–3 моль · дм–3 · 10 дм3 = 7,62 г.
далі: 

 1
107,62 1,11

10 588 0,1
m = ⋅ =

+ ⋅
г. 

Маса добутого йоду: 7,62 – 1,11 = 6,51 (г).
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якщо процес екстракції провести, додаючи до вихідного розчину по-
слідовно чотири порції сірковуглецю, кожна об’ємом 0,025 дм3, то:

 
4

4
107,62 0,20

10 588 0,025
m  = ⋅ =  + ⋅

г. 

Маса екстрагованого йоду в  цьому випадку буде дорівнювати 
7,62 – 0,20 = 7,42 (г).

тобто, екстракція буде більш повною, якщо її проводити багаторазо-
во, розділивши весь об’єм розчинника на порції, ніж при одноразовій екс-
тракції усім об’ємом розчинника.

сучасні методи очищення стічних вод хімічного та фармацев-
тичного виробництв включають також стадію екстракції. При очи-
щенні стічних вод для добування фенолу і його похідних викорис-
товують н-бутилацетат або інший розчинник. за  допомогою рів-
няння (3.25) можна розрахувати число ступенів екстракції n, необ-
хідне для зниження вмісту фенолу до гранично допустимої концен-
трації (Гдк) 0,05 мг · дм–3.

Припустимо, що в стічних водах об’ємом V0 = 5 м3 міститься m0 = 
0,8  г фенолу. враховуючи, що  коефіцієнт розподілу фенолу між 
н-бутилацетатом і водою дорівнює:

 
( )
2
( )
2

48,5
II

I

cK
c

= = при 20 °с 

та об’єм однієї порції екстрагента V = 0,1 м3, маємо:

5 · 10–2 г · м–3 = 1,6 · 10–1 г · м–3 ⋅ 
+ ⋅







5
5 48 5 0 1

3

3 3
 м

 м  м, ,

n
 ,

0,5076n = 0,3125 і n ≈ 2.
із проведених розрахунків випливає, що  необхідно провести дво-

кратну екстракцію для зменшення вмісту фенолу до Гдк.

 Коефіцієнт розподілу варто розглядати як константу рів-
новаги при T = const у трикомпонентній системі, що склада-
ється із двох рідких фаз і розчиненої в них третьої речовини.
 За коефіцієнтом розподілу можна визначити ступінь асо-

ціації або дисоціації розчиненої речовини у розчиннику, константу 
рівноваги реакції, що перебігає в одній із фаз, активність розчине-
ної речовини в одному з розчинників та інші властивості.
 Коефіцієнт розподілу лікарської речовини між водною і ліпо-

фільною фазами є  важливою фізико-хімічною характеристикою, 
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що визначає як транспортну здатність речовини в організмі, так 
і можливість її зв’язування з конкретним рецептором.
 Вивчення зв’язку між фармакологічною активністю лікар-

ської речовини та  її коефіцієнтом розподілу дозволяє підвищити 
ефективність спрямованого пошуку біологічно активних речовин 
і інтерпретувати механізм їх дії.
 Закон розподілу є теоретичною основою процесу екстракції.
 n-кратне екстрагування є більш ефективним, ніж проведен-

ня однієї екстракції сумарним об’ємом екстрагента.
 Число ступенів (кратність) екстракції можна розрахувати 

за рівнянням багаторазової екстракції.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. наслідком якого фундаментального закону природи є за-
кон розподілу? наведіть математичні вирази закону розпо-
ділу й проаналізуйте їх.
2. від яких факторів залежить коефіцієнт розподілу? У яких 
випадках для розрахунку коефіцієнта розподілу викорис-

товують рівняння нернста, а в яких — рівняння Шилова–лєпінь? 
чому?

3. чим пояснюються відхилення від закону розподілу, вира-
женого рівнянням нернста? яке рівняння необхідно використову-
вати для розрахунку коефіцієнта розподілу сн3соон між хлоро-
формом і водою? чому?

4. як визначити константи рівняння Шилова–лєпінь?
5. що таке екстракція? яке рівняння дозволяє обчислити кіль-

кість речовини, що  залишилась після багаторазової екстракції 
у вихідному розчині? виведіть це рівняння і поясніть, за яких умов 
буде досягнуте найбільш повне добування речовини.

6. коефіцієнти розподілу йоду між карбон дисульфідом і во-
дою та між карбон тетрахлоридом і водою дорівнюють відповідно 
590 і 85,5 при 291 к. який з неводних розчинників є більш ефектив-
ним екстрагентом йоду з водного розчину? відповідь мотивуйте.

7. доведіть, що n-кратне екстрагування є більш ефективним, 
ніж проведення однієї екстракції сумарним об’ємом екстрагента.
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основним предметом електрохімії є процеси, що відбуваються 
на електродах при проходженні струму через розчини (електрод ні 
процеси). виділяють термодинаміку електродних процесів (рівно-
вага електрод–розчин) і кінетику електродних процесів, що вивчає 
закони перебігу цих процесів у часі. до цього розділу фізичної хімії 
нерідко включають також теорію розчинів електролітів, хоча вона 
може розглядатися і як частина загального вчення про розчини.

електрохімічні методи широко використовуються в аналітич-
ній практиці, у тому числі у фармацевтичному аналізі. такі мето-
ди, як потенціометричне визначення рн, електрометричні методи 
титрування, полярографія, електрофорез, включені в дфУ. одним 
із важливих і перспективних напрямків електрохімії є біоелектро-
хімія, предметом дослідження якої є  основні біологічні процеси, 
такі як  іонний транспорт, біологічна трансформація енергії та  ін. 
вивчення цих явищ має велике значення для розуміння механізмів 
перетворення енергії, переносу електронів, іонів у живих організ-
мах, що, у свою чергу, відіграє немаловажну роль у дослідженнях 
механізмів дії лікарських речовин.
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4.1. ВлАстиВОсті  
РОЗЧиНіВ ЕлЕКтРОлітіВ

4.1.1. ОсНОВНі ПОлОжЕННЯ тЕОРії 
ЕлЕКтРОлітиЧНОї ДисОЦіАЦії

експериментальні дослідження колігативних властивостей 
розчинів електролітів, тобто розчинів речовин, здатних проводити 
електричний струм, показали, що навіть дуже розбавлені розчини 
електролітів значно відхиляються від законів рауля й вант-Гоффа. 
для оцінки цих відхилень вант-Гофф увів коефіцієнт і — ізотоніч-
ний коефіцієнт:

 i T
T

T
T

= = =
∆
∆

∆
∆

кип. експ

кип. теор

з. експ

з. теор

експ

теор

π
π

, (4.1)

де ΔТкип. теор, ΔТз. теор, πтеор  — значення, розраховані за  величинами 
концентрацій.

отже, всі експериментальні значення в  і разів більше теоре-
тичних, тобто число частинок у розчинах електролітів збільшуєть-
ся в порівнянні з аналітичною концентрацією.

для пояснення цих фактів арреніус у  1883  р. припустив, 
що молекули електролітів при розчиненні розпадаються на проти-
лежно заряджені частинки — іони. тоді для бінарного електролі-
ту ізотонічний коефіцієнт має дорівнювати 2, однак експеримент 
давав значення 2  > i  > 1. У  зв’язку із  цим арреніус висунув дру-
гий постулат своєї теорії: електроліти при розчиненні розпадають-
ся на іони не повністю, процес електролітичної дисоціації оборот-
ний. відношення числа молекул, що розпалися на іони, до загаль-
ного числа розчинених молекул арреніус назвав ступенем елек-
тролітичної дисоціації α. ступінь дисоціації виражається в част-
ках одиниці або відсотках.

ступінь дисоціації можна розрахувати за величиною ізотоніч-
ного коефіцієнта, знайденого експериментально при вимірюванні 
колігативних властивостей розчинів електролітів.

якщо в  1  л розчинити с  моль електроліту, що  розпадається 
на ν іонів, то продисоціює αс моль, утвориться ναс моль іонів і за-
лишиться не дисоційованим (с – αс) моль. загальне число части-
нок буде:
 с – αс + ναс= іс. 

звідси:
 і = 1 + α (ν – 1). (4.2)
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ступінь дисоціації, як показали експериментальні досліджен-
ня, залежить від природи розчиненої речовини й розчинника, кон-
центрації й температури. При розведенні розчину ступінь дисоці-
ації збільшується.

за величиною ступеня дисоціації всі електроліти були розділе-
ні на сильні (α > 0,5) і слабкі (α < 0,5). сильні електроліти — солі, 
луги, багато мінеральних кислот, слабкі — це ряд мінеральних кис-
лот, органічні кислоти й основи.

експериментальні підтвердження теорії арреніуса були отри-
мані в  результаті дослідження рівноваг у  розчинах слабких елек-
тролітів. застосовуючи закон дії мас до рівноваги в розчині бінар-
ного електроліту Ма Мz+ + Az–, одержимо:

 K
c c

cД
Mz Az

MA

=
⋅+ − ,  (4.3)

де Kд — константа дисоціації. якщо ступінь дисоціації α, а моляр-
на концентрація с, то
 zz MAAM

,    (1 ).c c c c c c c−+ = = α = − α = − α  
звідси:
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c c
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−
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−
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2 2 2 2
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α

α
α

α
α
α( )

, (4.4)

де 1V
c

=  — розведення, тобто об’єм, у якому міститься 1 моль елек-

троліту.
рівняння (4.4) було виведено оствальдом і одержало назву за-

кону розведення Оствальда.
константа дисоціації молочної кислоти при 25  °с дорівнює 
1,4 · 10–4. обчислимо ступінь дисоціації її в 0,01 М розчині.

 K c
Д =

−
⋅ =

⋅
−

−α
α

α
α

2
4

2

1
1 4 10 0 01

1
; , , ; 

 α2 + 1,4 · 10–2 · α − 1,4 · 10–2 = 0 

 
2 2 2 21,4 10 (1,4 10 ) 4 1,4 10

;
2

− − −− ⋅ + ⋅ + ⋅ ⋅
α = α = 0,112. 

експериментальні дослідження показали, що константа дисо-
ціації не залежить від концентрації тільки в розбавлених розчинах 
слабких електролітів. в області концентрованих розчинів спосте-
рігаються відхилення від рівняння (4.4). для сильних електролітів 
навіть у розбавлених розчинах константа дисоціації залежить від 
концентрації.
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4.1.2. міжіОННА ВЗАЄмОДіЯ  
В РОЗЧиНАх силЬНих ЕлЕКтРОлітіВ.  
тЕОРіЯ ДЕБАЯ–гЮККЕлЯ

теорія електролітичної дисоціації арреніуса зіграла величез-
ну роль у розвитку теорії розчинів електролітів. за допомогою цієї 
теорії розрахували іонні рівноваги в  розчинах слабких електролі-
тів, визначили поняття «кислота» і «основа», пояснили термохімічні 
ефекти в розчинах електролітів, гідроліз солей, створили теорію ін-
дикаторів. однак теорія електролітичної дисоціації арреніуса кіль-
кісно підтверджується тільки для слабких електролітів. до розчинів 
сильних електролітів вона незастосовна: ступені дисоціації сильних 
електролітів, отримані різними методами, не збігаються, константа 
дисоціації сильного електроліту змінюється з розведенням.

основним недоліком теорії арреніуса є ігнорування електро-
статичної взаємодії між іонами. У  розчинах слабких електролітів 
іонів мало, відстані між ними великі, електростатичною взаємоді-
єю можна знехтувати. У розчинах сильних електролітів, що містять 
багато іонів, міжіонна взаємодія впливає на всі властивості.

термодинамічні властивості розчинів сильних електролітів 
можуть бути описані за допомогою тих же рівнянь, які використо-
вуються для слабких електролітів, якщо концентрацію в них замі-
нити активністю. так, якщо в рівнянні (4.3) концентрації замінити 
активностями, то  воно буде справедливим для розчинів сильних 
електролітів, а величина Ka буде називатися термодинамічною кон-
стантою дисоціації.

 
zz AM

MA

.a

a a
K

a
−+ ⋅

=  (4.5)

термодинамічна константа дисоціації не  залежить від розве-
дення.

активність можна представити як добуток концентрації на ко-
ефіцієнт активності:
 Z z zM M M

.a c y+ + += ⋅  (4.6)
коефіцієнт активності характеризує відхилення системи від 

ідеальності. хімічний потенціал компонента в  ідеальному розчи-
ні дорівнює:
 0* ln .i i iRT cµ = µ +   (4.7)

той же потенціал у реальному розчині:
 0 0ln ln ln .i i i i i iRT a RT c RT yµ = µ + = µ + +  (4.8)
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звідси:
 * ln .i i iRT yµ − µ =  (4.9)

таким чином, коефіцієнт активності характеризує роботу, яку 
необхідно затратити, щоб перевести компонент із реального роз-
чину в ідеальний, тобто роботу, яку потрібно затратити, щоб сис-
тема стала ідеальною. коефіцієнт активності виражає сумарний 
вплив міжіонної взаємодії, неповної дисоціації, асоціації, сольвата-
ції — всіх явищ, що відбуваються в реальному розчині електроліту, 
на будь-яку термодинамічну властивість цього розчину.

У зв’язку з  тим, що  активність окремого іона експеримен-
тально визначити неможливо, увели поняття про середню іон-
ну активність електроліту. для електроліту, що  розпадається 
на ν+ позитивних і ν– негативних іонів, середня іонна активність 
дорівнює:

 
1

(  ) ,a a aν+ ν− ν
± + −= ⋅  (4.10)

де ν = ν+ + ν–.
аналогічно, середній іонний коефіцієнт активності:

 
1

(  ) .y y yν+ ν− ν
± + −= ⋅  (4.11)

активність і коефіцієнт активності можуть бути знайдені кріо-
скопічним, ебуліоскопічним, осмометричним (див. розд. 2), потен-
ціометричним та іншими методами.

льюїс і  рендалл експериментально встановили, що  середні 
коефіцієнти активності для дуже розбавлених розчинів електро-
літів залежать від загальної концентрації всіх іонів, що  присутні 
у розчині, та їх зарядів. У зв’язку з цим вони ввели поняття «іонної 
сили» розчину, що дорівнює напівсумі добутків концентрацій іонів 
на квадрати їх зарядів:

 21  .
2 i iI c z= ∑  (4.12)

визначимо іонну силу розчину, що містить в 1 л 0,1 моль Na2HPO4 
і 0,1 моль NaH2PO4.

 2 2
4 4 2 4 2 4

2 2 2
Na Na HPO HPO H PO H PO

1
( )

2
I c z c z c z+ + − − − −= ⋅ + ⋅ + ⋅  

 2 2 21
(3 0,1 1 0,1 ( 2) 0,1 ( 1) ) 0,40.

2
I = ⋅ ⋅ + ⋅ − + ⋅ − =  



137

 4.1. Властивості розчинів електролітів 

рівняння зв’язку між коефіцієнтом активності та  іонною си-
лою розчину було отримано дебаєм і Гюккелем (1923).

теорія дебая–Гюккеля виходить із припущення про повну ди-
соціацію сильного електроліту й  існування навколо кожного іона 
так званої «іонної атмосфери».

іони в розчині підлягають, з одного боку, тепловому руху, з ін-
шого — електростатичному притяганню й відштовхуванню з боку 
сусідніх іонів. тепловий рух прагне «розкидати» іони, електроста-
тичні сили — розмістити їх упорядковано, подібно до того, як вони 
розташовані в  кристалічній ґратці. У  результаті іони розташову-
ються навколо деякого центрального іона у вигляді сфери, у якій 
переважають іони протилежного знака. завдяки тепловому руху 
одні іони залишають сферу, інші стають на  їх місце. кожний іон 
оточений іонною атмосферою й кожний входить в іонну атмосфе-
ру іншого центрального іона.

розглянувши енергію взаємодії іона з іонною атмосферою, де-
бай і Гюккель прийшли до такого рівняння зв’язку між коефіцієн-
том активності одно-одновалентного електроліту й іонною силою 
розчину:
 lg  ,A I±γ = −  (4.13)
де ±γ  — моляльний коефіцієнт активності; А — константа, що вклю-
чає температуру й діелектричну проникність розчинника. зокрема, 
для води при t = 25 °с А = 0,51.

для будь-якого електроліту:
 K Alg  –0,51 ·  · .z z I±γ =  (4.14)

вираз (4.14) справедливий для гранично розбавлених розчинів 
і називається граничним законом Дебая.

з рівняння (4.14) випливає, що коефіцієнт активності зменшу-
ється зі збільшенням іонної сили й має однакові значення для будь-
яких електролітів однакового зарядного типу при I = const.

використовуючи граничний закон дебая–Гюккеля, обчислимо 
значення коефіцієнта активності Al(NO3)3 при 25 °с у 0,001 М вод-
ному розчині.

 3
3Al NOlg –0,51 ·  · .z z I+ −±γ =  

визначимо іонну силу розчину:

 3 3
3 3

2 2 2
Al Al NO NO

1 1
 ; ( );

2 2i iI c z I c z c z+ + − −= = ⋅ + ⋅∑  

 2 21
(0,01 3 3 0,001 ( 1) ) 0,006.

2
I = ⋅ + ⋅ ⋅ − =   
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обчислимо значення коефіцієнта активності:
 lg –0,51 3 1 0,006 0,1185; 0,761.± ±γ = ⋅ ⋅ = − γ =  

У другому наближенні дебай і Гюккель урахували розміри іо-
нів і одержали рівняння:

 lg ,
1

A I
Ba I±γ = −

+
 (4.15)

де а — відстань найбільшого зближення іонів; В — константа для 
даного розчинника при постійній температурі.

це рівняння справедливо для більш широкої області концен-
трацій (до І ∼ 0,1) у водних розчинах.

для більш концентрованих розчинів Гюккель запропонував 
рівняння:

 lg ,γ ± = −
+

+A I
Ba I

вI
1

 (4.16)

де в — емпірична стала.
обмеженість застосування рівнянь теорії дебая–Гюккеля 

пов’язана із цілою низкою допущень, прийнятих при виведенні цих 
рівнянь. зокрема, не враховуються сили ван-дер-ваальса, що діють 
між іонами в розчинах середніх і великих концентрацій, не врахо-
вуються явища сольватації й асоціації іонів.

4.1.3. ПРОтОлітиЧНА тЕОРіЯ КислОт і ОсНОВ

відповідно до теорії арреніуса кислота — це електроліт, який 
дисоціює з утворенням іонів водню, а основа — електроліт, який 
дисоціює з утворенням гідроксид-іонів. ці визначення добре від-
ображають кислотно-основні властивості електролітів у  водних 
розчинах. для неводних розчинів вони незастосовні.

У 1923  р. Бренстед і  лоурі запропонували більш загальну  — 
протолітичну теорію кислот і основ, що розглядає кислоти й осно-
ви з єдиної точки зору — за їх відношенням до протона й справед-
ливу як для водних, так і для неводних розчинів.

за Бренстедом, кислота — це донор протонів, а основа — ак-
цептор протонів. При дисоціації кислоти відбувається перехід про-
тона від кислоти до розчинника:
 HA + L HL+ + A–. (4.17)

зокрема, для води:
 HA + H2O H3O

+ + а–. 
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У результаті утворюються нові кислота й основа: кислота HL+, 
супряжена з основою L, і основа A–, супряжена з кислотою HA. роз-
чинник, що має основні властивості, називається протофільним.

Протолітична взаємодія основи з розчинником полягає в пе-
реході протона від розчинника до основи:
 B + HL BH+ + L–. (4.18)

наприклад, для амоніаку у воді:
 NH3 + H2O NH4

+ + OH–. 
розчинник, що має кислотні властивості, називається прото-

генним.
застосовуючи закон дії мас до рівноваг (4.17) і (4.18) і вважаю-

чи активність розчинника постійною, одержуємо відповідно:

 
–AHL

HA
a

a a
K

a
+ ⋅

=  (4.19)
та

 K
a a

aв =
⋅+ −BH L

B

. (4.20)

з амфотерним розчинником кислота BH+ реагує за рівнянням:
 BH+ + HL B + H2L

+, (4.21)
 NH4

+ + H2O NH3 + H3O
+. 

для рівноваги (4.21) маємо:

 2
B H L

BH

.a

a a
K

a +

+⋅
=  (4.22)

Перемноживши рівняння (4.20) і  (4.22), одержимо співвідно-
шення між Кa і Кв:
 K K a a Ka в⋅ = ⋅ =+ −H L L HL

2
, (4.23)

де KHL— іонний добуток розчинника.

для водних розчинів:
 K K a a Ka в W⋅ = ⋅ =+ −H O OH3

 , (4.24)
де KW — іонний добуток води.

константа рівноваги Кa  називається термодинамічною кон-
стантою протолітичної дисоціації кислоти й визначає силу кис-
лоти або основи в даному розчиннику.
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4.1.4. КілЬКісНА тЕОРіЯ ВПлиВу РОЗЧиННиКіВ 
НА силу ЕлЕКтРОлітіВ іЗмАйлОВА

Професор харківського державного університету М.а. ізмай-
лов, узагальнивши результати численних експериментальних до-
сліджень, сформулював основні положення єдиної кількісної тео-
рії дисоціації електролітів (1950).

М.а.  ізмайловим розвинена єдина точка зору на  дисоціацію 
будь-яких електролітів — кислот, основ і солей. Будь-які електролі-
ти дисоціюють за схемою:

KA + (n + m)M  KAMn + mM  +
cK  + cA−  +

cK cA−.
KH Kд

–1
acK

Kпер

Процес дисоціації, таким чином, включає утворення продукту 
приєднання каМn, дисоціацію його на сольватовані іони +

cK  й  cA− , 
утворення іонних асоціатів +

cK cA− .
константи дисоціації Кзв, вимірювані звичайними методами, 

у загальному випадку залежать від констант усіх рівноваг, зазначе-
них у схемі (4.25):

 K
K

K Kзв
Д

H пер

=
+ +1

.  (4.26)

залежно від природи речовини, яка дисоціює, превалює та або 
інша рівновага. особливості дисоціації кислот і основ є наслідком 
відмінності в механізмі приєднання протона до дисоціюючої речо-
вини й до молекул розчинника. У результаті їх дисоціація супро-
воджується обміном протонів. залежно від спорідненості до про-
тона розчинника розчинена речовина може проявляти кислі або 
основ ні властивості.

М.а.  ізмайлов вивів рівняння, що  характеризує залежність 
константи дисоціації електроліту від властивостей розчинника:

 K
KД     kД

K K
e

A
RT

x

зв
H пер

 
1

 =
⋅

+ +

∑− , (4.27)

де Kд — константа дисоціації у вакуумі; kд — її зміна під впливом 
приєднання молекул розчинника; xA∑  — сума хімічних енергій 
сольватації іонів.

зміна сили електроліту при переході від розчинника до  роз-
чинника може бути представлена рівнянням:

(4.25)
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 ∆pK = −∑ν γ γlg lg ,0 0іонів мол  (4.28)

у якому γ0 — єдині нульові коефіцієнти активності, що характери-
зують зміну енергії іонів і молекул при даному переході.

зміна відносної сили різних електролітів (диференціююча дія 
розчинників) залежить від різниці в енергії взаємодії їх іонів і моле-
кул з розчинником. відмінність в енергії взаємодії іонів з розчин-
никами зв’язана, у першу чергу, з поляризовністю іонів. чим більше 
поляризовність іонів, тим сильніше електроліт, і тим менше зміню-
ється його сила при переході від розчинника до розчинника. від-
мінність в енергії взаємодії молекул з розчинниками є результатом 
утворення ними сполук різного складу, міцності й полярності.

за допомогою розчинників, що диференціюють, М.а. ізмайлов 
зі співробітниками здійснили роздільне титрування кислот, основ 
і солей, однакових або близьких за силою у водних розчинах. осо-
бливо широке застосування неводне титрування одержало в аналі-
зі фармацевтичних препаратів (роботи о.М. Шкодіна, н.П. дзюби, 
М.с. Шрайбер, в.П. Георгієвського та ін.).

 Ізотонічний коефіцієнт показує в скільки разів збільшується 
число частинок у розчинах електролітів за рахунок дисоціації.
 Ступінь дисоціації — це відношення числа молекул, що роз-

палися на іони, до загального числа розчинених молекул.
 Термодинамічна константа дисоціації не залежить від кон-

центрації.
 Коефіцієнт активності характеризує відхилення системи 

від ідеальності.
 Відповідно до  першого наближення теорії Дебая–Гюккеля 

 коефіцієнт активності для електролітів однакового зарядного 
типу залежить тільки від іонної сили розчину.
 Відповідно до теорії Бренстеда кислота — донор протонів, 

а основа — акцептор протонів.
  Розчинники, що  диференціюють, змінюють відносну силу 

електролітів і  широко використовуються у  неводному потенціо-
метричному титруванні фармацевтичних препаратів.
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КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. У чому полягає метод активності?
2. як можна інтерпретувати фізичний смисл коефіцієнта ак-
тивності?
3. назвіть основні причини відмінності коефіцієнта актив-
ності від одиниці.

4. як розраховується іонна сила розчину?
5. якій фізичній картині відповідає розподіл іонів у  розчині 

відповідно до моделі арреніуса? Моделі дебая–Гюккеля?
6. Приведіть рівняння, що  описують залежність коефіцієн-

тів активності електролітів від іонної сили розчину, відповідно 
до трьох наближень теорії дебая–Гюккеля.

7. чи будуть відрізнятися (відповідно до  граничного закону 
дебая–Гюккеля) γ± у водних розчинах: а) кCl і NaCl; б) кCl і BaCl2; 
в) BaCl2  і ваSO4, якщо розглядати розчини однакової іонної сили 
(перший випадок) і однакової моляльної концентрації (другий ви-
падок)?

8. чи будуть відрізнятися γ±(KCI) у водному розчині й у розчи-
ні метилового спирту, якщо концентрація солі в обох випадках од-
накова?

9. як пояснює теорія ізмайлова дію розчинників, яка диферен-
ціює силу електролітів?

4.2. ЕлЕКтРиЧНА ПРОВіДНістЬ РОЗЧиНіВ 
ЕлЕКтРОлітіВ

4.2.1. ПитОмА ЕлЕКтРиЧНА ПРОВіДНістЬ

розчини електролітів є  провідниками другого роду, у  яких 
електричний струм переноситься іонами.

опір провідника залежить від його природи, довжини l і площі 
поперечного перерізу S:

 ,lR
S

= ρ  (4.29)

де ρ — питомий опір, тобто опір провідника довжиною 1 м і пло-
щею поперечного перерізу 1 м2.

електричні властивості розчинів характеризують зазвичай 
не опором, а оберненою йому величиною L — електричною провід-
ністю:
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1  ,SL
R l

= = κ  (4.30)

де κ = 1/ρ — величина, обернена питомому опору, яка називається 
питомою електричною провідністю.

з рівняння (4.30) випливає, що

 .lL
S

κ =  (4.31)

електричну провідність вимірюють в ом–1 (см — сименс), l — 
у м, S — у м2. отже, розмірність питомої електричної провідності:
 [κ] = ом–1 м–1 = см · м–1. 

Питома електрична провідність — це електрична провідність 
об’єму розчину, який міститься між двома електродами площею 
1 м2 і розташованими на відстані 1 м, тобто електрична провідність 
1 м3 розчину.

на практиці розчин електроліту поміщають у  кондуктоме-
тричну комірку, вимірюють опір і розраховують κ. для розрахун-
ку κ необхідно знати відстань між електродами l і площу електро -
дів S. відношення l/S, яке називають константою кондуктометрич-
ної комірки, розраховують за  рівнянням (4.31), вимірявши опір 
розчину з точно відомою κ (звичайно розчин кCl).

опір комірки, заповненої 0,02 М розчином кCl з питомою елек-
тричною провідністю 0,2765  см · м–1, який виміряли при 298  к, 
становить 82,40  ом. При заповненні комірки 0,02  М розчином 

кNO3 опір стає 326,0 ом. розрахуємо питому електричну провідність роз-
чину кNO3.

визначимо константу кондуктометричної комірки

 KCl
KCl KCl

1 1
,

l
K

R S R
κ = ⋅ = ⋅  

 K = κKCl · RKCl, 
 K = 0,2765 Cм · м–1 · 82,4 ом = 22,79 м–1.  

розраховуємо питому електричну провідність розчину кNO3:

 κKNO

1

3
 

м
= =

−22 79
326 0 Ом

0 0699
,

,
,  м–1 · ом–1 = 0,0699 см · м–1. 

Питома електрична провідність визначається кількістю іо-
нів і  швидкістю їх  руху. чим більша концентрація іонів і  більша 
їх  швидкість, тим вища електрична провідність. У  зв’язку із  цим 
на  величину κ  впливає ціла низка чинників: природа розчине-
ної речовини й  розчинника, концентрація розчину електроліту, 
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температура. чим сильніший електроліт, тим більша його елек-
трична провідність. зі  збільшенням температури κ  зростає, тому 
що  зменшується в’язкість розчину й, як  наслідок, збільшується 
швидкість руху іонів.

залежність питомої електричної провідності від концентрації 
розчину для сильних і слабких електролітів наведена на рис. 4.1.

У сильних електролітів 
зі  збільшенням концентрації 
розчинів κ зростає, досягає мак-
симуму й  потім зменшується. 
розчини двох різних концентра-
цій можуть мати однакову про-
відність. отже, величина κ  не 
може бути однозначною харак-
теристикою розчину. хід кривої 
можна пояснити таким чином.

У розбавлених розчинах 
сильні електроліти повністю 
дисоційовані, електростатич-
ні сили взаємодії невеликі й  не 
впливають на  швидкість руху 
іонів. У  результаті електрична 
провідність збільшується май-
же прямо пропорційно до числа 

іонів, що однозначно визначається концентрацією розчину. У кон-
центрованих розчинах зменшується швидкість руху іонів внаслі-
док міжіонної взаємодії, цей фактор перекриває вплив збільшення 
концентрації іонів, і електрична провідність падає.

У слабких електролітів у  розбавлених розчинах електрич-
на провідність трохи збільшується зі  збільшенням концентрації, 
у концентрованих розчинах за рахунок зменшення ступеня дисо-
ціації ріст κ сповільнюється, при малих α питома електрична про-
відність може залишатися постійною або трохи зменшуватися.

залежність питомої електричної провідності від перерахова-
них вище чиників виражається рівнянням:

 κ = (u+ + u–)Fcα, (4.32)

де u+ і u– — рухливості катіона й аніона (швидкості при одинич-
ному градієнті потенціалу 1  в · м–1); с  — молярна концентрація; 
α — ступінь дисоціації; F — число фарадея.

Рис. 4.1. залежність питомої 
електричної провідності розчинів 

деяких електролітів  
від концентрації
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4.2.2. мОлЯРНА ЕлЕКтРиЧНА ПРОВіДНістЬ

однозначною характеристикою електричних властивостей 
розчинів є молярна електрична провідність.

Молярна електрична провідність — це провідність об’єму роз-
чину V, що має 1 моль речовини й міститься між електродами, роз-
ташованими на відстані 1 м. Молярна електрична провідність до-
рівнює провідності 1 м3 розчину (κ), помноженій на об’єм V, який 
називається розведенням:
 λ = κ · V. (4.33)

Розведення — це величина, обернена молярній концентрації:

 1 .V
c

=  (4.34)
тому:

 .
c
κ

λ =  (4.35)
розмірність λ:

 λ[ ] = ⋅Cм м
моль ⋅ м–3

–1      

 = см · м2 · моль–1. 

водні розчини аргентум нітрату широко застосовуються зовніш-
ньо для змазування шкіри й припікань. Питома електрична про-
відність розчину AgNO3 з масовою часткою 10 % (ρ = 1,088 г · мл–1) 

при 18 °C дорівнює 4,76 см · м–1. розрахуємо молярну електричну провід-
ність цього розчину.

знаходимо молярну концентрацію розчину AgNO3:

 10 10 1,088 10; 0,640
170

wc c
M
⋅ρ⋅ ⋅ ⋅= = = кмоль · м–3. 

розраховуємо молярну електричну провідність:

 
4,76 Cм ⋅ м–1

;   7,44 C
0,640 кмоль ⋅ м–3c

κ
λ = λ =   = м · м2 · кмоль–1. 

Підставляючи в (4.33) значення κ з (4.32), одержуємо:
 λ = (u+ + u–)Fα. (4.36)

Приводячи значення λ, необхідно вказувати формульну одиницю, 
для якої це значення обчислене. наприклад,
 λMgCl2

 = 258 · 10–4 Cм · м2 · моль–1 

або
 λ1/2MgCl2

 = 129 · 10–4 Cм · м2 · моль–1 . 

Молярна електрична провідність належить до  однієї й  тієї  ж 
кількості молекул розчиненої речовини й  при зміні концентрації 
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розчину змінюється тільки у  зв’язку зі  зміною ступеня дисоціа-
ції у слабких електролітів і зміною швидкості руху іонів у сильних 
електролітів.

залежність молярної елек-
тричної провідності від розве-
дення для сильних і слабких елек-
тролітів представлена на рис. 4.2. 
як  видно з  рисунка, молярна 
електрична провідність сильного 
електроліту збільшується з розве-
денням і  при певному розведен-
ні досягає граничного значення, 
що  називається молярною елек-
тричною провідністю при не-
скінченному розведенні λ∞. змі-
на λ  з  розведенням обумовлена 
зростанням швидкості руху іонів 
внаслідок зменшення міжіонної 
взаємодії, у  нескінченно розбав-
леному розчині ця взаємодія від-
сутня й λ досягає максимального 

значення, яке можна визначити графічно.
для слабкого електроліту молярна електрична провідність по-

вільно зростає з розведенням, але межі практично встановити не-
можливо, тому що  повна дисоціація слабкого електроліту настає 
при дуже великих розведеннях, недоступних для експерименталь-
ного дослідження. λ∞ для слабких електролітів визначається розра-
хунковим шляхом.

рівняння (4.36) для нескінченного розведення, коли α = 1, на-
буває вигляду:
 ( ) .u u F u F u F∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞

+ − + − + −λ = + = + = λ + λ  (4.37)

добуток рухливості іона на число фарадея uiF = λi називається 
іонною електричною провідністю. таким чином,

молярна електрична провідність електроліту при нескінченному 
розведенні дорівнює сумі іонних електричних провідностей при 
нескінченному розведенні.

це положення називається законом Кольрауша, або законом 
адитивності електричної провідності при нескінченному розведен-
ні, або законом незалежності руху іонів.

Рис. 4.2. залежність молярної 
електричної провідності від 

розведення 
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за допомогою закону кольрауша розрахуємо λ∞ слабкого електро-
літу — ацетатної кислоти, визначивши експериментально λ∞ для 
сильних електролітів:

 HCl ClH
∞ ∞ ∞

−+λ = λ + λ   (I)

 
3 3

–CH COONa CH COO Na
∞ ∞ ∞

+λ = λ + λ   (II)

 NaCl ClNa
∞ ∞ ∞

−+λ = λ + λ   (III)

складаючи рівняння (I) і (II) і віднімаючи (III), одержуємо:
 –

3 33HCl CH COONa NaCl CH COOHCH COOH
– .∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞

+λ + λ λ = λ + λ = λ  

таким чином, щоб розрахувати граничну молярну провідність 
слабкого електроліту — ацетатної кислоти, необхідно експеримен-
тально визначити граничні молярні провідності сильних електро-
літів: нсl, NaCl і Cн3COONa.

дебай, Гюккель і онзагер пояснили зменшення молярної елек-
тричної провідності сильних електролітів зі  збільшенням кон-
центрації існуванням іонної атмосфери. завдяки іонній атмосфе-
рі виникають два ефекти електростатичного гальмування іонів: ре-
лаксаційний і електрофоретичний. При русі в електричному полі 
іон залишає свою іонну атмосферу, вона руйнується, і  на шляху 
руху іона виникає нова атмосфера. однак ці процеси відбувають-
ся не миттєво, а з якоюсь, хоча й великою, але кінцевою швидкіс-
тю. за іоном атмосфера не встигає повністю зруйнуватися, а спере-
ду — повністю сформуватися, симетричність іонної атмосфери по-
рушується, причому щільність її за іоном більша, ніж спереду. іон 
гальмується, і цей ефект гальмування називається релаксаційним.

сутність електрофоретичного ефекту полягає в  тому, що 
в електричному полі іон та його атмосфера переміщуються в про-
тилежних напрямках. іони, які містяться в  атмосфері, гідратова-
ні, отже, центральний іон рухається в зустрічному потоці рідини, 
у зв’язку з чим швидкість його руху зменшується.

якщо зміну молярної електричної провідності, пов’язану з ре-
лаксаційним ефектом, позначити через Δλ1, а  з електрофоретич-
ним — Δλ2, то можна записати:
 λ = λ∞ – Δλ1 – Δλ2. (4.38)

дебай, Гюккель і онзагер одержали для релаксаційного ефек-
ту 1 p  ,b c∞∆λ = λ  а  для електрофоретичного  — 2 e ,b c∆λ =  де 
bp  й  be  — коефіцієнти, що  включають температуру, в’язкість і  ді-
електричну проникність розчинника. отже,
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 p e–( ) ,b b c∞ ∞λ = λ λ +  (4.39)
де с — іонна концентрація.

вираз (4.39)  — теоретичне обґрунтування емпіричного рів-
няння кольрауша:
 – .b c∞λ = λ  (4.40)

для сильних електролітів гранична молярна електрична про-
відність може бути знайдена екстраполяцією залежності – cλ
на значення c = 0.

теорія дебая–Гюккеля–онзагера була підтверджена двома екс-
периментально виявленими ефектами: ефектом дисперсії елек-
тричної провідності (ефект дебая–фалькенгагена) і ефектом віна.

При збільшенні частоти змінного струму спостерігається 
знач не підвищення електричної провідності. це пояснюється тим, 
що  при збільшенні частоти струму зменшується амплітуда коли-
вань іона, менше порушується симетрія іонної атмосфери й, як на-
слідок, зменшується релаксаційний ефект.

він вимірював електричну провідність у полях високої напру-
женості й виявив, що при високій напруженості електричного поля 
провідність досягає граничного значення. При високих напруже-
ностях іони рухаються настільки швидко, що  іонна атмо сфера 
не  встигає утворитися, іон рухається у  відсутності іонної атмо-
сфери. за таких умов релаксаційного й електрофоретичного галь-
мування немає.

У розчинниках з  низькими діелектричними проникностями 
на кривій залежності λ — с з’являється мінімум. наявність мініму-
му пояснюється утворенням у розчині іонних асоціатів — спочатку 
двійників, а потім трійників. Поява незаряджених частинок (двій-
ників) знижує провідність; з утворенням більш складних зарядже-
них частинок (трійників) провідність починає збільшуватися.

4.2.3. ШВиДКОсті Руху іОНіВ і ЧислА ПЕРЕНОсу

рухливості іонів у водних гранично розбавлених розчинах мають 
значення від 4 ∙ 10–8 до 8 ∙ 10–8 м2 ∙ в–1 ∙ с–1, за винятком іонів гідроксо-
нію (и = 36,3 ∙ 10–8 м2 ∙ в–1 ∙ с–1) і гідроксилу (и = 20,5 ∙ 10–8 м2 ∙ в–1 ∙ с–1). 
аномальні швидкості іонів н3O

+ і  он– пояснюються особливим, 
естафетним, механізмом провідності. У відсутності поля переско-
ки протона від однієї молекули води до  іншої рівноймовірні для 
будь-якого напрямку. в електричному полі протони перескакують 
у напрямку поля, тобто рухаються ланцюжками:
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напрямок поля →

|   | |  |
H H H H 

H O H  O H H O  H O H− − + − → − + − −
+ +

напрямок руху протона →
Швидкість перескоку значно більша швидкості поступально-

го руху. аномальну рухливість гідроксид-іона можна представити 
аналогічно:

напрямок поля →

| | | |
HH H H

O H  +  O O   H O− → + −
− −

напрямок руху іона гідроксилу ←
У цьому випадку перехід протона відбувається від молеку-

ли води до гідроксид-іона, що приводить до уявного переміщення 
гідроксид-іона до анода. внаслідок того, що енергія відриву прото-
на від молекули води більше енергії відриву його від іона гідроксо-
нію, швидкість руху іонів оH– нижча, ніж іонів н3O

+.
Швидкості руху катіона й аніона в кожному розчині в загаль-

ному випадку неоднакові, у  зв’язку із  цим неоднакові й  кількос-
ті перенесеної ними електрики. відношення кількості електрики, 
перенесеної іонами даного виду, до загальної кількості електрики, 
що пройшла через електроліт, називається числом переносу іона:

 .i
i

Q
t

Q
=  (4.41)

кількість електрики Qi, перенесена іонами і-го виду через да-
ний переріз розчину електроліту, визначається за рівнянням:
 ,i i i iQ z Fc u S= τ  (4.42)
де zi — величина заряду; ci — концентрація, моль · м–3; ui — рухли-
вість, м2 · в–1 · с–1; S — площа перерізу, м2; τ — час, с.

для розчину електроліту можна записати

 , .Q Qt t
Q Q Q Q

+ −
+ −

+ − + −

= =
+ +

 (4.43)

Підставляючи (4.42) в  (4.43) і враховуючи умову електроней-
тральності  z+ c+ = z– c–, одержимо:

 , .u ut t
u u u u

+ −
+ −

+ − + −

= =
+ +

 (4.44)
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очевидно, що
 t+ + t– = 1. (4.45)

розглянемо наступну схему (рис. 4.3).
Простір між електродами розділено на  три частини: катод-

ний простір (1), анодний простір (3) і  внутрішній об’єм розчину 
(2). до пропускання струму кон-
центрація іонів однакова у  всіх 
трьох частинах (а). Припусти-
мо, що  аніони рухаються в  три 
рази швидше катіонів. далі 
припустимо, що  іони рухають-
ся ланцюжками, і  при пропус-
канні струму ланцюжок аніонів 
буде рухатися в три рази швид-
ше. тоді в  анодний простір пе-
рейде три нових аніони, а в ка-
тодний (за цей же час) — тільки 
один новий катіон (Б). з  анод-

ного простору (3) піде один катіон, а  з катодного (1)  — три ані-
они. надлишкові катіони розряджаються на катоді, а надлишкові 
аніони — на аноді, причому кількості їх рівні. таким чином, роз-
чин зберіг свою нейтральність, але концентрації іонів у катодному 
і анодному просторах стали різними (в). розходження в кількостях 
електрики, перенесеної катіонами й аніонами, тільки змінює кон-
центрацію електроліту біля катода й анода. вимірявши зміни кон-
центрацій у катодному ∆cкат і анодному ∆сан просторах, можна об-
числити числа переносу. відношення зменшення концентрацій до-
рівнює відношенню чисел переносу:

 
∆
∆

c
c

t
t

кат

ан

= −

+

. (4.46)

цей метод визначення чисел переносу називається методом 
Гітторфа.

з рівняння (4.44) випливає, що відношення чисел переносу ка-
тіона та аніона дорівнює відношенню їх рухливостей, а отже, і  їх 
електричних провідностей:

 
– – –

t u
t u

+ + +λ= =
λ

  (4.47)
або

 
– –

t
t t

+ +

+ +

λ =
λ + λ +

 та  – –

– –

.t
t t+ +

λ =
λ + λ +

  (4.48)

Рис. 4.3. схема для визначення 
чисел переносу
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Ураховуючи, що  –
∞ ∞ ∞
+λ + λ = λ , а t+ + t– = 1, одержуємо:

 t
∞
+

+∞

λ =
λ

 та  –
– ,t

∞

∞

λ =
λ

 
звідки:
  · t∞ ∞

+ +λ = λ  та – – · .t∞ ∞λ = λ  (4.49)
таким чином, іонні електричні провідності при нескінченно-

му розведенні можуть бути знайдені за експериментальними зна-
ченнями граничних молярних провідностей електролітів і  експе-
риментальними значеннями чисел переносу іонів.

4.2.4. КОНДуКтОмЕтРіЯ

Метод фізико-хімічного дослідження, що базується на вимірю-
ванні електричної провідності розчинів, називається кондуктоме-
трією.

за допомогою кондуктометрії можна визначати різні фізико-
хімічні характеристики електролітів: ступінь дисоціації, константу 
дисоціації, добуток розчинності, константу рівноваги хімічної ре-
акції в розчині.

Визначення ступеня й константи дисоціації. Молярна елек-
трична провідність при даному розведенні –( ) ,u u F+λ = + α  а  при 
нескінченному розведенні –( ) .u u F∞ ∞ ∞

+λ = +  У  розбавлених розчи-
нах значення рухливостей u+ і u– незначно відрізняються від гра-
ничних значень рухливостей ( ).u u u u+ +

∞
− −

∞≈ ≈ та   отже, відношен-

ня .∞

λ = α
λ

Підставивши значення α у закон розведення оствальда, одер-
жуємо:

 
2 2

.
1– ( – )

c cK ∞ ∞

α λ= =
α λ λ λ

 (4.50)

вимірявши опір розчину, обчислюють величину питомої елек-
тричної провідності за рівнянням (4.30), потім молярної електрич-
ної провідності за  рівнянням (4.35). значення λ∞ розраховують 
за  законом кольрауша (4.37), використовуючи табличні значення 
граничних електричних провідностей іонів.

При 18 °с питома електрична провідність 0,0505 М розчину аце-
татної кислоти κ  = 0,0318  см · м–1. Граничні молярні електричні 
провідності іонів H+ і  сн3соо– дорівнюють відповідно 31,5  та 

3,4 см · м2 · кмоль–1. розрахуємо константу дисоціації сн3соон.
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розраховуємо молярну електричну провідність 0,0505  М розчину 
сн3соон:

 
0,0318

  0,630
0,0505c

κ
λ = λ = = см · м2 · кмоль–1. 

за законом кольрауша знаходимо граничну молярну електричну 
провідність ацетатної кислоти:
 λ∞ = 31,5 + 3,4 = 34,9 см · м2 · кмоль–1. 

визначаємо константу дисоціації сн3соон:

 
2 2

–5(0,630) 0,0505
1,68 10

( – ) 34,9 (34,9 – 0,630)
c

K K∞ ∞

λ ⋅
= = = ⋅

λ λ λ
моль · л–1. 

якщо довідкові дані щодо граничних провідностей відсутні, 
константу дисоціації можна визначити за методом Крауса та Брея.

краус та Брей представили рівняння (4.50) у вигляді:

          2

1 1 .
( )

c
K∞ ∞

λ= +
λ λ λ

 (4.51)

Побудувавши графік  
1/λ = f  (λс) (рис. 4.4), визнача-
ють 1/λ∞  — відрізок, що  від-
тинає пряма на  осі ординат, 
і  константу дисоціації кисло-

ти 
( )2

1tg .
K∞

 
α = 

λ 
 лінійна за-

лежність 1/λ від λс виконується 
для електролітів з K < 10–5.

Визначення розчинності важкорозчинного електроліту. ви-
значення розчинності базується на тому, що насичений розчин ма-
лорозчинного електроліту можна вважати нескінченно розбавле-
ним. отже, молярну електричну провідність такого розчину мож-
на визначити за законом кольрауша, використавши табличні дані. 
Питому електричну провідність насиченого розчину визначають 
експериментально і  потім розраховують концентрацію (розчин-
ність) за рівнянням:

 2H O .c ∞ ∞
+ −

κ − κ
=

λ + λ
 (4.52)

(При вимірюванні κ сильно розбавлених розчинів необхідно вра-
ховувати провідність води).

Рис. 4.4. визначення константи 
дисоціації за краусом та Бреєм
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При 291  к питома електрична провідність насиченого розчи-
ну  аргентум хлориду у  воді становить 1,37 · 10–4  см · м–1. Пито-
ма електрична провідність води при цій температурі дорівнює  

4,4 · 10–6 см · м–1. обчислимо розчинність  аргентум хлориду, якщо граничні 
молярні електричні провідності іонів Ag+ і Cl– при 291 к рівні відповідно 5,35 
і 6,60 см · м2 · кмоль–1.

 
4 6

51,37 10 4,4 10
1,11 10

5,35 6,60
c

− −
−⋅ − ⋅

= = ⋅
+

моль · л–1. 

Визначення концентрації розчину сильного електроліту. Бу-
дують калібрувальний графік κ–с і, вимірявши κ, за графіком зна-
ходять значення концентрації розчину. Метод використовується 
в автоматичному контролі різних хімічних виробництв.

Кондуктометричне титрування. велике практичне значен-
ня має кондуктометричне титрування, у якому точку еквівалент-
ності знаходять за зміною електричної провідності розчину. зміна 
провідності пов’язана з тим, що в процесі титрування одні іони за-
міняються іншими, що мають іншу рухливість.

розглянемо, наприклад, як змінюється електрична провідність 
розчину при титруванні сильної кислоти лугом. електрична про-
відність вихідного розчину велика, тому що в ньому присутні іони 
H+, що мають аномально високу рухливість (рис. 4.5).

При додаванні лугу іони н+ 
зв’язуються в молекули н2о, за-
мість н+ з’являються менш рух-
ливі катіони металу, електрична 
провідність знижується. Міні-
мальне значення вона буде мати 
в  точці еквівалентності. По  до-
сягненні точки еквівалентнос-
ті провідність зростає у  зв’язку 
з появою надлишкових іонів ме-
талу й  он–, при цьому пряма 
круто піднімається внаслідок ви-
сокої рухливості гідроксид-іона. 
точку еквівалентності визнача-
ють дуже точно графічною екс-
траполяцією.

кондуктометричне титрування має низку переваг у порівнян-
ні зі звичайним індикаторним, з використанням кольорових інди-
каторів: об’єктивність і  точність визначення, можливість аналізу 

Рис. 4.5. крива кондуктомет-
ричного титрування розчину нсl 

розчином NaOH
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мутних і забарвлених розчинів, можливість кількісного визначен-
ня дуже слабких основ і кислот, можливість аналізу багатокомпо-
нентних систем.

кондуктометричне титрування широко використовують для 
аналізу лікарських речовин: для визначення слабких кислот і  ре-
човин кислотного характеру  — фенобарбіталу, сульфадимезину, 
сульфадиметоксину, тимолу; слабких основ — кофеїну, амідопіри-
ну; солей слабких кислот — натрій саліцилату та натрій бензоату; 
солей слабких основ — дибазолу, папаверину гідрохлориду та ін.

  Питома електрична провідність — це провідність 1 м3 роз-
чину.
  Питома електрична провідність залежить від числа іонів 

у розчині.
  Молярна електрична провідність  — це  провідність об’єму 

розчину, що містить 1 моль електроліту.
  Молярна електрична провідність залежить від ступеня ди-

соціації слабкого електроліту й швидкості руху іонів сильного елек-
троліту.
  Молярна електрична провідність при нескінченному розве-

денні дорівнює сумі граничних іонних електричних провідностей.
  λ∞ для слабкого електроліту розраховують за законом Коль-

рауша.
  λ∞ для сильного електроліту знаходять екстраполяцією за-

лежності λ − c на значення с = 0.
  Ступінь дисоціації можна розрахувати як відношення мо-

лярної провідності при даному розведенні до  граничної молярної 
провідності.
  У кондуктометричному титруванні точку еквівалентнос-

ті знаходять за зміною електричної провідності розчину.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що називають рухливістю іона? яка розмірність цієї ве-
личини? яке співвідношення між рухливістю й іонною елек-
тричною провідністю?
2. чим пояснити залежність молярної електричної провід-
ності від концентрації розчину для сильних електролітів? 
для слабких електролітів?
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3. чи можна графічно визначити величину граничної моляр-
ної електричної провідності для сильних електролітів? для слабких 
електролітів?

4. чи змінюється питома електрична провідність зі збільшен-
ням температури? чому?

5. напишіть два рівняння кольрауша для електричної провід-
ності розчинів електролітів.

6. які іони мають найбільшу рухливість у  водних розчинах? 
чому?

7. на чому засноване кондуктометричне титрування? У чому 
його переваги в порівнянні з індикаторним титруванням? наведіть 
приклади використання кондуктометричного титрування у  фар-
мацевтичній практиці.

4.3. ЕлЕКтРОДНі ПОтЕНЦіАли 
й ЕлЕКтРОРуШійНі сили

4.3.1. ЕлЕКтРОДНий ПОтЕНЦіАл

електрохімічна система, у  якій за  рахунок хімічних реакцій 
відбувається електрична робота, називається гальванічним (елек-
трохімічним) елементом. загальну схему гальванічного елемента 
можна представити таким чином:

 Мметал 1розчин 1розчин 2метал 2М. (4.53)
               ϕK            ϕ1                ϕд               ϕ2             ϕK

Межі поділу фаз у схемі позначаються вертикальними лініями,  
М — металевий провідник (зазвичай у схемі елемента позначення 
провідника випускають).

якщо на обох кінцях елемента знаходиться один і той самий 
провідник (М), елемент називають правильно розімкнутим. різни-
ця потенціалів на кінцях правильно розімкнутого елемента являє 
собою його електрорушійну силу (ерс). ерс гальванічного еле-
мента дорівнює сумі стрибків потенціалів на границях поділу фаз:
 Е = ϕ1 + ϕ2 + ϕд + ϕK, (4.54)
де ϕ1 та ϕ2 — електродні потенціали; ϕд — дифузійний потенціал; 
ϕК — контактний потенціал.

розглянемо механізм виникнення електродного потенціалу 
на прикладі мідного електрода, зануреного в розчин CuSO4. хімічні 
потенціали купрум (іі)-катіонів в металі й у розчині в загальному 
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випадку  неоднако-
ві. хімічний  потенці-
ал купрум (іі)-катіонів 
в  металі при даній 
темпе ратурі  — вели-
чина постійна, хіміч-
ний потенціал купрум 
(іі)-катіонів в  розчині 
залежить від концен-
трації розчину. При-
пустимо, що  концен-
трація розчину така, 
що  хімічний потенці-

ал купрум (іі)-катіонів в розчині більший, ніж хімічний потенціал 
цих іонів у металі. тоді при зануренні металу в розчин частина Cu2+ 
дегідратується та перейде на метал, створивши на ньому додатній 
заряд. аніони 2

4SO −  притягуються до зарядженої поверхні металу, 
виникає подвійний електричний шар (рис. 4.6, а) і пов’язана з ним 
різниця потенціалів, що змінюється доти, поки не настане рівно-
вага.

якщо концентрація іонів у розчині мала та їх хімічний потен-
ціал у розчині менший, ніж у металі, при зануренні металу в роз-
чин буде спостерігатися зворотний процес. купрум (іі)-катіони пе-
реходять із кристалічної ґратки металу в розчин, і електрод набу-
ває від’ємний заряд. Будова подвійного шару в цьому випадку зо-
бражена на рис. 4.6, б.

різницю потенціалів між двома точками, розміщеними в різ-
них фазах (гальвані-потенціал), виміряти неможливо, тому що при 
переході зарядженої частинки з однієї фази в іншу, крім електрич-
ної роботи, завжди виконується хімічна робота. таким чином, аб-
солютне значення електродного потенціалу експериментально ви-
значити неможливо, і на практиці користуються відносними вели-
чинами — ерс кола, складеного з даного електрода і стандартного, 
потенціал якого умовно приймають рівним нулю.

                   а                                     б
Рис. 4.6. схема подвійного 

електричного шару: 
а — µCu2+, розчин > µCu2+, мет;
б — µCu2+, розчин < µCu2+, мет;
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4.3.2. тЕРмОДиНАміЧНий ВиРАЗ ДлЯ 
РіВНОВАжНОгО ЕлЕКтРОДНОгО ПОтЕНЦіАлу

Припустимо, що на електроді оборотно та ізотермічно прохо-
дить реакція:
 1 1 2 2A A zeν + ν + 3 3 4 4A A .ν + ν  (4.55)

електрична робота реакції Wел дорівнює добутку величини 
електродного потенціалу на заряд, що переноситься:
 W zFел = ϕ.  (4.56)

електрична робота здійснюється за рахунок зменшення енер-
гії Гіббса, що у свою чергу визначається за рівнянням ізотерми хі-
мічної реакції вант-Гоффа:

 
3 4

1 2

3 4

1 2

– ln – ln ,
a a

zF G RT K RT
a a

ν ν

ν ν

⋅
ϕ = ∆ =

⋅
 (4.57)

де K — константа рівноваги реакції; a1, a2, a3, a4 — початкові (нерів-
новажні) активності реагентів.

з (4.57) випливає, що величина електродного потенціалу

 
3 4
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1 2

 ln – ln .
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zF a a

ν ν

ν ν

⋅
ϕ =

⋅
 (4.58)

якщо початкові активності дорівнюють одиниці, то:

 0ln ,RT K
zF

ϕ = = ϕ  (4.59)

де ϕ0 — стандартний електродний потенціал.
Стандартний електродний потенціал  — це  потенціал елек-

трода за  умови, що  активності компонентів, які беруть участь 
в електродній реакції, дорівнюють одиниці.

отже,
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⋅
 (4.60)

Переходячи до десяткових логарифмів, одержуємо:
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 (4.61)

або
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 (4.62)

де 2,303 .RT
F

θ =
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величина 
z
θ  називається крутістю електродної функції.

При Т = 298 к рівняння (4.62) має вигляд:

 
3 4

1 2

0 3 4

1 2

0,059 – lg .
a a

z a a

ν ν

ν ν

⋅
ϕ = ϕ

⋅
 (4.63)

4.3.3. КлАсифіКАЦіЯ ЕлЕКтРОДіВ

залежно від природи електродної реакції розрізняють де-
кілька типів електродів: електроди першого роду, другого роду, 
окиснювально-відновні, іонселективні.

Електроди першого роду

Електродом першого роду називають метал або неметал, зану-
рений у розчин, що містить його іони.

електрод першого роду можна представити у  вигляді схеми: 
Mz+|M. рівняння електродної реакції:
 Mz+ + ze М. 

відповідно до  правил іЮПак реакцію, що  відбувається 
на  електроді, записують зліва направо як  реакцію відновлення. 
Підстановка активностей речовин, що беруть участь в електродній 
реакції, у загальне рівняння електродного потенціалу (4.62) дає для 
електрода першого роду:

 0 M
zM|M

zM

lg .a
z a+

+

θϕ = ϕ −  (4.64)

якщо врахувати, що  аМ = соnst і  прийняти її  умовно рівною 
одиниці, вираз (4.64) спрощується:

 0
z zM|M M

lg .a
z+ +
θϕ = ϕ +  (4.65)

для розбавлених розчинів можна записати:

 0
z zM|M M

lg .c
z+ +
θϕ = ϕ +  (4.66)

рівняння (4.66) було вперше виведене нернстом і називається 
рівнянням Нернста.

Потенціал електрода першого роду залежить від активності 
одного, певного виду іонів. такі іони називають потенціалвизна-
чальними.
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Прикладом металевого електрода першого роду може бути 
мідний електрод: Cu2+Cu. до  неметалічних електродів першого 
роду належить, наприклад, селеновий електрод: Se2–Se.

Металевий електрод першого роду називається електродом, 
оборотним до катіона, а неметалічний — електродом, оборотним 
до аніона.

розрахуємо потенціал електрода при 25 °C

CuSO4 Cu
m = 0,1 моль/кг води

γ± = 0,16
                                                                      

,

якщо 0
2Cu|Cu

0,337 B,+ϕ =

 0 0
2 2Cu|Cu Cu

0,059 0,059
lg lg( ),

2 2
a m+ + ±ϕ = ϕ + = ϕ + ⋅ γ  

 2Cu|Cu

0,059
0,337 lg(0,1 0,16) 0,284 B.

2+ϕ = + ⋅ =  

різновидом електродів першо-
го роду є  газові електроди. Газовий 
електрод являє собою інертний ме-
тал (Pt, Pd), насичений газом і  за-
нурений у розчин, що містить іони 
цієї газоподібної речовини. най-
більш важливим представником га-
зових електродів є  водневий елек-
трод (рис. 4.7). Платинова пластин-
ка, вкрита електролітично шаром 
високодисперсної платини (плати-
новою черню), занурена в  розчин, 
через який пропускають очищений 
водень. схема електрода: н+н2Pt. 
Молекули водню адсорбуються 
на поверхні платини, завдяки дії ад-
сорбційних сил (див. розд. 6) дисо-
ціюють на атоми, атоми окиснюють-
ся, і гідратовані іони переходять у розчин:
 н2 2н  2н+ + 2е. 

Рис. 4.7. найпростіша 
конструкція водневого 

електрода
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водневому електроду відповідає реакція:
 2н+ + 2е н2. 

використовуючи рівняння (4.62), одержуємо:

 2

2

H0
2H |2H
H

lg ,
2

p
a+

+

θϕ = ϕ −  (4.67)

де pH2 — парціальний тиск водню. якщо pH2 = 101,3 кПа, то рівнян-
ня спрощується:
 

2

0
H |2H H

lg .a+ +ϕ = ϕ + θ  (4.68)

водневий електрод, що працює за умов aH+ = 1, pH2 = 101,3 кПа, 
називається стандартним. Потенціал стандартного водневого 
електрода прийнятий рівним нулю при всіх температурах. вимі-
рявши ерс гальванічного елемента, складеного з даного електрода 
й стандартного водневого, одержують значення потенціалу даного 
електрода. відповідно до прийнятої системи знаків від’ємний стан-
дартний потенціал мають ті електроди, які відносно стандартного 
водневого електрода заряджаються негативно, і навпаки.

Ураховуючи, що  стандартний потенціал водневого електрода 
дорівнює нулю, одержуємо кінцеве рівняння для потенціалу вод-
невого електрода:
 HH |2H2

lg pH.a ++ϕ = θ = −θ  (4.69)

обчислимо рн  ін’єкційного розчину новокаїну (водний розчин 
з  масовою часткою препарату 1  %), якщо потенціал водневого 
електрода в даній лікарській формі при 25 °с дорівнює –0,249 в.

 2

2

H 2H

H |2H
0,059 pH; pH ;

0,059

+

+

−ϕ
ϕ = − =  

 ( 0,249)
pH 4,22.

0,059
− −

= =  

великою перевагою водневого електрода є надійність і відтворю-
ваність значень його потенціалу в різних розчинниках і при різних 
температурах. водневий електрод широко застосовується для вимі-
рювання різних термодинамічних характеристик розчинів електро-
літів, для вимірювання рн  стандартних буферних розчинів. однак 
для одержання точних і відтворюваних значень ерс водневий елек-
трод необхідно ретельно приготувати. Покриття платиновою черню 
має бути рівномірним і досить тонким. Газоподібний водень, що на-
сичує платинову чернь, має бути очищеним від кисню й домішок, які 
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отруюють платинову чернь (сполуки арсену, ціаніди, сульфідна кис-
лота). деякі органічні сполуки (нітрофеноли, бензойна кислота) від-
новлюються воднем на платиновому каталізаторі. до недоліків вод-
невого електрода варто віднести тривале встановлення рівноважного 
значення потенціалу, особливо в органічних розчинниках.

У зв’язку з експериментальними труднощами, що виникають 
при використанні водневого електрода, на  практиці для вимірю-
вання рн застосовують інші електроди, оборотні до іонів гідроге-
ну, найчастіше — скляний електрод (див. іонселективні електроди).

Електроди другого роду

електрод другого роду складається з металу, вкритого шаром 
його важкорозчинної солі й зануреного в розчин, що містить ані-
они цієї солі. електрод другого роду записують у  вигляді схеми: 
а–Ма, М. рівняння електродної реакції:
 Ма + ze M + аz–. 

відповідно до  рівняння (4.62) потенціал електрода другого 
роду можна представити у вигляді:

 z–M0 A
zM, MA | A

MA

lg .
a a

z a−

⋅θ
ϕ = ϕ −  (4.70)

Ураховуючи сталість aM і aMA, одержуємо:

 0
z– zM, MA | A A

lg .a
z −
θ

ϕ = ϕ −  (4.71)

із рівняння (4.71) випливає, що електрод другого роду оборот-
ний до аніона. Потенціал цього електрода можна виразити також 
через активність іонів відповідного металу, використовуючи добу-
ток розчинності важкорозчинної солі:
 z zMA M A

.SK a a+ −= ⋅  (4.72)
Підставивши в рівняння (4.71) значення aAZ– з (4.72), одержує-

мо вираз:

 0
z zMAM, MA | A M

lg lg .SK a
z z− +
θ θ

ϕ = ϕ − +  (4.73)

Уведемо позначення: 0 0
MAlg .SK

z
′θ

ϕ − = ϕ

тоді рівняння (4.73) запишеться у вигляді:

 0
z zM, MA | A M

lg ,a
z

′
− +

θ
ϕ = ϕ +  (4.74)

де ϕ0′ — стандартний потенціал електрода першого роду. таким чи-
ном, порівнюючи стандартні потенціали відповідних електродів 
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першого й  другого роду, можна визначати добутки розчинності 
важкорозчинних солей.

для електрода Cl–|CuCl,Cu стандартний потенціал ϕ0 = 0,137 в. об-
числимо добуток розчинності CuCl при 298 к, якщо ϕ0′ для елек-
трода Cu+|Cu дорівнює 0,521 в.

 
0 0

0 0
MA MAlg ; lg ;

0,059S SK K
z

′
′θ ϕ − ϕ

ϕ − = ϕ =  

 lg , ,
,

, ; ,K KS SCuCl CuCl=
−

= − = ⋅ −0 137 0 521
0 059

6 5085 3 10 10 7  моль 2 · л–2. 

електроди другого роду, зокрема хлоридосрібний і каломель-
ний електроди, широко застосовуються в електрохімічних вимірю-
ваннях як електроди порівняння.

Хлоридосрібний електрод можна представити у вигляді схеми:
 Cl–AgCl, Ag. 

конструкція хлоридосрібного електрода наведена на  рис. 4.8. 
срібний дріт (1) вкритий шаром аргентум хлориду (2) і опущений 
у розчин калій хлориду (3). електролітичний контакт здійснюється 
через азбестову нитку, упаяну в скло (4). на хлоридосрібному елек-
троді проходить реакція:
 AgCl + e Ag + Cl–. 

Потенціал хлоридосрібного електрода визначається за рівнян-
ням:
 0

–– ClAg, AgCl  Cl
0,059lgaϕ = ϕ −  при 298 к. 

У каломельному електроді (рис. 4.9) паста зі ртуті і каломелі (1) 
поміщується у розчин калій хлориду (2), електролітичний контакт 
здійснюється за допомогою азбестової нитки (3). схема каломель-
ного електрода: Cl–Hg2Cl2, Hg.

йому відповідає реакція:
 нg2Cl2 + 2e 2нg + 2Cl–. 

рівняння для електродного потенціалу:
 –

0
–ClHg, Hg Cl Cl2 2

0,059lgaϕ = ϕ −  при 298 к. 

зазвичай використовують каломельні електроди, що  містять 
0,1 М, 1,0 М та насичений розчин калій хлориду. їх потенціали при 
298 к дорівнюють відповідно 0,3341; 0,2812; 0,2425 в.
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Окиснювально-відновні електроди

на будь-якому електроді проходить окиснювально-відновна 
реакція, і  з цієї точки зору будь-який електрод можна назвати 
окиснювально-відновним. однак окиснювально-відновними, або 
редокс-електродами, називають тільки такі електроди, метал яких 
не бере участі в електродній реакції, а лише переносить електро-
ни для реакції, що проходить у розчині між окисненою й відновле-
ною формами. для цього використовують звичайно благородний 
метал. окиснювально-відновний електрод записують: Ox, RedPt, 
а електродну реакцію виражають загальним рівнянням:
 Ox + ze Red. 

електродний потенціал дорівнює:

 0 Red
Red | Ox

Ox

lg .
a

z a
θϕ = ϕ −  (4.75)

окиснювально-відновні електроди бувають двох видів: прості 
та складні. У простих електродах реакція полягає у зміні заряду іо-
нів без зміни їх складу:

Fe3+, Fe2+Pt  Fe3+ + e Fe2+

– 2–
4 4MnO , MnO Pt .  – 2–

4 4MnO , MnO Pt + e – 2–
4 4MnO , MnO Pt.

Рис. 4.8. хлоридосрібний електрод:
1 — срібний дріт; 

2 — аргентум хлорид; 
3 — розчин калій хлориду; 

4 — азбестова нитка

Рис. 4.9. каломельний електрод 
паличкового типу: 

1 — паста зі ртуті та каломелі; 
2 — розчин калій хлориду;  

3 — азбестова нитка 
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У складних електродах змінюються заряд іонів та їх склад:

 2
4 4
- -MnO ,Mn ,  H | Pt MnO+ +  + 8H+ + 5e Mn2+ + 4H2O. 

як видно, у цьому випадку в електродній реакції беруть участь 
іони гідрогену й  молекули води. активність води завжди стала, 
тому складний редокс-електрод записують так:
 Ox, Red, H | Pt.+  

таким чином, потенціал складного редокс-електрода залежить 
від рн розчину.

до складних окиснювально-відновних електродів нале-
жить хінгідронний електрод. хінгідрон являє собою кристаліч-
ний продукт — сполуку хінону C6H4O2 з гідрохіноном C6H4(OH)2. 
він малорозчинний у воді й у розчині розпадається на хінон і гід-
рохінон. У  насиченому розчині утворюється еквімолекуляр-
на суміш хінону й  гідрохінону. схема хінгідронного електрода: 
C6H4O2, C6H4(Oн)2, H

+ | Pt. на електроді проходить реакція:
 с6н4о2 + 2н+ + 2е с6н4(он)2. 

вираз для потенціалу хінгідронного електрода:

 C H (OH)0 6 4 2
2C H (OH)  C H O6 4 2 6 4 2

C H O H6 4 2

lg .
2

a

a a +

θϕ = ϕ −
⋅

 

враховуючи те, що активності хінону й гідрохінону в насиче-
ному розчині рівні, одержуємо:
 0

C H (OH)  C H O H6 4 2 6 4 2
lg .a +ϕ = ϕ + θ  (4.76)

стандартний потенціал хінгідронного електрода дорівнює 
0,699 в при 298 к.

таким чином, хінгідронний електрод можна застосовувати для 
вимірювання рн.  конструкція електрода дуже проста (у  розчин 
кидають щіпку хінгідрона й занурюють платинову пластинку), од-
нак його не використовують у лужних середовищах і в присутності 
сильних окиснювачів і відновників.

розрахуємо рн ін’єкційного розчину димедролу (водний розчин 
з масовою часткою препарату 1 %), якщо потенціал хінгідронного 
електрода в цьому розчині при 25 °с дорівнює 0,365 в.

 0 0,059 pH,ϕ = ϕ −  

 
0

pH ;
0,059
ϕ − ϕ

=    0,699 0,365
pH 5,66.

0,059
−

= =  
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іонселективні електроди

Потенціали всіх розглянутих вище електродів визначаються 
редокс-процесами, що відбуваються за участю електронів. в остан-
ні роки широке розповсюдження одержав принципово інший тип 
електродів, в електродній реакції яких електрони не беруть участь, 
а їх потенціали визначаються процесами розподілу іонів між мем-
браною й  розчином. такі електроди дають можливість селектив-
но визначати будь-який іон у присутності інших іонів. Ïх назива-
ють іонселективними електродами (ісе). Першим представником 
ісе був електрод зі скляною мембраною — скляний електрод. нині 
створені ісе на основі рідких і твердих іонітів; моно- і полікриста-
лів, елементоорганічних сполук, мембраноактивних комплексонів. 
Широко застосовуються електроди, селективні до іонів к+, Na+, тl+, 
NH4

+, са2+, ва2+, сd2+, Cu2+, Ag+, F–, Cl–, Br–, I–, 2NO−, CN–, –
4BF , SCN–, 

–
4CCl , 2–

3CO . створено рідинні електроди для органічних іонів, фер-
ментні й субстратні, а також газочутливі електроди.

рівняння для потенціалу іонообмінної мембрани, яка контак-
тує з  розчином, що  містить два мембраноактивних іони а+ і  в+, 
здатних проникати в мембрану й впливати на її потенціал, було ви-
ведено вперше Б.П. нікольським. в основі теорії нікольського ле-
жить припущення, що між іонітовою мембраною та контактуючим 
розчином проходить реакція обміну іонами а+ і в+, яку можна за-
писати:
 B A++ + B +A+ +   (4.77)
(риска над символом означає приналежність іона мембрані). 

реакції (4.77) відповідає константа рівноваги:

 A B
A B

A B

.
a a

K
a a

+ +
− + +

⋅
=

⋅
 (4.78)

величину Ка–в, яка визначає здатність іонів в+ витісняти з мем-
брани іони а+, називають константою обміну іонів а+ і в+. схему 
а+-селективного електрода можна представити у вигляді:

 
Досліджуваний

розчин
A B

 Meмбрана

    A B

Стандартний
розчин

+ + + +, , A Cl
AgCl, Ag.

ICE

+ −,
 

Мембрана розділяє два розчини (досліджуваний і  стандарт-
ний), що  містять іони, здатні проникати в  мембрану й  рухатися 
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в  ній. стандартний розчин містить тільки один вид мембрано-
активних іонів — а+. склад стандартного розчину залишається не-
змінним. досліджуваний розчин містить іони а+ і  в+, склад його 
змінюється. для потенціалу а+-селективного електрода ніколь-
ський одержав рівняння:
 ICE A BA B

const lg( ).a K a+ +−ϕ = + θ + ⋅  (4.79)
слід зазначити, що  рівняння (4.79) було виведено без ураху-

вання дифузійного потенціалу, який виникає в мембрані внаслідок 
різної рухливості іонів а+ і в+. У результаті урахування дифузійно-
го потенціалу рівняння (4.79) було перетворене:
 ICE A /BA B

const lg( ).a K a+ +ϕ = + θ + ⋅  (4.80)
за формою рівняння (4.79) і  (4.80) однакові. але константа 

Ка/в має більш складний зміст, ніж Ка–в, тому що містить множник, 
що враховує роль відносних рухливостей іонів.

рівняння (4.80) — основне рівняння теорії ісе, а величина 
Ка/в — основна характеристика властивостей ісе. з одного боку, 
вона пов’язана з  відносною рухливістю іонів у  мембрані: чим 
більша рухливість заважаючого іона в+, тим більший його вплив 
на потенціал а+-селективного електрода. з іншого боку, Ка/в за-
лежить від селективності поглинання мембраною іона при іон-
ному обміні. величину Ка/в називають коефіцієнтом селектив-
ності ІСЕ, або коефіцієнтом впливу іонів в+ на а+-функцію елек-
трода.

найбільш розповсюдженими ісе є скляні електроди. спочат-
ку були створені скляні електроди з водневою функцією, нині роз-
роблені й широко застосовуються скляні електроди з металевими 
функціями.

стекла, що  містять оксиди силіцію, натрію й  кальцію, мають 
різко виражену специфічну спорідненість до  іонів н+. внаслідок 
цього при контакті з кислими розчинами іони натрію в поверхне-
вому шарі скла майже повністю заміщуються на іони H+. Потенці-
ал скляного електрода підпорядковується такому рівнянню (у при-
сутності заважаючих іонів натрію):
 ϕ θскл H H/Na Naconst lg( )= + + ⋅+ +a K a .  (4.81)

коефіцієнт впливу іонів натрію дуже малий (10–14–10–12), тому 
до рн = 12  + +H/Na Na HK a a⋅ <<  і рівняння набуває вигляду:

 ϕ θ θскл H
const lg const pH= + = −+a . (4.82)
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таким чином, у кислих, нейтральних і слаболужних розчинах 
скляні електроди із зазначених вище стекол використовуються для 
вимірювань рн.

схема скляного електрода з водневою функцією має вигляд:
 н+скл. мембранаHClAgCl, Ag. 

скляний електрод зображений на 
рис.  4.10. це  тонкостінна кулька з  електрод-
ного скла (1), заповнена розчином HCl (2), 
у  який занурений хлоридосрібний електрод 
(3). Перед використанням скляний електрод 
вимочують протягом декількох годин в 0,1 М 
розчині HCl, а потім перевіряють його водне-
ву функцію. для цього вимірюють ерс кола, 
складеного зі  скляного електрода й допоміж-
ного (хлоридосрібного, каломельного), буду-
ють калібрувальний графік Е–рн, крутість 

електродної функції 
2,303RT

F
θ =  (при 298  к 

θ  =  0,059  в), дорівнює кутовому коефіцієнту 
калібрувальної прямої, узятому із  протилеж-
ним знаком (рис. 4.11).

У зв’язку з  тим, що  скляний електрод 
має великий опір, для вимірювань 
із цим електродом використовують 
рн-метри або іономіри. рн-метр 
або іономір стандартизують за до-
помогою буферних розчинів з відо-
мим значенням рн, а потім вимірю-
ють рн у досліджуваному розчині. 
Потенціал скляного електрода змі-
нюється з часом, тому прилад необ-
хідно настроювати щодня. зазна-
чена обставина належить до  чис-
ла недоліків скляного електрода, 
як і те, що з ним не можна працю-
вати в сильнолужних розчинах. однак скляний електрод практич-
но витіснив усі інші електроди з водневою функцією у зв’язку з ці-
лою низкою переваг: швидкість установлення потенціалу, простота 
конструкції, можливість використання в присутності окиснювачів 

Рис. 4.10. скляний 
електрод: 

1 — кулька 
з електродного скла; 

2 — розчин нсl; 
3 — хлоридосрібний 

електрод

Рис. 4.11. калібрувальний 
графік для скляного електрода
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і відновників, в органічних розчинниках, у мутних і  забарвлених 
розчинах.

У сильнолужних розчинах H/NaH Naa K a+ +<<  і електрод набуває 
Na-функцію:
 ϕ θ θ θскл H/Na Na Naconst  const= + + = ++ +lg lg lg .K a a′  (4.83)

введення до складу скла оксидів барію, цезію, лантану й замі-
на оксиду натрію на оксид літію значно розширює область водне-
вої функції скляного електрода. зараз створені н+-скляні електро-
ди, які працюють в  інтервалі рн від –2 до 14  і при температурах 
до 100–150 °с.

введення до складу скла оксидів алюмінію й бору підсилює ме-
талеву функцію скляного електрода. У такий спосіб удалося ство-
рити іонселективні електроди для іонів 4Na , K , NH , Li , Ag , Tl .+ + + + + +

 Стандартний електродний потенціал — це потенціал елек-
трода при активностях учасників електродної реакції, що до-
рівнюють одиниці.
 Крутістю електродної функції називається величина ,

z
θ  де 

2,303 .RT
F

θ =

 Електрод першого роду — це метал або неметал, який зна-
ходиться у розчині своїх іонів.
 Оборотність електрода до  будь-яких іонів означає, що  по-

тенціал цього електрода лінійно залежить від логарифма актив-
ності цих іонів.
 Потенціал стандартного водневого електрода прийнятий 

рівним нулю при всіх температурах і в усіх розчинниках.
 Електрод другого роду — це метал, вкритий його важкороз-

чинною сіллю і занурений у розчин з аніонами цієї солі.
 Електроди другого роду використовують у потенціометрії 

як електроди порівняння.
 У редокс-електроді метал не бере участі в електродній реак-

ції.
 Хінгідронний електрод  — складний редокс-електрод, який 

використовують для вимірювання рН.
 У іонселективних електродів потенціал установлюється 

за рахунок обміну іонами між електродною мембраною й розчином.
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 Перевірити водневу функцію скляного електрода — означає 
довести, що потенціал його підпорядковується рівнянню Нернста.

4.3.4. КлАсифіКАЦіЯ гАлЬВАНіЧНих ЕлЕмЕНтіВ

комбінуючи різні за  природою електроди, можна одержати 
різноманітні гальванічні елементи або електрохімічні кола. Гальва-
нічні елементи класифікують за різними ознаками:

1) за ознаками оборотності розрізняють оборотні й необорот-
ні гальванічні елементи;

2) за  наявністю або відсутністю рідинної межі розрізняють 
кола з переносом і без переносу;

3) за характером процесу (хімічний процес або процес вирів-
нювання концентрацій) розрізняють хімічні й концентраційні еле-
менти.

Оборотні й необоротні гальванічні елементи

для оборотного гальванічного елемента мають здійснюватись 
дві умови: 1) оборотність хімічної реакції, що проходить в елемен-
ті; 2) рівноважні умови роботи елемента, тобто елемент має дава-
ти нескінченно малий струм, 
для цього ерс його повинна 
компенсуватися різницею по-
тенціалів зовнішнього джерела 
 струму.

розглянемо ці  поняття 
на  прикладі одного з  найбільш 
простих гальванічних елемен-
тів  — елемента якобі–даніе-
ля (рис. 4.12). він складається 
із цинкового й мідного електро-
дів, занурених у розчини своїх солей. схема елемента:
 4 4( )Zn  ZnSO   CuSO   Cu( ).− +  

цинк має більш високу здатність посилати іони в розчин, ніж 
мідь. тому якщо пластинки з’єднати дротом, то  електрони поте-
чуть по ньому до мідної пластинки, даючи при цьому струм за ра-
хунок окиснювально-відновної реакції:

(–) електрод Zn Zn2+ + 2e окиснення
(+) електрод Cu2+ + 2е Cu відновлення

Zn + Cu2+ Zn2+ + Cu.

Рис. 4.12. елемент якобі–даніеля
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якщо цей елемент замкнути на зовнішнє джерело струму, ерс 
якого на  нескінченно малу величину більша, ніж ерс елемента 
якобі–даніеля, то  в  останньому будуть проходити процеси, зво-
ротні тим, які ми розглянули: на цинковому електроді буде виді-
лятися цинк, а мідний електрод буде розчинятися. це свідчить про 
оборотність хімічної реакції в елементі. якщо ж ерс зовнішнього 
елемента буде на нескінченно малу величину менша ерс елемента 
якобі–даніеля, то останній буде давати нескінченно малий струм, 
тобто працювати в рівноважних (оборотних) умовах.

таким чином, елемент якобі–даніеля належить до оборотних 
гальванічних елементів.

Прикладом необоротного кола може бути елемент, у якому оби-
два електроди занурені в розчин купрум сульфату: ZnCuSо4Cu. 
При прикладенні ерс, що  перевищує ерс елемента, на  лівому 
електроді буде відбуватися виділення міді, а не цинку, тобто реак-
ція, що проходить в елементі, необоротна.

вираз для ерс оборотного гальванічного елемента можна 
одержати, виходячи з того, що робота, яка здійснюється в ньому, 
дорівнює максимальній корисній роботі, тобто дорівнює зменшен-
ню енергії Гіббса, що визначається за рівнянням ізотерми хімічної 
реакції вант-Гоффа. якщо в елементі проходить реакція:
 ν1A1 + ν2A2 ν3A3 + ν4A4, 
то

 W zFE G RT K RT a a
a aeл = = − = −

⋅
⋅

∆ ln ln .3
3

4
4

1
1

2
2

ν ν

ν ν  (4.84)

звідси:

 
3 4

3 4
1 2

1 2

ln ln .
a aRT RTE K

zF zF a a

ν ν

ν ν
⋅

= −
⋅

 (4.85)

При початкових активностях, що дорівнюють одиниці, одер-
жуємо:

 0ln ,RTE K E
zF

= =  (4.86)

де Е0 — стандартна ЕРС, тобто ерс елемента при активностях ре-
агентів, що дорівнюють одиниці.

Підставивши (4.86) у (4.85) і перейшовши до десяткових лога-
рифмів, маємо:

 
3 4

0 3 4
1 2

1 2

2,303 lg .
a aRTE E

zF a a

ν ν

ν ν
⋅

= −
⋅

 (4.87)
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для 298 к рівняння набуває вигляду:

 
3 4

0 3 4
1 2

1 2

0,059 lg .
a a

E E
z a a

ν ν

ν ν
⋅

= −
⋅

 (4.88)

величина ерс гальванічного елемента може бути визначена 
як різниця електродних потенціалів. слід зазначити, що гальваніч-
ний елемент завжди записують таким чином, щоб на лівому елек-
троді проходив процес окиснення, а  на правому  — відновлення, 
і від значення потенціалу правого електрода (додатнього) відніма-
ють значення потенціалу лівого електрода (від’ємного).

ерс елемента, що складається з водневого електрода в розчині лі-
карської речовини й  насиченого каломельного електрода, дорів-
нює 0,500 в при 298 к. напишемо схему елемента й рівняння ре-

акції, що проходить у ньому. визначимо рн розчину лікарської речовини.

схема елемента: Pt H
  Розчин

лікарської
речовини

 KCl нас.  Hg Cl , Hg.2 2 2

на каломельному електроді проходить реакція
 Hg2Cl2 + 2e 2Hg + 2Cl–; (1)
на водневому електроді
 2н+ + 2е н2. (2)

віднімаємо рівняння (2) від рівняння (1) і одержуємо рівняння реак-
ції, що відбувається в гальванічному елементі:
 Hg2Cl2 + н2 2Hg + 2Cl– + 2н+ 

або в молекулярному вигляді:
 Hg2Cl2 + н2 2Hg + 2нCl. 
 E = ϕкал – ϕвод. 

Потенціал насиченого каломельного електрода при 298  к дорівнює 
0,242 в. Потенціал водневого електрода ϕвод = –0,059 рн.
 Е = 0,242 + 0,059 рн; 
 0,500 = 0,242 + 0,059 рн; 
 рн = 4,37. 
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Кола без переносу й з переносом

У колі без переносу обидва електроди занурені в один розчин, 
рідинна межа відсутня. Приклади кіл без переносу:

2Pt  H   HCl  AgCl, Ag  — воднево-хлоридосрібний елемент;
2 2 2Pt  H   H O  O   Pt  — воднево-кисневий елемент;

Ag, AgClHClcкл. мемб. HClAgCl, Ag — cкляно-хлоридо-
срібний елемент;

4 2 4 2Pb, PbSO   H SO   PbO , Pb  — свинцевий акумулятор;
4 2 4Cd, Hg  CdSO   Hg SO , Hg  — стандартний елемент вестона.

ерс елемента вестона відрізняється сталістю в часі та малим тем-
пературним коефіцієнтом. лівий електрод оборотний до іонів Cd2+:
 Cd Cd2+ + 2е, 
а правий — до іонів 2

4SO −: 
 Hg2SO4 + 2e 2Hg + 2

4SO −. 
У колі з переносом електроди занурені в різні розчини, що кон-

тактують між собою:
ZnZnSо4CuSо4Cu;
PtH2HClкClAgCl, Ag;
Ag, AgClHClcкл. мемб.CH3COOHкClAgCl, Ag;
PtH2HClкClHg2Cl2, Hg.
слід зазначити, що в колах з переносом на межі між розчина-

ми виникають дифузійний (розчини в одному розчиннику) або рі-
динний (розчини в різних розчинниках) потенціал.

хімічні та концентраційні кола

Хімічне коло — це система, що складається із двох різних елек-
тродів; джерелом електричної енергії є хімічна реакція, що відбу-
вається в колі.

Концентраційне коло складається із двох однакових електро-
дів, занурених у розчини з різними активностями; у ньому джере-
лом електричної енергії служить енергія переносу речовини з роз-
чину з більшою активністю в розчин з меншою активністю.

Прикладом концентраційного кола може бути елемент, складе-
ний із двох срібних електродів:
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електрод, занурений у розбавлений розчин, надсилає в нього 
аргентум-катіони й заряджається негативно. на електроді, зануре-
ному в  концентрований розчин, аргентум-катіони осаджуються, 
заряджаючи його позитивно, тобто на обох електродах ідуть про-
цеси в напрямку вирівнювання активностей. ці процеси спонтанні 
й супроводжуються зменшенням енергії Гіббса. електрична робо-
та здійснюється за рахунок зменшення енергії Гіббса.

У наведеному концентраційному елементі виникають три 
стрибки потенціалу: два на межах метал–розчин, а третій — на межі 
між розчинами. цей потенціал називається дифузійним і  вини-
кає внаслідок різної швидкості руху катіона й  аніона. іони 3NO ,−  
що  мають більшу рухливість, дифундують у  розбавлений розчин 
швидше, ніж іони Ag+, і  межа поділу двох розчинів заряджаєть-
ся негативно з боку розбавленого розчину й позитивно — з боку 
концентрованого. виникає подвійний електричний шар і  стри-
бок потенціалу. різниця потенціалів, що виникає, прискорює рух 
аргентум-катіонів й  сповільнює рух нітрат-іонів, поки швидкості 
іонів, що дифундують, не зрівняються й речовина не почне дифун-
дувати як єдине ціле. із цього моменту величина дифузійного по-
тенціалу не змінюється.

вираз для дифузійного потенціалу можна одержати таким чи-
ном.

Припустимо, що  через подвійний шар іонів перенесений 
1  моль іонів при величині дифузійного потенціалу ϕд. тоді елек-
трична робота дорівнює:
 Wел = Fϕд. (4.89)

Перенос електрики здійснений у результаті руху катіонів і ані-
онів. При роботі елемента нітрат-іони переходять із концентрова-
ного розчину в розбавлений, що супроводжується одержанням ро-
боти:

 
+

–NO2 23
–1 NO3 –1 1AgNO3

ln ln ,
ua aW t RT RT

a u u a
= ⋅ = −

+
 (4.90)

де –NO3
t  — число переносу нітрат-іона. аргентум-катіони при робо-

ті елемента переходять із розбавленого розчину в концентрований, 
що вимагає витрати роботи:

 Ag2 2
2 Ag

–1 1Ag NO3

– ln  ln .
ua aW t RT RT

a u u a
+

+
+

= ⋅ = −
+

 (4.91)
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сумарна робота дорівнює: Wел = W1 + W2 і

 F
u u

u u
RT a

a
⋅ =

−

+

− +

− +

ϕД

NO3 Ag

NO3 Ag

 
ln .2

1

 (4.92)

звідси:

 ϕД
3

3

NO Ag

NO Ag

 
=

−

+
⋅

−

−

+

+

u u

u u
RT
F

a
a

ln .2

1
 (4.93)

з (4.93) випливає, що при однакових швидкостях руху іонів ве-
личина дифузійного потенціалу дорівнює нулю.

ерс концентраційного кола з переносом:
 E = ϕ2 – ϕ1 + ϕд. (4.94)

Підставляючи в (4.94) величини потенціалів електродів і вели-
чину дифузійного потенціалу, одержуємо:

 
–NO Ag 23

2 1
– 1NO Ag3

ln ln ln
u uRT RT RT aE a a

F F u u F a
+

+

−
= − + ⋅

+
. (4.95)

або

 3

3

NO 2

1NO Ag

2
ln .

u aRTE
u u F a

−

− +

= ⋅
+

 (4.96)

як ми вже зазначали, дифузійні потенціали виникають у всіх 
колах з переносом і їх необхідно враховувати при обчисленні ерс 
гальванічного елемента. У  розглянутому вище прикладі передба-
чалося, що числа переносу не залежать від концентрації. для точ-
них розрахунків необхідно знати числа переносу як функції кон-
центрації, що  значно ускладнює розрахунок дифузійного потен-
ціалу. на  практиці дифузійний потенціал зменшують, поміщаю-
чи між розчинами сольовий місток, тобто концентрований роз-
чин солі з близькими рухливостями катіона й аніона (кCl, NH4Nо3, 
NH4Cl). У  цьому випадку іони концентрованого розчину прово-
дять практично весь струм у зонах контакту розчинів, рухливос-
ті іонів близькі, і  дифузійний потенціал різко знижується. однак 
у  колі з  переносом завжди, навіть при наявності сольового міст-
ка, існує залишковий дифузійний потенціал, тому для прецизійних 
вимірювань використовують кола без переносу.

дифузійний потенціал, що виникає в гальванічному елементі

3 3 AgNO   AgNO
Ag  0,1  0,5  Ag

 0,534 
m m

±

= =
γ =
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дорівнює 0,0022 в при 298 к. розрахуємо середній іонний коефіцієнт ак-
тивності AgNO3  у розчині лівого напівелемента, якщо рухливості іонів 
Ag+ і  3NO− дорівнюють відповідно 5,6 · 10–8 і 6,4 · 10–8 м2 · с–1 · в–1.

відповідно до  ϕД

NO Ag

NO Ag

lg=
−

+
⋅

− +

− +

u u
u u

a
a

3

3

0 059 2

1

,  дифузійний потенціал до-
рівнює:

 
8 8

2
8 8

1

6,4 10 5,6 100,0022 0,059lg .
6,4 10 5,6 10

a
a

− −

− −

⋅ − ⋅=
⋅ + ⋅

 

активність визначаємо за рівнянням:
 a± = mγ±. 

отже,   

 
8 8

8 8

6,4 10 5,6 10 0,5 0,534
0,0022 0,059lg .

6,4 10 5,6 10 0,1

− −

− −
±

⋅ − ⋅ ⋅
=

⋅ + ⋅ ⋅ γ
 

звідки:  
 γ± = 0,735. 

 У гальванічному елементі електрична робота відбувається 
за рахунок зменшення енергії Гіббса.
 Гальванічні елементи класифікують за  ознаками оборот-

ності, наявності або відсутності рідинної межі та за характером 
процесу (хімічний або процес вирівнювання концентрацій).
 Стандартна ЕРС — це ЕРС елемента при активностях ре-

агентів, що дорівнюють одиниці.
 У схемі гальванічного елемента праворуч записують додат-

ній електрод, ліворуч — від’ємний.
 При розрахунку ЕРС із  потенціалу додатнього електрода 

віднімають потенціал від’ємного.
 У колі без переносу обидва електроди перебувають в одному 

розчині, а в колі з переносом — у різних розчинах.
 Хімічне коло складається з  різних електродів, концентра-

ційне — з однакових.
 Дифузійний потенціал виникає внаслідок різної рухливості 

іонів.
 Дифузійний потенціал елімінують (зменшують) за допомо-

гою сольового містка, що у схемі елемента позначається подвійною 
рискою.
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КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що називається гальванічним елементом? які стрибки 
потенціалів виникають у гальванічному елементі?
2. чому неможливо експериментально визначити абсолют-
ну величину електродного потенціалу? що таке відносний 
електродний потенціал?

3. що називається стандартним електродним потенціалом?
4. яке застосування знаходять електроди другого роду?
5. для чого платинову пластинку у  водневому електроді по-

кривають платиновою черню? яким має бути покриття?
6. чому водень, який використовують у водневому електроді, 

ретельно очищають?
7. які електроди використовують як електроди порівняння?
8. які електроди відносять до окиснювально-відновних?
9. чим відрізняються прості й складні редокс-електроди?
10. до якого типу електродів належить хінгідронний електрод? 

чому його можна використовувати для вимірювання рн?
11. У чому полягає принципова відмінність ісе від інших елек-

тродів?
12. яка величина є основною характеристикою ісе? чому? які 

фактори впливають на цю величину?
13. У чому переваги й недоліки скляного електрода порівняно 

з водневим?
14. чому скляний електрод не можна використовувати для ви-

мірювань рн у сильнолужних розчинах?
15. як підсилити водневу або металеву функцію скляної мем-

брани?
16. які дві умови мають дотримуватися для оборотного галь-

ванічного елемента?
17. що таке стандартна ерс?
18. чим відрізняються хімічні й  концентраційні гальванічні 

елементи?
19. ерс якого елемента не залежить від величин стандартних 

електродних потенціалів?
20. чим відрізняються кола без переносу й з переносом?
21. чому в колах з переносом виникає дифузійний потенціал? 

як його елімінувати?
22. чому для прецизійних вимірювань використовують кола 

без переносу?
23. чому сольовий місток зменшує дифузійний потенціал?
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Потенціометрія — це фізико-хімічний метод дослідження, що 
ґрунтується на  вимірюванні ерс.  Переваги потенціометричного 
методу: 1) можливість визначення різних фізико-хімічних характе-
ристик; 2) висока точність вимірювання ерс; 3) відносна просто-
та обладнання.

існують два види потенціометричних вимірювань: пряма по-
тенціометрія й  потенціометричне титрування. за  допомо-
гою прямої потенціометрії зазвичай визначають активність іо-
нів, що містяться в розчині; всі розрахунки базуються на рівнян-
ні нернста. При потенціометричному титруванні визначається за-
гальний вміст електроліту в розчині, незалежно від того, перебуває 
він у вигляді іонів чи у вигляді сполук.

для будь-якого потенціометричного визначення необхідно 
скласти гальванічний елемент із  індикаторного електрода, обо-
ротного до досліджуваних іонів, і електрода порівняння. до інди-
каторного електрода в прямій потенціометрії ставиться низка ви-
мог: точна оборотність до іонів, що визначаються, висока селектив-
ність, стійке й відтворюване значення потенціалу, простота у вико-
ристанні й доступність. електрод порівняння повинен мати стій-
кий і  відтворюваний потенціал. найчастіше електродами порів-
няння служать електроди другого роду.

При потенціометричному титруванні до  індикаторних елек-
тродів не пред’являються такі високі вимоги. індикаторний елек-
трод повинен давати закономірну зміну потенціалу зі зміною кон-
центрації іонів, які визначають для того, щоб забезпечити надійне 
визначення точки еквівалентності.

Пряма потенціометрія дає найбільш точні результати при ви-
користанні кіл без переносу у зв’язку з відсутністю в них дифузій-
ного (рідинного) потенціалу.

У колах без переносу визначають термодинамічні характерис-
тики реакції, що проходить в гальванічному елементі, середні кое-
фіцієнти активності електролітів, їх константи дисоціації, іонні до-
бутки розчинників.

за допомогою кіл з  переносом визначають іонний показник 
(водневий, металевий, аніонний) рА = –lg аА, константи дисоціації, 
добутки розчинності, константи стійкості комплексних іонів та ін. 
У коло з переносом включають сольовий місток, що знижує й ста-
білізує дифузійний потенціал.
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Потенціометричне титрування дозволяє вирішувати як аналі-
тичні задачі — визначення концентрації, так і фізико-хімічні — ви-
значення добутку розчинності, констант стійкості, констант дисо-
ціації.

4.4.1. ВиЗНАЧЕННЯ тЕРмОДиНАміЧНих 
хАРАКтЕРистиК РЕАКЦій

в оборотному гальванічному елементі здійснюється макси-
мальна корисна робота zFE, яка дорівнює зменшенню енергії Гіббса:
 –ΔG = zFE. (4.97)

таким чином, вимірявши ерс гальванічного елемента, можна 
визначити зміну енергії Гіббса для хімічної реакції, що проходить 
в ньому.

напишемо рівняння хімічної реакції, що відбувається в елементі:
Hg, Hg2Cl2кCl   HCl, C6H4O2, C6H4(OH)2Pt.

розрахуємо зміну енергії Гіббса для цієї реакції при 298 к, якщо 
ерс елемента при цій температурі дорінює 0,393 в.

на хінгідронному електроді проходить реакція:
 C6H4O2  + 2н+ + 2е  C6H4(Oн)2; (1)
на каломельному електроді:
 Hg2Cl2 + 2е 2Hg + 2Cl–. (2)

віднімаємо рівняння (2) від рівняння (1) і одержуємо рівняння реак-
ції, що відбувається в елементі:
 C6H4O2  + 2HCl + 2Hg  C6H4(Oн)2  + Hg2Cl2. 

обчислюємо зміну енергії Гіббса:
 ΔG = –zFE; 
 ΔG = –2 ∙ 96485 ∙ 0,393 = –75837 дж = –75,84 кдж. 

якщо початкові активності реагентів дорівнюють одиниці, 
то з рівняння (4.97) одержуємо:
 –ΔG0 = zFE0, (4.98)
де ΔG0 — стандартна зміна енергії Гіббса, а Е0 — стандартна ерс. 
зі стандартної зміни енергії Гіббса обчислюють константу рівно-
ваги реакції:
 –ΔG0 = RT lnK. (4.99)

вивчивши температурну залежність ерс гальванічно-
го елемента, можна визначити зміну ентропії ΔS.  як відомо, 

.
p

G S
T

∂∆  = −∆  ∂
 диференціюючи (4.98), одержуємо:
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0 0

0 .
p p

G ES zF
T T

∂∆ ∂   − = ∆ =      ∂ ∂
 (4.100)

зміну ентальпії розраховують за рівнянням :
 ΔG0 = ΔН0 – ТΔS0. 

визначимо зміну ентропії реакції:
 Cd + 2AgCl CdCl2 + 2Ag, 

що оборотно проходить у гальванічному елементі при 298 к, якщо стан-
дартна ерс елемента дорівнює 0,6753 в, а стандартні теплоти утворення 
CdCl2 і AgCl дорівнюють відповідно –389,7 і –126,9 кдж ∙ моль–1.

розраховуємо зміну енергії Гіббса реакції:
 ΔG0 = –zFE0. 
 ΔG0 = –2 ∙ 96485 ∙ 0,6753 = –130313 дж. 

визначаємо зміну ентропії за першим наслідком із закону Гесса:
 0 0 0

2(CdCl ) 2 (AgCl).f fH H H∆ = ∆ − ∆  

 ΔН0 = –389,7 + 2 ∙ 126,9 = –135,9 кдж. 
обчислюємо зміну ентропії за рівнянням Гіббса–Гельмгольца:

 ΔG0 = ΔН0 – ТΔS0; 

 ∆
∆ ∆

∆S H G
T

S0
0 0

0 135900 130313
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18 75=
−

=
− +
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K
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4.4.2. ВиЗНАЧЕННЯ сЕРЕДНЬОгО КОЕфіЦіЄНтА 
АКтиВНОсті ЕлЕКтРОліту

для визначення середнього коефіцієнта активності електролі-
ту складають коло без переносу з  електродів, оборотних до  іонів 
досліджуваного електроліту. так, для вимірювання середнього ко-
ефіцієнта активності HCl як у водних, так і в неводних розчинах 
можна використовувати воднево-хлоросрібний елемент
 Ptн2нсlAgCl, Ag. (4.101)

на лівому електроді проходить реакція окиснення:
 1/2н2 н+ + е, 
на правому — реакція відновлення:
 AgCl + e Ag + Cl–. 

сумарна реакція:

 
1
2

н2 + AgCl Ag + H+ + Cl–. (4.102)
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рівняння для ерс гальванічного елемента має вигляд:

 Ag Cl0 H
1/2
H AgCl2

lg .
a a a

E E
p a

−+⋅ ⋅
= − θ

⋅
 (4.103)

Ураховуючи сталість активностей срібла, аргентум хлориду 
й тиску водню, одержуємо:
 0

ClH
lg .E E a a −+= − θ ⋅  (4.104)

середня активність HCl дорівнює:

 1/2
ClH

( ) .a a a −+± = ⋅  (4.105)
Підставивши (4.105) в (4.104), маємо:

 0 0–2 lg –2 lg –2 lgE E a E m± ±= θ = θ θ γ  (4. 106)
або    
 02 lg –2 lg .E m E ±+ θ = θ γ   (4.107)

рівняння (4.107) використовують для розрахунку γ±, визначив-
ши попередньо значення стандартної ерс кола Е0.

При m  → 0  γ± → 1, а  величина 
Е + 2 θ lgm → Е0. вимірюють ерс воднево-
хлоросрібного елемента в декількох роз-
чинах з різною концентрацією нCl, роз-
раховують суму Е + 2 θ lgm і будують гра-
фік залежності Е  + 2 θ lgm від m . екс-
траполяція прямої на  m  = 0 (рис. 4.13) 
дає значення Е0. вибір величини m  обу-
мовлений тим, що за теорією дебая–Гюк-
келя (див. 4.1.2) у розбавлених розчинах 
lg γ± є лінійною функцією m .

Після визначення Е0 можна розра-
хувати величину γ± для будь-якої концентрації нCl за рівнянням 
(4.107), підставивши в нього значення Е та m.

4.4.3. ВиЗНАЧЕННЯ КОНстАНти ДисОЦіАЦії 
слАБКОї КислОти

складають гальванічний елемент:
 Ptн2Hа(m1), Naа(m2), NaCl(m3)AgCl, Ag, (4.108)
де на й Nаа — слабка кислота та її сіль; mi — концентрації. ерс 
вод не во-хлоросрібного кола дорівнює (див. 4.4.2):
 0

ClH
lg .E E a a −+= − θ ⋅  (4.109)

Рис. 4.13. Графічне 
визначення Е0
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термодинамічна константа дисоціації кислоти виражається 
рівнянням:

 –H A

HA

.a

a a
K

a
+ ⋅

=  (4.110)

звідки:

 
–

HA
+H

A

.aK a
a

a
⋅

=   (4.111)

Підставивши (4.111) в (4.109), одержимо:

 

HA0 Cl

A

HA0 1 3 Cl

2 A

lg lg

p lg lg .

a

a

a a
E E K

a
m mE K

m

−

−

−

−

⋅
= − θ − θ =

γ ⋅ γ⋅= + θ − θ − θ
γ

 (4.112)

звідси, для величини рКа маємо:

 
0

HA1 3 Cl

2 A

p lg lg ,

p

a

c

m mE EK
m

K
−

−γ ⋅ γ⋅−= + +
θ γ



  
 (4.113)

де рКc — концентраційна константа дисоціації.
Готують буферні розчини з кислоти та її солі з добавками NaCl 

у тому ж розчиннику й вимірюють ерс кола (4.108). отримані зна-
чення Е  підставляють у  рівняння (4.113) і  розраховують концен-
траційні константи дисоціації (стандартну ерс кола E0  визнача-
ють, як описано у розд. 4.4.2). Будують графік залежності рКс від 
іонної сили розчину і екстраполяцією на нульову іонну силу визна-
чають термодинамічну константу дисоціації Кa.

4.4.4. ВиЗНАЧЕННЯ іОННОгО ДОБутКу 
ПРОтОлітиЧНОгО РОЗЧиННиКА

іонний добуток розчинника вимірюють у колі
 Ptн2MeМ, MeClAgCl, Ag, (4.114)
де MeМ — ліат металу (наприклад, с2н5оNa, сн3ок і т. д.), Месl — 
хлорид металу (натрію або калію).

ерс кола дорівнює:
 0

–ClH
– lg .E E a a+= θ ⋅  (4.115)

рівняння для іонного добутку:
 MMH

.iK a a −+= ⋅  (4.116)
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виразивши активність іона гідрогену через іонний добуток 
розчинника та підставивши її в рівняння (4.115), одержуємо:

 0 0Cl Cl Cl

M M M

lg lg lg lgi
i

K a m
E E E K

a m
− − −

− − −

⋅ γ
= − θ = − θ − θ − θ

γ
 (4. 117)

або     

 
0

Cl Cl

M M

p lg lg .i

mE EK
m

− −

− −

γ−= + +
θ γ

  (4.118)

необхідне для розрахунку pКi значення стандартної ерс 
Е0 воднево-хлоросрібного кола знаходять за методикою, описаною 
в розд. 4.4.2.

Готують розчини ліату натрію або калію з добавками хлориду 
того ж металу, вимірюють ерс і розраховують концентраційні ве-
личини:

 
0

Cl

M

p lg .i

mE EK
m

−

−

′ −= +
θ

 (4. 119)

Потім будують графік залежності p iK ′  від іонної сили розчину 
й екстраполяцією на нульову іонну силу знаходять термодинаміч-
ну величину іонного добутку розчинника.

4.4.5. ВиЗНАЧЕННЯ рН

іони гідрогену в  розчинах суттєво впливають на  кислотно-
основні рівноваги, кінетику ряду реакцій, розчинність багатьох ре-
човин, здатність їх до екстракції, характер перебігу багатьох вироб-
ничих і біологічних процесів.

величина рн відіграє важливу роль у ферментативних про-
цесах, незначні відхилення від потрібних значень рн порушують 
роботу живих організмів, призводять до різних захворювань. ве-
личина рн служить критерієм якості певних лікарських препа-
ратів таких груп, як  алкалоїди, вітаміни, антибіотики, гормони 
та ін.

з існуючих методів визначення рн найбільш точним і універ-
сальним є потенціометричний. Потенціометричний метод вимірю-
вання рн включений у державну фармакопею України.

можливість кількісної оцінки кислотності

Кислотність розчинів кількісно характеризується від’ємним 
логарифмом активності іонів гідрогену:
 pH = –lg aH+. (4.120)
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сучасна шкала рн, що базується на активності іонів гідрогену, 
була уведена в науку зеренсеном і ліндестремом–ланг. вона одер-
жала назву шкали paH+.

термодинамічний смисл величини paH+ полягає в наступному. 
енергію протона в даному розчині характеризує хімічний потенці-
ал протона, що дорівнює:
 0

H H H
ln ,RT a+ + +µ = µ +  (4.121)

де 0
H+µ   — хімічний потенціал протона в  стандартному розчині, 

за який приймають одноактивний розчин іонів гідрогену, що має 
властивості ідеального розчину. з рівняння (4.121) випливає, що:

 
0

H H
H H

p lg ,
2,303

a a
RT

+ +
+ +

µ − µ
= − = −  (4. 122)

тобто величина paH+ визначається зміною енергії протона в дано-
му розчині в порівнянні зі стандартним розчином. необхідно від-
значити, що хімічний потенціал протона в стандартному стані 0

H+µ  
є сталою величиною тільки для даного розчинника при даній тем-
пературі, отже, для кожного розчинника й температури має існува-
ти власна шкала кислотності.

розглядаючи термодинамічний смисл величини paH+, варто під-
креслити неможливість строгого експериментального визначення 
цієї величини. Принципова складність, що виникає при оцінці paH+ 
розчину, полягає в наступному: неможливо визначити активність 
окремого виду іонів, у тому числі іонів гідрогену, жодним з відомих 
експериментальних термодинамічних методів.

активність окремого виду іонів можна визначити, тільки ско-
риставшись деякими нетермодинамічними припущеннями. експе-
риментальна (інструментальна) величина кислотності лише набли-
жено виражає істинну кислотність. Проте інструментальні величи-
ни широко використовуються на практиці, у зв’язку із цим важли-
ве значення для одержання однозначних результатів має стандар-
тизація вимірювань рн.

завданням стандартизації вимірювань кислотності в  будь-
яких розчинниках є  введення таких методів, які забезпечували  б 
максимальне наближення вимірюваної величини до  теоретичної 
міри кислотності paH+ = –lgaH+.
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стандартизація вимірювань кислотності

найбільш зручним для визначення інструментальних значень 
рн  методом є  потенціометричний, що базується на  вимірюванні 
ерс кіл з переносом, складених із електрода, оборотного до іонів 
гідрогену, й електрода порівняння:

електрод, 
оборотний 

до н+
р-н н+ сольовий 

місток
електрод  

порівняння.
      (4.123)

індикаторним електродом може бути водневий, скляний або 
хінгідронний електрод, як електрод порівняння найчастіше засто-
совується хлоросрібний або каломельний електрод. слід зазначи-
ти, що останнім часом для вимірювання рн широко використову-
ють скляний електрод, до  числа переваг якого належить можли-
вість автоматичного контролю та регулювання процесу.

Практичне вимірювання рн за допомогою кола (4.123) припус-
кає щонайменше два вимірювання: один раз у стандартному розчи-
ні, значення paH+ якого відомо, другий раз — у досліджуваному роз-
чині, тобто по суті виміряється ерс наступного кола:

 
Електрод, 

оборотний до Н+ H
ст.

H
досл.

+
Електрод, 

оборотний до Н .+ + (4.124)

ерс кола (4.124) може бути представлена рівнянням:
 E a a= − ++ +θ ϕ( ) .p p

Hдосл Hст
д  

враховуючи, що Е = Едосл — Ест, одержуємо:

 p p
Hдосл Hст

досл ст             дa a
E E

+ += +
−

+
θ

ϕ
θ

. (4.125)

таким чином, рн, виміряне у колі (4.124), є деякою інструмен-
тальною величиною, тому що містить похибку, пов’язану з визна-
ченням paH+ стандартного розчину, і похибку, обумовлену наявніс-
тю залишкового дифузійного потенціалу.

точність визначення paH+ залежить від точності визначення 
paH+ стандартного розчину й можливості оцінки або елімінування 
дифузійного потенціалу.

як стандарти для вимірювань рн найчастіше використовують-
ся буферні розчини зі стійкими й добре відтворюваними значення-
ми paH+.
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ефективність, з якою буферний розчин протистоїть зміні кон-
центрації іонів гідрогену, називається буферною дією. для кількіс-
ної характеристики буферної дії д. ван-слайк увів величину, яку 
назвав буферною ємністю:

 ,
pH
db

d
β =  

де db — кількість сильної основи або кислоти в моль ∙ л–1.
отже, під буферною ємністю розуміють кількість сильної осно-

ви або кислоти, яку необхідно додати до  одного літра буферного 
розчину, щоб рн розчину змінився на одиницю.

кислотність буферного розчину повинна не тільки мало зале-
жати від додавання невеликих кількостей кислоти або основи, але 
й бути малочутливою до зміни загальної концентрації компонен-
тів буфера.

ефект розведення в кількісній формі виражається величиною 
∆рн1/2, називаною числом розведення. ця  величина представляє 
зміну рн при розведенні розчину вдвічі.

важливою характеристикою буферного розчину є  темпера-

турний коефіцієнт pH ,d
dT

 який повинен бути по можливості малим.

численні дослідження показали, що найкращі буферні власти-
вості притаманні розчинам, які містять слабкі кислоти або слабкі 
основи та їх солі, а також кислі солі багатоосновних кислот. зазна-
чені розчини найбільш часто використовують як стандарти для ви-
мірювань рн.

важливо підкреслити, що  при підборі стандарту необхідно 
брати до  уваги не  тільки його буферні властивості. стандартний 
буферний розчин має бути таким, щоб величина pa

Hcт
+  могла бути 

визначена з максимально можливою точністю.
для визначення paH+ стандартних буферних розчинів за про-

позицією американського національного бюро стандартів (анБс) 
використовується елемент без рідинного з’єднання:

  
Буферний

Pt H р-н AgCl, Ag

Сl
2

+ −
. 

за величинами ерс цього кола 0
H Cllg ,E E a a+ −= − θ ⋅  виміряни-

ми у буферних розчинах з різним вмістом хлорид-іонів, і стандарт-
ною ерс E0 можна знайти величину:
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0

Cl ClH
p H lg lg ,W

E Ea m− −+
−= − ⋅ γ = +
θ

 (4.126)

де γCl– — коефіцієнт активності, а  mCl–— концентрація хлорид-
іона в  буферному розчині. екстраполюючи цю  величину на  ну-
льовий вміст хлорид-іона в  розчині, одержують значення 

0 0
H Clp H lg ,W a + −= − ⋅ γ  де  aH+, 

0
Cl−γ  — відповідно активність іона 

 гідро  гену й коефіцієнт активності хлорид-іона при іонній силі бу-
ферного розчину, що  не містить добавок хлориду. величину paH+ 
розраховують потім зі співвідношення:
 0 0

ClH
p p H lg .Wa −+ = + γ  (4.127)

коефіцієнт активності 0
Cllg −γ  визначається за  рівнянням де-

бая–Гюккеля:

 0
Cllg ,

1
A I
Ba I

−γ = −
+

 

де А, В — дебаївські коефіцієнти; а — відстань найбільшого збли-
ження іонів;  I — іонна сила буферного розчину.

величина pa
Hcт

+  відрізняється від теоретичної міри кислотності 
настільки, наскільки розрахований коефіцієнт активності хлорид-
іона відрізняється від істинної величини.

використання описаного методу обмежено буферними розчи-
нами з  іонною силою ≤ 0,1. таким чином, стандартний буферний 
розчин повинен мати досить низьку іонну силу, щоб коефіцієнт ак-
тивності можна було визначити з достатньою точністю. з  іншого 
боку, розбавлений розчин не буде мати необхідної буферної ємнос-
ті. У зв’язку з цим як стандартні буферні розчини вибирають роз-
чини з оптимальним значенням іонної сили, коли похибки, зв’язані 
з розрахунком pa

Hcт
+ , ще не дуже великі, а буферна ємність достатня 

для одержання стійких і добре відтворюваних значень рн.
за допомогою методу анБс у сШа, англії, японії, срср були 

розроблені стандарти на вимірювання рн у водних розчинах.
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стандартизація шкали рН у неводних середовищах

При вирішенні проблеми кислотності неводних розчинів ви-
никають два питання:

1. як бути при порівнянні кислотності двох розчинів у одному 
і тому ж розчиннику? наприклад, як оцінити, наскільки один спир-
товий розчин кисліший за інший?

2. як бути при порівнянні кислотності розчинів у двох різних 
розчинниках? наприклад, як оцінити кислотність розчинів однієї 
й тієї ж кислоти у воді та спирті?

завдання порівняння кислотності в  межах одного неводно-
го розчинника принципово не відрізняється від задачі визначення 
paH+ у водних розчинах.

величина M M
H Hp lga a+ += −  визначається різницею в енергетично-

му стані протона в  даному неводному розчині й  у стандартному 
розчині в тому ж розчиннику:

 
M 0(M)

M H H
Hp .

2,303
a

RT
+ +

+

µ − µ
= −  

необхідно підкреслити, що  переходячи від води до  неводно-
го розчинника, ми переходимо від кислотності, вираженої в актив-
ностях одного іона — іона гідроксонію, до кислотності, вираженої 
в активностях іншого іона — іона ліонію. в етанольному розчині 
носієм кислотних властивостей є іони етоксонію 2 5 2C H OH ,+  в амо-
ніаку — іони амонію +

4NH  тощо.
стандартизація шкали рн у неводних середовищах може бути 

виконана так само, як і у водних розчинах, тобто шляхом виготов-
лення стандартів у тому ж розчиннику.

Проте при розробці неводних стандартів виникає ціла низка 
ускладнень: коефіцієнти активності значно більше відрізняються 
від одиниці, солі й сильні у воді кислоти стають слабкими, значно 
зменшується розчинність солей. таким чином, створення невод-
них стандартних розчинів є нелегким завданням.

нині розроблені стандарти для вимірювань рн  у  метанолі, 
етанолі, пропанолі, етиленгліколі, диметилсульфоксиді та ін. вели-
ка робота в  цьому напрямку була проведена в.в.  александровим 
зі співробітниками.

інший шлях стандартизації вимірювань кислотності в невод-
них середовищах — використання водних стандартних буферів.

визначення величини pHM за  допомогою водного стандарту 
полягає у вимірюванні ерс кола:
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Електрод, 

оборотний до Н+ Hст

Електрод, 
оборотний до Н .+ +Hдосл

+(H2О) (М)  

рівняння для ерс цього кола має вигляд:

 
H O2

H O 0(H O) H O MM 0(M) H2 2 2
H H pM2 2

H

lg ,
a

E E E
a

+ −

+
= − = ϕ − ϕ + θ + ϕ  (4.128)

де ϕ ϕH2

H2O
H2

M та  0 0( ) ( ) — стандартні потенціали індикаторного електро-
да у воді й неводному розчиннику, ϕp

H2O M−  — різниця рідинних по-
тенціалів на межах водний насичений розчин кCl — неводний до-
сліджуваний розчин і водний стандартний буфер — водний наси-
чений розчин кCl.

з рівняння (4.128) одержуємо величину рнМ:

 
2

0(H O M) H O M2 2M H O
H pH OM 22

H
pH p .E E a

− −

+

∆ϕ + ϕ−= + −
θ θ

 (4.129)

як випливає з рівняння (4.129), рн неводного розчину можна 
визначити, знаючи суму 

2

0(H O M) H O M2 2
H p .− −∆ϕ + ϕ = ∆

У результаті досліджень Бейтса, де ліньї, Поповича, алексан-
дрова було встановлено, що величина ∆ має стале значення для да-
ного неводного розчинника в  широкому інтервалі рн.  отже, рі-
динний потенціал не залежить від рн неводного розчину, а визна-
чається тільки природою розчинника.

для визначення вели-
чини  ∆ вимірюють ерс кола 
(4.123) у водних і неводних роз-
чинах сильної кислоти, розра-
ховують величини рн розчинів, 
використовуючи довідкові зна-
чення коефіцієнтів активнос-
ті, будують графіки залежності 
Е–рн і  визначають величину  ∆ 
(рис. 4.14). як  випливає з  рів-
няння (4.128), при 2H O M

H Ha a+ +=  ве-
личина
 H O 0(H O M) H O MM 2 2 2

H p2
.E E − −− = ∆ϕ + ϕ = ∆  

якщо в неводному розчиннику немає сильних кислот, то для 
визначення ∆ використовують інші, більш складні методи.

Рис. 4.14. визначення величини ∆
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величини ∆ визначені й табульовані для цілої низки розчин-
ників.

настроюючи рн-метр за водними стандартами, на шкалі при-
ладу виставляють не табличне значення рн стандарту, а величину 

pHcт − ∆
θ
. У цьому випадку з приладу зчитується безпосередньо ве-

личина рнМ.

Єдина шкала кислотності

виміряна по відношенню до стандарту в даному розчиннику 
величина рнМ не є абсолютною мірою кислотності неводного роз-
чину й  може бути використана для характеристики кислотності 
тільки в межах даного розчинника.

для розв’язання багатьох практичних завдань необхідне спів-
ставлення кислотності розчинів у різних розчинниках, тобто при-
ведення значень рнМ до єдиного початку відліку.

за єдиний стандартний стан зазвичай обирають водний стан-
дартний розчин (з aH+ = 1 і властивостями ідеального розчину).

кислотність розчинів у єдиній шкалі дорівнює

 
0 (H O)M 2

+ +H Hp ,
2,303

A
RT

µ − µ
= −  

де 0 (H O)2
H+

µ  — хімічний потенціал протона в стандартному водному 
розчині; M

H+µ  — хімічний потенціал протона в досліджуваному роз-
чині. 

вираз для рА можна представити у вигляді суми:

 
MH

0 (H O)M 0(M) 0(M) 2
H MH H H

+0 H
p p lg .

2,303 2,303
A a

RT RT

+ + + +
+

 µ − µ µ − µ
 = − + = − γ
  

 (4.130)

Перший доданок дорівнює звичайній кислотності, а другий яв-
ляє собою зміну енергії протона при переносі його зі стандартного 
стану в даному розчиннику в єдиний стандартний стан і виража-
ється через єдиний нульовий коефіцієнт активності 

MH
0 +

γ .
Єдиний нульовий коефіцієнт активності часто називають пер-

винним ефектом середовища, оскільки він визначає вплив сере-
довища на  енергію частинок (іонів, молекул). знаючи величину    
lg

MH
0 +

γ , можна співставити кислотність розчинів у  різних роз-
чинниках. наприклад, величина lg

MH
0 +

γ  для етанолу складає 4,2. 
отже, спиртовий розчин, наприклад, хлороводню буде на  4,2  од. 
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рн кисліший за водний розчин HCl з тією ж активністю іонів гідро-
гену. однак якщо порівнювати кислотність одномолярних розчи-
нів HCl у тих же розчинниках, то різниця в кислотностях буде мен-
шою, оскільки в спиртовому розчині значно зменшується концен-
траційний коефіцієнт активності γMH+. Можна сказати, що в етано-
лі кожний іон ліонію стає більш активним, але число іонів ліонію 
зменшується. ще більш помітно це буде проявлятися в спиртовому 
розчині ацетатної кислоти. з одного боку, кислотність іонів ліонію 
в порівнянні з водою збільшується на 4,2 од., а з іншого — констан-
та дисоціації кислоти при переході від води до етанолу зменшуєть-
ся на 5,6 од., і обидва ефекти в значній мірі компенсуються.

необхідно звернути увагу на  відмінність у  поняттях кислот-
ності розчинів і сили кислоти. ацетатна кислота у воді є слабкою. 
якщо її розчинити в амоніаку, вона стане сильною кислотою, але 
розчин ацетатної кислоти в амоніаку буде менш кислим, ніж у воді: 
величина єдиної кислотності визначається не тільки збільшенням 
числа іонів ліонію, але й зменшенням активності протона в амоні-
аку в порівнянні з водою.

4.4.6. ВиЗНАЧЕННЯ АКтиВНОсті (КОНЦЕНтРАЦії) 
іОНіВ ЗА ДОПОмОгОЮ іОНсЕлЕКтиВНих 
ЕлЕКтРОДіВ

іонселективні електроди дозволяють специфічно й  кількісно 
визначати дуже велике число речовин, у  тому числі прості неор-
ганічні іони, гази, складні органічні сполуки. Широкі можливості 
застосування, невелика витрата досліджуваної речовини, а також 
простота процесу вимірювання дозволяють використати ісе у до-
слідженнях з фізіології, медицини, фармації, біології, при вивченні 
навколишнього середовища й ін.

ісе унікальні при фізіологічних дослідженнях безпосередньо 
в біологічних клітинах, коли необхідно одержати дані про розподіл 
Na, к, Ca — елементів, важливих для передачі внутрішньоклітин-
ної інформації. за допомогою іншої техніки таку інформацію одер-
жати важко внаслідок необоротності впливу на об’єкт дослідження.

Безсумнівно, цінною є  розробка мікроелектродів для визна-
чення деяких амінокиснот, оскільки електроди безпосередньо ви-
значають не концентрацію, а активність відповідних іонів у дослі-
джуваній рідині. і це не є недоліком, тому що останнім часом було 
виявлено, що при фізіологічних процесах саме різниця в активнос-
тях є рушійною силою того чи іншого процесу.
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У багатьох випадках при використанні ісе вдається досягти 
економії часу, тому що  виключаються такі трудомісткі операції, 
як фільтрування, дистиляція або екстракція.

Перевагою використання ісе є також і те, що легко здійсню-
ється мініатюризація вимірювальних електродів і  підсилювача, 
що дозволяє проводити вимірювання в польових умовах, викорис-
товуючи підсилювач на батареях. такі електроди можна використо-
вувати як датчики при аналізі об’єктів, пов’язаних з охороною на-
вколишнього середовища: ґрунту, повітря, рослин.

аналітичні датчики з  ісе використовуються при проведенні 
безперервних вимірювань у потоці, наприклад, післяопераційний 
контроль рн-, рNa-, рК-значень крові та при кінетичних вимірю-
ваннях. При контролі за  технологічними процесами в  промисло-
вості особливо цінні такі властивості ісе, як швидкодія й можли-
вість роботи в широкому інтервалі концентрацій (3–10–10 моль ∙ л–1). 
Швидкодія пояснюється високою швидкістю досягнення рівно-
важних значень потенціалу (менше секунди).

ісе застосовуються для аналізу фармпрепаратів як  неорга-
нічного, так і, що особливо цінно, органічного ряду. створені ісе, 
за допомогою яких визначають димедрол, новокаїн, аміназин, па-
паверин, спазмолітин та інші лікарські речовини.

методика роботи з ісЕ

визначення активності іонів за допомогою ісе полягає у вимі-
рюванні ерс кола:

Ag, AgCl ACl Мембрана досліджу-
ваний р-н

сольовий 
місток

електрод 
порівняння.   (4.131)

ерс цього кола дорівнює різниці потенціалів ісе й електрода 
порівняння:
 E = ϕICE – ϕпор. (4.132)

Потенціал ісе при відсутності заважаючої дії, інших іонів до-
рівнює (див. 4.3.3):

 ICE A
const lg .a

z +
θϕ = +  (4.133)

Підставляючи (4.133) в (4.132) і враховуючи сталість потенціа-
лу електрода порівняння, одержуємо:

 
A

const lg .E a
z +
θ= +  (4.134)
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для побудови калібрувальної прямої вимірюють ерс кола 
(4.131) у  стандартних розчинах з  точно відомою активністю іона 
а+ (зазвичай приймають, що 

A
a a m+ ± ±= = γ ). за  графіком залеж-

ності Е = f (
A

lg a +− ) визначають наявність а+-функції в ісе, її про-
тяжність і крутість θ, яка дорівнює кутовому коефіцієнту калібру-
вальної прямої. Потім вимірюють ерс кола (4.131) у досліджува-
них розчинах і за калібрувальним графіком знаходять активності 
іона а+ у цих розчинах.

У тому випадку, коли необхідно визначити концентрації дослі-
джуваних розчинів, калібрувальний графік варто будувати в коор-
динатах Е = f  A

( lg )m +− . для одержання лінійної залежності готу-
ють калібрувальні розчини з однаковою іонною силою, близькою 
до  іонної сили досліджуваних розчинів. звичайно однакову іон-
ну силу створюють додаванням концентрованого розчину індифе-
рентного електроліту (регулятора іонної сили). У розчинах з одна-
ковою іонною силою коефіцієнти активності близькі й  рівняння 
(4.134) перетвориться:

 
+ + + +A A A A

+A

const lg const lg lg

const lg .

E m m
z z z

m
z

θ θ θ= + γ = + + γ =

θ= +
 (4.135)

(величина +Alg
z
θ γ  уведена в const).

Визначення коефіцієнта селективності ісЕ

комісією іЮПак для визначення коефіцієнта селективнос-
ті ісе рекомендований метод «змішаних розчинів», що полягає 
у вимірюванні ерс кола (4.131) у розчинах із постійною актив-
ністю іонів, що заважають, і  змінною активністю визначуваних 
іонів.

ерс кола (4.131) у  розчинах, які містять сторонні іони в+, 
що впливають на а+-функцію ісе, дорівнює:
 A/BA B

const lg( ).E a K a+ += + θ + ⋅  (4.136)

При A/BA B
a K a+ +>> ⋅  рівняння (4.136) має вигляд:

 A A
const lg ,E a += + θ  (4.137)

а при A/BA B
a K a+ +<< ⋅

 B A/B B
const lg .E K a += + θ ⋅  (4.138)
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на рис. 4.15 представле-
на залежність ерс кола (4.131) 
від 

A
lg a +− . У  правій частині кри-

ва йде лінійно з  кутовим кое-
фіцієнтом θ, підпорядковую-
чись рівнянню (4.137), а при до-
сить малих значеннях 

A
a a m+ ± ±= = γ, коли 

A/BA B
,a K a+ +<< ⋅  переходить у го-

ризонтальну пряму відповідно 
до  рівняння (4.138), тому що  за 
умовою A/BA B

,a K a+ +<< ⋅  = const.
якщо продовжити обидві 

прямі до перетину, то в точці пе-
ретину Еа = Ев і
 A/B A B

*lg lg lg ,K a a+ += −  (4.139)

де 
A
*a + — активність а+ у точці перетину; A/BA B

,a K a+ +<< ⋅  — постійна активність в+.

4.4.7. ВиЗНАЧЕННЯ ДОБутКу РОЗЧиННОсті

розчинність малорозчинної солі, наприклад, аргентум хлориду 
AgCl можна визначити, склавши електрохімічне коло:

3Ag, AgCl | KCl | AgNO | Ag і вимірявши його ерс.
для зазначеного гальванічного елемента ерс (без урахування 

дифузійного потенціалу) буде дорівнювати:

 3Ag

Ag

(AgNO )
ln .

(KCl)

aRTE
F a

+

+

=   
 (4. 140)

активність аргентум-катіонів у розчині калій хлориду вирази-
мо через добуток розчинності аргентум хлориду:
 Ag Cl(KCl) (AgCl)/ (KCl).Sa K a+ −=  (4.141)

Перетворимо рівняння (4.140), враховуючи (4.141)

 3Ag Cl(AgNO ) (KCl)
ln .

(AgCl)S

a aRTE
F K

+ −⋅
=  (4.142)

Приймаючи, що коефіцієнти активності іонів дорівнюють се-
редньоіонним коефіцієнтам активності солей (беремо відповідні 
значення в таблицях), одержимо:

 3 3AgNO AgNO KCl KClln ,
(AgCl)S

m mRTE
F K

± ±⋅ γ ⋅ ⋅ γ
=  (4.143)

звідки і обчислимо добуток розчинності AgCl.

Рис. 4.15. визначення коефіцієнта 
селективності ісе
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4.4.8. ВиЗНАЧЕННЯ КОНстАНти  
стійКОсті КОмПлЕКсНОгО іOНА

константа стійкості комплексного іона –
2Ag(CN)  визначається 

рівнянням

 K
a

a aст
Ag(CN)

Ag CN

2
-

=
⋅+ −

2 . (4.144)

для вимірювання цієї величини можна використати концен-
траційний елемент

 3 3

2 1 1

         II      I
Ag  KCN,  AgNO   AgNO   Ag

             m m m
 (4.145)

(подвійна риска означає, що в коло включений сольовий місток для 
елімінування дифузійного потенціалу, m1  і m2  — моляльності со-
лей, причому, m1 << m2).

ерс елемента (4.145):

 
I
Ag
II
Ag

lg .
a

E
a

+

+

= θ  (4.146)

Припускаємо, що коефіцієнти активності іонів дорівнюють се-
реднім коефіцієнтам активності відповідних солей. тоді:

 
I

– –1  AgNO 2  KCN 1  KAg(CN)CNAg Ag(CN)3 22
 ,   ,   a m a m a m+ ± ± ±= γ = γ = γ

 
(практично все срібло в розчині II входить до складу комплексу). 
величину II

Aga + виразимо через константу стійкості:

 a
a

K a
m

K mAg
II Ag(CN)

cт CN
2

KAg(CN)

cт KCN 
+

−

=
⋅

=
⋅

− ±

±

2 1 2

2
2 2

γ
γ

. 

Підставимо в рівняння (4.146) значення активностей:

 E
m K m

m
K m

=
⋅ ⋅

=
⋅ ⋅± ±

±

±θ
γ γ

γ
θ

γ
lg lg1 2

2

1

AgNO3 cт KCN
2

KAg(CN)2

AgNO3 cт

 
22
2  KCN

2

KAg(CN)2

γ

γ
±

±

. 

вважаємо, що відношення

 AgNO3

KAg(CN)2

1,±

±

γ
≈

γ
 

тоді lg lg .K E mcт KCN= − ±θ
γ2

2 2  величину γ±KCN беруть із таблиць.



195

 4.4. Потенціометрія

4.4.9. ВиЗНАЧЕННЯ КОНстАНти  
ДисОЦіАЦії КислОти

константу дисоціації кислоти швидко й з достатньою точністю 
можна визначити шляхом вимірювання ерс кола типу:

 Cкл. електрод
      II
HX, MeX 
      

       I
 HA  MeA
  m m1 2

,
mm m3 4    

 Cкл. електрод,

(  =  =  = ),1 2 3 4m m m m

 (4.147)

де нх і на — досліджувана кислота та стандартна кислота, рК якої 
в даному розчиннику відомий, Мех й Меа — їх солі.

ерс кола (4.147)

 
I
H
II
H

lg .
a

E
a

+

+

= θ  (4.148)

виразивши величини aH+ через константи дисоціації кислот 
і підставивши їх у (4.148), одержуємо рівняння:

 –HX A
HX cт

–HA X

 · 
p lg .

 · 
EK pK

γ γ
= + +

θ γ γ
 (4.149)

Припускаємо, що  коефіцієнти активності недисоційованих 
молекул і відношення коефіцієнтів активності іонів однакового за-
ряду близькі до одиниці. тоді рівняння (4.149) набуває вигляду:

 HXp .EK pKст= +
θ

 (4.150)

Практично для визначення Е вимірюють ерс кіл
скл. електрод | на, Меа || електрод порівняння,
скл. електрод | нх, Мех || електрод порівняння

і знаходять Е як різницю цих ерс.
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4.4.10. ПОтЕНЦіОмЕтРиЧНЕ титРуВАННЯ

Визначення концентрації

Потенціометричне титрування ґрунтується на  різкій зміні 
потенціалу індикаторного електрода поблизу точки еквівалентнос-
ті (т. е.).

Практично для знаходжен-
ня т. е. будують графік залежності 
ерс від об’єму доданого титранту. 
Графік має s-подібну форму й  на-
зивається інтегральною кривою 
потенціометричного титрування. 
точка перегину на кривій відпові-
дає т. е. (рис. 4.16).

Більш точне визначення т.  е. 
можна здійснити за допомогою ди-
ференціальної кривої, побудованої 
в координатах ∆E/ ∆V – V. т. е. від-
повідає пік на  диференціальній 
кривій (рис. 4.17).

Потенціометричне титру-
вання, що базується на  реакціях 
нейтралізації, осадження, ком-
плексоутворення, окиснення–від-
нов лення, широко застосовуєть-
ся в кількісному аналізі для визна-
чення концентрації електролітів.

При титруванні суміші елек-
тролітів або багатоосновних елек-
тролітів на  кривих титруван-
ня з’являється декілька стрибків 
(рис. 4.18).

слід зазначити, що для здійснення потенціометричного титру-
вання суміші електролітів необхідно, щоб електроліти значно від-
різнялися за силою  (3–4 од. рK). У цьому відношенні перспективні 
неводні розчинники, які мають диференціюючу дію (див. розд. 4.1): 
ацетон, нітрометан, льодяна ацетатна кислота й ін.

особливу цінність неводне потенціометричне титрування має 
для аналізу лікарських препаратів. Багато з  них являють собою 

Рис. 4.16. інтегральна крива 
потенціометричного титрування

Рис. 4.17. диференціальна крива 
потенціометричного титрування



197

 4.4. Потенціометрія

слабкі кислоти, основи або їх солі, 
які, крім того, ще й погано розчи-
няються у  воді. тому використан-
ня неводних розчинників значно 
спростило методики аналізу ба-
гатьох лікарських препаратів. на-
приклад, у льодяній ацетатній кис-
лоті добре титруються алкалоїди 
й  вітаміни. для титрування речо-
вин кислотно-основного характе-
ру як  розчинник можна викорис-
тати ацетон. так, в  ацетоні легко 
можуть бути розтитровані сумі-
ші глюконової та  лимонної кислот. У  льодяній ацетатній кислоті 
можна аналізувати лікарські суміші кофеїн–натрій бензоат, кофе-
їн–натрій саліцилат, кофеїн–амідопірин та  ін. Потенціометричне 
титрування — фармакопейний метод, який широко застосовується 
у фармацевтичному аналізі.

Визначення добутку розчинності

добуток розчинності арген-
тум хлориду можна визначити, ви-
користовуючи криву титрування 
розчину хлориду розчином арген-
тум нітрату. складають гальваніч-
ний елемент зі срібного електрода 
й електрода порівняння і вимірю-
ють ерс цього елемента після кож-
ного додавання титранту. знаю-
чи потенціал електрода порівнян-
ня, розраховують потенціал сріб-
ного електрода в кожній точці ти-
трування й будують криву в коор-
динатах: потенціал срібного електрода (ϕ) — число моль аргентум 
нітрату, доданого до 1 л розчину, що титрується (n) (рис. 4.19).

на кривій титрування вибирають дві точки, одна з яких відпо-
відає надлишку хлорид-іонів (n1), а друга — надлишку аргентум-
кат іонів (n2). Потенціал срібного електрода в цих точках дорівнює:

 0 0 0Cl 0 1
1 Ag (1)lg lg lg

S S

c n n
c

K K
−

+

−
ϕ = ϕ + θ = ϕ − θ = ϕ − θ  

Рис. 4.19. крива титрування 
розчину хлориду розчином 

аргентум нітрату

Рис. 4.18. крива потенціо-
метричного титрування суміші 

електролітів
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 0 0
2 2 0Ag (2)

lg lg( ),c n n+ϕ = ϕ + θ = ϕ + θ −  
де n0 — молярність вихідного розчину хлориду.

різниця потенціалів ∆ϕ:

 1 2
0 1 2 0

lg
( ) ( )

SK
n n n n

∆ϕ = ϕ − ϕ = θ
− −  

та

 ( )( )0 1 2 0lg p lg .S SK K n n n n∆ϕ  − = = − − − − θ
 

термодинамічне значення добутку розчинності, яке дорівнює 
добутку активностей іонів, знаходять екстраполяцією значень кон-
центраційних КS, знайдених при різних іонних силах, на  нульову 
іонну силу.

Визначення константи стійкості  
комплексного іона

При додаванні до  розчину натрій тіосульфату аргентум-кат-
іонів утворюється комплексний іон: 2

2 3S O − + Ag+
2 3AgS O−, кон-

центраційна константа стійкості якого дорівнює:

 K cт
2 3

–

2 3
2–

AgS O
[Ag ] S O

= +

[ ]
[ ]

. 

При додаванні надлишку іонів Ag+ понад кількість, необхідну 
для утворення комплексу 2 3AgS O−, відбувається реакція:
 2 3AgS O−+Ag+  Ag2S2O3, 
яка супроводжується утворенням важкорозчинної солі.

Позначимо число моль арген-
тум нітрату, доданого до  1  л роз-
чину натрій тіосульфату, через n, 
кількість Ag+, еквівалентну кіль-
кості тіосульфату, що  міститься 
у вихідному розчині, через n0. кри-
ва титрування зображена на  рис. 
4.20. на ній є дві точки еквівалент-
ності. одна з них (n0) відповідає за-
кінченню реакції комплексоутво-
рення, інша (2n0)  — реакції оса-
дження комплексної солі. якщо че-
рез n1  і  n2  позначити число моль 
Ag+, доданих до  розчину у  двох 

Рис. 4.20. крива титрування 
розчину тіосульфату розчином 

аргентум нітрату



199

 4.4. Потенціометрія

точках кривої титрування, з  яких одна (а) лежить до  досягнення 
першої точки еквівалентності, а інша (в) — після досягнення другої 
точки еквівалентності, тоді:
у першій точці 2–

2 3 0 1 2 3 1[S O ] – ;  [AgS O ] ,n n n−= =
у другій — 2 0[Ag ] –2 .n n+ =

Потенціал срібного електрода з урахуванням константи стій-
кості дорівнює:

для точки а: ϕ ϕ θ1
0 1

0 1

= +
−

lg
( )

, 
cт

n
K n n

для точки в: 0
2 2 0lg( 2 ).n nϕ = ϕ + θ −

звідси:

 ∆ϕ ϕ ϕ θ= − =
− −1 2

1

0 1 2 02
lg

( )( )
,n

K n n n ncт

 

 lg lg
( )( )

.K n
n n n ncт = − +

− −
∆ϕ
θ

1

0 1 2 02
 

Визначення константи дисоціації

Методом потенціометричного титрування визначають звичай-
но змішану константу дисоціації, що відрізняється від концентра-
ційної константи тим, що замість концентрації іонів водню вико-
ристовують їх активність:

 
[ ]

+H [A ]
.

HA
a

K
−⋅

=  

логарифмуючи це рівняння, маємо:

 [A ]p pH lg .
[HA]

K
−

= −  

отримане рівняння (рівняння Гендерсона) застосовують для 
розрахунку константи дисоціації за результатами потенціометрич-
ного титрування.

У процесі титрування вимірюють величину рн, розраховують 
[A–] і [на] та за рівнянням Гендерсона знаходять низку значень рК, 
з яких визначають середнє значення.

Приблизно величину рК  можна визначити як  рн у  точці на-
півнейтралізації. як видно з рівняння Гендерсона, у цій точці, коли 
[A–] = [на], рК = рн.
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Будують криву титруван-
ня в  координатах  рн–V титран-
ту, знаходять еквівалентний об’єм, 
об’єм напівнейтралізації V1/2  і від-
повідне йому значення рн1/2  =  рK 
(рис. 4.21).

для основи рК  = рКi  – рн1/2, 
де  рКi  — показник іонного добут-
ку розчинника.

обчислимо рн буферного розчину, що містить 0,01 моль молочної 
кислоти (рК = 3,60) і 0,05 моль її натрієвої солі в 1 л.
відповідно до рівняння Гендерсона:

[A ] [A ] 0,05
p pH lg ; pH p lg ; pH 3,60 lg 4,30.

[HA] [HA] 0,01
K K

− −

= − = + = + =

необхідно відзначити, що константа дисоціації знаходить усе 
більш широке застосування для характеристики біологічно актив-
них речовин і лікарських препаратів. це пов’язане з тим, що кон-
станта дисоціації в комплексі з іншими фізико-хімічними власти-
востями може служити для стандартизації й контролю виробни-
цтва лікарського препарату, для встановлення його чистоти, для 
препаративного виділення з максимальним виходом, для вибору 
умов кількісного визначення, особливо в неводних середо вищах.

константа дисоціації може бути використана як характерис-
тика наявності фармакологічної активності. кислотно-основні 
властивості суттєво впливають на міцність комплексу «лікарська 
речовина–рецептор», утворення якого є визначальним для оцін-
ки біологічної дії. відомо також, що всмоктування лікарської ре-
човини в  організмі відбувається зі  швидкістю, яка залежить від 
константи дисоціації речовини та її розчинності в ліпідах, бо не-
заряджені молекули й  іони мають різні фармакологічні власти-
вості, що пов’язано з різною проникністю їх у місцях фізіологіч-
ної дії.

одним із методів кількісного визначення бензойної кислоти, за-
стосовують як протимікробний та фунгіцидний засіб, є потенціо -
метричне титрування. При титруванні 50 мл розчину бензойної 

кислоти 0,1 М розчином Naон отримані результати, наведені в таблиці:

Рис. 4.21. визначення константи 
дисоціації за кривою титрування
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VNaOH, мл рн VNaOH, мл рн

1,0 3,69 4,0 4,79
1,5 3,86 4,5 5,15
2,0 4,04 5,0 10,22
2,5 4,21 5,5 10,98
3,0 4,38 6,0 11,30
3,5 4,58 6,5 11,50

Побудуємо диференціальну криву титрування й розрахуємо концен-
трацію бензойної кислоти в розчині. Побудуємо інтегральну криву титру-
вання й визначимо константу дисоціації кислоти.

дані для побудови диференціальної кривої титрування такі:

∆рн/∆V 0,34 0,36 0,34 0,34 0,40 0,42 0,72 10,14 1,32 0,64 0,24

Vсер 1,25 1,75 2,25 2,75 3,25 3,75 4,25 4,75 5,25 5,75 6,25

Будуємо графік залежності ∆рн/∆V = f (Vсер) (рис. 4.22), визначаємо 
еквівалентний об’єм і розраховуємо концентрацію розчину: Vекв = 4,75 мл; 

0,1 4,75
0,095

50
c

⋅
= = моль ∙ л–1.

Будуємо графік залежності рн = f (V) (рис. 4.23) і знаходимо рн у точ-
ці напівнейтралізації (V1/2 = 2,37 мл): рн1/2 = 4,22 = рК; К = 6,02·10–5 моль ∙ л–1.

Рис. 4.22. диференціальна 
крива титрування розчину 

бензойної кислоти

Рис. 4.23. інтегральна крива 
титрування розчину бензойної 

кислоти
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 Потенціометричний метод дослідження базується на вимі-
рюванні ЕРС.
 Індикаторним називають електрод, оборотний до  дослі-

джуваних іонів.
 Вимірявши ЕРС гальванічного елемента, розраховують змі-

ну енергії Гіббса й константу рівноваги реакції, що проходить в еле-
менті.
 Потенціометричний метод вимірювання рН  включений 

до ДФУ.
 Як стандарти для вимірювання рН використовують буфер-

ні розчини зі стійкими й добре відтворюваними значеннями рН.
 Основною характеристикою буферного розчину є  буферна 

ємність — кількість лугу або кислоти, яку потрібно додати до 1 л 
буферного розчину, щоб рН його змінився на одиницю.
 Для стандартизації вимірювань кислотності в неводних се-

редовищах використовують водні стандартні буфери. На  шкалі 
рН-метра виставляють рНст – ∆/θ , де ∆ — сума рідинного потен-
ціалу й первинного ефекту середовища; величини ∆ наведені в довід-
никах.
 ІСЕ застосовують для аналізу фармацевтичних препаратів 

як неорганічного, так і органічного ряду.
 Наявність А+-функції в ІСЕ, її протяжність і крутість ви-

значають за графіком Е–рА.
 Диференціюючі неводні розчинники використовують у фар-

мацевтичному аналізі для потенціометричного титрування роз-
чинів лікарських речовин.
 Величину рК можна визначити як рН у точці напівнейтра-

лізації при потенціометричному титруванні.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які фізико-хімічні характеристики можна визначити ме-
тодом прямої потенціометрії? Потенціометричного титру-
вання?
2. чому в прямій потенціометрії віддають перевагу викорис-
танню кола без переносу?

3. які вимоги висуваються до індикаторного електрода в пря-
мій потенціометрії? При потенціометричному титруванні?
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4. які фізико-хімічні характеристики визначають у  колах без 
переносу? з переносом?

5. як визначити тепловий ефект реакції потенціометричним 
методом?

6. чим відрізняються концентраційна й термодинамічна кон-
станти дисоціації? як визначити термодинамічну константу дисо-
ціації за допомогою кола без переносу?

7. чому для кожного розчинника й температури існує власна 
шкала кислотності?

8. чим відрізняється інструментальна величина рн від теоре-
тичної міри кислотності?

9. що називають буферною ємністю?
10. У чому полягає метод анБс для вимірювання рн  стан-

дартних буферних розчинів? чому його застосування обмежене бу-
ферними розчинами з I < 0,1?

11. які методи використовують для стандартизації вимірю-
вань кислотності в неводних середовищах?

12. чому в значення рн неводних розчинів, отриманих за до-
помогою рн-метра, настроєного за водними стандартами, необхід-
но вводити поправку? як її визначити?

13. як співставити кислотності розчинів у  різних середови-
щах? що таке первинний ефект середовища?

14. У чому полягають переваги використання ісе в аналітич-
ній практиці й наукових дослідженнях?

15. наведіть приклади використання ісе в  медицині й  фар-
мації.

16. як визначити коефіцієнт селективності ісе методом «змі-
шаних розчинів»?

17. чому неводні розчинники широко застосовуються для ана-
лізу лікарських речовин методом потенціометричного титрування?

18. що таке змішана константа дисоціації?
19. чому константа дисоціації є  важливою характеристикою 

лікарських і біологічно активних речовин?
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4.5. НЕРіВНОВАжНі  
ЕлЕКтРОДНі ПРОЦЕси

4.5.1. ЕлЕКтРОліЗ

рівноважні електродні процеси характеризуються відсутніс-
тю електричного струму. якщо в  системі протікає електричний 
струм, то  вона нерівноважна. електричний струм може протіка-
ти, якщо до  системи електрод–електроліт прикладена зовнішня 
різниця потенціалів. У  цьому випадку явища, що  відбуваються 
на межах електрод–електроліт, називаються електролізом і  скла-
даються з виділення речовин з електроліту на електродах, розчи-
нення речовини електрода й зміни складу електроліту поблизу по-
верхні електрода. найбільш загальною є наступна схема електро-
лізу.

іони електроліту рухаються до відповідних електродів (катіо-
ни — до катода, аніони — до анода). на катоді відбувається про-
цес відновлення, а  на аноді  — окиснення. речовини, які утворю-
ються при цьому, або відкладаються на електродах, або, якщо вони 
нестійкі, реагують між собою, з молекулами розчинника, з іншими 
розчиненими речовинами або з матеріалом електрода.

наприклад, при електролізі розчину хлориду міді з  інертни-
ми електродами на катоді відновлюються іони міді, на аноді окис-
нюються хлорид-іони, атоми хлору, що  утворюються при цьому, 
з’єднуються у двохатомні молекули. таким чином, на катоді відкла-
дається мідь, а на аноді виділяється газоподібний хлор.

якщо замість інертного анода взяти мідний, то при електролі-
зі розчину сuCl2 анод розчиняється, тобто мідь із анода переходить 
у розчин, а на катоді, навпаки, — виділяється з розчину, у результа-
ті загальна кількість електроліту в розчині не змінюється.

існують строго визначені співвідношення між кількістю елек-
тричного струму, що пройшла, й масою речовини, яка виділилася 
при електролізі, відомі як закони Фарадея.

відповідно до першого закону Фарадея
маса речовини, яка виділилася при електролізі, прямо пропорційна 
кількості електрики, що пройшла через електроліт:

 m = Keq,                                           (4. 151)

де Kе — електрохімічний еквівалент, який дорівнює масі речовини, 
що виділилась при протіканні одиниці кількості електрики (г ∙ кл–1).
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відповідно до другого закону Фарадея,
при проходженні однакової кількості електрики через розчини різ-
них електролітів маси речовин, що виділилися на електродах, 
пропорційні їх хімічним еквівалентам:

 m1 : m2 : m3 = E1 : E2 : E3.                            (4.152)
для виділення одного еквівалента будь-якої речовини необхід-

но  96 485 кулонів. ця величина називається числом Фарадея.
При практичному проведенні електролізу внаслідок перебігу 

побічних реакцій витрата струму перевищує кількість електрики, 
розраховану за законом фарадея.

відношення маси речовини, отриманої при електролізі, до тієї, 
котра повинна була виділитися за розрахунком, називається вихо-
дом за струмом.

електроліз широко використовується в техніці для одержання 
металів, водню, лугів, персульфату, перманганату, окиснення й від-
новлення органічних речовин (одержання йодоформу, електрохло-
рування бензену, електровідновлення нітробензену й ін.).

необхідно відзначити, що  можливості електросинтезу (див. 
4.5.6) ширші, ніж можливості хімічного синтезу, тому що необхідна 
вільна енергія доставляється системі ззовні у вигляді енергії елек-
тричного струму.

4.5.2. ПОлЯРиЗАЦіЯ

Проведення процесу електролізу завжди викликає виникнен-
ня певної різниці потенціалів, спрямованої протилежно тій, яка на-
кладається ззовні. це явище одержало назву поляризації.

розрізняють хімічну й концентраційну поляризації.
хімічна поляризація виникає внаслідок того, що  виділення 

продуктів електролізу приводить до утворення гальванічного еле-
мента. наприклад, при електролізі розчину купрум хлориду з пла-
тиновими електродами відбувається виділення міді на катоді й хло-
ру на аноді. У результаті виникає елемент Cu|CuCl2|Cl2|Pt, ерс яко-
го спрямована протилежно ерс зовнішнього джерела струму. При 
електролізі розчину сульфатної кислоти водень і кисень, що виді-
ляються відповідно на катоді й аноді, утворюють воднево-кисневий 
елемент, виникнення якого протидіє електролізу.

Концентраційна поляризація пов’язана з  тим, що  в  процесі 
електролізу концентрації електроліту в катодному й анодному про-
сторах змінюються й стають різними. наприклад, при електролізі 
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розчину купрум хлориду із  двома мідними електродами концен-
трація розчину в катодному просторі зменшується, а в анодному — 
збільшується. виникає концентраційний елемент, ерс якого спря-
мована протилежно накладеній різниці потенціалів.

силу струму, що протікає через електролізер, можна розраху-
вати за рівнянням:

 I E E
R

= − п , (4.153)

де Е — прикладена ерс; Еп — ерс поляризації.
розглянемо залежність сили струму I, що протікає через роз-

чин, від величини прикладеної різниці потенціалів U, так звану 
вольт-амперну криву (рис. 4.24).

Припустимо, що  платинові 
електроди занурені в розчин суль-
фатної кислоти й до них підведена 
невелика різниця потенціалів. Галь-
ванометр, включений послідов-
но, покаже, що через коло починає 
протікати струм. однак сила стру-
му дуже швидко зменшиться прак-
тично до нуля. це пояснюється ви-
никненням воднево-кисневого еле-
мента зі  зворотною ерс.  остання 
зростає зі збільшенням концентра-
ції продуктів електролізу доти, поки не стане дорівнювати прикла-
деній різниці потенціалів. тоді сила струму зменшилася би до нуля, 
але продукти електролізу завжди частково видаляються з електро-
дів внаслідок дифузії, тому при будь-якій напрузі існує залишко-
вий струм (ділянка ав на кривій). так буде тривати доти, поки при-
кладена різниця потенціалів не досягне деякого значення, при яко-
му електроди повністю наситяться продуктами електролізу й ерс 
воднево-кисневого елемента стане максимальною. Після досягнен-
ня цього значення різниці потенціалів Up, яке називається напругою 
розкладання електроліту, починається стаціонарний процес елек-
тролізу й на кривій з’являється лінійна ділянка вс. екстраполюючи 
цю ділянку до перетинання з віссю абсцис, знаходять значення Up. 
При достатньо високих значеннях напруги біля електрода повніс-
тю розряджаються іони, різниця концентрацій в об’ємі й приелек-
тродному шарі стає максимальною, швидкість дифузії також стає 

Рис. 4.24. вольт-амперна крива
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максимальною й струм досягає граничної величини, яку називають 
граничним дифузійним струмом (ділянка сd).

напруга розкладання електроліту дорівнює сумі потенціалів 
розряду іонів на  електродах (потенціалів виділення). Потенціали 
виділення визначають експериментально, вимірявши різницю по-
тенціалів між електродом, що поляризується, і будь-яким електро-
дом порівняння.

напруга розкладання для розчинів усіх мінеральних оксиген-
вмісних кислот і  основ приблизно однакова та  дорівнює при 
20 °с ~ 1,7 в. це пояснюється тим, що в розчинах цих електролі-
тів ідуть однакові електродні процеси (виділення водню на катоді 
й кисню на аноді).

Поляризація електродів збільшує витрату електричної енергії 
при електролізі, тому її намагаються по можливості знизити. кон-
центраційна поляризація може бути значно зменшена при перемі-
шуванні розчину або при обертанні електродів. але повністю усу-
нути концентраційну поляризацію в такий спосіб неможливо, тому 
що біля електрода завжди є найтонший шар розчину, в якому рі-
дина практично не перемішується. щоб зменшити концентрацій-
ну поляризацію, електроліз проводять у насичених розчинах з над-
лишком твердої фази.

для усунення хімічної поляризації необхідно повністю вида-
ляти з електродів продукти електролізу, що призводять до виник-
нення елемента із протилежною ерс. із цією метою використову-
ють хімічні деполяризатори. так, для деполяризації катода застосо-
вують окиснювачі, які зв’язують водень, що виділяється на катоді 
(MnO2, K2Cr2O7 та ін.). для деполяризації анода, навпаки, необхід-
ні відновники, що зв’язують кисень (наприклад, етанол, який окис-
нюється на аноді до ацетатної кислоти).

4.5.3. ПЕРЕНАПРугА

У зв’язку з поляризацією електродів електроліз не може поча-
тися раніше, ніж прикладена ззовні різниця потенціалів досягне ве-
личини рівноважної ерс гальванічного елемента, що утворюється 
при електролізі. якби процес електролізу був оборотним, то напру-
га розкладання лише на нескінченно малу величину перевищува-
ла б рівноважну ерс. однак, як правило, напруга розкладання ви-
являється на скінченну величину більшою, ніж різниця рівноваж-
них потенціалів електродів, що утворюються при електролізі.

різниця між напругою розкладання й рівноважною ерс нази-
вається перенапругою:
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 η = Up – E. (4.154)
Перенапруга на  електроді дорівнює різниці між потенціалом 

виділення й рівноважним потенціалом даного електрода:
 η = ϕp – ϕ. (4.155)

величина перенапруги на  електроді залежить від природи 
електроліту, щільності струму (сила струму, віднесена до одиниці 
поверхні електрода), складу розчину та інших факторів.

Перенапруга при виділенні металів значно нижча, ніж при ви-
діленні газів. зі  значною перенапругою виділяються водень і  ки-
сень на різних металах.

При електролізі водних розчинів солей Zn, Fe, Ni, розташова-
них у ряді напруг до водню, на катоді мав би виділятися не метал, 
а водень. однак на цих електродах водень виділяється зі значною 
перенапругою, тому при електролізі розчинів їх солей відбувається 
виділення активних металів.

Перенапруга виділення водню на  ртуті настільки велика, 
що  при електролізі розчину NaCl на  ртутному катоді розряджа-
ються не  іони гідрогену, а  іони натрію, причому металевий на-
трій, що утворюється, розчиняючись у ртуті, дає амальгаму. вод-
неву та кисневу перенапруги широко використовують в органічно-
му електросинтезі (див. 4.5.6). Перенапруга водню підвищує його 
відновний потенціал і робить можливими такі процеси, які в умо-
вах рівноваги не могли б проходити (відновлення ацетону до спир-
ту, нітробензену до аніліну та ін.). киснева перенапруга підвищує 
окисний потенціал кисню, що  також дозволяє здійснити низку 
процесів, які не йдуть за рівноважних умов.

Практично найбільш важливе значення має воднева пере-
напруга, тому вона особливо ретельно вивчалася. У  результа-
ті численних досліджень було встановлено, що  перенапруга вод-
ню залежить від природи металевого електрода, щільності стру-
му, що  протікає через розчин, температури, наявності в  розчині 
поверхнево-активних речовин.

залежність між перенапругою та щільністю струму виражаєть-
ся емпіричною формулою тафеля:
 η = a + вlgi, (4. 156)
де а і в — сталі величини. константа а в цій формулі дорівнює пе-
ренапрузі при одиничній щільності струму, залежить від матеріа-
лу електрода.
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величина в має приблизно однакове значення для всіх електро-

дів і дорівнює 2 2,303 .RT
F

⋅

Перенапруга є  наслідком малої швидкості електрохімічного 
процесу. електрохімічні реакції — складні процеси з послідовни-
ми стадіями, і мала швидкість будь-якої з них призводить до поя-
ви перенапруги.

так, розряд іонів гідроксонію, що приводить до виділення мо-
лекулярного водню, є  складною електрохімічною реакцією, яка 
проходить у декілька стадій:

1. Дифузія. електрохімічний процес проходить на  електроді, 
тому необхідна швидка доставка іонів н3о

+ до поверхні, що здій-
снюється в результаті дифузії.

2. Дегідратація. в  іоні гідроксонію протон міцно зв’язаний 
з  молекулою води, розряд гідроксонію неможливий без поперед-
ньої дегідратації:  н3о

+ → н2о + н+.
3. Розряд і  адсорбція протона. це  і  є власне електрохімічний 

процес:  н+ + е → н. атоми гідрогену, що утворилися, адсорбують-
ся металом.

4. Молізація, або рекомбінація. Після насичення поверхні елек-
трода адсорбований гідроген молізується та переходить у розчин: 
2н(адс) → н2(розч).

5. Виділення газу. Молекули водню, що утворилися, перенаси-
чують розчин і виділяються у вигляді пухирців газу: н2(розч)→ 2н(адс).

існують кілька теорій водневої перенапруги, які відрізняють-
ся залежно від того, яка із зазначених стадій вважається найбільш 
повільною й, отже, лімітує швидкість загального електрохімічно-
го процесу.

нині найбільше визнання одержала теорія уповільненого роз-
ряду іонів, відповідно до якої найбільш повільною стадією є про-
цес розряду іонів.

Перенапруга є проблемою, що має як теоретичне, так і важли-
ве практичне значення. наявність перенапруги призводить до того, 
що  при промисловому електролізі непродуктивно витрачаються 
значні кількості електричної енергії. отже, зниження перенапруги 
на електроді — одне з найважливіших завдань прикладної електро-
хімії. вирішити це завдання неможливо без встановлення істинно-
го механізму складного електрохімічного процесу, без встановлен-
ня стадії, що лімітує. завданням електрохімічної кінетики є пошук 
способів збільшення швидкості цієї найбільш повільної стадії.
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 Явища, що  відбуваються на  межах електрод–електроліт 
при прикладенні до  системи різниці потенціалів, називають 
електролізом.
 Електрохімічний еквівалент — це маса речовини, що виділи-

лася на електроді при протіканні одного кулона.
 Для виділення еквівалента речовини необхідно 96 485 кулонів 

(число Фарадея).
 Хімічна поляризація пов’язана з  утворенням гальванічного 

елемента з ЕРС, спрямованою протилежно ЕРС зовнішнього джере-
ла струму.
 Виникнення концентраційного елемента, ЕРС якого спрямо-

вана протилежно зовнішній ЕРС, спричиняє концентраційну поля-
ризацію.
 Напруга розкладання електроліту дорівнює сумі потенціа-

лів виділення іонів.
 Для зменшення концентраційної поляризації електроліз про-

водять при інтенсивному перемішуванні в насичених розчинах.
 Хімічну поляризацію усувають за допомогою деполяризато-

рів.
 Перенапруга — це різниця між потенціалом виділення й рів-

новажною ЕРС елемента, що утворюється при електролізі.
 Перенапруга є наслідком малої швидкості процесу розряду іо-

нів.

4.5.4. ПОлЯРОгРАфіЯ

дослідження вольт-амперних кривих (рис. 4.24) лежить в осно-
ві полярографічного методу аналізу, запропонованого я. Гейров-
ським (1922).

При полярографічних вимірюваннях використовують кра-
плинний ртутний електрод, що служить катодом, і нерухомий шар 
ртуті з  великою поверхнею, що  служить анодом. Потенціал ано-
да практично не змінюється при проходженні невеликих струмів 
(~10–6 а). аналізований розчин містить індиферентний електроліт, 
що збільшує провідність розчину.

Головними перевагами краплинного ртутного електрода 
є оновлення поверхні електрода з кожною новою краплею, завдя-
ки чому розряд іонів відбувається на електроді зі сталими власти-
востями, і мала поверхня краплі, що збільшує поляризацію катода. 
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крім того, витрата речовини при електролізі на малому електроді 
мала, і навіть при багаторазовому електролізі концентрація її прак-
тично не змінюється.

схема найпростішої поля-
рографічної установки наведена 
на  рис. 4.25. змінюючи напругу, 
вимірюють силу струму, що  про-
ходить через розчин, і  на основі 
отриманих даних будують вольт-
амперну криву (полярограму).

У сучасних приладах поляро-
графах криві записуються авто-
матично. така полярограма пред-
ставлена на рис. 4.26. ділянка по-
лярографічної кривої між точка-
ми А  і С  називається полярогра-
фічною хвилею даної речовини. 
Початок хвилі (А) відповідає по-
чатку реакції відновлення, а  ви-
сота хвилі, обумовлена величи-
ною граничного струму, характе-
ризує швидкість дифузії речови-
ни до  електрода. внаслідок того, 
що швидкість дифузії пропорцій-
на концентрації, висота хвилі 
безпосередньо зв’язана з концен-
трацією реагуючих частинок. По-
тенціал, що  відповідає половині 
граничного струму дифузії (точ-
ка В), називається потенціа лом 
пів хвилі.

величина потенціалу півхвилі 
залежить тільки від природи реа -
гуючої речовини. таким чином, 
потенціал півхвилі є  основою 
якісного, а  висота полярографіч-
ної хвилі — кількісного полярографічного аналізу. величина ди-
фузійного струму Iд зв’язана з концентрацією речовини, що від-
новлюється, с, рівнянням ільковича:

Рис. 4.25. схема найпростішої 
полярографічної установки:

1 — джерело напруги; 
2 — змінний опір; 
3 — вольтметр; 
4 — амперметр; 
5 — ртутний краплинний 
електрод;  
6 — полярографічна комірка; 
7 — допоміжний електрод

Рис. 4.26. загальний вид 
полярографічної кривої
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 Iд = 627z F D 1/2 m2/3 t1/6 c, (4.157)
де z — число електронів, що беруть участь у процесі відновлення 
одного іона (молекули); F — число фарадея, кл ∙ моль–1; D — ко-
ефіцієнт дифузії, м2 ∙ с–1; m — швидкість витікання ртуті, мг ∙ с–1; 
t — період утворення краплі, с.

для даної речовини на даному фоні при роботі з тими самими 
електродами рівняння набуває вигляду:
 Iд = Kс. (4.158)

для визначення концентрації користуються зазвичай калібру-
вальними графіками.

якщо в  розчині присутні де-
кілька здатних до відновлення ре-
човин, то  кожна з  них дає свою 
хвилю й  полярограма набуває ви-
гляду східчастої кривої (рис. 4.27). 
тепер відомі потенціали півхвиль 
для багатьох простих і  комплекс-
них іонів у водних і неводних роз-
чинах.

Полярографію застосовують 
не тільки для аналізу катіонів, але 
й для аналізу аніонів, здатних від-
новлюватися на катоді, а також для 
аналізу органічних речовин. Поля-

рографічна активність молекул органічних речовин зв’язана з на-
явністю в них певних функціональних груп, здатних відновлюва-
тися на краплинному ртутному електроді: карбонільної, нітро- і ні-
трозогруп, подвійних і потрійних зв’язків, –S–S–, –O–O– та ін. По-
тенціал півхвилі залежить не тільки від природи групи, що віднов-
люється, але й від природи зв’язаних з нею радикалів і замісників. 
тому полярографічні дані можна використовувати для досліджен-
ня структури органічних сполук.

Полярографія належить до  фармакопейних методів. її  вико-
ристовують для визначення фенолів, амінокиснот, аміноспиртів, 
похідних піразолону, барбітуратів, алкалоїдів, гормонів, вітамінів 
та ін.

Рис. 4.27. Полярограма розчину, 
який містить дві полярографічно 

активні речовини



213

 4.5. Нерівноважні електродні процеси 

4.5.5. АмПЕРОмЕтРиЧНЕ титРуВАННЯ

в основі методу амперометричного титрування лежить ліній-
на залежність між граничним дифузійним струмом і концентра-
цією полярографічно активної речовини (4.158). вимірюють ве-
личину граничного дифузійного струму (при сталому потенці-
алі краплинного електрода на ділянці граничного струму) після 
кожного додавання титранту й  будують графік залежності гра-
ничного струму від об’єму доданого титранту. При цьому можуть 
бути отримані різні типи кривих амперометричного титрування 
(рис. 4.28).

Рис. 4.28. криві амперометричного титрування
крива 1  відповідає випадку, коли речовина, яку визначають, 

полярографічно активна, а титрант не дає полярографічних хвиль.
крива 2 характерна для полярографічно інактивної речовини, 

яка титрується розчином реагенту, що дає дифузійний струм.
крива 3 відповідає амперометричному титруванню, коли і ре-

човина, яку визначають, і титрант полярографічно активні.
амперометричне титрування має низку переваг у порівнянні 

з прямим полярографуванням: можливість застосування твердих 
мікроелектродів, більша точність, можливість визначення поляро-
графічно неактивних речовин (крива 2).

4.5.6. ПОНЯттЯ ПРО ЕлЕКтРОсиНтЕЗ

електрохімічні реакції широко застосовують у  неорганічній 
і особливо в органічній хімії для одержання цілої низки продуктів. 
анодним окисненням сульфатної кислоти одержують персульфат-
ну кислоту, яку використовують для виробництва гідроген перок-
сиду. електровідновленням нітробензену одержують анілін. У луж-
ному розчині на платиновому аноді синтезують форміатну кислоту 
з ацетилену. При електролізі з гладкими платиновими електродами 
водного розчину ацетону або спирту, що містить калій галоге нід,  
 можна одержати хлороформ або йодоформ.
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Механізм реакцій електроокиснення й  електровідновлення 
дуже складний, особливо за участю органічних молекул. спочатку 
припускали, що електровідновлення й електроокиснення, зокрема, 
органічних сполук, відбувається виключно за рахунок атомарних 
гідрогену або оксигену, які утворюються на електродах при елек-
тролізі.

така точка зору підтверджувалася багатьма експерименталь-
ними фактами. однак надалі було показано, що  механізм проце-
сів електроокиснення й електровідновлення більш складний. роль 
атомарного гідрогену (при електровідновленні), або атомарного 
оксигену (при електроокисненні), не  виключається, але можливі 
й інші, суто електрохімічні стадії реакцій. У багатьох випадках до-
ведена можливість безпосереднього приєднання електрона катода 
до молекули речовини, що відновлюється. такий механізм реакції 
називається електронним.

так, наприклад, добре вивчена реакція електровідновлення окса-
латної кислоти, яка проходить за рівнянням:

 
2e

2 2(COOH) 2H COOH–CHO H O.++ → +  
лімітуючою стадією у цьому випадку є приєднання електрона до мо-

лекули оксалатної кислоти:
 2 2(COOH) e (COOH) .−+ →  

 В основі полярографії лежить аналіз вольт-амперних кри-
вих.
 Потенціал півхвилі  — основа якісного, а  висота хвилі  — 

кількісного полярографічного аналізу.
 Полярографія — фармакопейний метод визначення фенолів, 

аміноспиртів, амінокиснот, алкалоїдів, гормонів, вітамінів та ін.
 Амперометричне титрування, що базується на лінійній за-

лежності між граничним дифузійним струмом і  концентрацією, 
має низку переваг порівняно із прямим полярографуванням: засто-
сування твердих мікроелектродів, велика точність, можливість 
визначення полярографічно неактивних речовин.
 Електроокиснення й  електровідновлення використовують 

в органічному синтезі для одержання аніліну, мурашиної кислоти, 
хлороформу, йодоформу та ін.



215

 4.5. Нерівноважні електродні процеси 

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. чим відрізняються рівноважні й нерівноважні електродні 
процеси?
2. У чому полягає сутність процесу електролізу? що  таке 
електрохімічний еквівалент? вихід за струмом? яке значен-
ня для електролізу має матеріал електрода?

3. яке явище називають поляризацією? Поясніть причини хі-
мічної й концентраційної поляризації.

4. що таке напруга розкладання? чому напруга розкладання 
для розчинів всіх мінеральних кисневих кислот і лугів приблизно 
однакова?

5. як зменшити концентраційну поляризацію? хімічну поля-
ризацію? наведіть приклади хімічних деполяризаторів.

6. що називають перенапругою? від чого залежить величи-
на перенапруги на електроді? чому при електролізі розчину NaCl 
на ртутному катоді розряджаються не іони водню, а іони натрію?

7. як використовують водневу й кисневу перенапругу в орга-
нічному електросинтезі?

8. які причини перенапруги? як пояснює водневу перенапругу 
теорія вповільненого розряду іонів?

9. Поясніть сутність полярографічного методу аналізу. У чому 
переваги ртутного краплинного електрода?

10. що називають потенціалом півхвилі? від чого залежить ви-
сота полярографічної хвилі?

11. застосування полярографії у фармації.
12. наведіть приклади кривих амперометричного титруван-

ня. У чому переваги амперометричного титрування в порівнянні 
із прямим полярографуванням?

13. який механізм реакцій електровідновлення й електроокис-
нення? наведіть приклади використання електросинтезу у фарма-
цевтичній промисловості.
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хімічна кінетика — розділ фізичної хімії, який вивчає швид-
кості і механізми хімічних перетворень, а також фактори, що впли-
вають на них.

дослідження залежності швидкості реакцій від різних факто-
рів дає можливість інтенсифікувати технологічні процеси хіміч-
них та фармацевтичних виробництв. експериментальне вивчення 
впливу температури й інших параметрів на швидкість розкладання 
біологічно активних та лікарських речовин дозволяє науково об-
ґрунтовувати технологію виробництва й визначати строки придат-
ності лікарських препаратів. знання кінетичних законів хімічних 
процесів дозволяє оптимізувати пошук, синтез і  аналіз біологіч-
но активних і лікарських речовин. фармакокінетичні дослідження 
швидкості засвоєння в організмі та виведення лікарських препара-
тів дозволяють інтерпретувати механізми їх фізіологічної дії.

У хімічному виробництві використовують каталітичні проце-
си. зокрема до них належать виробництво сірчаної кислоти, син-
тез амоніаку, реакції гідрогенізації, полімеризації тощо. каталіза-
тори застосовують також у  виробництві лікарських речовин: фе-
нацетину, гваяколу, аміназину, галогенопохідних ароматичних спо-
лук та ін.
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Формальна кінетика дає математичний опис швидкості реак-
ції без урахування її механізму.

5.1.1. ШВиДКістЬ хіміЧНОї РЕАКЦії  
тА мЕтОДи її ВиміРЮВАННЯ

Швидкість хімічної реакції — це кількість речовини, що реагує 
за одиницю часу в одиниці об’єму, тобто зміна концентрації реагу-
ючої речовини за одиницю часу. якщо початкова концентрація од-
нієї з речовин була с0, а через час t стала c, то середня швидкість ре-
акції дорівнюватиме:

 0
cep .c c

t
−υ =  

Істинна швидкість реакції — це нескінченно мала зміна кон-
центрації, що  відбувається за  нескінченно малий проміжок часу, 
тобто:

 ,dc
dt

υ = −  (5.1)

якщо швидкість вимірюють за реагентом, або

 ,dc
dt

υ =  

якщо її вимірюють за продуктом реакції. знак «−» ставлять тому, 
що швидкість реакції може бути тільки додатньою величиною.

Швидкість реакції визначають експериментально хімічними 
або фізико-хімічними методами. Хімічні методи полягають у тому, 
що з реакційної посудини через певні проміжки часу відбирають 
проби й визначають вміст речовини в них титриметричними мето-
дами. До фізико-хімічних методів належать кондуктометрія, спек-
троскопія, рефрактометрія, дилатометрія, поляриметрія та ін. При 
використанні фізико-хімічних методів не треба відбирати проби, 
можна вести аналіз безупинно, вимірюючи через певні проміжки 
часу відповідну властивість реагуючої системи за допомогою пев-
ного приладу.



218

5. Хімічна кінетика і каталіз

5.1.2. ОсНОВНий ПОстулАт хіміЧНОї 
КіНЕтиКи. ПОРЯДОК і мОлЕКулЯРНістЬ РЕАКЦії

відповідно до основного постулату хімічної кінетики
швидкість хімічної реакції пропорційна добутку концентрацій реа-
гуючих речовин, піднесених до певних ступенів.

наприклад, для реакції
 aA + bB + dD + ... → продукти 
швидкість 31 2

A B D ... .nn nk c c cυ = ⋅ ⋅ ⋅     (5.2)

коефіцієнт пропорційності k називається константою швид-
кості реакції. фізичний смисл константи швидкості можна встано-
вити, якщо прийняти, що cA = cB = cD = 1.

тоді
 υ = k, 
тобто константа швидкості дорівнює швидкості реакції за  умо-
ви, що  концентрації всіх реагуючих речовин дорівнюють одини-
ці. константа швидкості залежить від природи реагентів, темпера-
тури, каталізатора, але не залежить від концентрації. її називають 
 питомою швидкістю.

Показники ступенів n1, n2, n3… називаються порядком реакції 
за речовинами а, в, D, а їх сумарне значення n = n1 + n2 + n3 + … — 
загальним порядком реакції. У багатьох випадках порядок не збіга-
ється зі стехіометричними коефіцієнтами в рівнянні реакції (тобто 
n1 ≠ a, n2 ≠ b і т. д.). це пояснюється тим, що більшість реакцій про-
ходить у  декілька стадій, які мають різні швидкості, тому стехіо-
метричне рівняння  — це  сумарний результат усіх елементарних 
стадій, а загальна швидкість реакції визначається швидкістю най-
більш повільної (лімітуючої) стадії.

для елементарних реакцій уводять поняття молекулярність — 
число молекул, що  беруть участь в  елементарному акті хімічної 
взаємодії. існують одно-, дво- або тримолекулярні реакції. Участь 
в елементарному акті більше трьох молекул малоймовірна.

на відміну від молекулярності порядок реакції може бути ну-
льовим, цілочисельним або дробовим.

тільки для елементарних реакцій чисельні значення молеку-
лярності й  кінетичного порядку збігаються й  дорівнюють стехіо-
метричним коефіцієнтам.
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5.1.3. КіНЕтиКА ПРОстих РЕАКЦій

У більшості випадків прості реакції — це стадії складних хіміч-
них процесів. розглянемо реакції, для яких молекулярність і поря-
док збігаються й дорівнюють одиниці, двом, трьом. найчастіше зу-
стрічаються реакції першого й другого порядків.

Реакції першого порядку

Швидкість реакції першого порядку

 .dc kc
dt

υ = − =  (5.3)
розділяємо змінні:

 .dc kdt
c

= −  (5.4)

інтегруємо (5.4) за умови с = с0 при t = 0:

 
0 00

;           ln .
c t

c

dc ck dt kt
c c

= − = −∫ ∫  (5.5)

звідси одержуємо рівнян-
ня залежності поточної концен-
трації від часу:

lnc = –kt + lnc0.       (5.6)
це лінійне рівняння в  ко-

ординатах ln c–t, значення k чи-
сельно дорівнює тангенсу кута 
нахилу прямої, узятому із  про-
тилежним знаком: k = –tg α 
(рис. 5.1, а).

Пряма відтинає на  осі ор-
динат відрізок, який дорівнює 
lnc0. з рівняння (5.5) одержуємо 
формулу для розрахунку k:

01 ln .
c

k
t c

=            (5.7)

розмірність константи швидкості [k] = t–1 (c–1, хв–1 тощо).
константа швидкості гідролізу атропіну-основи у водному розчи-
ні при 298 к дорівнює 6,01·10–7 хв–1. обчислимо термін зберігання 
(час розкладання 10 % речовини) при даній температурі

 t =
⋅

= ⋅ =−

1
6 10

100
90

1 75 10 121 77
9ln xв, ,  діб. 

Рис. 5.1, а. Графічна залежність 
lnc = f(t)  для реакції першого 

порядку
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При зменшенні початкової концентрації реагенту вдвічі, тобто 
до значення 0 ,

2
c

c =  з рівняння (5.5) одержуємо величину t1/2 — пері-
од напівперетворення (напівреакції):

 1/2
ln2 0,693 .t
k k

= =  (5.8)

отже, період напівперетворення не  залежить від початкової 
концентрації реагенту. це відмінна ознака реакцій першого порядку.

У реакції протолітичного розкладання похідного ароматичних 
триазинів, що має протипухлинну дію, за 95 хвилин прореагува-
ла половина вихідної речовини. визначимо, скільки часу буде по-

трібно, щоб реакція за таких же умов пройшла на 75 %, якщо процес під-
порядковується кінетичному рівнянню реакції першого порядку.

розрахуємо константу швидкості:

 3

1/2

0,693 0,693
; 7,30 10

95
k k

t
−= = = ⋅ хв–1. 

визначаємо час проходження реакції на 75 %:

 0
3

1 1 100
 ln ;  ln 190

7,30 10 25
c

t t
k c −= = =

⋅
хв. 

Реакції другого порядку

для реакцій другого порядку: 1 2 .dc kc c
dt

υ = − =
якщо с1 = с2, то

 2 .dc kc
dt

− =  (5.9)

інтегруємо для умови с = с0 при t = 0:

 
0

2
00

1 1– ;   .
c t

c

dc k dt kt
c c c

= − =∫ ∫  (5.10)

звідси:

 
0

1 1 1  k
t c c

 
= −  

 (5.11)

і   

 
0

1 1 .kt
c c

= +   (5.12)

отже, одержуємо лінійне рівняння в  координатах 1/с – t 
(рис.  5.1, б). константа швидкості дорівнює тангенсу кута нахи-
лу прямої. Період напівперетворення розраховується з  (5.10) при 
c = c0/2:
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1/2
0

1 .t
kc

=              (5.13)

таким чином, період напівпе-
ретворення обернено пропорцій-
ний початковій концентрації  — 
це  відмінна ознака реакцій друго-
го порядку. розмірність константи 
швидкості реакції другого порядку 
[k] = с–1t–1 (л · моль–1·с–1 тощо).

реакція омилення ацетатно-
етилового естеру калій гідро-
ксидом є реакцією другого по-

рядку. через 10 хв після початку реак-
ції концентрація кOH дорівнювала 0,04 моль ∙ л–1. визначимо скільки часу 
потрібно, щоб вихідні речовини прореагували на  50 %, якщо початкові 
концентрації їх однакові та дорівнюють 0,1 моль ∙ л–1.

розраховуємо значення константи швидкості:

 
0

1 1 1 1 1 1
; 1,5

10 0,04 0,1
k k

t c c
   = − = − =     

моль ∙ л–1 ∙ хв–1. 

знаходимо період напівперетворення:

 1/2 1/2
0

1 1
; 6,7

1,5 0,1
t t

kc
= = =

⋅
хв. 

Реакції третього порядку

для реакцій третього порядку:

 1 2 3.dc kc c c
dt

υ = − =  

При с1 = с2 = с3

 3 .dc kc
dt

− =  (5.14)

інтегруємо для умови с = с0 при t = 0:

 3 2 2
000

1 1;      2 ;
c t

c

dc k dt kt
c c c

− = − =∫ ∫  (5.15)

 2 2
0

1 1 1 ;
2

k
t c c

 
= −     (5.16)

Рис. 5.1, б. Графічна залежність 
1/c = f(t) для реакції другого 

порядку 
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 2 2
0

1 12 .kt
c c

= +           (5.17)

Графік лінійної залежності  
1/с2 – f(t) представлений на рис. 5.1, в. 
константа швидкості дорівнює  
k = tg α/2.

Період напівперетворення 
розраховують за формулою:

 1/2 2
0

3 ,
2

t
kc

=            (5.18)

тобто він обернено пропорційний 
квадрату початкової концентрації. 
розмірність константи швидкості 

реакції третього порядку [k] = с–2 t–1 (л2 · моль–2 ∙ с–1 тощо).

5.1.4. мЕтОДи ВиЗНАЧЕННЯ ПОРЯДКу РЕАКЦії

Порядок реакції — це важлива кінетична характеристика. для 
визначення загального порядку реакції необхідно спочатку вста-
новити порядок реакції за кожним реагентом. сума порядків ре-
акції за кожним реагентом дає загальний порядок. для визначення 
порядку реакції за даним реагентом необхідно створити такі умо-
ви, щоб у процесі реакції змінювалася концентрація тільки даного 
реагенту. для цього концентрації всіх інших учасників мають бути 
настільки великими, щоб зміною їх з часом можна було знехтува-
ти. отже, значення цих концентрацій можна ввести в рівняння для 
константи швидкості. тоді кінетичне рівняння реакції набуде ви-
гляду:
 υ = kcn,  (5.19)
де n  — порядок реакції за  даною речовиною. розрізняють інте-
гральні та диференціальні методи визначення порядку реакції.

інтегральні методи

Метод підбору кінетичного рівняння. експериментальні зна-
чення поточної концентрації і  часу підставляють у  рівняння для 
констант швидкостей реакцій різних порядків (5.7, 5.11, 5.16). рів-
няння, за яким одержують постійні значення константи швидкості, 
описує кінетику досліджуваного процесу.

іншим варіантом цього методу є  подання експерименталь-
них значень с і t у координатах, що дають лінійні залежності. для 

Рис. 5.1, в. Графічна залежність 
1/с2 = f (t) для реакції третього 

порядку
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реакції першого порядку графік буде лінійним у координатах lnc–t, 
другого порядку — у координатах 1/c – t, третього порядку — у ко-
ординатах 1/c2 – t (рис. 5.1).

для вивчення кінетики розкладання гідроген пероксиду у водно-
му розчині на платиновому каталізаторі визначали кількість н2о2 
(х, %), який прореагував, і одержали такі дані:

t, хв 0 5 15 25 40
х, % 0 8,8 24,0 36,8 52,8

Початкова концентрація н2о2 становила 0,2 моль ∙ л–1. визначимо по-
рядок реакції та константу швидкості.

Порядок реакції визначаємо методом підбору кінетичного рівняння. 
Припустимо, що реакція першого порядку. тоді в рівняння для констан-
ти швидкості можна підставити замість концентрацій пропорційні їм ве-
личини — відсотки. Поточна концентрація дорівнює різниці між почат-
ковою концентрацією (у цьому випадку 100 %) і зменшенням концентра-
ції за час t (х, %).

 –2
1

1 100
 ln 1,84 10
5 100 – 8,8

k = = ⋅ хв–1; 

 –2
2

1 100
 ln 1,83 10
15 100 – 24

k = = ⋅ хв–1; 

 k3 = 1,84 ∙ 10–2 хв–1;  k4 = 1,88 ∙ 10–2 хв–1. 
величини k1, k2, k3, k4 мають близькі значення. отже, це реакція пер-

шого порядку kсер = 1,85 ∙ 10–2 хв–1. 

Метод періоду напівперетворення. вивчають залежність пе-
ріоду напівперетворення від початкової концентрації реагуючої 
речовини. для реакцій першого порядку t1/2 не залежить від с0 (5.8), 
для реакцій другого порядку він обернено пропорційний с0 (5.13), 
для реакцій третього порядку — обернено пропорційний с0

2 (5.18).
У  водному розчині перебігає реакція за  схемою NH4CNO → 
→ (Nн2)2со.  При вивченні залежності періоду напівперетворен-
ня від початкової концентрації реагенту були одержані такі дані:

с0, моль ∙ л–1 0,05 0,10 0,20
t1/2, хв 2321,8 1170 580

визначимо порядок реакції.
Період напівперетворення залежить від початкової концентрації, 

тому досліджена реакція — другого або третього порядку. Припустимо, 
що реакція другого порядку. тоді:
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 1/2 1 0 2

1/2 2 0 1

( ) ( ) 2321,8 0,1
; ; 1,98 2;

( ) ( ) 1170 0,05
t c
t c

′ ′

′ ′= = ≈  

 1170 0,20
; 2,02 2.

580 0,10
= ≈  

отже, реакція другого порядку.

Диференціальні методи

Метод Вант-Гоффа. Прологарифмуємо рівняння (5.19):
 lnυ = lnk + nlnc. 

одержуємо лінійне рівняння в  координатах lnυ–lnc, тангенс 
кута нахилу прямої дає значення порядку реакції n. отже, визна-

чивши швидкості реакції при різ-
них концентраціях реагуючої ре-
човини, можна знайти порядок ре-
акції.

для визначення швидкості 
реакції будують кінетичну криву 
в координатах с–t (рис. 5.2). Швид-
кість реакції згідно з (5.1) дорів-
нює тангенсу кута нахилу дотич-
ної до кривої в даній точці, що від-
повідає певній концентрації.

 Основною кінетичною характеристикою реакцій є  швид-
кість — зміна концентрації реагентів за одиницю часу.
 Фізико-хімічний метод вимірювання швидкості реакції ба-

зується на  залежності фізичних властивостей реакційної суміші 
(показника заломлення, кута обертання площини поляризації, ін-
тенсивності світлопоглинання тощо) від її складу.
 Константа швидкості  — це  питома швидкість, тобто 

швидкість при одиничній концентрації.
 Частинний порядок реакції — це показник ступеня при кон-

центраціях у кінетичному рівнянні.
 Порядок складної реакції визначається її лімітуючою стадією.
 Лінійні залежності спостерігаються в таких координатах:  

lnс–t (перший порядок), 1/c–t (другий порядок), 1/c2–t (третій поря-
док).

Рис. 5.2. визначення швидкості 
реакції графічним методом
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 Про порядок реакції можна судити за розмірністю констан-
ти її швидкості.
 Для реакцій першого порядку період напівперетворення 

не  залежить від початкової концентрації, другого порядку  — 
обернено пропорційний с0, третього порядку — обернено пропор-
цій  ний с0

2.
 Тангенс кута нахилу прямої lnυ–lnc дає значення порядку ре-

акції.

5.1.5. сКлАДНі РЕАКЦії

У більшості випадків реакції між речовинами − це багатоста-
дійні процеси. кінетична теорія складних реакцій базується на 
принципі незалежності перебігу окремих стадій, тобто кожна ста-
дія має таку ж швидкість, з якої б вона проходила при відсутнос-
ті інших стадій.

Оборотні реакції 

Оборотною називається реакція, яка одночасно відбувається 
у двох протилежних напрямках. розглянемо найпростіший тип ре-
акції а в. Швидкість оборотної реакції дорівнює різниці між 
швидкостями прямої й зворотної реакцій, кожна з яких є реакцією 
першого порядку (5.3):

 B
1 0,A B 2 B( ) ,dc k c c k c

dt
= − −  (5.20)

де Bdc
dt

  — швидкість реакції, виражена через зміну концентрації 

речовини в, c0, A — початкова концентрація речовини а, (c0, A – cB) 
і св — поточні концентрації речовин а і в.

У стані рівноваги швидкості прямої та зворотної реакцій рівні:

 1 0,A B 2 B( ) ,k c c k c− ′ = ′  (5.21)

де 0,A B B( );  c c c− ′ ′  — рівноважні концентрації речовин а та в.
розв’язавши систему рівнянь (5.20), (5.21), можна визначити 

константи швидкості прямої і зворотної реакцій. для цього треба 
експериментально знайти швидкість реакції за зміною концентра-

ції речовини BB dc
dt

 
   , поточну й рівноважну концентрації цієї ре-

човини (св та сʹв)

k1

k2
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Майже всі реакції в тій або іншій мірі оборотні, але практично 
оборотними називають такі реакції, у яких рівновага встановлю-
ється при помітних кількостях вихідних речовин. типові прикла-
ди оборотних реакцій:
 н2 + I2 2нI 
 N2 + 3H2 2NH3 

 CH3COOH + CH3OH CH3COOCH3 + H2O та ін. 

Паралельні реакції

Паралельними називаються реакції, у  яких вихідна речовина 
одночасно реагує у двох або декількох напрямках. наприклад:

якщо швидкість першої реакції υ1, а другої — υ2, то:
 υ1 = k1c та υ2 = k2c, 
де с для обох реакцій однакова, тому що реагує одна речовина. су-
марна швидкість процесу υ  визначається кількістю речовини а, 
яка прореагувала, отже, дорівнює сумі швидкостей обох реакцій:
 υ = k1c + k2c або υ = (k1 + k2)c. (5.22)

це рівняння тотожно кінетичному рівнянню реакції першого 
порядку, тому після інтегрування одержуємо формулу, аналогічну 
формулі для константи швидкості реакції першого порядку (тіль-
ки замість k буде k1 + k2):

 0
1 2

1( ) ln .
c

k k
t c

+ =  (5.23)

суму (k1 + k2) можна визначити, як і константу швидкості реак-
ції першого порядку: вона дорівнює тангенсу кута нахилу прямої, 
побудованої в координатах ln cа–t. відношення k1/k2 дорівнює від-
ношенню концентрацій продуктів cв/cс. знаючи суму (k1 + k2) і від-
ношення k1/k2, знаходять кожну константу.
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Прикладами паралельних реакцій є нітрування фенолу з утворен-
ням орто- і пара-нітрофенолу (а) або розкладання калій хлорату 
(б) при нагріванні:

Послідовні реакції

реакцію називають послідовною, якщо продукт першої стадії 
є вихідною речовиною другої стадії:

 
1 2

A B C.
k k
→ →  

це найпростіша послідовна реакція. У  загальному випад-
ку кількість стадій у послідовних реакціях більша, а кожна стадія 
може бути не  мономолекулярною, а  більш складною. Послідовні 
реакції дуже поширені. до них належать, зокрема, реакції гідролізу 
естерів дикарбонових кислот або естерів гліколів, або дигалогенпо-
хідних. розрахунок кінетики послідовних реакцій складний. якщо 
одна зі стадій має значно меншу швидкість, ніж інші, то загальна 
швидкість реакції визначається саме цією стадією. якщо великої 
різниці у швидкостях немає, то розрахунок константи швидкості 
досить складний, а порядок реакції виходить дробовим.

супряжені реакції

Супряженими називають реакції типу
 а + в → М (а) 
 а + с → N (б), 
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з яких одна (а) може проходити самостійно, а інша (б) іде тільки ра-
зом з першою, тобто реакція (а) індукує реакцію (б). речовину а, 
що бере участь в обох реакціях, називають актором, речовину в, 
що індукує реакцію (б) — індуктором, а речовину с — акцептором.

наприклад, іони Fe2+ у  водному розчині легко окиснюють-
ся пероксидом водню при відсутності йодоводню, однак окиснен-
ня останнього пероксидом водню під час відсутності Fe2+ не  від-
бувається. отже, у цьому прикладі пероксид водню — актор, іони 
Fe2+ — індуктор, йодоводень — акцептор.

У багатьох супряжених реакціях індуктор є  каталізатором, 
і процес проходить із утворенням нестійких хімічних сполук. але 
між індуктором і каталізатором є принципове розходження: індук-
тор, на відміну від каталізатора, у реакції витрачається.

кінетика супряжених реакцій дуже складна. необхідно відзна-
чити, що в супряжених реакціях порушується принцип незалежнос-
ті кінетики окремих реакцій, які одночасно перебігають у системі.

5.1.6. ЗАлЕжНістЬ КОНстАНти  
ШВиДКОсті РЕАКЦії ВіД тЕмПЕРАтуРи

Правило Вант-гоффа

температура значно впливає на константу швидкості реакції, 
як правило, вона зі зростанням температури збільшується. відпо-
відно до  емпіричного правила Вант-Гоффа при підвищенні тем-
ператури на кожні 10 градусів константа швидкості збільшується 
в 2–4 рази:

 10 2 4,T

T

k
k

+γ = = ÷  (5.24)

де γ — температурний коефіцієнт швидкості реакції.
При підвищенні температури на n десятків градусів рівняння 

набуває вигляду:

 10 .n T n

T

k
k
+ ⋅γ =   (5.25)

це правило не  виконується при високих температурах, коли 
температурний коефіцієнт швидкості перестає бути постійним, на-
ближаючись до одиниці.

При 353 к реакція проходить за 20 с. визначимо час перебігу реак-
ції при 293 к, якщо температурний коефіцієнт швидкості цієї ре-
акції дорівнює 2,5.
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час проходження реакції обчислюємо за рівнянням (5.25), зважаючи, 
що швидкість реакції обернено пропорційна часу її протікання:

 
353–293

62 2 1 1 10
1

1 1 2

;     2,5 2,5 ;       81,4
20

nk t t t
k t

υ= = = γ = = =
υ

хв. 

Правило вант-Гоффа лежить в  основі методу «прискореного 
старіння», який застосовують для визначення строків придатності 
лікарських засобів. цей метод дозволяє скоротити час, необхідний 
для встановлення строку придатності препаратів і визначити опти-
мальну температуру їх зберігання.

для цього препарат витримують при підвищеній температу  -
рі Т певний час t і знаходять кількість препарату m, що розклалася. 
середня швидкість розкладання

 0.T T
T

m k c
t

υ = = ⋅  (5.26)

якщо початкова концентрація c0 і кількість m при стандартній 
температурі такі ж, як і при температурі Т, то:

 298 298 0
298

.m k c
t

υ = = ⋅  (5.27)

з (5.26) і (5.27) одержують:

 298
298

.T
T

kt t
k

= ⋅  (5.28)

досліди проводять за таких умов, щоб Т = 298 + n10, а γ при-
ймають як рівну 2. тоді, враховуючи (5.25), одержують вираз для 
розрахунку строку придатності препарату при 298 к:
 t298 = 2n ∙ tT. (5.29)

Рівняння Арреніуса

залежність константи швидкості реакції від температури 
більш точно описує рівняння Арреніуса:

 2

ln ,aEd k
dT RT

=  (5.30)

де Ea — енергія активації.
для обґрунтування рівняння арреніуса було використано рів-

няння ізохори хімічної реакції (див. 1.4.4):

 2

ln ,d K U
dT RT

∆=   (5.31)

де К  — константа рівноваги; ∆U  — тепловий ефект реакції при 
V = const. як відомо, константа рівноваги дорівнює:
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 1

2

,kK
k

=  

де k1 і k2 — константи швидкості прямої і зворотної реакцій. запи-
шемо тепловий ефект як різницю: ∆U = E1 — E2, тоді рівняння (5.31) 
набуде вигляду:

 1 2 1 2
2

ln ln –
– .

d k d k E E
dT dT RT

=  

останнє співвідношення можна розділити на два рівняння:

 1 1 2 2
2 2

ln ln
;    ,

d k E d k E
B B

dT RT dT RT
= + = +  

де E1  і E2 мають розмірності енергій, а величини В мають однако-
ві значення для прямої й зворотної реакцій і, як свідчить експери-
мент, В = 0. звідси:

 2

ln .aEd k
dT RT

=  

якщо Ea = const, то інтегрування (5.30) дає:
 /( ) ,E RTak A e−= ⋅   (5.32)
де А — передекспоненційний множник. вираз (5.30) — диференці-
альна, а (5.32) — інтегральна форми рівняння арреніуса.

методи розрахунку енергії активації 
та передекспоненційного множника

для розрахунку енергії активації за експериментальними да-
ними використовують рівняння (5.32), логарифмування якого 
дає:

                ln ln – .aE
k A

RT
=   (5.33)

отже, lnk лінійно залежить 
від оберненої температури 1/Т 
(рис.  5.3). значення Еа  знаходять 
за тангенсом кута нахилу:
                         Ea = –Rtgα. 

Передекспоненційний множ-
ник А  визначається відрізком, 
що відтинає пряма на осі ординат 
при 1/Т = 0.

 Рис. 5.3. Графічне визначення 
енергії активації та передекс-

поненційного множника
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якщо відомі значення констант при двох температурах, 
то з (5.33) одержуємо:

 2 1

1 2

ln( / )
,

1/ –1/a
R k k

E
T T

=   (5.34)

де k1 і k2 — константи швидкості при T1 і T2.
енергію активації вимірюють в  SI у  дж · моль–1. розмір-

ність А збігається з розмірністю константи швидкості. Ea і А не за-
лежать від температури в невеликому температурному інтервалі.

розрахуємо енергію активації реакції й  передекспоненційний 
множник, якщо константи швидкості реакції при 273 і 280 к до-
рівнюють відповідно 4,04 · 10–5 та 7,72·10–5 с–1.

енергію активації обчислюємо за рівнянням:

 
2

1

1 2

ln  
,1 1–

a

kR kE

T T

=  

 

–5

–5
7,72 108,314 ln
4,04 10 58,79 1 1–

273 280

aE

⋅⋅
⋅= = кдж · моль–1. 

Передекспоненційний множник визначаємо за  рівнянням, підстав-
ляючи будь-яку з констант швидкості:

 
3–58,79 10–

–5 –18,314 273  , 4,04 10  ; 7,168 c .
Ea

RTk A e A e A
⋅
⋅= ⋅ ⋅ = ⋅ = ⋅  

 Оборотні реакції перебігають одночасно у  двох протилеж-
них напрямках.
 Продукт першої стадії послідовної реакції є вихідною речо-

виною другої стадії.
 У паралельній реакції вихідна речовина реагує у двох або де-

кількох напрямках.
 Якщо одна реакція індукує іншу, то такі реакції називають 

супряженими.
 Температурний коефіцієнт швидкості показує в скільки ра-

зів збільшується швидкість реакції при підвищенні температури 
реакції на кожні 10 градусів.
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 Метод «прискореного старіння» базується на правилі Вант-
Гоффа.
 Енергія активації дорівнює добутку універсальної газової 

сталої на тангенс кута нахилу прямої lnk–1/T.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. чим відрізняються середня й істинна швидкості хімічної 
реакції?
2. які фактори впливають на швидкість і константу швидко-
сті хімічної реакції?
3. У чому полягає фізичний смисл константи швидкості ре-

акції?
4. що називають молекулярністю реакції? Порядком реакції? 

У чому причини неспівпадіння цих величин?
5. як визначити графічно швидкість хімічної реакції? кон-

станту швидкості?
6. як визначити порядок реакції методом вант-Гоффа? Мето-

дом періоду напівперетворення?
7. які реакції називаються оборотними, паралельними, послі-

довними, супряженими? наведіть приклади.
8. що показує температурний коефіцієнт швидкості реакції?
9. як визначити строк придатності лікарського препарату ме-

тодом «прискореного старіння»?
10. як визначити енергію активації й  передекспоненційний 

множник графічним методом?
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Молекулярна кінетика вивчає механізм хімічних реакцій, зо-
крема закономірності перебігу елементарного хімічного акту − 
одиничного акту взаємодії молекул вихідних речовин, у результаті 
якого утворюються продукти або проміжні сполуки.

5.2.1. тЕОРіЯ АКтиВНих ЗітКНЕНЬ

необхідною умовою здійснення елементарного акту хімічної 
реакції є зіткнення молекул. якщо припустити, що ця умова є до-
статньою, то швидкість реакції можна розрахувати на підставі кі-
нетичної теорії газів. але розраховані швидкості реакцій на бага-
то порядків перевищують величини, знайдені експериментально. 
це свідчить про те, що лише окремі зіткнення молекул ефективні. 
крім того, відповідно до кінетичної теорії число зіткнень пропор-
ційно Т1/2, а швидкість реакції зростає з підвищенням температури 
експоненціально.

для пояснення цих протиріч арреніус припустив, що елемен-
тарний акт реакції відбувається лише в тому випадку, якщо моле-
кули мають надлишкову енергію. такі молекули були названі ак-
тивними, а  теорія арреніуса одержала назву теорії активних 
 зіткнень.

надлишок енергії, у порівнянні із середньою енергією реагую-
чих молекул, необхідний для того, щоб зіткнення були ефективни-
ми, розрахований на 1 моль, називають енергією активації.

енергія активації по-
трібна для того, щоб подо-
лати сили відштовхування, 
які виникають при набли-
женні молекул, послабити 
або зруйнувати міжатомні 
зв’язки в  молекулі так, щоб 
відповідні атоми могли на-
близитися й  утворити нові 
зв’язки.

на рис. 5.4  представле-
ні рівні енергії вихідних ре-
човин (I) і продуктів (III) ек-
зотермічної реакції, а також 
мінімальний рівень енергії Рис. 5.4. зміна енергії в ході 

екзотермічної реакції
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вихідних речовин, необхідний для ефективного зіткнення (II). Еа
пр 

і Еа
звор — енергії активації прямої і  зворотної реакцій, ∆Н  — те-

пловий ефект реакції. як видно з рис. 5.4, ΔН = Еа
пр – Еа

звор. отже, 
у процесі реакції система повинна подолати деякий енергетичний 
бар’єр, що відповідає рівню (II).

Молекули можуть активуватися при нагріванні, зіткненні з ак-
тивними молекулами, під дією електромагнітного випромінюван-
ня або електричного розряду, ударами α-частинок, нейтронів і т. д.

використовуючи статистику Больцмана, можна показати, 
що число ефективних зіткнень
 z = z0 ∙ e

–Ea/(RT),  (5.35)
де z0 — загальне число зіткнень; Ea — енергія активації. якщо всі 
ефективні зіткнення приводять до реакції, то швидкість реакції до-
рівнює числу ефективних зіткнень:
 υ = z0 ∙ e

–Ea/(RT). (5.36)
При одиничних концентраціях реагуючих речовин швидкість 

дорівнює константі швидкості:
 k = z0 ∙ e

–Ea/(RT). (5.37)
константи швидкості, розраховані на підставі теорії активних 

зіткнень, для багатьох реакцій набагато перевищують експеримен-
тальні значення. отже, не всі зіткнення активних молекул ведуть 
до реакції. Молекули мають певну структуру та їх взаємна орієнта-
ція в момент зіткнення може бути несприятливою для здійснення 
реакції. тому в рівняння (5.37) вводять поправочний множник Р, 
який називають стеричним фактором:
 k = Pz0 ∙ e

–Ea/(RT). (5.38)
Порівнюючи (5.38) з інтегральною формою рівняння арреніуса

 k = Ae–Ea/(RT), 
бачимо, що передекспоненційний множник
  A= Pz0. 

стеричний фактор для різних реакцій змінюється в  широких 
межах — від 10–6 до 1. теорія активних зіткнень не дозволяє його 
розрахувати, це  її недолік. однак вона є  досить вагомим внеском 
у загальну теорію кінетики: виведене рівняння для константи швид-
кості, яке за формою збіглося з емпіричним рівнянням арреніуса; 
інтерпретовані на  молекулярному рівні важливі характеристики 
реакції — енергія активації та передекспоненційний множник.
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5.2.2. тЕОРіЯ ПЕРЕхіДНОгО стАНу

Головний недолік теорії активних зіткнень полягає в  тому, 
що елементарний акт хімічної реакції в ній вважається миттєвим, 
хоча насправді він здійснюється протягом деякого проміжку часу. 
енергетичну взаємодію в комплексі реагуючих частинок детально 
розглядає теорія перехідного стану, яку також називають теорією 
активованого комплексу або теорією абсолютних швидкостей ре-
акцій.

відповідно до цієї теорії будь-яка реакція проходить через ста-
дію «перехідного стану» або «активованого комплексу», що  існує 
10–12–10–13 с та перетворюється на продукти реакції.

розглянемо реакцію
 A + BC AB + C. 

При наближенні атома а до молекули вс зв’язок між атома-
ми в і с поступово ослаблюється й починає формуватися зв’язок 
між атомами а і в. настає момент, коли молекула вс уже настіль-
ки деформована, що  її не  можна вважати стабільною, а  молеку-
ла ав ще не сформувалася. У цьому перехідному стані дану сис-
тему можна розглядати як  таку, що  складається із  трьох слабко 
зв’язаних між собою атомів а···в···с, тобто як активований комп-
лекс, що існує дуже короткий час, протягом якого взаємодія між 
атомами в і с припиняється і утворюється продукт реакції — мо-
лекула ав. реакцію можна представити схемою:
 A + BC  A···B···C  AB + C. 

зміну потенціальної енергії в процесі реакції відображає діа-
грама поверхні потенціальної енергії (рис. 5.5). Поверхню потен-
ціальної енергії можна одержати, якщо у просторовій системі ко-
ординат на осях абсцис та ординат відкласти відстані між атома-
ми в  і с  (rBC) та  а  і в  (rAB) відповідно, а  на третій осі  — потен-
ціальну енергію системи. однак зручніше розглядати проекцію 
ізо енергетичних ліній поверхні енергії на  площу rAB–rBC.  суціль-
ні лінії на діа грамі відповідають рівній енергії. лінія зі  стрілка-
ми — шлях реакції. цифри біля горизонталей позначають енергію 
в умовних одиницях, яку мають системи а+вс і ав+с залежно від 
відстані а–в або в–с.

У точці p1  система характеризується мінімальною енергі-
єю, тому що вона складається з атома а та незбудженої молекули 
вс. точка, таким чином, лежить у долині. У подібній долині зна-
ходиться і точка p2, що відповідає закінченню елементарного акту 
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реакції, коли утворила-
ся недеформована молеку-
ла ав, а  атом с  достатньо 
віддалений від неї. При на-
ближенні атома а  до мо-
лекули вс  енергія систе-
ми зростає. Шлях реакції 
відповідає лінії мінімаль-
них енергетичних гра-
дієнтів. на  шляху реак-
ції є  перевальна точка  p, 
де  енергія системи дося-
гає максимального зна-
чення. ця точка відповідає 
перехідному стану, коли 
утворюється активова-
ний комплекс. Після пере-

вальної точки подальше зближення молекул уже супроводжуєть-
ся зменшенням енергії доти, поки не закінчиться елементарний акт 
і система перейде у точку p2.

найповільнішою стадією реакції, тобто її лімітуючою стадією 
є утворення активованого комплексу. отже, швидкість реакції до-
рівнює числу активованих комплексів в одиниці об’єму, які пере-
тинають бар’єр потенціальної енергії за одиницю часу. концентра-
цію активованих комплексів розраховують методами статистичної 
термодинаміки.

основне рівняння для константи швидкості реакції в теорії пе-
рехідного стану
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де h — постійна Планка; ∆S≠ — ентропія активації.
Порівнюючи (5.39) і (5.38), маємо:

 0 .
S
R

A

RTeP z e
N h

≠∆

⋅ = ⋅   (5.40)

отже, стеричний фактор визначається ентропією активації. 
якщо процес активації характеризується більшим значенням ентро-
пії, то він може відбуватися зі значною швидкістю, незважаючи на ви-
соку енергію активації. визначивши експериментально константу 

Рис. 5.5. карта поверхні потенціальної 
енергії реакції а + вс → ав + с. 

криві – ізоенергетичні лінії
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швидкості реакції та її енергію активації, можна за рівнянням (5.39) 
розрахувати ентропію активації й, таким чином, одержати важливу 
інформацію щодо структури активованого комплексу.

 Ефективними називають зіткнення активних молекул, які 
мають надлишкову енергію — енергію активації.
 Передекспоненційний множник у рівнянні Арреніуса дорівнює 

добутку загального числа зіткнень на стеричний фактор.
 Стеричний фактор зв’язаний зі  просторовою орієнтацією 

реагуючих молекул.
 Будь-яка реакція проходить через стадію «перехідного ста-

ну», коли молекули вихідних речовин настільки деформовані, що їх 
не  можна вважати стабільними, а  молекули продуктів ще  оста-
точно не сформувалися.
 Навіть при великій енергії активації процес може проходи-

ти зі значною швидкістю, якщо ентропія активації велика.

5.2.3. лАНЦЮгОВі РЕАКЦії

Ланцюговими називають реакції, у  яких багаторазово повто-
рюється цикл елементарних актів за  участю активних частинок: 
атомів, радикалів тощо.

розглянемо ланцюгову реакцію утворення хлороводню з вод-
ню й хлору. Молекула хлору під дією кванта енергії перетворюєть-
ся на два атоми — активні частинки, тому що вони мають неспаре-
ні електрони. активний атом хлору взаємодіє з молекулою водню: 
утворюється молекула хлороводню і активний атом водню. остан-
ній, у  свою чергу, взаємодіє з  молекулою хлору, при цьому знову 
з’являється активний атом хлору, і реакція триває до обриву лан-
цюга, тобто до моменту з’єднання двох атомів хлору:
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ланцюгові реакції завжди включають три стадії: зародження, 
розвиток і обрив ланцюга. У наведеному прикладі перша реакція − 
це зародження ланцюга, друга-п’ята реакція — розвиток ланцюга, 
остання, шоста реакція — це обрив ланцюга.

ланцюги зароджуються різними шляхами. іноді молекула ди-
соціює під дією теплоти, в іншому випадку радикали зароджують-
ся на стінках реактора. Утворення активних центрів може йти вна-
слідок впливу на  систему ззовні, тоді зародження називають іні-
ційованим. ініціювання під дією світла називається фотохімічним. 
вільні радикали можна одержати, додаючи до системи спеціальні 
речовини — ініціатори, які легко утворюють вільні радикали. цей 
спосіб застосовується в реакціях полімеризації.

найбільш важливою є стадія розвитку ланцюга, саме вона ви-
значає перебіг реакції з  часом. за  цією стадією розрізняють не-
розгалужені й розгалужені ланцюгові реакції. наведена вище ре-
акція є нерозгалуженою, тому що атом хлору дає тільки одну ак-
тивну частинку — атом водню. якщо використання однієї актив-
ної частинки приводить до  утворення більшого числа таких час-
тинок, то реакція називається розгалуженою. наприклад, реакція 
утворення води з водню й кисню:
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М позначає інертну частинку, зіткнення з  якою двох актив-
них атомів водню приводить до утворення молекули водню й об-
риву ланцюга. обрив ланцюга може відбуватися також при адсорб-
ції частинок стінками реактора. тому швидкість ланцюгової реак-
ції залежить від розмірів, форми й матеріалу реакційної посудини.

за ланцюговим механізмом проходять такі важливі в  прак-
тичному відношенні процеси, як реакції окиснення молекулярним 
киснем, хлорування і бромування, піроліз, полімеризація, терміч-
ний крекінг, ядерні реакції.
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5.2.4. фОтОхіміЧНі РЕАКЦії

Фотохімічними називають реакції, обумовлені поглинанням 
реагуючими речовинами світлової енергії. фотохімічні реакції 
дуже поширені в природі. досить згадати, що процес фотосинтезу 
в рослинах є фотохімічною реакцією.

т. Гротгус (1817) сформулював такий закон:
реакцію може викликати тільки те випромінювання, яке 
поглинається реагуючими речовинами (перший закон фотохімії).

а. ейнштейн (1912) теоретично обґрунтував другий закон фо-
тохімії, відповідно до якого

кожний квант поглиненого світла викликає зміну (хімічне 
перетворення або активацію) однієї молекули реагуючої 
речовини (закон фотохімічної еквівалентності):

 ,dn E
dt h

=
ν

 (5.41)

де 
dn
dt

 — кількість молекул, які прореагували; Е — кількість погли-
неної світлової енергії за одиницю часу в шарі реакційної суміші, 
hν — енергія одного кванта світла.

кількість поглиненої світлової енергії Е = I0 – I можна визначи-
ти за законом Бугера–ламберта–Бера:
 – –

0 0 0; (1– ),nl nlI I e E I I I eε ε= = − =  (5.42)
де I0 і I — інтенсивності світла до й після поглинання; n — кількість 
молекул, які поглинули світло в одиниці об’єму суміші; ε — моле-
кулярний коефіцієнт поглинання; l — товщина шару реакційної су-
міші.

з (5.41) і (5.42) випливає, що швидкість фотохімічної реакції

 –0 (1– ).nldn I e
dt h

ευ = =
ν

  (5.43)

однак формула (5.43) часто не узгоджується з експериментом, 
тому що частина енергії втрачається реагуючими молекулами при 
зіткненнях з молекулами розчинника або внаслідок люмінесценції. 
отже, число молекул, які прореагували, може не дорівнювати чис-
лу поглинених квантів. відношення цих величин називають кван-
товим виходом реакції γ, і тоді рівняння (5.43) набуває вигляду:

 –0 (1– ).nldn I e
dt h

ευ = = γ
ν

  (5.44)
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Швидкість фотохімічної реакції пропорціональна інтенсив-
ності діючого світла, обернено пропорціональна частоті світла, 
зростає зі збільшенням концентрації і товщини шару.

квантовий вихід реакції може бути не  тільки меншим, але 
й  більшим за  одиницю, якщо в  реакції утворюються реакційно-
здатні молекули, вільні радикали або атоми. великий квантовий 
вихід характерний для тих фотохімічних реакцій, у яких відбува-
ються ланцюгові процеси (розгалужені або нерозгалужені).

У деяких випадках фотохімічну реакцію можна виклика-
ти за  допомогою сенсибілізаторів, які поглинають світлову енер-
гію, а  потім активують вихідні речовини. наприклад, сенсибілі-
затором реакції фотосинтезу вуглеводнів із со2 і н2о, як устано-
вив к.а. тимірязєв, є хлорофіл, який міститься в зелених частинах 
рослин. хлорофіл поглинає сонячну енергію і передає її реагуючим 
речовинам.

 У ланцюгових реакціях багаторазово повторюється цикл 
елементарних актів за участю активних частинок.
 Основні стадії ланцюгової реакції: зародження, розвиток 

і обрив ланцюга.
 У розгалуженій ланцюговій реакції використання однієї ак-

тивної частинки приводить до утворення більшого числа таких 
частинок.
 Фотохімічними називають реакції, зумовлені поглинанням 

світлової енергії реагуючими речовинами.
 Відповідно до  закону фотохімічної еквівалентності, кіль-

кість молекул, які прореагували, дорівнює кількості поглинених 
квантів світла.
 Квантовий вихід реакції — це відношення числа молекул, які 

прореагували, до числа поглинених квантів світла.
 Сенсибілізатором реакції фотосинтезу вуглеводів є  хлоро-

філ, що поглинає сонячну енергію і передає її реагуючим речовинам.



241

 5.3. Каталіз

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. яку енергію називають енергією активації?
2. чому у  формулу константи швидкості реакції вводять 
стеричний фактор?
3. як утворюється активований комплекс?

4. що відображає діаграма поверхні потенціальної енергії?
5. чи може бути великою швидкість реакції при високій енер-

гії активації?
6. як розрахувати ентропію активації?
7. які стадії включають ланцюгові реакції?
8. яка ланцюгова реакція називається розгалуженою?
9. чому швидкість ланцюгової реакції залежить від форми ре-

актора?
10. що таке квантовий вихід реакції?

5.3. КАтАліЗ

Каталізом називають явище, яке полягає в зміні швидкості хі-
мічної реакції під впливом речовини, що реагує на проміжних ста-
діях процесу та регенерується в кінці реакції. така речовина нази-
вається каталізатором. каталітичні реакції дуже поширені в при-
роді. Біологічними каталізаторами називаються речовини, які при-
скорюють або сповільнюють реакції, що відбуваються в живих ор-
ганізмах. такі каталізатори або виробляються в самому організмі, 
або надходять ззовні. до першої групи каталізаторів належать гор-
мони і ферменти, до другої — вітаміни і деякі мінеральні речовини.

5.3.1. хАРАКтЕРНі Риси КАтАліЗАтОРіВ

каталізатори мають низку загальних характерних особливос-
тей:

1. каталізатор не впливає на загальну стехіометрію реакції, він 
бере хімічну участь у процесі, витрачається на одній стадії й реге-
нерується на іншій.

2. каталізатор зменшує енергію активації реакції, завдяки 
чому збільшується її швидкість /( )( ).E RTak A e−= ⋅

3. каталізатор не впливає на константу рівноваги, він тільки 
скорочує час досягнення стану рівноваги, однаково збільшуючи 

швидкість як прямої, так і зворотної реакцій K
k

k
=











пр

звор

.
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4. каталізатор характеризується селективністю, тобто при-
скорює лише одну з декількох термодинамічно можливих реакцій.

розрізняють гомогенний і гетерогенний каталіз.

5.3.2. гОмОгЕННий КАтАліЗ

механізм гомогенного каталізу

Гомогенним називають такий каталіз, коли каталізатор і  реа-
генти утворюють одну фазу.

Механізм гомогенного каталізу пояснюється теорією проміж-
них сполук. відповідно до цієї теорії каталізатор утворює з однією 
із реагуючих речовин нестійку проміжну сполуку, яка надалі вза-
ємодіє з  іншими реагентами, причому каталізатор вивільняється 
у незмінному вигляді. розглянемо реакцію:
 A + B AB. 

Без каталізатора вона проходить в одну стадію, причому про-
цес відбувається повільно внаслідок великої енергії активації. 
якщо ввести каталізатор к, то реакція буде проходити у дві стадії:

 A + K AK; (1)

 
3AK + B AB + K.k→  

енергетичні бар’єри, які необхідно подолати на кожній із цих 
стадій, значно нижчі, ніж для некаталітичного процесу, тому вони 
перебігають із більшою швидкістю, ніж некаталітична реакція.

Можна показати, що швидкість реакції пропорційна концен-
трації каталізатора. Проміжна сполука аK  перебуває в  рівновазі 
з вихідними речовинами, отже, швидкості прямої (υ1) і зворотної 
(υ2) реакцій рівні:
 k1ʹ · cʹA(cK – cʹAK) = k2cʹAK, (5.45)
де cK – cʹAK; cʹA ; cʹAK  — рівноважні концентрації каталізатора, ре-
човини а і проміжної сполуки аK відповідно. сумарна швидкість 
усього процесу υ визначається швидкістю повільної, другої стадії:
 υ = k3cʹAK · cB. (5.46)

Підставляючи в  (5.46) концентрацію проміжної сполуки cʹAK 
з (5.45), одержуємо:

 1 3 A B K

2 1 A

.k k c c c
k k c
⋅ ⋅ ′ ⋅ ⋅υ =

+ ⋅ ′
 (5.47)

таким чином, швидкість каталітичної реакції пропорційна 
концентрації каталізатора.

k1

k2
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Кислотно-основний каталіз

кислотно-основний каталіз включає:
– специфічний кислотно-основний каталіз (каталіз іонами 

гідроксонію й гідроксилу);
– загальний кислотно-основний каталіз (каталізатори — кис-

лоти й основи Бренстеда);
– електрофільно-нуклеофільний каталіз (каталізатори — кис-

лоти й основи льюїса).
Механізм кислотно-основного каталізу полягає в протолітич-

ній взаємодії між каталізатором і реагуючою речовиною, внаслідок 
чого утворюється нестійка проміжна сполука, яка потім розкла-
дається на  продукт реакції й  каталізатор. Прикладами кислотно-
основного каталізу можуть бути реакції гідролізу естерів, етерифі-
кації, гідролізу полісахаридів, ізомеризації, галогенування, конден-
сації й ін.

ферментативний каталіз

Ферменти (ензими) — це білки, які каталізують біохімічні ре-
акції. У молекулі ферменту каталітичні функції виконують віднос-
но невеликі ділянки молекули, які називають активними центра-
ми. активний центр ферменту  — це  строго орієнтований у  про-
сторі ансамбль функціональних груп білка, які орієнтують моле-
кули субстрату (реагуючої речовини) у певне положення. актив-
ний центр подібний до матриці, до якої може увійти тільки моле-
кула певної будови. Механізм ферментативного каталізу полягає 
в тому, що фермент (е) і субстрат (S) реагують оборотно з утворен-
ням комплексу (еS), який має більш високу реакційну здатність, 
ніж вихідний субстрат, і необоротно розкладається з утворенням 
продукту реакції (р) і регенерацією вихідного ферменту:

 E + S 3ES E + P.k→  

ферменти відрізняються від небіологічних каталізаторів вели-
кою активністю і особливо високою специфічністю дії й селектив-
ністю. наприклад, оксидоредуктази каталізують окиснювально-
відновні реакції, трансферази  — перенос хімічних груп з  однієї 
сполуки на  іншу, гідролази — реакції гідролізу, ліази розривають 
різні зв’язки, ізомерази здійснюють ізомерні перетворення, ліга-
зи каталізують реакції синтезу. найбільш активним з відомих фер-
ментів є  карбоангідраза, молекулярна активність якої становить 
36 млн молекул на хвилину (молекулярна активність — це число 

k1

k2
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молекул субстрату, що  перетворюються під дією однієї молекули 
ферменту за одну хвилину).

ферментні препарати широко використовують у  фармацев-
тичній практиці: пепсин при гастриті, лідазу при опіках, контрак-
турах суглобів, препарати лізоциму для лікування інфекційних за-
хворювань, стрептокіназу, стрептазу для лікування тромбозу та ін. 
існують також препарати, до складу яких входять декілька фермен-
тів: фестал, ензистал, лізим, солізим, призначені для комплексного 
лізису білків, вуглеводів і жирів.

 Каталізатор зменшує енергію активації реакції; при цьому 
швидкість прямої й зворотної реакцій збільшується однаково, 
тобто час досягнення рівноваги скорочується.
 При гомогенному каталізі каталізатор і реагенти утворю-

ють одну фазу.
 Відповідно до теорії проміжних сполук каталітичний процес 

проходить у декілька стадій: утворення проміжної сполуки, взає-
модія останнього з іншими реагентами. Енергія активації кожної 
стадії значно менше, ніж для некаталітичного процесу.
 При кислотно-основному каталізі відбувається протолі-

тична взаємодія між каталізатором і реагентом.
 Фермент (білок, який каталізує біохімічні реакції), містить 

активний центр, що  орієнтує молекули субстрату в  певне поло-
ження.
 Фермент і субстрат утворюють комплекс із високою реак-

ційною здатністю, який розкладається з утворенням продукту ре-
акції й регенерацією вихідного ферменту.
 Ферменти− високоспецифічні та селективні сполуки.
 Ферментні препарати пепсин, лідаза, фестал, лізим та  ін. 

широко використовуються у фармацевтичній практиці.
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5.3.3. гЕтЕРОгЕННий КАтАліЗ

Особливості гетерогенного каталізу

У гетерогенному каталітичному процесі каталізатор утворює 
окрему фазу. найчастіше каталізатор перебуває у  твердому ста-
ні, а реагенти й продукти реакції — у рідкому або газоподібному. 
отже, процес відбувається на межі поділу фаз: m–г, m–р. Прикла-
дами такого каталізу є синтез амоніаку на залізному каталізаторі, 
окиснювання сульфур діоксиду на сполуках ванадію, крекінг вугле-
воднів на алюмосилікатних каталізаторах. При одержанні фенаце-
тину як каталізатор на стадії етоксилювання застосовують манган 
діоксид, у виробництві аміназину каталізаторами на різних стадіях 
є нікель, мідь і залізо, у процесі синтезу атофану як каталізатор ви-
користовують торій оксид і т. д.

Швидкість гетерогенної каталітичної реакції залежить від пи-
томої поверхні каталізатора. отже, каталізатори мають бути у висо-
кодисперсному стані. домішки деяких речовин у реакційній сумі-
ші можуть викликати різке зниження продуктивності каталізатора 
та навіть практично призупинити каталітичний процес. це явище 
називають отруєнням каталізатора. кількість каталітичної отрути, 
достатньої для повного припинення каталітичного процесу, є на-
багато меншою за кількість, необхідну для утворення на поверхні 
мономолекулярного шару. отже, каталітична реакція відбувається 
не на всій поверхні каталізатора, а на активних центрах. кількість 
таких центрів залежить від умов одержання каталізатора. 

каталізатор повинен формуватися в умовах, по можливості да-
леких від рівноважних. чим швидше відбувається процес форму-
вання, тим більше надлишкова вільна поверхнева енергія, обумов-
лена високою дисперсністю і значною кількістю дефектів у криста-
лічній ґратці. У процесі експлуатації каталізатора відбувається ре-
кристалізація — збільшення кристалів, особливо при високих тем-
пературах. рекристалізація зменшує питому поверхню і, як наслі-
док, продуктивність каталізатора. для гальмування процесу ре-
кристалізації в каталізатор додають промотори (наприклад, Al2O3, 
у залізний каталізатор при синтезі амоніаку). активність каталіза-
торів значно збільшується при нанесенні їх на поверхню пористо-
го або волокнистого матеріалу (носія). Прикладом такого каталіза-
тора є платинований азбест. велику каталітичну активність мають 
змішані каталізатори. активність суміші може бути значно вищою, 
ніж активність окремих її компонентів, тобто адитивність каталі-
тичної дії відсутня.
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Процес гетерогенного каталізу складається з  п’яти стадій: 
1) дифузія вихідних речовин до поверхні каталізатора; 2) адсорб-
ція вихідних речовин на активних центрах за рахунок хімічних сил 
і сил міжмолекулярної взаємодії; 3) взаємодія адсорбованих речо-
вин з утворенням продуктів реакції; 4) десорбція продуктів з по-
верхні; 5) дифузія продуктів у глибину фази.

Кінетичні рівняння гетерогенних каталітичних реакцій

розглянемо випадок, коли лімітуючою стадією гетерогенного 
каталітичного процесу є хімічна реакція на поверхні каталізатора. 
Швидкість цієї реакції визначається поверхневими концентрація-
ми реагуючих речовин. Ураховуючи, що доля поверхні (θі), зайнята 
речовиною (і), пропорційна її поверхневій концентрації, можна за-
писати, що швидкість реакції
 1 2

1 2 ·  · ... ,i
ik νν νυ = θ θ θ   (5.48)

де θ1, θ2…θі — частка поверхні каталізатора, зайнята відповідною 
речовиною; νi — стехіометричний коефіцієнт. рівняння (5.48) є ма-
тематичним формулюванням закону дії поверхонь (за  аналогією 
із законом дії мас). розглянемо застосування закону дії поверхонь 
до найпростішої мономолекулярної реакції а → в. Швидкість ре-
акції відповідно до (5.48) дорівнює:
 υ = kθA. (5.49)

за теорією ленгмюра (див. розд. 6), залежність між θA і парці-
альними тисками pA виражається формулою:

 A A
A

A A B B

,
1+

b p
b p b p

⋅θ =
+

 (5.50)

де bа й bв — адсорбційні коефіцієнти речовин а і в.
Підставимо значення θA у рівняння (5.49):

 A
1

A A B B

,
1+

pk
b p b p

υ = ⋅
+

 (5.51)

де k1 = k ∙ bA.
розглянемо декілька випадків, коли формула (5.51) спрощується:

1) якщо адсорбція реагенту й продукту незначна, тобто 1 >> bаpA + bBpв, 
тоді
 υ = k1 ∙ pA. (5.52)

кінетичний порядок реакції дорівнює одиниці.
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2) якщо продукт реакції адсорбується слабо, а  реагент — сильно, 
тобто bаpA >> 1 + bBpв, тоді

 1

A

.k k
b

υ = =  (5.53)

Порядок реакції нульовий.
3) якщо продукт адсорбується сильно, тобто bBpв >> 1 + bаpA, тоді

 A
2

B

,pk
p

υ =  (5.54)

де 1
2

B

.kk
b

=  отже, продукт гальмує реакцію.

наведені найпростіші приклади доводять, наскільки різ-
номанітні варіанти кінетичних закономірностей гетерогенно-
каталітичних реакцій. Швидкість реакції може визначатися, на від-
міну від розглянутих випадків, адсорбцією реагентів, десорбці-
єю продуктів, дифузією або залежати від швидкостей усіх стадій. 
отже, кінетика гетерогенних каталітичних реакцій досить склад-
на. зазвичай спочатку виводять кінетичне рівняння, припускаючи 
певний механізм реакції, а потім перевіряють, наскільки воно узго-
джується з експериментальними даними.

Основи теорій гетерогенного каталізу

Теорія проміжних поверхневих сполук. необхідною умовою 
гетерогенного каталітичного процесу є  адсорбція хоча  б однієї 
з  реагуючих речовин. спочатку припускали, що  саме підвищен-
ня концентрації реагуючих речовин на  поверхні каталізатора зу-
мовлює каталітичну активність. однак швидкість реакції, як  по-
казав дослід, зростає набагато більше, ніж концентрація реагую-
чих речовин на поверхні. крім того, каталізатори з однаковою ад-
сорбційною здатністю мають різну каталітичну активність. отже, 
адсорбція не може бути достатньою умовою перебігу каталітично-
го процесу. Пізніше було доведено, що каталітичний процес відбу-
вається лише при активованій адсорбції, тобто хемосорбції (див. 
розд. 6). це твердження лежить в основі теорії проміжних поверх-
невих сполук, відповідно до якої реакція проходить через утворен-
ня проміжної поверхневої сполуки й подальше її розкладання з ви-
діленням продукту реакції. Проміжна сполука повинна мати пев-
ну оптимальну міцність, процеси її утворення й розкладання ма-
ють характеризуватися невисокими, по можливості, рівними зна-
ченнями енергії активації.

теорія проміжних сполук дозволяє прогнозувати каталітич-
ні властивості речовини. У  реакціях окиснювання активними 
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каталізаторами, ймовірно, мають бути речовини, які здатні утво-
рювати нестійкі сполуки з  киснем, наприклад оксиди металів 
зі змінною валентністю. каталізатори реакції гідрування мають да-
вати нестійкі гідриди (наприклад, нікель, паладій).

Подальший розвиток теорії проміжних поверхневих сполук 
полягав у вивченні природи активних центрів, на яких відбуваєть-
ся каталітичний процес.

Мультиплетна теорія каталізу (О.О. Баландін). відповідно 
до цієї теорії активним центром є кілька сусідніх атомів поверхне-
вого шару каталізатора, розташованих у вузлах його кристалічної 
ґратки. сукупність цих атомів називається мультиплетом. Моле-
кула адсорбується різними частинами на різних атомах мультипле-
ту, при цьому зв’язки в ній деформуються, утворюється хемосорб-
ційний мультиплетний комплекс, який розкладається і дає продук-
ти реакції:

на схемі хрестиками позначені атоми мультиплету, а пункти-
ром — хімічні зв’язки, одні з яких ще не розірвалися, а інші − тіль-
ки почали утворюватися. відстань між сусідніми атомами в крис-
талічній ґратці має відповідати довжині молекули реагуючої речо-
вини (принцип геометричної відповідності). оптимальна каталі-
тична активність досягається, якщо енергії утворення і розкладан-
ня мультиплетного комплексу рівні. дуже слабкі або дуже сильні 
взаємодії реагуючих речовин з каталізатором небажані. Практич-
не застосування мультиплетної теорії ускладнене у зв’язку з тим, 
що треба визначати енергії зв’язку атомів речовини з каталізато-
ром.

Теорія активних ансамблів (М.І. Кобозєв). відповідно до цієї 
теорії активним центром є асоціат атомів, який називається актив-
ним ансамблем. атоми активного ансамблю можуть вільно мігру-
вати усередині певної зони поверхні каталізатора — блоку міграції. 
Блоки міграції відділені один від одного енергетичними бар’єрами, 
що  виникають за  рахунок мікроскопічних тріщин, домішок, не-
однорідності поверхні каталізатора.
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Електронні теорії каталізу. каталізатор містить вільні або 
слабко зв’язані електрони, що  беруть участь в  окисно-відновних 
процесах на поверхні поділу фаз. до таких каталізаторів належать 
метали й  напівпровідники. наприклад, кисень, віднімаючи віль-
ний електрон у  платини або паладію на  їх поверхні, утворює іон 
о–, метал заряджається позитивно й віднімає електрон у молекули 
водню, яка адсорбується. Мігруючи по поверхні, протилежно заря-
джені іони легко взаємодіють, у той час як безпосередня взаємодія 
між киснем і воднем відбувається дуже повільно.

сучасні теорії гетерогенного каталізу базуються на квантово-
хімічних розрахунках структури і реакційної здатності поверхне-
вих комплексів, а також на експериментальному дослідженні кіне-
тики окремих стадій гетерогенно-каталітичних реакцій.

 При гетерогенному каталізі процес відбувається на  межі 
 поділу фаз.
 Каталітична реакція проходить на активних центрах ка-

талізатора.
 Стадії гетерогенного каталізу: 1) дифузія вихідних речовин 

до поверхні каталізатора, 2) адсорбція вихідних речовин на актив-
них центрах, 3) взаємодія адсорбованих речовин, 4) десорбція про-
дуктів, 5) дифузія продуктів у глибину фази.

 Хемосорбція — необхідна стадія каталітичного процесу.
 Лімітуючою може бути будь-яка стадія гетерогенного ка-

талізу.
 Відповідно до теорії проміжних поверхневих сполук гетеро-

генна каталітична реакція проходить через утворення нестійкої 
проміжної поверхневої сполуки. Процеси утворення і  розкладання 
останньої повинні мати невисокі, приблизно однакові енергії акти-
вації.

 В основі сучасних теорій гетерогенного каталізу лежать 
квантово-механічні розрахунки структури та реакційної здатнос-
ті поверхневих сполук.



5. Хімічна кінетика і каталіз

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які загальні характерні особливості мають каталізатори?
2. У чому полягає механізм гомогенного каталізу?
3. чому ферменти відрізняються високою специфічністю 
дії та селективністю? як їх застосовують у фармацевтичній 

практиці?
4. чому невелика кількість отрути може повністю припинити 

гетерогенний каталітичний процес?
5. з яких стадій складається процес гетерогенного каталізу?
6. чому гетерогенний каталітичний процес відбувається лише 

при активованій адсорбції?
7. У чому полягає сутність мультиплетної теорії каталізу?
8. що таке активний ансамбль?
9. чому d-метали і напівпровідники проявляють каталітичну 

активність?
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до поверхневих належать явища, обумовлені особливими 
властивостями поверхневого шару — перехідної області між дво-
ма дотичними фазами. змочування, адгезія, адсорбція та інші по-
верхневі явища мають велике значення для прогресу хімічних і біо-
логічних наук, фармації, медицини, сільського господарства. їх ви-
вчення необхідно для технології біологічно активних і лікарських 
речовин, для з’ясування механізмів життєво важливих біохімічних 
реакцій.

закономірності перебігу поверхневих явищ, зокрема структу-
роутворення, складають теоретичну основу одержання матеріалів 
із заданими властивостями: кераміки, сплавів, сорбентів та каталі-
заторів, полімерів, миючих засобів, продуктів харчування, лікар-
ських речовин тощо. функціональні властивості цих матеріалів за-
лежать від їх дисперсності, природи поверхні та міжфазних взає-
модій.
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6.1. ПОВЕРхНЕВА ЕНЕРгіЯ.  
ПОВЕРхНЕВий НАтЯг. 
КОгЕЗіЯ. АДгЕЗіЯ. ЗмОЧуВАННЯ

6.1.1. ПОВЕРхНЕВА ЕНЕРгіЯ.  
ПОВЕРхНЕВий НАтЯг

Поверхневі явища обумовлені силами міжмолекулярної взає-
модії, які особливо яскраво виявляються на міжфазних межах по-
ділу. Міжфазні поверхні існують тільки в гетерогенних системах, 
де є рідка або тверда фаза. на рис. 6.1 зображена геометрична по-
верхня поділу рідина–газ, площа якої дорівнює s. довільно обра-
на молекула а в об’ємі рідини притягується всіма молекулами, які 
її оточують та розташовані на відстані порядку радіуса сфери дії 
міжмолекулярних сил δ  ~ 10–9  м (рис. 6.1). внаслідок симетрич-
ного розташування частинок сили притягання між ними взаєм-
но урівноважуються і їх рівнодіюча дорівнює нулю. для молеку-
ли b, що  знаходиться поблизу поверхні, частина сфери дії між-
молекулярних сил розташована в  іншій фазі (наприклад, у  газі) 
(рис. 6.1). інтенсивність міжмолекулярної взаємодії в газі менше, 
ніж у рідині через меншу концентрацію молекул у цій фазі. рівно-
діюча міжмолекулярних сил R у цьому випадку не дорівнює нулю 
та спрямована перпендикулярно поверхні поділу фаз у бік ріди-
ни. отже, молекули, розташовані поблизу геометричної поверх-
ні поділу фаз на  відстані, меншій за δ, завжди перебувають під 
дією сили, що намагається втягти їх усередину фази. ця сила, від-
несена до одиниці площі поверхні поділу, називається внутріш-
нім тиском.

Рис. 6.1. схематичне зображення геометричної поверхні 
поділу рідина–газ

R
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для збільшення площі поверхні поділу фаз необхідно викона-
ти роботу проти сили внутрішнього тиску. ця робота dW при обо-
ротних ізотермічних умовах прямо пропорційна площі поверхні, 
що утворюється, ds:
 –dW = σ ·ds, (6.1)
де σ — коефіцієнт пропорційності, який називається поверхневим 
(міжфазним) натягом.

за фізичним смислом σ являє собою роботу оборотного ізотер-
мічного утворення одиниці поверхні. робота, витрачена на збіль-
шення площі поверхні, перетворюється в потенціальну енергію мо-
лекул поверхневого шару. звідси випливає, що молекули поверхне-
вого шару набувають надлишковий запас енергії порівняно з моле-
кулами усередині фази, який називається поверхневою енергією. за-
лежно від умов (р = const або V = const) збільшується енергія Гіббса 
G s або енергія Гельмгольца F s. У такому випадку фізичний смисл 
поверхневого натягу може бути розшифрований як  питома над-
лишкова поверхнева енергія

 σ ∂
∂

σ ∂
∂

= 
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варто звернути увагу й на інший смисл поверхневого натягу. 
Поверхневий натяг можна трактувати також як силу, яка діє уздовж 
поверхні поділу (тангенціально до неї) і приходиться на одиницю 
довжини периметра, що обмежує цю поверхню.

розмірність поверхневого натягу в сі [σ] = дж ∙ моль–1 = н ∙ м–1. 
Методи експериментального визначення поверхневого натягу 
на різних межах поділу наведені у лабораторних практикумах [19, 
27, 40].

Міжфазний натяг на межі двох взаємно насичених рідких фаз 
може бути розрахований за правилом Антонова
 σ σ σp p p г p г− − −= −( ) ( ) ,1 2  (6.3)
де p p−σ  — міжфазний натяг на межі поділу між взаємно насичени-
ми рідинами; σp г−

( )1  — поверхневий натяг на межі з газом (повітрям) 
насиченого розчину рідини 2 у рідині 1; σp г−

( )2  — поверхневий натяг 
на межі з газом (повітрям) насиченого розчину рідини 1 у рідині 2.

Величина σ є важливою молекулярною константою при даній тем-
пературі. Разом з такими параметрами, як дипольний  момент µ, 
поляризованість α і діелектрична проникність ε поверхневий  натяг 
σ може служити кількісною характеристикою полярності рідини.
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У таблиці 6.1 наведені значення поверхневого натягу для дея-
ких рідин.

Таблиця 6.1 
Поверхневий натяг деяких рідин  

на межі з повітрям при 20 °С

Речовина σ ∙ 103, 
Дж ∙ м–2 Речовина σ ∙ 103,

Дж ∙ м–2

вода 72,8 фенол 40,9
Гліцерин 63,4 ацетатна кислота 27,8

сеча 66 хлороформ 27,1
жовч 48 етанол 22,8

сироватка крові людини 
(при 38 °с) 46–47 діетиловий етер 17,0

Із термодинаміки випливає, що будь-яка гетерогенна систе-
ма прагне зменшити до мінімуму поверхневу енергію Gs = σs (при 
р і Т = const). Це виражається або в самочинному зменшенні між-
фазної поверхні (при перекристалізації з  насичених розчинів 
дрібні кристали самочинно зростають; у  дисперсних системах 
відбуваються процеси коагуляції, тобто змінюються форма і кри-
вина поверхні), або в  зменшенні поверхневого натягу (процеси 
адсорбції і т. д.).

Отже, наявність у  міжфазних шарів надлишкової вільної 
енергії приводить до різноманітних поверхневих явищ. Їх можна 
умовно розділити на дві групи. До першої групи відносять явища, 
зв’язані зі  зміною форми поверхні поділу (змочування, адгезія 
та ін.). До другої групи відносять, наприклад, адсорбцію, зв’язану 
зі зміною складу поверхневого шару.

6.1.2. КОгЕЗіЯ. АДгЕЗіЯ

взаємодія молекул, атомів, іонів усередині однієї фази (гомо-
генної частини системи) називається когезією (зчепленням).

для рідин і багатьох твердих тіл когезійні сили є силами між-
молекулярної взаємодії. вона відрізняється від хімічної взаємодії 
відсутністю специфічності й  насиченості, невеликими енергіями, 
проявом на  значно більших відстанях. розрив міжмолекулярних 
зв’язків призводить до формування поверхні, здатної утворювати 
ван-дер-вальсові та водневі зв’язки з молекулами, що потрапляють 
на цю поверхню.
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когезія відображає міжмоле-
кулярну взаємодію усередині фази, 
тому її можна характеризувати та-
кими параметрами, як  енергія 
кристалічної ґратки, внутрішній 
тиск, температура кипіння та  ін. 
але найбільш застосовною кількіс-
ною характеристикою є  запропо-
нована У. Гаркінсом робота когезії, 
що  визначається витратою енергії 
на оборотний ізотермічний розрив 
тіла по перерізу, що дорівнює оди-
ниці площі (рис. 6.2, а, б). через те, 
що  при розриві утворюються дві 
нові поверхні, площа яких складає 
дві одиниці, робота когезії дорів-
нює подвоєному значенню поверх-
невого натягу на межі з газом:
 Wc = 2σ. (6.4)

Wc називають ще когезійною міцністю, або міцністю на розрив 
(оборотний).

для води при 298 к робота когезії дорівнює
Wc = 2 ∙ 71,95 ∙ 10–3 = 143,9 ∙ 10–3 дж ∙ м–2,

а для бензену  
              Wc = 2 ∙ 28,18 ∙ 10–3 = 56,36 ∙ 10–3 дж ∙ м–2.

ця робота витрачається на подолання сил зчеплення між однорідни-
ми молекулами води (бензену) (рис. 6.2, а, б).

Міжфазну взаємодію, або взаємодію між приведеними в контакт 
поверхнями конденсованих тіл різної природи, називають адгезією 
(прилипанням). адгезія  — результат прагнення системи до  змен-
шення поверхневої енергії. тому адгезія є самочинним процесом.

робота, витрачена на подолання сил зчеплення між молекула-
ми двох фаз (наприклад, двох взаємно нерозчинних рідин) на оди-
ниці площі, називається роботою адгезії:
 Wa = σ1 2 + σ3 2 – σ1 3 , (6.5)
де σ1 2 — поверхневий натяг на межі вода–повітря; σ3 2 — поверхне-
вий натяг на межі бензен–повітря; σ1 3 — поверхневий натяг на межі 
вода–бензен.

вираз (6.5) називається рівнянням Дюпре.

Рис. 6.2. схеми, які ілюструють 
когезію (а та б) і адгезію (в)
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на стовп води нашарований стовп бензену (рис. 6.2, в). якщо роз-
ділити його по поверхні поділу вода–бензен, утворяться дві нові 
поверхні:  вода–повітря та бензен–повітря. витрачена на це енер-

гія дорівнює сумі поверхневих натягів на відповідних межах поділу. од-
ночасно зникне поверхня поділу  вода–бензен, тобто звільниться енергія, 
що дорівнює поверхневому натягу на межі вода–бензен.

розрахуємо роботу адгезії при 298 к для наведеного випадку:
Wa = (71,95 + 28,18–35,0) · 10–3 = 65,13 · 10–3 дж · м–2.

адгезія може також спостерігатися між рідиною і твердим тілом або 
між двома твердими тілами.

Гаркінс запропонував використовувати роботу когезії та роботу 
адгезії як критерії явища розтікання. Припустимо, що на певну по-
верхню (тверду або рідку), наприклад на воду, нанесли краплю ріди-
ни. якщо сили притягання між молекулами рідини більші, ніж сили 
притягання між молекулами рідини та молекулами води, то рідина 
збереже форму краплі і розтікання не відбудеться. навпаки, якщо 
когезія рідини буде менша адгезії відносно води, відбудеться її роз-
тікання по поверхні води. звідси випливає, що критерієм розтікан-
ня може служити різниця f = Wа – Wc, яку Гаркінс назвав коефіцієн-
том розтікання. він являє собою зміну (зі зворотним знаком) віль-
ної поверхневої енергії одиниці поверхні, що відбувається при роз-
тіканні рідини. якщо f  > 0, то рідина буде розтікатися по поверхні, 
тому що цей процес супроводжується зменшенням вільної поверх-
невої енергії та відбувається самочинно. тобто рідина розтікається, 
якщо міжмолекулярні зв’язки руйнуються в результаті адгезії.

робота когезії Wc для бензену становить 56,36 · 10–3 дж · м–2, а робо-
та адгезії Wа для системи вода–бензен дорівнює 65,13 · 10–3 дж · м–2, 
отже,  f = (65,13 – 56,36) · 10–3 = 8,77 · 10–3 дж · м–2 > 0, тобто крапля 

бензену, нанесена на водну поверхню, буде розтікатися.
нижче в таблиці 6.2 наведено ще декілька прикладів, які пояс-

нюють сказане.
Таблиця 6.2 

Коефіцієнти розтікання для деяких систем

Система Wc  · 103, 
Дж · м–2

Wа  · 103, 
Дж · м–2

f = (Wа – Wc ) · 103, 
Дж · м–2

карбон дисульфід–карбон 
дисульфід
карбон дисульфід–вода

62,8
55,8

–7,00, тобто карбон 
ди сульфід не розтікаєть-
ся по поверхні води

октанол–октанол
октанол–вода

55,1
91,8

+36,7, тобто октанол 
розтікається по поверх-
ні води
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6.1.3. ЗмОЧуВАННЯ

Змочуванням називається явище, яке відбувається на межі по-
ділу трьох фаз, одна з яких є рідкою. При нанесенні краплі ріди-
ни на поверхню твердого тіла можна спостерігати два крайніх ви-
падки: крапля приймає форму, близьку до сферичної (крапля води 
на поверхні парафіну), або розтікається по поверхні твердого тіла 
(крапля води на  поверхні хімічно чистого скла). Можливі також 
перехідні випадки залежно від співвідношення інтенсивності між-
молекулярної взаємодії, з одного боку, між молекулами рідини, а з 
іншого — між молекулами рідини та твердого тіла.

Мірою змочування є  рівноважний кут, який нанесена кра-
пля рідини утворює з  твердою поверхнею або з  поверхнею ріди-
ни, що  з  нею не  змішується. його визначають як  кут між поверх-
нею твердого тіла (або рідини, що з нею не змішується) і дотичною 
у точці дотику трьох фаз (рис. 6.3, а, б) і називають крайовим кутом 
або кутом змочування (θ). крайовий кут завжди вимірюють з боку 
рідини; він може змінюватися в межах від 0 до 180°. Повному незмо-
чуванню відповідає умова: θ = 180°; повному змочуванню: θ = 0°.

вода на поверхні різних твердих тіл в атмосфері повітря утворює 
такі крайові кути: θ = 0 ° (кварц), θ = 69 ° (тальк), θ = 106 ° (пара-
фін), θ = 108 ° (фторопласт).

розглянемо випадок неповного змочування (рис 6.3, а). змо-
чування рідиною твердого тіла можна представити як  результат 
дії сил поверхневого натягу. лінія, по якій поверхня поділу ріди-
на (1)–газ (2) стикається з поверхнею твердого тіла (3), називається 
периметром змочування. 

Рис. 6.3. змочування та крайовий кут: 1 – рідина; 2 – газ; 3 – тверде тіло

таким чином, на одиниці довжини периметра змочування ді-
ють три сили σр–г, σт–г, σр–т, позначені відповідними векторами 
(рис.  6.3). При утворенні рівноважного крайового кута θ  всі три 
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сили мають урівноважувати одна одну. Умову рівноваги можна за-
писати
 σр–т + σр–г ∙ cos θ = σт–г 
або

  cos = т–г р–т

р–г

θ
σ σ

σ
−

,  (6.6)

де σр–г, σт–г, σр–т — поверхневі натяги відповідно на межах рідина–
газ, тверде тіло–газ, тверде тіло–рідина.

рівняння 6.6 називають рівнянням Юнга.
величину cos θ, яка також характеризує здатність рідини змо-

чувати поверхню, називають змочуванням і позначають В.
дана тверда поверхня тим краще змочується рідиною, чим 

меншими є сили зчеплення між утворюючими її молекулами (ко-
гезія) і чим більшими є сили прилипання між молекулами рідини 
та твердого тіла (адгезія). тому критерій змочування можна також 
виразити через роботу адгезії Wа і роботу когезії Wc. для системи 
тверде тіло–рідина можна записати Wа = σр–г + σт–г – σт–р. Приймаю-
чи до уваги (6.6), одержуємо:
 Wа = σр–г(1 + cos θ). (6.7)

співвідношення (6.7) називають рівнянням Дюпре–Юнга. воно 
дозволяє розрахувати роботу адгезії за  експериментально вимі-
ряними значеннями σр–г і cos θ. з рівняння (6.7) випливає, що чим 
більша адгезія, тим більший cos θ, тобто змочування. оскільки 
Wc = 2σр–г, то рівняння (6.7) можна записати у вигляді:

 

2cos .a c

c

W W
W

−θ =  (6.8)

таким чином, чим більша різниця між роботами адгезії й коге-
зії (тобто коефіцієнт розтікання f = Wа – Wc), тим краще рідина змо-
чує поверхню.

розрахуйте роботу адгезії в системі вода–графіт, знаючи, що кра-
йовий кут дорівнює 90 °, а  поверхневий натяг води становить 
71,95 мдж · м–2 при 298 к. визначте коефіцієнт розтікання води 

на графіті.
відповідно до рівняння дюпре–Юнга для системи вода–графіт робота ад-
гезії дорівнює

Wa = 71,95 (1 + cos 90 °) = 71,95 мдж · м–2;
а коефіцієнт розтікання

f = Wa – Wc = σр–г + σр–г · cos θ – 2σр–г = –σр–г;   f = –71,95 мдж · м–2.
тобто вода не розтікається по поверхні графіту.
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великий практичний інтерес має випадок змочування на межі 
зіткнення твердої фази з двома рідинами, що не змішуються та роз-
різняються за  типом молекулярних зв’язків (полярною, напри-
клад водою, і неполярною, наприклад вуглеводнем). П.о. ребіндер 
для таких випадків запропонував ввести поняття вибіркового змо-
чування. рідина, яка краще змочує тверду поверхню проявляє ви-
біркове змочування. якщо вода вибірково змочує тверду поверх-
ню (θ < 90 °, B > 0), то останню називають гідрофільною (олеофоб-
ною). речовини з гідрофільними поверхнями: кварц, целюлоза, си-
лікат, гіпс та ін. якщо ж тверде тіло краще змочується неполярним 
вуглеводнем, а для води θ < 90 ° і B < 0, то його поверхня називається 
гідрофобною (олеофільною). речовини з гідрофобними поверхнями: 
графіт, вугілля, тальк, сірка, парафін, сульфіди важких металів та ін.

відповідно до другого закону термодинаміки змочування є са-
мочинним процесом, оскільки воно супроводжується зменшенням 
поверхневої енергії, отже при змочуванні повинна виділятися те-
плота, яка називається теплотою змочування. теплота змочуван-
ня може служити критерієм змочування у тих випадках, коли не-
можливо експериментально визначити крайовий кут θ, наприклад 
при змочуванні рідиною порошків. це має величезне значення для 
медицини, технології ліків та інших галузей науки й виробництва. 
визначаючи теплоти змочування поверхні полярним і  неполяр-
ним розчинниками, можна оцінити її  гідрофільність. для визна-
чення гідрофільності поверхонь порошкоподібних тіл П.о. ребін-
дер запропонував використовувати коефіцієнт гідрофільнос  ті  β, 
що дорівнює відношенню теплоти змочування її водою q1 до тепло-
ти змочування бензеном (або гексаном) q2: β = q1/q2. як видно з да-
них, наведених у таблиці 6.3, для гідрофільної поверхні β > 1, для 
гідрофобної — β < 1.

Таблиця 6.3 
Теплоти змочування та коефіцієнти гідрофільності  

порошкоподібних речовин

Речовина
Теплота змочування, Дж · г–1

β = q
q
1

2водою гексаном бензеном

вугілля активне 31,8 93,2 0,34
Графіт 6,3 6,7 0,94
силікагель SiO2 38,1 18,4 2,1
крохмаль 96,1 5,4 17,8
агар-агар 145,9 4,2 34,7
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 Енергетичний стан молекул, розташованих поблизу межі 
поділу фаз та в об’ємі фази, розрізняється.
 Поверхневий натяг обумовлений нескомпенсованим полем 

міжмолекулярних сил на міжфазній поверхні.
 Поверхневий натяг тим більше, чим більша полярність рі-

дини.
 Речовини, що мають міжмолекулярні водневі зв’язки, напри-

клад вода, мають більший поверхневий натяг.
 Термодинамічною стійкою є та форма тіла, при якій систе-

ма має найменшу поверхневу енергію Гіббса (принцип Гіббса–Кюрі).
 Поверхнева енергія системи може зменшуватися як за раху-

нок зменшення міжфазної поверхні, так і за рахунок зменшення по-
верхневого натягу.
 Когезія — це взаємодія частинок (молекул, атомів, іонів) все-

редині фази.
 Адгезію, змочування, розтікання відносять до  міжфазних 

взаємодій, які відбуваються між конденсованими фазами.
 Критерієм розтікання є різниця робіт адгезії та когезії. Роз-

тікання відбувається, якщо робота адгезії перевищує роботу коге-
зії рідини, що розтікається.
 Гідрофільна поверхня вибірково змочується водою, а  гідро-

фобна — неполярною рідиною (бензеном або гексаном).
 Коефіцієнт гідрофільності є  критерієм гідрофільності по-

ристих тіл і порошків.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що називається поверхневою енергією? які дані необхід-
ні для розрахунку поверхневої енергії?
2. що називають поверхневим натягом? вкажіть одиниці 
його вимірювання.

3. як розрахувати міжфазний натяг на межі двох рідин, що не 
змішуються?

4. що таке адгезія? когезія?
5. як можна розрахувати роботу когезії? роботу адгезії?
6. Поясніть смисл коефіцієнта Гаркінса? вкажіть умови розті-

кання рідин.



261

 6.2. Адсорбція

7. яке явище називають змочуванням? які параметри вико-
ристовують для його кількісної оцінки?

8. дайте характеристику та  наведіть приклади гідрофільних 
і гідрофобних поверхонь.

9. що називають коефіцієнтом гідрофільності?

6.2. АДсОРБЦіЯ

6.2.1. КОРОтКий ОглЯД сОРБЦійНих ПРОЦЕсіВ 
тА їх КлАсифіКАЦіЯ

якщо внести у водний розчин ацетатної або іншої карбонової 
кислоти тверду речовину, наприклад порошок активного вугілля, 
то на поверхні поділу фаз відбудеться накопичення молекул розчи-
неної речовини. Причому далі поверхневого шару це переміщення 
не відбувається. аналогічне явище буде спостерігатися при контак-
ті вугілля з повітрям, в якому міститься Cl2 (або інші гази) у стані, 
далекому від насичення.

розглянемо інший приклад. якщо порошок CaO привести 
у контакт з CO2, диспергованим у повітрі, то збільшення концен-
трації газу в поверхневому шарі буде супроводжуватися хімічною 
реакцією з утворенням нової твердої фази — CaCO3. варто також 
урахувати, що CO2 буде проникати з поверхневого шару усереди-
ну зерен порошку, тобто процес утворення CaCO3 відбуватиметься 
не тільки на поверхні, але й в об’ємі системи.

наведені приклади не  вичерпують усіх явищ, які мають міс-
це в гетерогенних системах і пов’язані зі зміною концентрації ком-
понентів. Усі подібні процеси дж. Мак-Бен назвав сорбційними. 
отже, сорбцією називають зміну концентрації одного або декіль-
кох компонентів у  гетерогенній системі. Сорбентами називають-
ся поглинаючі речовини, незалежно від їх агрегатного стану і сту-
пеня дисперсності (наприклад, тверді сорбенти — активне вугілля, 
силікагель; рідкий сорбент  — краплі емульсії; газоподібний сор-
бент — бульбашки піни). 

розглянемо в  першу чергу тверді сорбенти. Процеси, що  за-
вершуються в поверхневому шарі, можна розділити на адсорбцію 
та поверхневі хімічні реакції. Приклади адсорбції вугіллям різних 
речовин з повітря або з розчину були наведені вище. Поверхнева 
хімічна реакція відбувається, наприклад, між вугіллям і киснем по-
вітря (вперше вивчена М.о. Шиловим та його школою), внаслідок 
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чого утворюються оксиди різного складу з кислотними або осно-
вними властивостями, але в системі не утворюється нова фаза

Процеси, які проходять не  тільки на  поверхні, але й  в об’ємі 
твердого сорбенту, поділяють на  абсорбцію, хемосорбцію та  капі-
лярну конденсацію. Прикладом абсорбції може служити поглинан-
ня водню платиною або нікелем. хемосорбція спостерігається при 
поглинанні карбон (іV) оксиду кальцій оксидом, вона супроводжу-
ється збільшенням кількості фаз у системі, на відміну від поверх-
невих хімічних реакцій. капілярна конденсація відбувається в тон-
ких порах при контакті пористих сорбентів з парою, яка легко кон-
денсується: води, спирту та інших рідин.

на поверхні рідин або газів різного ступеня дисперсності  
основ ним сорбційним процесом буде адсорбція, наприклад, на 
межі поділу повітря–рідина або рідина–рідина, як це має місце в пі-
нах або емульсіях (див. розд. 7).

абсорбція спостерігається при поглинанні інертного газу всім 
об’ємом рідкої фази, а хемосорбція — при хімічній взаємодії, на-
приклад при поглинанні амоніаку краплями води або розчином 
хлоридної кислоти. на відміну від хемосорбції на твердих сорбен-
тах, у такому випадку зазвичай відсутні умови для створення но-
вої фази.

з усіх перерахованих явищ адсорбція відіграє найбільш важ-
ливу роль у процесах життєдіяльності рослинних і тваринних ор-
ганізмів, а  також людини. вона має велике значення для фарма-
ції та медицини. тому зупинимося більш докладно на описі цьо-
го явища.

Адсорбцією називається процес самочинної зміни концентра-
ції компонента в поверхневому шарі порівняно з об’ємом фази.

речовину, на поверхні якої відбувається адсорбція, називають 
адсорбентом. речовину, концентрація якої змінюється в поверхне-
вому шарі, називають адсорбтивом (іноді адсорбатом).

зміні концентрації речовини в поверхневому шарі, що відбу-
вається в  результаті дії міжмолекулярних сил, буде перешкоджа-
ти тепловий рух молекул, який намагається вирівняти концентра-
цію компонента в  усіх частинах системи. внаслідок дії цих про-
тилежних факторів у  системі через деякий час встановлюється 
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адсорбційна рівновага, при якій концентрація речовини в поверх-
невому шарі може бути більшою (додатня адсорбція) або меншою 
(від’ємна адсорбція) порівняно з її концентрацією в об’ємі фази.

внаслідок адсорбції відбувається насичення частини незба-
лансованих сил взаємного притягання молекул, що приводить при 
р = const до зменшення енергії Гіббса (∆G < 0), а при V = const — 
енергії Гельмгольца (∆F < 0). отже, адсорбція є самочинним про-
цесом: ∆G = ∆Н – Т∆S < 0. якщо взяти до уваги, що до адсорбції 
молекули адсорбтиву можуть рухатися у трьох напрямках, а, буду-
чи адсорбованими, вони або міцно утримуються поверхнею, або 
рухаються по  ній у  двох напрямках, то  процес адсорбції має су-
проводжуватися зниженням ентропії (∆S < 0). звідси випливає, 
що  ∆Н  <  0, тобто адсорбція є  екзотермічним процесом. теплота 
адсорбції ∆Н є важливою термодинамічною характеристикою ад-
сорбційного процесу. вона може бути мірою інтенсивності сил вза-
ємодії молекул адсорбтиву з поверхнею адсорбенту.

кількість адсорбованої речовини визначають експерименталь-
но, знаходячи тиск або концентрацію адсорбтиву до  й  після ад-
сорбції. часто кількість речовини, адсорбовану твердим тілом, ви-
значають ваговим методом за зміною маси адсорбенту.

адсорбцію прийнято виражати кількома способами:
1. запропонованою дж. Гіббсом величиною Г, яка дорівнює 

різниці між фактичною кількістю адсорбтиву в об’ємі поверхневого 
шару площею 1 м2 і кількістю його в такому ж об’ємі фази, за умови, 
що біля міжфазної межі концентрація адсорбтиву не змінюється.

2. величиною А (або а), яка являє собою кількість адсорбтиву, 
що міститься в об’ємі адсорбційного шару і припадає на одиницю 
поверхні адсорбенту (абсолютна адсорбція). для пористих твердих 
адсорбентів точно визначити площу поверхні важко і в таких ви-
падках адсорбцію відносять до одиниці маси адсорбенту (моль/кг).

значення А  не збігається з  гіббсівською адсорбцією Г, тому 
що  воно дорівнює загальній кількості адсорбтиву в  поверхне-
вому шарі, а  Г  — надлишок адсорбтиву в  цьому шарі порівняно 
з об’ємом фази. однак якщо взяти до уваги, що при адсорбції газів 
та пари, а також речовин із розведених розчинів кількість адсорб-
тиву в об’ємі набагато менша, ніж у поверхневому шарі, то і А мало 
відрізняється від Г, тобто можна вважати А ≈ Г.

дж. Гіббс застосував закони термодинаміки до  поверхневих 
явищ і не з’ясовуючи природи сил, які приводять до адсорбції ре-
човини на  межі поділу фаз, та  механізму явища, вивів рівняння 
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зв’язку між адсорбцією Г та зміною поверхневого натягу σ з актив-
ністю розчину. так, для розрахунку адсорбції в реальному розчині 
придатне рівняння Гіббса у такій формі:

 Г a
RT

d
da

= − ⋅ σ , (6.9)

де а — рівноважна активність речовини в об’ємі розчину.
У розведених розчинах можна вважати а ≈ с, де с — рівноваж-

на концентрація речовини. тоді рівняння (6.9) використовують 
у менш строгому записі

 Г c
RT

d
dс

= − ⋅ σ . (6.10)

для ідеальних газів

 Г p
RT

d
dp

= − ⋅ σ . (6.11)

отримане Гіббсом рівняння ізотерми адсорбції є  фундамен-
тальним термодинамічним рівнянням, справедливим для будь-
яких складів та різних меж поділу фаз: рідина–газ, газ–тверде тіло, 
рідина–рідина. експериментальна перевірка рівняння Гіббса була 
проведена багатьма дослідниками (Мак-Бен, фрумкін, льюїс) за 
допомогою різних методів і дала задовільний збіг дослідних та об-
числених величин Г.

для теоретичного розрахунку адсорбції необхідно знати по-

хідну d
dс

d
dа

σ σ aбo 



 ,  яку знаходять із експериментально отриманої 

залежності σ = f (c) (рис. 6.16, крива 1). але на сьогодні не існує на-
дійних прямих методів вимірювання σ на межі твердих тіл з газом 
або розчином, тому рівняння Гіббса практично застосовується для 
розрахунку адсорбції тільки на рідких поверхнях.

з рівняння Гіббса (6.10) випливає, що при 0d
dc
σ− >  Г > 0, при 

0d
dc
σ− <  Г < 0, а при 0d

dc
σ− =  Г = 0. П.о. ребіндер (1924) запропо-

нував величину 
d
dc
σ−  прийняти за  міру здатності речовини зни-

жувати вільну поверхневу енергію на  даній межі поділу, позна-

чивши її g та назвавши поверхневою активністю: dg
dc
σ= − . вели-

чина похідної залежить від концентрації, тому, щоб виключити 
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її вплив, беруть граничне значення g при а → 0 (с → 0). врахову-
ючи це, Ю.Г. фролов (1987) дав визначення поверхневої активнос-
ті у вигляді:

 .
0a

dg
da →

σ = −    

Поверхнева активність є  важливою адсорбційною характе-
ристикою речовин, яка визначає її властивість та  галузі застосу-
вання.

якщо зі збільшенням концентрації речовини поверхневий на-
тяг на межі поділу фаз знижується, то така речовина називається 
поверхнево-активною. речовини, які збільшують поверхневий на-
тяг на межі поділу фаз зі збільшенням концентрації, називаються 
поверхнево-інактивними.

далі основні закономірності адсорбційних явищ викладені 
окремо для різних меж поділу фаз. таке розділення певною мірою 
є умовним і дається для зручності, тому що більшість положень ви-
являються загальними для будь-якої міжфазної межі.

6.2.2. АДсОРБЦіЯ НА мЕжі тВЕРДЕ тілО–гАЗ

Загальні положення

адсорбція на поверхні твердих тіл має велике практичне зна-
чення. Майже всі адсорбенти та  каталізатори, які застосовують 
в хімічній та фармацевтичній промисловостях, а також для хіміч-
ного захисту, є твердими тілами. внаслідок цього процеси адсорб-
ції на твердих тілах були предметом численних досліджень.

в 1773 році Шеєле описав досліди з поглинання газу вугіллям. 
Перші систематичні дослідження поглинання газів проведені сос-
сюром у 1814 році. У хх сторіччі явище адсорбції одержало тео-
ретичне обґрунтування в роботах дж. Гіббса, і. ленгмюра, М. По-
ляні та  інших учених. фундаментальні роботи  М.д.  зелінського 
і М.о. Шилова та його школи (М.М. дубінін, к.я. чмутов, л.к. лє-
пінь та ін.) з адсорбції газів на активному вугіллі, виконані у зв’язку 
з розробкою протигаза в часи Першої світової війни, були поштов-
хом до подальшого вивчення адсорбції на твердих адсорбентах.

У випадку твердих адсорбентів зручніше розглядати не надли-
шок Г, а всю кількість адсорбтиву на поверхні А. але, як зазначало-
ся вище, різницею між А і Г у більшості випадків можна зневажи-
ти та всі рівняння адсорбції, в які входить величина А, будуть спра-
ведливими при заміні А на Г.
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складність структури поверхні твердих тіл, неоднорідність їх 
геометричної будови, наявність домішок тощо призводить до енер-
гетичної неоднорідності поверхні (рис. 6.4). Поверхневі молеку-
ли, атоми чи іони кристалічної ґратки твердого тіла, подібно до по-
верхневих молекул рідини, мають неврівноважену частину силово-
го поля, причому результуюча сила направлена вглиб твердого тіла. 
внаслідок цього тверді тіла, так само як і рідини, мають певний за-
пас вільної поверхневої енергії та намагаються знизити її величину 
до мінімуму. вільна енергія поверхні твердого тіла може бути зни-
жена в  результаті адсорбції речовин, частинки яких мають сило-
ве поле меншої інтенсивності, ніж у частинок твердого тіла. таким 
чином, на поверхні твердого тіла можуть адсорбуватись речовини, 
які знижують його поверхневий натяг. 

При адсорбції газу на  поверхні процес може проходити дво-
яко: або взаємодія між поверхнею твердого тіла і газом виражена 
слабко і відбувається подібно конденсації газу, або взаємодія вира-
жена сильно і проходить подібно хімічній реакції. У першому ви-
падку процес визначається дією міжмолекулярних сил (орієнтацій-
ний, індукційний та дисперсійний ефекти) і називається фізичною 
(або ван-дер-ваальсовою) адсорбцією. У другому випадку має місце 
хімічна адсорбція (хемосорбція).

Рис. 6.4. стан атомів на поверхні речовини

Фізична адсорбція відбувається спонтанно і оборотно. адсорб-
тив намагається зайняти всю поверхню адсорбенту, але цьому за-
важає процес, зворотний адсорбції, — десорбція, викликана праг-
ненням молекул речовини до рівномірного розподілу в результа-
ті теплового руху. для кожної концентрації адсорбтиву встанов-
люється динамічна адсорбційна рівновага, причому досить швид-
ко. теплота фізичної адсорбції має порядок величини теплоти 
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конденсації газів (~10–20 кдж ∙ моль–1). із зростанням температури 
величина фізичної адсорбції зменшується.

Хімічна адсорбція вибіркова і більш чутлива до хімічної при-
роди адсорбенту й адсорбтиву, ніж фізична адсорбція. Між адсор-
бентом і адсорбтивом виникає хімічний зв’язок, і вони втрачають 
індивідуальність. величини теплоти хемосорбції в  більшості ви-
падків високі (~100–200 кдж · моль–1). Швидкість хімічної адсорб-
ції невелика, особливо при низьких температурах. з підвищенням 
температури її  швидкість збільшується. хемосорбція в  більшості 
випадків не оборотна.

слід зауважити, що  на практиці існує велика кількість форм 
адсорбції, перехідних між описаними вище граничними випадка-
ми. зокрема, утворення водневого зв’язку при адсорбції таких ре-
човин, як вода, спирти, аміни, амоніак на адсорбентах, що мають 
на поверхні гідроксильні групи (силікагель, алюмогель та ін.), було 
доведено численними дослідами, зокрема за допомогою інфрачер-
воної спектроскопії (а.М. теренін та ін.).

При адсорбції води на  гідроксильованій поверхні силікагелю 
утворення водневого зв’язку можна представити схемою:

величина теплоти адсорбції за рахунок водневого зв’язку ста-
новить ~20–40 кдж · моль–1, тобто вона близька до величини фізич-
ної адсорбції.

	Адсорбція  — самочинний процес зміни концентрації ком-
понентів у  поверхневому шарі порівняно з  їх концентрацією 
в об’ємі фази.
	Адсорбція відбувається внаслідок прагнення до  зменшення 

поверхневої енергії всієї системи.
	Рівняння Гіббса є  універсальним термодинамічним рівнян-

ням, однак воно застосовується на  практиці для розрахунку ад-
сорбції на рідких поверхнях.
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	Поверхнева активність — кількісна міра адсорбційної здат-
ності речовини.
	Поверхнево-активні речовини  — речовини, які накопичу-

ються в поверхневому шарі і знижують поверхневий натяг розчин-
ника σ

0
.

	Поверхнево-інактивні речовини — речовини, які видаляють-
ся з поверхневого шару і підвищують поверхневий натяг розчинни-
ка σ

0
.
	Фізична адсорбція здійснюється за рахунок сил Ван-дер-Ва-

альса і водневих зв’язкі, а хемосорбція — за рахунок сил, які мають 
хімічну природу.
 Фізична адсорбція оборотна, і її величина зменшується з під-

вищенням температури, а  хімічна  — необоротна, та її величи-
на збільшується з підвищенням температури.

Рівняння Фрейндліха. емпіричне рівняння Г. фрейндліха має 
вигляд:
 A Г x

m
kp n≈ = = 1/ , (6.12)

де х  — кількість адсорбованої речовини; m  — маса адсорбенту; 
р — рівноважний тиск газу в системі; k і 1/n — константи.

для адсорбції з розчину на твердому адсорбенті:

 A Г x
m

kc n≈ = = 1/ , (6.13)

де с — рівноважна концентрація розчину.
за фізичним смислом константа k дорівнює величині адсорбції 

при рівноважній концентрації (або тиску), що дорівнює 1. Показ-
ник 1/n є правильним дробом (лежить у межах 0,2 ÷ 1 для адсорбції 
з газового середовища і 0,1 ÷ 0,5 для адсорбції з розчину) і характе-
ризує ступінь наближення ізотерми до прямої.

рівняння (6.12) або (6.13) є  рівнянням параболи і  не може 
правильно описати ізотерму адсорбції в широкому інтервалі кон-
центрацій (або тисків). Прямолінійну ділянку ізотерми (область 
низьких концентрацій або тисків) можна охарактеризувати за до-
помогою рівняння фрейндліха, якщо 1/n дорівнюватиме 1, а гори-
зонтальна ділянка, яка відповідає більшим концентраціям (тис-
кам), може бути одержана тільки при 1/n = 0. таким чином, для 
пов ного описання ізотерми адсорбції показник степеня 1/n має 
бути функцією р або с. У зв’язку з тим, що 1/n приймається сталим, 
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рівняння фрейндліха застосовне для області середніх концентра-
цій (тисків). разом із тим це  рівняння широко використовують 
на практиці, зокрема у фармації, для оцінки  величини адсорбції 
на твердих адсорбентах.

константи k і 1/n визначають підстановкою ряду експеримен-
тальних значень адсорбції А при різних рівноважних концентраці-
ях с у лінійну форму рівняння фрейндліха:

 lg lg lg / lg .A Г x
m

k n c= = = +lg 1  (6.14)

обчислимо константи рівняння фрейндліха за  даними про ад-
сорбцію карбон (IV) оксиду на активному вугіллі при 293 к:

р ∙ 10–3, Па 1,0 4,48
х, моль ∙ кг–1 40,734 1,52

 lgx = lgk + 1/n lg p. 
складаємо та розв’язуємо систему двох рівнянь із двома невідоми-

ми (1/n і lgk):

 
3

3

lg0,734 1/ lg1,0 10 lg 0,1343 1/ 3,0000 lg
0,1807 1/ 3,6513 lglg1,516 1/ lg 4,48 10 lg

n k n k
n kn k

= ⋅ + − = ⋅ + 
 − = ⋅ += ⋅ + 

 

 –0,1343 – 1/n ∙ 3,0000 = –0,1807 – 1/n ∙ 3,6513; 1/n = 0,48. 
далі підставляємо значення 1/n = 0,48 в перше рівняння і розрахову-

ємо lg k і k:
 lgk = –0,1343 – 0,48 ∙ 3,0000; k = 2,67 ∙ 10–2. 

теорії адсорбції

основним завданням теорії адсорбції є  моделювання та  ма-
тематичний опис процесу адсорбції, а саме — знаходження функ-
ціональної залежності між величиною адсорбції (А  або Г) і  дво-
ма основними термодинамічними параметрами стану: температу-
рою Т і тиском р (або концентрацією с):
 f (A, p, T) = 0 
або      
 f (Г, с, T) = 0.  (6.15)

рівняння (6.15) називаються рівняннями оборотної сорбції.
найчастіше вивчають адсорбційну рівновагу за  умови ста-

лості одного з параметрів. наприклад, рівняння типу А = f (p) або 
Г  = f(с), що  встановлює зв’язок величини адсорбції з  тиском або 
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концентрацією при Т  = const, 
називають ізотермою адсорбції. 
на  рис.  6.5 схематично зобра-
жені характерні ізотерми ад-
сорбції при утворенні мономо-
лекулярного шару адсорбтиву.

для аналітичного опи-
су багатьох адсорбційних ізо-
терм найчастіше використову-
ють рівняння ленгмюра, яке 
ми й розглянемо далі.

Теорія Ленгмюра. і.  ленгмюр на  початку хх  сторіччя запро-
понував теорію адсорбції газів на твердих тілах, використовуючи 
молекулярно-кінетичні уявлення. При розробці теорії ленгмюр 
спирався на  експериментальні дані, що  свідчили про адсорбцій-
ну неоднорідність поверхні твердого тіла. наприклад, було вста-
новлено, що отруєння каталізатора відбувається при адсорбції та-
кої кількості «отрут», яка може вкрити лише малу частину поверх-
ні твердого тіла. аналізуючи одержані результати, тейлор прийшов 
до висновку, що адсорбція відбувається не на всій поверхні, а лише 
на особливих активних точках (кутах, ребрах кристалів, мікровис-
тупах поверхні, тобто там, де містяться атоми, що мають ненасиче-
ні вільні валентності (рис. 6.4).

так, на поверхні вугілля містяться атоми карбону з вільними 
валентностями:

 ,

які можуть приєднувати до себе, наприклад, атоми оксигену:

 .

ленгмюр узагальнив накопичені експериментальні дані 
та сформулював основні положення своєї теорії:

1. адсорбція є  локалізованою на  адсорбційних центрах, кож-
ний з яких взаємодіє тільки з однією молекулою адсорбтиву, в ре-
зультаті чого утворюється мономолекулярний шар.

Рис. 6.5. ізотерми адсорбції при різ-
них температурах (Т1 < Т2)
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2. адсорбційні центри є енергетично еквівалентними.
3. адсорбовані молекули не взаємодіють одна з одною.
4. адсорбція є оборотним процесом.
крім того, ленгмюр вважав, що адсорбція відбувається за ра-

хунок ван-дер-ваальсових сил.
виходячи з наведених вище положень, ленгмюр вивів загальне 

рівняння ізотерми локалізованої адсорбції, яке можна використо-
вувати для опису не тільки адсорбції газів, але й розчинених речо-
вин на різних межах поділу.

розглянемо виведення рівняння ізотерми адсорбції для газів.
Припустимо, що поверхня твердого адсорбенту, яка має певне 

число правильно розташованих в ній активних центрів, перебуває 
в контакті з газом. відомо, що молекули в газовій фазі знаходять-
ся у тепловому русі. вони можуть стикатися з твердою поверхнею 
і затримуватися на активних центрах, тобто адсорбуватися на них. 
адсорбовані молекули залишаються деякий час зв’язаними на ак-
тивних центрах (цей час називають тривалістю життя в адсорбова-
ному стані). внаслідок флуктуацій енергії деякі адсорбовані моле-
кули відриваються від центрів і повертаються в газову фазу, тобто 
відбувається десорбція.

основна ідея адсорбційної теорії ленгмюра полягає в уявлен-
ні про адсорбцію як про квазіхімічну реакцію між адсорбатом і ад-
сорбційними центрами поверхні адсорбенту:
 A B+ AB , (6.16)
де A B+  — адсорбційний центр поверхні; в  — молекула речовини; 
AB  — адсорбційний комплекс, що утворився на поверхні адсор-
бенту.

Припустимо, що на поверхні в 1 м2 частина θ зайнята адсор-
бованими молекулами, а  частина 1  – θ  залишається вільною. ве-
личина θ дорівнює відношенню адсорбованої кількості речовини 
А до максимальної її кількості А∞ при повному заповненні поверх-
ні: θ  =  А/А∞ і  є ступенем заповнення поверхні. Молекули адсор-
буються, утворюючи мономолекулярний шар, тому на вже зайня-
тій частині поверхні вони не можуть адсорбуватись. Швидкість ад-
сорбції υадс пропорційна тиску газу р (або об’ємній концентрації с 
газу або розчину) й частині вільної поверхні 1 – θ: υадс = k1c(1 – θ). 
Швидкість десорбції υдес пропорційна θ, оскільки цей процес від-
бувається лише на зайнятій поверхні: υдес = k2θ. адсорбційна рівно-
вага встановлюється тоді, коли швидкість адсорбції υадс буде дорів-
нювати швидкості десорбції υдес. тоді маємо: k1c(1 – θ) = k2θ. 
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звідси:

 1

1 2

A k c
A k c k∞

θ = =
+

 
або  

 ,
1

KcA A
Kc∞=

+
  (6.17)

де 1

2

kK
k

=  є константою адсорбційної рівноваги.

вираз (6.17) називають рівнянням ізотерми мономолекулярної 
адсорбції Ленгмюра.

концентрації газів і  пари пропорційні парціальним тискам, 
тому для них ізотерма адсорбції набуває вигляду:

 .
1

KpA A
Kp∞=

+
 (6.18)

константи рівняння ленгмюра мають певний фізичний смисл. 
А∞ (граничне значення адсорбції) — кількість адсорбтиву, адсорбо-
ваного одиницею маси (або одиницею площі) адсорбенту, що від-
повідає повному заповненню всіх активних центрів. величину А∞ 
ще називають ємністю адсорбційного моношару, тому що вона до-
рівнює числу адсорбційних центрів, які припадають на  одиницю 
площі поверхні або на одиницю маси адсорбенту (згідно з моделлю 
адсорбції за ленгмюром). фізичний смисл константи K стає зрозу-
мілим, якщо розв’язати рівняння (6.17) відносно K: 1 .AK

c A A∞

= ⋅
−

 
звідки 1K

c
= , якщо 1A

A A∞

=
−

. отже, К дорівнює величині, оберне-
ній до концентрації (або тиску), при якій адсорбція дорівнює поло-
вині граничного значення: .

2
AA ∞=

рівняння ленгмюра добре описує ізотерму адсорбції, даючи 
при малих і великих значеннях р (або с) приблизно лінійні ділян-
ки на графіку (рис. 6.5), чого не дає рівняння фрейндліха. дійсно, 
при дуже малих тисках можна знехтувати членом Kp у знаменни-
ку рівняння (6.18). якщо Kp << 1, то А = А∞. Kp = K′p (або А = K′с), 
тобто кількість адсорбованої речовини прямо пропорціональна 
рівноважному тиску, що і спостерігається на практиці. При вели-
ких значеннях р(с) у знаменнику рівняння ленгмюра можна знех-
тувати одиницею порівняно з Kp (Kp >> 1) і  тоді маємо: А = А∞, 
тобто кількість адсорбованої речовини не залежить від рівноваж-
ного тиску. це відповідає прямолінійній ділянці ізотерми, яка йде 
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паралельно осі тиску (концентрації) (рис. 6.5), що також узгоджу-
ється з експериментом. в області середніх концентрацій (тисків) 
застосовують рівняння (6.18).

для знаходження констант А∞ і  K  використовують лінійну 
форму рівняння ленгмюра:

 1 1 1 1.
A A A K c∞ ∞

= + ⋅
⋅

 (6.19)

зображуючи експерименталь-
ні дані графічно у  вигляді залеж-

ності 1 1 ,f
A c

 =    легко знайти зна-

чення K і А∞ (рис. 6.6). за цими да-
ними вперше були визначені ре-
альні розміри органічної моле-
кули колоїдно-хімічним методом 
(див. 6.2.4), що стало суттєвим до-
сягненням теорії ленгмюра.

користуючись рівнянням ленгмюра, визначимо граничну ємність 
А∞ активного вугілля за експериментальним даними про адсорб-
цію газоподібного азоту на цьому адсорбенті при 194,4 к:

р · 10–3, Па 1,86 6,12 17,96 33,65 68,89
А · 103, м3 · кг–1 5,06 14,27 23,61 32,56 40,83

розраховуємо значення 1/р та 1/А:

1/р · 105 53,8 16,3 5,57 2,97 1,43
1/A · 10–1 19,8 7,01 4,24 3,07 2,45

скориставшись методом найменших квадратів, одержуємо:

 –21 20,57;      4,86 10A
A ∞

∞

= = ⋅ м3 ∙ кг–1. 

розраховані за формулою ленгмюра величини адсорбції не зав   - 
жди збігаються зі  значеннями, отриманими експериментальним 
шляхом, що не дозволяє застосовувати рівняння (6.17) до всіх ви-
падків адсорбції. як було зазначено вище, теорія ленгмюра справед-
лива за умови утворення мономолекулярного адсорбційного шару. 
ця  вимога виконується досить строго для оборотної хемосорб-
ції, фізичної адсорбції газів при невеликих тисках і температурах, 

Рис. 6.6. лінійна форма ізотерми 
адсорбції ленгмюра
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вищих за критичну (при відсутності конденсації на поверхні адсор-
бенту), а також при адсорбції з розчинів.

однак необхідно підкреслити, що теорія ленгмюра не втрати-
ла свого практичного значення і в наш час. вона застосовується для 
інженерних розрахунків у складних технологічних процесах, де ад-
сорбція супроводжується конвекцією, дифузією тощо. так, визна-
чивши за даними експерименту граничну адсорбцію А∞ і  знаючи 
площу s0 поперечного перерізу адсорбованої молекули, можна дати 
оцінку питомої поверхні адсорбенту, каталізатора тощо:
 sпит = А∞ NA s0. (6.20)

визначимо питому поверхню вугілля (у м2 ∙ г–1), якщо 1 г його ад-
сорбує при насиченні 0,001  моль сн3соон.  Густина безводної 
ацетатної кислоти дорівнює 1,0553 г ∙ см–3.

Припустимо, що молекула ацетатної кислоти має форму куба і при 
насиченні молекули сн3соон утворюють на поверхні адсорбенту моно-
молекулярний шар. розрахуємо площу поверхні, яку займає одна молеку-
ла, якщо відомі молекулярна маса ацетатної кислоти та її густина:

об’єм 1 моля кислоти  60 56,87
1,0553

V = = см3;

об’єм однієї молекули  23
0 23

56,87 9,448 10
6,02 10

V −= = ⋅
⋅

см3.

Площа поверхні, яку займає одна молекула:

 ( )2
–23 –153

0  9,448 10  2,074 10s = ⋅ = ⋅ см3. 

Питома поверхня вугілля:
sпит = 0,001 ∙ 6,02 ∙ 1023 ∙ 2,074 ∙ 10–15 = 1,248 ∙ 106 см2 ∙ г–1 = 124,8 м2 ∙ г–1.

Теорія полімолекулярної адсорбції БЕТ.  Багато експеримен-
тальних даних свідчать про те, що  утворення мономолекулярно-
го шару не  компенсує повністю надлишкову поверхневу енергію. 
зв’язування адсорбтиву адсорбентом може тривати і далі, що при-
зводить до появи другого, третього й наступних адсорбційних ша-
рів. зокрема, таке явище спостерігається, коли гази та пара адсор-
буються при температурах, нижчих за критичну. для подібних ви-
падків експериментальна ізотерма адсорбції має вигляд, представ-
лений на рис. 6.7.

на відміну від ізотерми ленгмюра, ця  крива, починаючи від 
точки В  (точки перегину S-ізотерми), круто піднімається вго-
ру. такий вигляд ізотерми свідчить про те, що  після утворення 
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мономолекулярного адсорб-
ційного шару адсорбція продо-
вжується. П. еммет припустив, 
що  другий адсорбційний шар 
починає заповнюватися саме 
від точки В. с.  Брунауер про-
ана лізував реальні ізотерми ад-
сорбції на  30  різних адсорбен-
тах і  запропонував їх  класифі-
кацію на  п’ять основних типів 
(рис. 6.8). ізотерма типу I харак-
терна для випадку мономолеку-
лярної адсорбції. ізотерми типу 
II–V зазвичай зв’язують з утво-
ренням декількох адсорбційних шарів. розходження між ізотерма-
ми II, III і IV, V полягає у тому, що в перших випадках (II, III) ад-
сорбція збільшується нескінченно при наближенні до тиску наси-
ченої пари р0 (характерно для непористих адсорбентів), а в інших 
випадках (IV, V) спостерігається границя адсорбції при досягненні 
тиску насиченої пари р0 (для пористих твердих тіл).

Рис. 6.8. основні типи ізотерм адсорбції газів та пари

ці ізотерми описуються теорією полімолекулярної адсорбції 
Бет, названою за  початковими літерами прізвищ її  авторів (Бру-
науер, еммет, теллер). вона являє собою спробу дати уніфіковану 
теорію фізичної адсорбції. авторами була збережена модель ленг-
мюра, відповідно до якої на поверхні адсорбенту рівномірно роз-
поділені активні центри, здатні утримувати молекули адсорбти-
ву. Поверхню вважали однорідною і  припускали, що  адсорбова-
ні молекули не взаємодіють в межах одного шару (по  горизонта-
лі). додатковим припущенням було уявлення про утворення по-
лімолекулярних шарів. кожна молекула першого шару може бути 

Рис. 6.7. S-подібна ізотерма 
полімолекулярної адсорбції  

(при температурі нижче критичної)
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адсорбційним центром для молекул, які утворюють другий шар, 
і т. д. тоді процес адсорбції можна зобразити у вигляді послідовних 
квазіхімічних реакцій:

 A B+ AB; AB + B 2AB ; 2AB  + 3AB  
і т. д. У результаті утворюється адсорбційний шар, схема якого на-
ведена на рис. 6.9.

Рис. 6.9. Модель рівноважного адсорбційного шару

виходячи із цих положень і враховуючи динамічний характер 
адсорбції (так само, як і ленгмюр), Брунауер, еммет і теллер вивели 
рівняння ізотерми полімолекулярної адсорбції А = f (p):

 0

0 0

.
(1 ) 1 ( 1)

A C p p
A

p p C p p
∞=
 − + − 

 (6.21)

При обробці експериментальних даних рівняння Бет зазвичай 
застосовують у вигляді:

 0

0 0

1 1 ,
 (1 )

p p C p
A p p A C A C p∞ ∞

−= + ⋅
−

 (6.22)

де А∞ — адсорбційна ємність насиченого моношару, що визначаєть-
ся площею молекули газу, яку вона займає в насиченому моноша-
рі; С — константа, яка залежить від енергії взаємодії молекул в ад-
сорбційному шарі; р0 — тиск насиченої пари. 

рівняння (6.22) є  рівнянням прямої лінії, якщо функцією 
вважати величину, що міститься у лівій частині, а аргументом —  
р/р0

 (рис. 6.10). воно дозволяє графічно визначити обидва параме-
три А∞ і С. Пряма лінія відтинає на осі ординат відрізок, що дорів-

нює 
1

A C∞ ⋅
, а тангенс кута її нахилу до осі абсцис дорівнює 

1C
A C∞

−
. 

складають систему двох рівнянь з двома невідомими, розв’язавши 
яку, знаходять A∞ і С.

наскільки добре лінійна форма рівняння Бет застосовна 
до експериментальних даних, видно з рис. 6.10, на якому наведе-
но результати вивчення адсорбції азоту на різних адсорбентах при 
90,1 к.
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за допомогою рівняння 
(6.22) можна розрахувати пи-
тому поверхню sпит адсорбен-
тів, порошків і  каталізаторів. 
для цього вивчають адсорб-
цію певних інертних газів (N2, 
Ar, Kr) при низьких температу-
рах на  досліджуваному адсор-
бенті та визначають А∞. знаючи 
A∞, розраховують питому по-
верхню sпит за формулою (6.20). 
як  стандартну для обчислення 
sпит прийнято методику побудо-
ви низькотемпературної (при 
77  к) ізотерми адсорбції азоту 
на досліджуваному адсорбенті. 
величину s0  визначають неза-
лежними методами. для моле-
кули азоту її приймають як 16,2 ∙ 10–20 м2.

досліди з визначення питомої поверхні силікагелю при низько-
температурній адсорбції різних газів дали близькі результати  
 (табл. 6.4):

Таблиця 6.4 
Питома поверхня силікагелю  

при низькотемпературній адсорбції різних газів

Газ Температура t °C sпит, м
2 · г–1

н2 –195,8 560
N2 –183 534
Ar –183 464
O2 –183 477
CO –183 550
CO2 –78 455

наведені дані узгоджуються з результатами визначення sпит ін-
шими методами, що підтверджує вірність тлумачення форми ізо-
терми теорією Бет. за допомогою рівняння (6.20) можна розраху-
вати також і  s0. тоді sпит даного адсорбенту визначається за  стан-
дартною речовиною. Потім будують експериментальну ізотерму 

Рис. 6.10. ізотерми адсорбції азоту 
на різних адсорбентах: 

1 — Fe-каталізатор; 
2 — Fe, Al2O3-каталізатор; 

3 — сu-каталізатор; 
4 — Cr2O3-гель;  5 — силікагель
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адсорбції пари досліджуваного адсорбтиву, знаходять значення 
ємності моношару A∞ і обчислюють:

 s s
A N A

0 =
⋅∞

пит . 

незважаючи на деякі недоліки, теорія Бет нині є кращою, най-
більш простою і корисною для практичного застосування теорією 
фізичної адсорбції.

Потенціальні теорії адсорбції. а. ейкен і М. Поляні в 1914–
1916  рр. розробили теорію полімолекулярної адсорбції, в  основу 
якої була покладена оригінальна модель нелокалізованої адсорбції. 
вони виходили з того, що на поверхні адсорбенту немає активних 
центрів, а біля цієї поверхні з боку газової фази утвориться непе-
рервне силове поле. адсорбційні сили діють на порівняно великих 
відстанях і біля поверхні виникає адсорбційний об’єм, який запов-
нюється молекулами адсорбтиву (рис. 6.11). Гази на поверхні  твер-

дих тіл адсорбуються в  резуль-
таті дії тільки дисперсійних сил, 
які адитивні та  не залежать від 
температури. для характеристи-
ки адсорбційних сил М.  Поля-
ні увів поняття про адсорбцій-
ний потенціал ε. його величина 
дорівнює роботі, яка виконуєть-
ся проти адсорбційних сил, тоб-

то роботі ізотермічного оборотного переносу 1 моля пари (адсорб-
тиву) з даної точки адсорбційного поля, де тиск дорівнює p0, на не-
скінченність (простір поза адсорбційним об’ємом — газова фаза, 
в якій рівноважний тиск пари адсорбтиву дорівнює р):

 0ln ,pRT
p

ε =  (6.23)

де р0 — тиск насиченої пари над рідиною.
цьому значенню адсорбційного потенціалу відповідає величи-

на адсорбції А, що дорівнює добутку об’єму адсорбційної плівки 
V на густину адсорбтиву в конденсованому стані ρ:
 А = Vρ, (6.24)
звідки знаходять V.

на основі експериментальних даних будують характеристичну 
криву ε = f(V) (рис. 6.12) для досліджуваної системи адсорбент–ад-
сорбтив.

Рис. 6.11. схема адсорбційного 
об’єму 
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М.  Поляні не  одержав рів-
няння ізотерми адсорбції, але 
він вирішив дуже важливу 
практичну задачу: знаходження 
ізотерми адсорбції V = f(p) при 
будь-якій температурі, якщо ві-
домий вид цієї ізотерми при 
будь-якій одній температурі. 
ця теорія і в наш час застосову-
ється на  практиці для описан-
ня адсорбції на пористих адсор-
бентах з енергетичною неоднорідністю, зокрема, на активному ву-
гіллі.

У подальших роботах М.М. дубініна та його учнів була сфор-
мульована теорія об’ємного заповнення мікропор, в якій одержала 
розвиток і  доповнення модель нелокалізованої адсорбції Поляні. 
М.М. дубінін вивів рівняння ізотерми адсорбції, що стало певним 
досягненням і знайшло застосування в адсорбційній техніці.

Капілярна конденсація

адсорбція пари пористими твердими тілами може супрово-
джуватися капілярною конденсацією  — конденсацією адсорбтиву 
в тонких порах при тисках, менших ніж тиск насиченої пари. капі-
лярна конденсація може відбуватися лише за певних умов:

– сорбент має бути пористим;
– температура має бути нижчою за критичну для даної пари 

(інакше не буде конденсації);
– рідина повинна змочувати стінки капіляра (інакше не буде 

утворюватися ввігнутий меніск).
Утворення ввігнутих менісків слід уявляти як результат злит-

тя рідких шарів, що утворилися на стінках капілярів внаслідок ад-
сорбції пари.

конденсація пари відбувається тим легше, чим меншим є тиск 
насиченої пари. У капілярі зі ввігнутим меніском конденсація пари 
починається при тисках, менших за тиск насиченої пари (р < р0 або 
p/p0 < 1). Причому зменшення тиску насиченої пари має практичне 
значення лише для тонких капілярів (r < 10–7 м).

необхідно підкреслити, що капілярна конденсація не є резуль-
татом дії адсорбційних сил, а проходить під дією сил притягання 
молекул пари до поверхні меніска рідини в дрібних порах. доказом 

Рис. 6.12. характеристична крива 
для карбон (іV) оксиду на вугіллі



280

6. Поверхневі явища

відмінності капілярної конденсації від полімолекулярної адсорб-
ції є  і той факт, що полімолекулярна адсорбція може відбуватися 
на плоских поверхнях, тоді як капілярна конденсація за таких умов 
неможлива.

ізотерма адсорбції, 
ускладнена капілярною кон-
денсацією, належить до одно-
го із типів II–V за класифіка-
цією Брунауера (рис. 6.8). але 
при адсорбції, що  супрово-
джується капілярною конден-
сацією, часто спостерігаєть-
ся явище сорбційного гісте-
резису (рис. 6.13), при якому 
ізотерми адсорбції та десорб-
ції не  співпадають (десорб-
ція відбувається при менших 
тисках у порівнянні з адсорб-

цією). однією з причин гістерезису може бути відмінність форми 
та кривини меніска адсорбату в порах при адсорбції та десорбції.

ізотерми капілярної конденсації А = f(р/р0) широко використо-
вують для дослідження пористої структури сорбентів і каталізато-
рів. за ними визначають загальний об’єм рідини, що заповнила ка-
піляри пористого сорбенту:

  ,AV =
ρ

 

де ρ — густина рідини.
Потім знаходять радіус капілярів r у сорбенті та будують струк-

турну криву адсорбенту V = f(r), яка є кривою розподілу об’єму пор 
за радіусами. за допомогою цієї кривої визначають найбільш ймо-
вірний радіус капілярів сорбенту (r).

явище капілярної конденсації застосовується в хімічній і фар-
мацевтичній технології для рекуперації — повернення у виробни-
чий цикл летких розчинників (етанолу, ацетону, бензену, дихлор-
етану та ін.). ця операція дуже важлива, як з погляду економії ре-
активів, так і для охорони навколишнього середовища від викидів 
отруйних речовин.

Рис. 6.13. ізотерма адсорбції, усклад-
нена капілярною конденсацією  

(1 і 2 – криві адсорбції (конденсації 
пари) і десорбції (випарування ріди-
ни) відповідно; рк – тиск, при якому 
починається капілярна конденсація
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	Рівняння Фрейндліха застосовують для оцінки адсорбції 
на твердих поверхнях в області середніх концентрацій.
 Рівняння Ленгмюра описує ізотерму мономолекулярної ад-

сорбції в широкій області концентрацій, даючи лінійні ділянки при 
малих і великих значеннях концентрацій (тиску).
	Гранична адсорбція відповідає повному заповненню адсорб-

тивом усіх активних центрів.
	Константа К у рівнянні Ленгмюра дорівнює величині, оберне-

ній до концентрації, при якій адсорбція досягає половини граничного 
значення.
	За допомогою рівняння ізотерми полімолекулярної адсорбції 

визначають питому поверхню адсорбентів, порошків і  каталіза-
торів.
	Капілярна конденсація — це конденсація адсорбтиву в тон-

ких порах при тисках, менших ніж тиск насиченої пари.
	Ізотерми капілярної конденсації використовують для визна-

чення радіусів капілярів сорбентів.

6.2.3. АДсОРБЦіЯ НА мЕжі РОЗЧиН–гАЗ
як зазначалося вище, причиною адсорбції є здатність розчине-

них речовин змінювати поверхневий натяг розчинника. склад по-
верхневого шару чистої рідини, зокрема розчинника, не відрізня-
ється від складу об’єму рідини. розчинення речовини, яка має по-
верхневий натяг σ, відмінний від поверхневого натягу розчинника 
σ0, призводить до зміни складу поверхневого шару. По мірі збіль-
шення концентрації поверхнево-активної речовини (Пар) поверх-
невий натяг розчинів зменшується (рис. 6.14, а, крива 1), тобто зни-
жується вільна енергія поверхневого шару. таким чином, молекули 
Пар самочинно накопичуються на поверхні поділу фаз у надлиш-
ковій порівняно з  об’ємом кількості, тобто відбувається додатня 
адсорбція: Г > 0 (рис. 6.14, б). 

щодо межі поділу вода (полярний розчинник)  — повітря, 
поверхнево-активними речовинами є  органічні речовини, які ма-
ють дифільну будову молекули, наприклад, жирні кислоти, спирти, 
кетони, мила та  ін. вони містять у  своєму складі неполярну час-
тину — зокрема вуглеводневий радикал і полярну частину, пред-
ставлену функціональними групами –соон, –он, –Nн2, –Sо2OH 
і т. д. вуглеводневі ланцюги гідрофобні, причому чим довший лан-
цюг, тим сильніше виражені гідрофобні властивості молекули Пар, 
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тим сильніше виштовхується вона на поверхню і тим більше моле-
кул накопичується в поверхневому шарі. Полярні групи, які мають 
спорідненість до води (гідрофільні), гідратуються і зумовлюють за-
довільну розчинність Пар у воді.

Рис. 6.14. залежність поверхневого натягу (а) і гіббсівської адсорбції (б) 
від концентрації розчиненої речовини:  

1 — додециламін; 2 — натрій сульфат; 3 — сахароза

Поверхнево-інактивні речовини при розчиненні прагнуть пе-
рейти в об’єм розчину, їх концентрація на межі поділу фаз стає мен-
шою, ніж у об’ємі, тому адсорбція буде від’ємною: Г  < 0 (рис. 6.14, б). 
це пояснюється тим, що енергія взаємодії їх молекул з молекулами 
розчинника вища, ніж енергія взаємодії молекул розчинника між 
собою. Поверхнево-інактивними речовинами стосовно межі поді-
лу вода–повітря є неорганічні електроліти — кислоти, основи, солі, 
які добре розчинні у воді та сильно гідратуються. збільшення по-
верхневого натягу при цьому невелике (рис. 6.14, а, крива 2) і стає 
істотним при порівняно високих концентраціях.

існують також індиферентні речовини (рис. 6.14, а, крива 3), 
які не змінюють поверхне-
вого натягу розчинника.

для розрахунку ізо-
терми адсорбції Г  = f(c) 
необхідно знати залеж-
ність поверхневого натя-
гу від концентрації роз-
чиненої речовини. схе-
ма графічного розрахун-
ку показана на  рис. 6.15. 
У  декількох точках кри-
вої σ = f(c) (рис. 6.15, кри-
ва 1), що  відповідають 

Рис. 6.15. ізотерми поверхневого 
натягу (1) і адсорбції (2)
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концентраціям с1, с2, с3, с4  і т. д., проводять дотичні та визнача-
ють тангенси кута нахилу їх до осі абсцис ϕ, тобто значення по-
хідних dσ/dc у даних точках. Підставляючи їх у рівняння Гіббса 
(6.10), одержують відповідно величини Г1, Г2, Г3, Г4 і т. д., за яки-
ми будують ізотерму адсорбції  Г = f(с) (рис. 6.15, крива 2).

залежність σ = f (c) можна побудувати за експериментальними 
значеннями поверхневого натягу водних розчинів при різних кон-
центраціях Пар. Можна також скористатися емпіричним рівнян-
ням Б. Шишковського:
 σ = σ0 – а ln(1 + bc) (6.25)
або
 Δσ = σ0 — σ = а ln(1 + bc), 
де σ0 і σ — поверхневий натяг розчинника і розчину відповідно; 
с — концентрація розчину Пар; а  та b — емпіричні сталі. При-
чому значення а мало залежить від природи Пар і є єдиним для 
всього гомологічного ряду, а b називається питомою капілярною 
сталою, вона має певне значення для кожного члена гомологіч-
ного ряду.

рівняння Шишковського використовують для обчислення по-
верхневого натягу жирних кислот (або інших Пар) з  невеликим 
числом атомів вуглецю (до с8).

за допомогою рівняння Шишковського можна перейти від рів-
няння Гіббса до  рівняння ленгмюра. якщо продиференціювати 
рівняння Шишковського за концентрацією:

 –
1

d ab
dc bc
σ =

+
 

і підставити похідну в рівняння Гіббса (6.10), то одержимо:

 Г a
RT

bc
bc

= ⋅
+

  
1

. (6.26)

Позначивши a
RT

 через Г∞, а b — через K і враховуючи, що  Г — 

практично дорівнює А, маємо рівняння ленгмюра:

 Г Г Kc
Kc

= ⋅
+∞ 1

. 

таким чином, був установлений зв’язок між рівнянням Гіббса, 
виведеним за допомогою законів термодинаміки, і рівнянням ленг-
мюра, яке базується на молекулярно-кінетичних положеннях.
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залежність поверхневого натягу від концентрації водних розчи-
нів бутанової (масляної) кислоти при 273 к описується рівнянням 
Шишковського:

σ = 75,49 ∙ 10–3 – 16,7 ∙ 10–3 ln(1 + 21,5 c).
розрахуємо значення адсорбції бутанової (масляної) кислоти з вод-

ного розчину, концентрація якого становить 0,1 моль ∙ л–1.

 Г a
RT

bc
bc

a b= ⋅
+

= ⋅ =−  
1

16 7 10 21 53; , ; , ; 

 Г = ⋅
⋅

⋅ ⋅
+ ⋅

= ⋅
−

−16 7 10
8 314 273

21 5 0 1
1 21 5 0 1

5 02 10
3

6,
,

, ,
, ,

,  моль ∙ м–2. 

У результаті досліджень залежності поверхневого натягу від 
концентрації водних розчинів органічних речовин Дюк ло і  Тра-
убе сформулювали правило: в  будь-якому гомологічному ряду 
при малих концентраціях подовження вуглеводного ланцюга 
на  групу сн2  приводить до  збільшення поверхневої активності 
в 3,0 ÷ 3,5 рази.

як видно з рис. 6.16, на якому представлені криві σ = f(с) для 
ряду водних розчинів насичених карбонових кислот, їх  можна 
практично повністю сумістити, якщо змінити масштаб осі концен-
трацій при переході від одного члена гомологічного ряду до друго-
го приблизно в 3,2 разу. тому для двох гомологів, що відрізняються 
на групу сн2, можна записати:

 1 +1 const 3,0 3,5 ,
 

n n

n n

g
g

+  ∆ σ= = ≈ ÷ ∆ σ 
 

враховуючи, що  0g
c c

σ − σ ∆σ= =  для сильно розведених розчинів.

Рис. 6.16. залежність поверхневого натягу від концентрації 
водних розчинів насичених карбонових кислот
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Поверхневий шар розчину Пар у воді називають адсорбційним 
шаром або адсорбційною плівкою. вивчення властивостей і  будо-
ви адсорбційних шарів показало, що вони мономолекулярні, тобто 
складаються з одного ряду молекул, орієнтованих певним чином. 
згідно з ленгмюром та Гаркінсом полярні групи молекул Пар роз-
ташовані на поверхні води, а вуглеводні радикали повернені убік 
повітря. У  ненасиченому шарі, який містить незначну кількість 
Пар, вони лежать або нахилені до  поверхні рідини (рис. 6.17, а). 
вертикальна орієнтація досягається, коли всі місця на поверхні за-
йняті гідрофільними групами, внаслідок чого утворюється насиче-
ний поверхневий мономолекулярний шар (рис. 6.17, б).

Рис. 6.17. розташування молекул Пар в адсорбційному шарі: 
кружечком позначена полярна група, рискою — 

 неполярна частина молекули Пар

з ізотерми адсорбції (рис. 6.15, крива 2) видно, що накопичен-
ня Пар на межі розчин–газ прямує до певної границі, тобто вели-
чина адсорбції Г  при досить великих концентраціях досягає гра-
ничного значення:
 lim .

c
Г Г

→∞ ∞=  

його визначають за експериментальними даними, використо-
вуючи рівняння ізотерми адсорбції ленгмюра (6.17) (див. 6.2.3).

за значенням Г∞ обчислюють дві важливі молекулярні кон-
станти: площу s0, яка припадає на окрему молекулу в насиченому 
поверхневому моношарі, та товщину δ цього шару (рис. 6.17, б).

оскільки число молекул, які містяться на поверхні моношару 

в  1  м2, дорівнює Г∞ ∙ NA, де  NA  — число авогадро, то  s
Г N A

0
1=
⋅∞

. 

в об’ємі поверхневого шару V = 1 ∙ δ м3 маса адсорбованої речо-
вини з молярною масою М становить Г∞ ∙ М. з іншого боку, ця маса 
дорівнює Vρ  =1δρ, де  ρ  — густина адсорбованої речовини. тоді 

1δρ = Г∞ М, звідки δ
ρ

= ∞Г M .
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величина s0 характеризує полярну групу, розташовану на по-
верхні насиченого шару (рис. 6.17, б). досліди ленгмюра з карбо-
новими кислотами показали, що незалежно від довжини молекули, 
при наявності в ній від 14 до 34 атомів карбону, площа, яка припа-
дає на одну молекулу в насиченому моношарі (площа поперечного 
перерізу), дорівнює 20,5 · 10–20 м2; розрахована за рентегенографіч-
ними даними, ця величина становить 19 · 10–20 м2.

відсутність залежності площі поперечного перерізу від довжи-
ни ланцюга молекули карбонової кислоти сн3–(сн2)n–COOH вка-
зує на те, що молекули дійсно орієнтуються вертикально до поверхні.

разом із тим встановлено, що молекули, які мають декілька си-
метрично розташованих полярних груп (наприклад, дикарбоно-
ві кислоти та їх естери) в адсорбційних шарах аж до їх насичення 
орієнтовані горизонтально, а площа, зайнята молекулою, зростає 
зі збільшенням довжини ланцюга.

нижче наведені величини s0  для деяких гомологічних рядів 
і окремих сполук.

Таблиця 6.5 
Площі молекул для деяких гомологічних рядів  

і окремих сполук
Гомологічний ряд, сполука Полярна група s0 · 10–20, м2

карбонові кислоти –соон 20,5
аміди –соNн2 20,5
нітрили –с≡N 27,7
спирти –он 21,6
холестерол 40,8
хлорофіл 80–100
Гемін 70,0

щодо товщини насиченого адсорбційного шару, то  вона від-
повідає довжині вертикально орієнтованих у  ньому молекул, 
які утворюють мономолекулярний шар (рис. 6.17, б). очевидно, 
що δ повин на збільшуватися з подовженням ланцюга в гомологіч-
ному ряду. досліди показали, що δ зростає на (1,3 ÷ 1,5) ∙ 10–10 м при 
подовженні ланцюга на групу сн2.

розрахуємо граничну адсорбцію Г∞, площу s0, яку займає молекула 
насиченої жирної кислоти с4н9соон на поверхні поділу водний 
розчин–повітря при 353 к, і товщину адсорбційного шару δ, якщо 

константи рівняння Шишковського дорівнюють: а = 17,7 · 10–3 і b = 19,72.
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дослідженню властивостей мономолекулярних шарів, які 
утворюються на  поверхні води або водних розчинів важкороз-
чинними або нерозчинними речовинами, присвячено багато робіт 
(ленгмюр, Гаркінс, адам, Марселен, ребіндер, ізмайлова та ін.). ве-
ликий інтерес викликають мономолекулярні шари білків і фермен-
тів, одержані на водних розчинах. Білки в моношарах часто збері-
гають свої ферментативні властивості та здатність до імунних ре-
акцій і зв’язування антитіл, що було встановлено за збільшенням 
товщини моношарів (ленгмюр, Гаркінс та ін.). Шляхом моделюван-
ня плівок, ідентичних тим, які мають велике значення для життєді-
яльності клітин, була вивчена взаємодія поверхнево-активних ре-
човин з білками, аденозинтрифосфорної кислоти з міозином у мо-
ношарі та ін.

	Для межі поділу вода–повітря поверхнево-активними є орга-
нічні речовини з дифільною будовою молекул.
	Значення поверхневої активності можна визначити за ізо-

термою поверхневого натягу σ = f(с).
	За допомогою рівняння Шишковського можна перейти від 

рівняння Гіббса до рівняння Ленгмюра.
	Подовження вуглеводневого ланцюга на  групу СН2  приво-

дить до збільшення поверхневої активності в 3 ÷ 3,5 рази (правило 
 Дюкло–Траубе).
	Молекулярні константи (площу молекули та товщину ад-

сорбційного шару) обчислюють за значенням граничної адсорбції.
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6.2.4. АДсОРБЦіЯ НА мЕжі тВЕРДЕ тілО–РОЗЧиН

При вивченні адсорбції з розчинів на твердих адсорбентах роз-
різняють молекулярну адсорбцію (адсорбцію неелектролітів і слаб-
ких електролітів) та адсорбцію електролітів.

молекулярна адсорбція з розчинів

При молекулярній адсорбції система має як мінімум три ком-
поненти: адсорбент і дві речовини, які утворюють розчин. яка з ре-
човин буде переважно адсорбуватися, залежить від інтенсивності 
взаємодії адсорбент–кожний з компонентів розчину, а також вза-
ємодії цих компонентів між собою. Можливі три випадки. якщо 
розчинена речовина адсорбується сильніше за розчинник, то від-
бувається додатня адсорбція. якщо навпаки, розчинник адсорбу-
ється твердим тілом сильніше за  розчинену речовину, говорять 
про від’ємну адсорбцію речовини. вона відбувається в концентро-
ваних розчинах, де концентрація розчиненої речовини стає сумір-
ною з концентрацією розчинника. нарешті, адсорбція може бути 
відсутньою, тобто концентрації розчиненої речовини на межі поді-
лу фаз і в об’ємі розчину будуть однаковими.

експериментальне вивчення адсорбції здебільшого проводять, 
поміщуючи у рівні за об’ємом розчини з різною концентрацією ре-
човини певні рівні кількості твердого адсорбенту, і після встанов-
лення адсорбційної рівноваги при даній температурі визначають 
рівноважну концентрацію с. знаючи початкову концентрацію роз-
чину с0, об’єм розчину V і масу адсорбенту m, розраховують кіль-
кість адсорбованої речовини:

 
x
m

Г A c c V
m

≈ ≈ =
− ⋅( )

.0   (6.27)

якщо відома питома поверхня адсорбенту, то  величину ад-
сорбції відносять до  одиниці площі поверхні. за  отриманим зна-
ченням А і с будують ізотерми адсорбції А = f (c).

для розведених розчинів недисоційованих та малодисоційова-
них речовин ізотерма адсорбції має вигляд такий самий, як  і для 
газів й може бути описана рівнянням фрейндліха (6.13) (рис. 6.18).

У багатьох випадках експериментальні дані краще описуються 
рівнянням ленгмюра (6.17).

адсорбцію можна розрахувати за допомогою термодинамічно-
го рівняння Гіббса Г .c d

RT dc
σ= − ⋅  але, як уже відзначалося, немає 
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надійних експериментальних 
методів вимірювання питомої 
поверхневої енергії σ  на межі 
тверде тіло–рідина, отже, ана-
ліз має тільки якісний харак-
тер. з  рівняння Гіббса випли-
ває, що  чим більша здатність 
речовини знижувати σ на дослі-
джуваній межі поділу фаз, тоб-
то, чим більша її поверхнева ак-
тивність, тим краще вона має 
адсорбуватися.

цікаво, що  деякі речовини 
можуть поводитися як  поверхнево-активні на  одній межі поділу, 
і як поверхнево-неактивні — на іншій. так, сахароза адсорбується 
вугіллям, але є індиферентною речовиною на межі її водного роз-
чину з повітрям (рис. 6.14).

розглянемо, як впливає на адсорбцію природа адсорбенту, роз-
чиненої речовини та  розчинника. згідно з  правилом урівнювання 
полярностей, яке сформулював П.о. ребіндер:

речовина С буде адсорбуватися на поверхні поділу фаз А і В, якщо 
орієнтація її молекул буде сприяти зниженню надлишку вільної по-
верхневої енергії.

якщо охарактеризувати полярність усіх учасників процесу 
адсорбції за  допомогою діелектричної проникності ε, то  речови-
на с буде адсорбуватися на межі поділу фаз за умови
 εа > εC > εB або εа < εC < εB. 

із правила П.о. ребіндера, беручи до уваги орієнтацію дифільних 
молекул на межі поділу рідина–газ (повітря) і рідина–рідина, можна 
зробити такий висновок: своєю полярною частиною молекули Пар 
мають бути обернені до поверхні твердого адсорбенту, якщо вона гід-
рофільна, вуглеводною ж частиною — у бік неполярного розчинника. 
очевидно, що для адсорбентів з гідрофобною поверхнею орієнтація 
Пар має бути зворотною, тобто полярною частиною — у бік розчин-
ника (води), а вуглеводневою — у бік адсорбенту (рис. 6.19).

Можна передбачити, що поверхнево-активна речовина повин-
на адсорбуватися на поверхні поділу тверде тіло–рідина тим краще, 
чим більше між ними різниця полярностей, або чим більший орі-
єнтуючий вплив на молекули речовини, яка адсорбується.

Рис. 6.18. ізотерми адсорбції 
на вугіллі з водних розчинів:  
1 — фенол; 2 — бурштинова 

кислота; 3 — бензойна кислота
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Рис. 6.19. орієнтація дифільних молекул на межі поділу 
фаз різної природи

таким чином, стає зрозумілим, чому для адсорбції Пар із непо-
лярних або малополярних розчинників (бензен, толуол, вуглеводні) 
необхідно застосовувати гідрофільні речовини (силікагель, глини). 
навпаки, на гідрофобних поверхнях (вугілля, графіт, тальк) повин-
ні краще адсорбуватися Пар із водних розчинів. цим пояснюєть-
ся широке практичне застосування вугілля як адсорбенту з водних 
розчинів (очищення антибіотиків, стічних вод та ін.), а для адсорб-
ції з неполярних (неводних) середовищ (очищення масел, фракцій 
нафти) — силікагелю, глин.

Адсорбція електролітів

закономірності адсорбції сильних електролітів мають деякі 
особливості.

адсорбція електролітів рідко має молекулярний характер (ек-
вівалентна адсорбція катіонів та аніонів), як правило, вона вибір-
кова. іони (катіони або аніони), вибірково адсорбовані твердою по-
верхнею, надають їй певного електричного заряду. внаслідок елек-
тростатичного притяжіння, іони протилежного знаку утворюють 
другий електричний шар. Будова подвійного електричного шару 
(ПЕШ) більш детально буде розглянута далі (див. розд. 7).

адсорбція іонів залежить від їх  заряду, розмірів і  здатнос-
ті до сольватації (гідратації). чим вища валентність іона, тим кра-
ще він адсорбується. адсорбція іонів однакової валентності буде 
тим більшою, чим більше його радіус (звідси більша поляризація 
та менша гідратація). адсорбційна здатність зростає в ряду іонів, 
утворених елементами I групи періодичної системи:
 Li+ < Nа+ < K+ < Rb+ < Cs+. 

для двовалентних катіонів:
 Mg2+ < Ca2+ < Sr2+ < Ba2+. 

адсорбційна здатність одновалентних аніонів збільшується 
в ряді:
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 Cl– < Br – < 3NO− < I–< NCS–. 
такі ряди називаються ліотропними, або рядами Гофмейстера.
важливу роль для колоїдної хімії, зокрема для встановлення 

будови міцели гідрофобного золю (див. розд. 7), відіграли дослі-
дження адсорбції іонів на поверхні кристала, до складу якого вхо-
дять іони тієї ж природи. У цьому випадку адсорбцію розглядають 
як добудову кристалічної ґратки адсорбованим іоном.

ф. Панет і к. фаянс сформулювали правило, відповідно до яко-
го кристали добудовуються лише тими іонами або атомами, які 
входять до їх складу. наприклад, на поверхні кристалів AgCl, вне-
сених у розчин AgNO3, будуть адсорбуватися Ag+ іони. добудовува-
ти кристалічну ґратку здатні не тільки ті іони, що входять до скла-
ду ґратки, але й  ізоморфні з ними, а також атомні групи, близькі 
до атомних груп, які містяться на поверхні.

якщо в контакт із адсорбентом, на поверхні якого вже адсорбо-
вані іони електроліту, привести інший електроліт, то, як правило, від-
бувається обмін іонами між поверхнею адсорбенту та розчином (або 
іонообмінна адсорбція). до обміну здатні також іони, які утворюються 
з самого адсорбенту в результаті дисоціації його молекул. такі тверді 
речовини, здатні до іонного обміну, називають іонообмінниками або 
іонітами. іоніти мають структуру у формі каркасу (матриці), «зши-
того» ковалентними зв’язками. Матриця має додатній або від’ємний 
заряд, що  компенсується протилежно 
зарядженими рухомими іонами — про-
тиіонами (рис. 6.20). вони й можуть за-
мінятися на інші іони з зарядом того ж 
знаку. каркас відіграє роль полііона 
й зумовлює нерозчинність іоніту в роз-
чинниках. систему «зафіксовані іони–
рухомі протиіони» прийнято називати 
обмінним комплексом.

іоніти класифікують за  різними 
ознаками:

а) за походженням — на природні та синтетичні;
б) за складом — на неорганічні та органічні;
в) за  знаком заряду іонів, що  обмінюються,  — на  катіоніти, 

аніоніти та амфоліти. останні залежно від умов здатні до обміну 
як катіонів, так і аніонів.

до основних властивостей іонітів, що  визначають їх  якість 
як  сорбентів, належать ємність, кислотно-основні властивості, 

Рис. 6.20. Модель матриці 
катіоніту
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селективність, набухання (див. розд. 8), хімічна стійкість та меха-
нічна міцність.

розглянемо деякі кількісні закономірності обміну іонів.
іоніт поглинає певну кількість іонів і  в цей же  час виділяє 

в розчин еквівалентну кількість інших іонів того ж знаку, витис-
нутих з поверхні. У системі через деякий час встановлюється рів-
новага між концентраціями іонів у іоніті і в розчині, яку називають 
іонообмінною рівновагою. Процес іонного обміну можна відобра-
зити схематично таким рівнянням:

 1 22 1 1 2M Mz zz z
+ +

+ 2 11 2 2 1M M ,z zz z
+ +

+  
де z1 і z2 — заряди іонів, що обмінюються.

константа рівноваги (константа іонного обміну) цієї реакції 
дорівнює:

 
z z1 2
2 1
z z2 1
1 2

 
,

 a
a a

K
a a

⋅=
⋅

 (6.28)

де a і а — активності іонів у іоніті та розчині.
Б.П.  нікольським було виведено термодинамічне рівняння, 

що описує обмін двох іонів, незалежно від механізму явища (хіміч-
ного, адсорбційного або змішаного). він показав, що кількість кож-
ного з двох іонів у поглиненому стані є функцією відношення ак-
тивностей обох іонів у рівноважному розчині в степенях, оберне-
них до валентностей, незалежно від механізму процесу обміну:
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= ⋅  (6.29)

де n1 і n2 — кількості іонів, що поглинені 1 кг іоніту.
найбільше практичне значення має випадок обміну іонів рів-

ної валентності z1 = z2, тоді:
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2 2 2 2
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n a y c

= ⋅ = ⋅ ⋅  (6.30)

для іонів рівної валентності, особливо для одновалентних іо-
нів, відношення коефіцієнтів активності y1/y2  мало змінюються 
з концентрацією. звідси у рівнянні:
 1 1

2 2

,n cK
n c

= ′  (6.31)

в якому 1

2

,a
yK K
y

′ = ⋅  величина Kʹ має бути близькою до  сталої. 

рівняння нікольського (6.29) або (6.31), яке називають рівнянням 
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ізотерми обмінної адсорбції, має експериментальне підтверд-
ження.

	Іонообмінна адсорбція  — процес обміну іонами між поверх-
нею адсорбенту та розчином.
	Сорбенти, які здатні до обміну іонів, називають іонітами.
	Якість іонітів визначається їх ємністю, селективністю, хі-

мічною стійкістю, механічною міцністю, здатністю до набухання.
	Поверхнево-активні речовини адсорбуються на поверхні по-

ділу тверде тіло–рідина тим краще, чим більша різниця полярнос-
тей між ними.
	Для адсорбції з водних розчинів використовують гідрофобні 

адсорбенти, а для адсорбції з неполярних розчинників — гідрофільні 
адсорбенти.
	Чим вищий заряд іона, тим краще він адсорбується.
	У випадку однакового заряду краще адсорбується іон з біль-

шим радіусом.
	На кристалі адсорбуються іони, що входять до його складу, 

або ізоморфні іони.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. яке поверхневе явище називається адсорбцією?
2. наведіть фундаментальне рівняння адсорбції Гіббса.
3. дайте визначення поверхневої активності.
4. які речовини називають поверхнево-активними? наве-
діть приклади.

5. яким рівнянням описується залежність поверхневого натя-
гу розчинів Пар від концентрації?

6. сформулюйте правило дюкло–траубе. наведіть приклади.
7. наведіть рівняння адсорбції фрейндліха. Поясніть, за яких 

умов воно застосовне. як визначити константи рівняння фрейнд-
ліха?

8. Поясніть, який зв’язок існує між рівняннями фрейндліха 
та нернста–Шилова–лєпінь. як перейти від рівняння фрейндліха 
до рівняння нернста–Шилова–лєпінь?

9. У чому полягає сутність теорії мономолекулярної адсорбції 
ленгмюра? наведіть виведення рівняння ізотерми адсорбції.
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10. Поясніть фізичний смисл констант рівняння ленгмюра. 
як визначити константи рівняння ленгмюра?

11. як розрахувати геометричні характеристики молекули 
Пар?

12. якою буде орієнтація молекул н-бутанолу на  межі поділу 
водний розчин–активне вугілля?

13. теорія полімолекулярної адсорбції Бет. як визначити кон-
станти рівняння Бет? Поясніть практичне значення цього рівнян-
ня.

14. чим відрізняється теорія Бет від теорії ленгмюра?
15. сформулюйте основні положення теорії Поляні.
16. яке явище називається капілярною конденсацією?

6.3. ДЕЯКі АсПЕКти ПРАКтиЧНОгО 
ЗАстОсуВАННЯ ПОВЕРхНЕВих ЯВищ

змочування має велике значення для проведення багатьох 
важливих технологічних процесів у  фармації, медицині, друкар-
ській справі, текстильній промисловості, при добуванні нафти 
та  ін. на  явищі вибіркового змочування базується збагачення 
руд — флотація. в його основі лежить використання різниці в змо-
чуванні частинок, що розділяються водою.

Практичне застосування мономолекулярних плівок зв’язане 
з їх специфічними властивостями: механічною міцністю, підвище-
ною в’язкістю та  ін. в останні роки в Марбурзькому університеті 
(німеччина) була розроблена техніка оптичних досліджень, побу-
дована на застосуванні моно- та полімолекулярних плівок з жир-
них кислот і різних барвників.

П.о. ребіндер показав, що внаслідок нанесення адсорбційних 
шарів на поверхню твердих тіл знижується їх міцність та полегшу-
ється деформація. Ефект адсорбційного зниження міцності твер-
дих тіл (ефект Ребіндера) широко використовується в технології 
виробництва ліків, при обробці металів, бурінні нафтових сверд-
ловин та ін. добавки Пар з метою утворення адсорбційних шарів 
також застосовують для модифікації поверхні адсорбентів. напри-
клад, нанесення адсорбційних шарів з метою зменшення змочуван-
ня використовують також для просочення тканин (надання їм гід-
рофобних властивостей).

Процеси, що базуються на обміні іонів, за останні роки набули 
великого значення. відомо, що всі природні води мають більшу або 
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меншу твердість, у зв’язку з чим їх не можна застосовувати в де-
яких виробництвах, зокрема у  фармацевтичній промисловості. 
Перші досліди зі зм’якшення води шляхом використання цеолітів 
як  іонообмінників відносять до початку хх сторіччя. з того часу 
робота в даному напрямку не зупинялась і привела до блискучих 
результатів. При послідовному пропусканні звичайної водопровід-
ної води через катіоніт, а потім через аніоніт можна видалити роз-
чинені солі та одержати очищену воду, що не поступається в якос-
ті дистильованій, причому набагато дешевшу.

іонний обмін має велике значення для розуміння процесів, які 
проходять у  ґрунті (роботи  к.к.  Гедройца та  ін. вчених), рослин-
них і тваринних організмах, а також для їх регуляції. його застосо-
вують у техніці при очищенні антибіотиків, для виділення радіоак-
тивних елементів, а також для очищення стічних вод і уловлюван-
ня цінних речовин (міді, срібла, ванадію та ін.).

в адсорбційній техніці дуже поширені вуглецеві адсорбен-
ти  — активні вугілля. їх  одержують із  викопного або деревного 
вугілля-сирцю при високій температурі. У результаті такої оброб-
ки вигоряють смолисті речовини і  частина вуглецевого матеріа-
лу, розвивається поруватість, збільшується питома поверхня. його 
використовують для рекуперації летких розчинників, освітлення 
розчинів, очищення повітря від шкідливих газів (H2S, SO2 та  ін.), 
очищення стічних вод від фенолів тощо. Уловлювання різних про-
мислових викидів — дуже важливий процес, бо дозволяє створи-
ти необхідні санітарні умови для життєдіяльності людини, вирі-
шити екологічні проблеми. в  інституті фізичної хімії та  інститу-
ті загальної та неорганічної хімії нан України (м. київ) у 70–80-ті 
роки хх століття була розроблена промислова технологія вироб-
ництва різних модифікацій окисненого вугілля, яке може бути сор-
бентом або каталізатором при одержанні особливо чистих речо-
вин, монокристалів, пластмас, матеріалів для електродів, очищен-
ня заводських стоків від шкідливих домішок. активне вугілля є хо-
рошим сорбентом і  тому широко застосовується в  медицині, зо-
крема при наданні швидкої допомоги при різних отруєннях (пре-
парати «карболен» та  ін.). завдяки спільним дослідженням уче-
них — фізикохіміків (в.в. стрелко та ін.) і медиків був розроблений 
новий метод лікування людей з тяжкими захворюваннями та отру-
єннями, що ґрунтується на  поглинанні з  крові (або плазми, лім-
фи) токсичних речовин, який отримав назву гемосорбція (плазмо-
сорбція, лімфосорбція). через тонкий катетер, введений в артерію 
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хворого, кров надходить до колонки з активним вугіллям, де очи-
щується від шкідливих речовин, а потім повертається в організм 
людини по трубці, введеній у вену. цей метод дозволяє ефектив-
но і швидко за допомогою активного вугілля виводити з організ-
му шкідливі речовини, нормалізувати склад його внутрішнього се-
редовища. серйозною проблемою було створення таких вуглеце-
вих сорбентів, які були б сумісні з кров’ю, не викликали б руйну-
вання її формених елементів і побічних явищ, пов’язаних із цим. 
для запобігання такого недоліку гранули активного вугілля стали 
капсулювати — вкривати тонкими біосумісними пористими полі-
мерними плівками. на сьогодні в Україні налагоджений випуск ге-
мосорбентів, наприклад, гемосорбент скн-1 (вуглецевий гемосор-
бент підвищеної міцності, великопористий), гемосорбент вуглеце-
вий, що містить днк, та ін., призначені для лікування токсикозів 
при перитоніті, опіковій хворобі, деяких шкірних хворобах, а та-
кож у терапії імунозалежних хвороб.

Хроматографія. залежність швидкостей адсорбції та десорб-
ції від властивостей речовини, що поглинається, може бути вико-
ристана для розділення компонентів суміші. Метод був розробле-
ний у 1903 році М.с. цвєтом для розділення забарвлених органіч-
них речовин. через колонку, заповнену твердим сорбентом (Al2O3, 
CaCO3, Mgо і т. д.), фільтрують розчин різних за забарвленням ре-
човин, які розділяються. найменш адсорбовний компонент суміші 
переміщується по  колонці з  найбільшою швидкістю, тому в  шарі 
безбарвного сорбенту з’являється декілька забарвлених зон. Перша 
з них містить найменш адсорбовний компонент майже в чистому 
вигляді, далі йде зона, в якій утримується суміш цього компонента 
з більш адсорбовною речовиною, потім — зона майже чистої другої 
речовини і т. д. цю операцію М.с. цвєт назвав зняттям хромато-
грами, а сам розподіл компонентів у шарі сорбенту — хроматогра-
мою. для повного розділення забарвлених зон колонку промива-
ють чистим розчинником (проявлення хроматограми). найменш 
адсорбовний компонент десорбується з  максимальною швидкіс-
тю, і забарвлена ним зона зміщується по колонці на найбільшу від-
стань. такий метод розділення суміші М.с. цвєт назвав хромато-
графічним. він базується на різниці в швидкостях молекулярної ад-
сорбції й десорбції компонентів суміші.

для розділення сумішей можна також використовувати відмін-
ність інших властивостей їх складових частин: швидкості іонного 
обміну, розчинності, температури випаровування та  ін. У зв’язку 
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із цим зараз хроматографією називають будь-який фізико-хімічний 
спосіб розділення суміші при її русі вздовж певної нерухомої фази.

хроматографічний аналіз зазвичай розділяють на: 1) адсорб-
ційну хроматографію, яка використовує різницю швидкостей мо-
лекулярної адсорбції та десорбції; 2) іонообмінну, в якій викорис-
товується різниця в швидкостях іонного обміну; 3) осадову, що ба-
зується на  різниці в  розчинності сполук, утворених компонента-
ми суміші з введеним у колонку осаджувачем; 4) розподільну, в якій 
розділення суміші відбувається в  результаті різної розчиннос-
ті компонентів суміші в різних рідинах; 5) термохроматографію, 
що використовує різницю в адсорбційній здатності складових час-
тин суміші при різних температурах.

Метод тонкошарової хроматографії був розроблений 
у 1938 році М.а. ізмайловим і М.с. Шрайбер у харківському науко-
во-дослідному хіміко-фармацевтичному інституті (зараз днцлз). 
його широко використовують для розділення, аналізу та ідентифі-
кації біологічно активних і лікарських речовин.

й. Порат і р. флодин (1959) виявили, що білки можна розділи-
ти за молекулярною масою при фільтруванні через шари набряклих 
зерен крохмалю і  агар-агару. низькомолекулярні сполуки досить 
глибоко дифундують в об’єм гелю і з цієї причини складно вими-
ваються рухомою фазою. Макромолекули білків, які мають великі 
розміри, проникають тільки в найбільші пори або зовсім не прони-
кають в них. цей метод, названий гель-хроматографією, останнім 
часом здобув широке застосування в фармації та медицині.

хроматографічний метод розділення сумішей широко застосо-
вують у якісному та кількісному аналізі, для розділення близьких 
за  властивостями речовин, очищення хімічних реагентів, іденти-
фікації хімічних препаратів, визначення питомої поверхні порис-
тих тіл і т. д. хроматографію використовують у промисловості для 
управління технологічними процесами, а  також у  дослідницькій 
роботі для визначення величини та теплоти адсорбції, коефіцієн-
тів активності тощо.
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	У технології виробництва лікарських препаратів викорис-
товують ефект адсорбційного зниження міцності твердих 
тіл.
	Поверхнево-активні речовини застосовують для стабіліза-

ції пін, емульсій, суспензій та інших дисперсних систем.
	На явищі адсорбції базується очищення води за допомогою 

іонообмінних смол.
	Гемосорбція (плазмосорбція, лімфосорбція)  — процес погли-

нання токсичних речовин активним вугіллям із крові (плазми, лім-
фи).
	Хроматографією називають будь-який фізико-хімічний спо-

сіб розділення суміші, яку аналізують, при її русі вздовж певної неру-
хомої фази.
	Хроматографію використовують для розділення, аналізу 

та ідентифікації біологічно активних і лікарських речовин.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. У чому полягає сутність ефекту адсорбційного знижен-
ня міцності твердих тіл?
2. що таке гемосорбція? Плазмосорбція? лімфосорбція?
3. що таке хроматографія? розгляньте фізико-хімічні 
принципи хромато-графічного розділення.

4. наведіть класифікацію хроматографічних методів.
5. У чому полягають особливості методу гель-хроматографії?
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колоїдна хімія вивчає дисперсні системи, методи отримання, 
очищення, стабілізації і дослідження, тому її ще називають фізико-
хімією дисперсних систем.

колоїдна хімія сформувалася у вигляді самостійної науки у 60-х 
роках XIX століття, коли предметом вивчення її були лише власти-
вості колоїдних розчинів. сучасна колоїдна хімія істотно розшири-
ла свої межі та перетворилася у фундаментальну науку, яка визна-
чає закономірності дисперсних систем, де частинки однієї фази ма-
ють бути обов’язково подрібнені, а друга фаза є безперервною і не-
подрібненою.

дисперсні системи оточують нас повсюди. земля, по  якій 
ми ходимо і яка нас годує, складається з окремих частинок. зем-
на атмосфера і різноманітні водоймища, ґрунт, хмари — це окремі 
представники численних дисперсних систем. Продукти харчуван-
ня — хліб, м’ясо, масло, молоко та ін. також є дисперсними систе-
мами. та і сама людина складається з дисперсних систем, які ство-
рюють кістки, тканини, рідини, а життєві процеси носять складний 
колоїдно-хімічний характер. сьогодні немає жодної сфери діяль-
ності людини, яка в тій чи іншій мірі не була б пов’язана з числен-
ними дисперсними системами. У фармації для необхідного впли-
ву біологічно активної речовини на  осередок ураження як  лікар-
ські форми використовують емульсії, мазі, пасти, порошки та  ін. 
тому вивчення властивостей цих систем і  способів їх  одержання 
дає можливість визначити раціональну технологію їх виготовлен-
ня, умови зберігання, а також запропонувати можливий механізм 
терапевтичної дії.
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7.1. ЗАгАлЬНА хАРАКтЕРистиКА 
ДисПЕРсНих систЕм,
мЕтОДи їх ОДЕРжАННЯ тА ОЧистКи

7.1.1. ОсНОВНі ВиЗНАЧЕННЯ

дисперсними називаються гетерогенні системи з високим сту-
пенем дисперсності. Гетерогенна система, в  якій одна з  фаз роз-
дрібнена до частинок мікроскопічних розмірів, називається мікро-
гетерогенною. якщо частинки значно менші за мікроскопічні (їх не 
можна побачити у звичайний мікроскоп), систему називають уль-
трамікрогетерогенною. роздрібнена фаза називається дисперсною 
фазою, а середовище, в якому вона розподілена, — дисперсійним се-
редовищем. таким чином, для всіх дисперсних систем головними 
ознаками є висока роздрібненість (дисперсність) і гетерогенність. 
завдяки високій дисперсності ці системи мають велику поверхню 
поділу між фазою і середовищем і, як наслідок, великий запас по-
верхневої енергії Гіббса. тому дисперсні системи термодинамічно 
нестійкі, в них легко відбуваються процеси, які знижують поверх-
неву енергію: адсорбція, коагуляція (злипання дисперсних части-
нок), утворення макроструктур та ін.

7.1.2. КлАсифіКАЦіЯ ДисПЕРсНих систЕм

дисперсні системи класифікують за різними ознаками: за дис-
персністю, агрегатним станом, структурою, міжфазною взаємодією.

Класифікація за дисперсністю

Дисперсність (ступінь дисперсності) визначають як величину, 
обернену розміру частинки:
 1 ,D

a
=  (7.1)

де а — діаметр сферичної частинки або довжина ребра частинки 
кубічної форми. розмірність D: [D] = м–1.

для характеристики ступеня роздрібненості використовують 
також величину питомої поверхні sпит. її  знаходять як  відношен-
ня поверхні частинки s  до її  об’єму V, або маси m: sпит = s/V або 
sпит = s/m. У першому випадку питому поверхню вимірюють у м–1, 
в другому — у м2 · кг–1. отже, питома поверхня — це сумарна по-
верхня всіх частинок, загальний об’єм яких складає 1  м3, або за-
гальна маса — 1 кг.
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визначимо дисперсність частинок фенацетину, якщо питома по-
верхня його порошку 162  м2·кг–1, густина фенацетину 1,33  г·см–3 
(форма частинок сферична).

 s s
m

r
r r

r
sпит
пит

3162 1,33 10
1,39= = = =

⋅
=

⋅ ⋅
= ⋅ −4

4 3
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м–1 = 0,036 мкм–1. 

дисперсні системи розділяють на  колоїдно-дисперсні або 
ультра мікрогетерогенні (а = 10–9–10–7 м), мікрогетерогенні (а = 10–7–
–10–4 м), грубодисперсні (а > 10–4 м).

частинки колоїдно-дисперсних систем (золів) проходять через 
звичайні фільтри, але затримуються ультрафільтрами (колодій, це-
лофан, пергамент); практично не осідають, їх не можна побачити 
в оптичний мікроскоп, але можна виявити за допомогою ультра-
мікроскопа.

частинки мікрогетерогенних та  грубодисперсних систем 
не проходять через тонкі паперові фільтри, відносно швидко осі-
дають (або спливають), їх можна побачити у звичайний мікроскоп.

Класифікація за агрегатним станом

Усі дисперсні системи можна розділити на дев’ять типів залеж-
но від агрегатного стану дисперсної фази і дисперсійного середо-
вища (табл. 7.1).

Таблиця 7.1 
Типи дисперсних систем

Дисперсна 
фаза

Дисперсійне 
середовище

Позначення 
системи Приклади

Газ Газ Г/Г атмосфера землі

рідина Газ р/Г аерозолі рідких лікарських 
речовин, туман, хмари

тверде тіло Газ т/Г аерозолі твердих лікарських 
речовин, дим, пил, порошки 

Газ рідина Г/р Піни, газові емульсії

рідина рідина р/р емульсії (молоко, лікарські 
емульсії)

тверде тіло рідина т/р суспензії, лікарські системи 
у формі суспензій, ліозолі

Газ тверде тіло Г/т тверді піни, пемза, силікагель
рідина тверде тіло р/т Гелі, перли, капілярні системи

тверде тіло тверде тіло т/т кольорове скло, мінерали, сплави

7.1. Загальна характеристика дисперсних систем...



302

7. Колоїдна хімія

система газ–газ гомогенна, але флуктуації густини, що вини-
кають при тепловому русі молекул, незважаючи на  короткий час 
життя, є гетерогенними утвореннями з властивостями дисперсної 
фази. тому газові суміші можуть виявляти окремі властивості дис-
персних систем. золі з газовим дисперсійним середовищем назива-
ються аерозолями, з рідким — ліозолями. У свою чергу ліозолі роз-
діляють на гідрозолі та органозолі відповідно з водним і неводним 
дисперсійним середовищем.

Класифікація за структурою

за цією ознакою дисперсні системи поділяють на  два класи: 
вільнодисперсні та зв’язнодисперсні. до вільнодисперсних відносять 
безструктурні системи (суспензії, емульсії, золі), в яких частинки 
дисперсної фази не  пов’язані в  одну суцільну сітку і  здатні неза-
лежно переміщатися в дисперсійному середовищі під впливом бро-
унівського руху або сили тяжіння. У зв’язнодисперсних системах 
частинки утворюють просторову структуру, тому вони не можуть 
вільно переміщатися. до  таких систем належать гелі, капілярно-
пористі тіла або діафрагми.

Класифікація за міжфазною взаємодією

взаємодія між дисперсною фазою і  дисперсійним середови-
щем відбувається завжди, але не в однаковій мірі для різних сис-
тем. існують дисперсні системи, для яких характерна сильна вза-
ємодія фази з  середовищем. такі системи називають ліофільними 
(від грец. lyo — розчиняю і phileo — люблю). сухий залишок ліо-
фільної системи здатний спонтанно диспергувати у дисперсійному 
середовищі, тобто система є оборотною. до таких систем належать, 
наприклад, дисперсії деяких глин і поверхнево-активних речовин.

якщо дисперсна фаза слабко взаємодіє з середовищем, то сис-
тему називають ліофобною (від грец. phobos — страх). У таких сис-
темах самодовільного диспергування не відбувається, тобто систе-
ма є необоротною. до них належать золі металів, галогенідів арген-
туму, арсен сульфіду, тобто типові колоїдні розчини з яскраво ви-
раженою гетерогенністю і високою дисперсністю.
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дисперсні системи можна одержати двома способами: подріб-
ненням (диспергацією) твердих і рідких речовин у відповідному се-
редовищі або утворенням частинок дисперсної фази об’єднанням 
окремих молекул, атомів або іонів. відповідно до цього існують дис-
пергаційні та конденсаційні методи одержання дисперсних систем.

Диспергаційні методи

до диспергаційних належать насамперед методи механічного 
подрібнення, у яких подолання міжмолекулярних сил і накопичен-
ня вільної поверхневої енергії відбувається за рахунок зовнішньої 
механічної роботи.

Подрібнення проводять у  дробарках, жерновах, млинах різ-
ної конструкції та  інших апаратах, де  тверді тіла подрібнюються, 
розтираються, роздавлюються або розщеплюються, а  рідкі стру-
шуються, енергійно перемішуються або видавлюються в  диспер-
сійне середовище під великим тиском. найбільш поширені кульо-
ві млини. У порожнисті циліндри, частково заповнені металевими 
або фарфоровими кулями, завантажують подрібнюваний матеріал. 
При обертанні циліндра кулі перекочуються і падають, подрібню-
ючи завантажений матеріал.

Більш тонкого подрібнення досягають у  колоїдних млинах. 
суспензію або емульсію пропускають через вузький зазор між ро-
тором і  статором. Під дією відцентрової сили виникають значні 
розриваючі зусилля і частинки дисперсної фази руйнуються.

високої дисперсності можна досягти ультразвуковим і  елек-
тричним диспергуванням. диспергуюча дія ультразвуку пов’язана 
з  кавітацією  — утворенням і  захлопуванням порожнин у  рідині. 
захлопування порожнин супроводжується виникненням кавіта-
ційних ударних хвиль, що руйнують матеріал.

При електричному диспергуванні створюють вольтову дугу 
між поміщеними в  дисперсійне середовище електродами з  мета-
лів, які диспергують. розпилювання металу електрода в дузі, а та-
кож конденсація пари металу, яка утворюється при високій темпе-
ратурі, приводять до утворення колоїдних розчинів металів. отже, 
електричний метод сполучає в собі диспергування і конденсацію.

для одержання стійких дисперсних систем диспергаційними 
методами в систему необхідно додавати третій компонент — ста-
білізатор. стабілізаторами є  іони електролітів або поверхнево-
активні речовини, введення яких в систему приводить до утворення 

7.1. Загальна характеристика дисперсних систем...
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на межі поділу частинка–середовище адсорбційних шарів іонного 
або молекулярного типу, які перешкоджають злипанню роздрібне-
них частинок і випадінню їх в осад.

до диспергаційних методів відносять і пептизацію — хімічне 
диспергування. свіжий осад, утворений при коагуляції колоїдного 
розчину, можна перевести у золь, обробляючи його пептизатором: 
розчинником, розчином електроліту або розчином поверхнево-
активної речовини. При промиванні осаду розчинником видаля-
ються речовини, які сприяють агрегації частинок, тому останні пе-
реходять у розчин. При додаванні електроліту його іони адсорбу-
ються на частинках осаду, надаючи їм однакового заряду, внаслі-
док чого виникають сили електростатичного відштовхування і від-
бувається процес дезагрегації. Поверхнево-активна речовина утво-
рює на поверхні частинок адсорбційні шари, які захищають їх від 
злипання.

Пептизацію тільки умовно можна віднести до диспергаційних 
методів, бо  насправді відбувається процес дезагрегації, а  не дис-
пергування.

Конденсаційні методи

Група конденсаційних методів об’єднує процеси, в основі яких 
лежить виникнення нової фази шляхом з’єднання молекул, атомів 
або іонів у гомогенному середовищі. розрізняють фізичну і хімічну 
конденсацію. до фізичної конденсації належать два методи: конден-
сація з пари і заміна розчинника.

При пропусканні пари речовини у рідину в результаті конден-
сації утворюється стійкий ліозоль. У газовому середовищі конден-
сацією пари різних речовин одержують аерозолі. сумісною конден-
сацією пари речовин, що утворюють дисперсну фазу і дисперсійне 
середовище, на охолодженій поверхні були одержані гідро- та орга-
нозолі багатьох речовин (метод с.з. рогінського і о.і. Шальнікова).

Метод заміни розчинника полягає в тому, що розчин речови-
ни додають маленькими порціями до рідини, яка змішується з роз-
чинником, але в  якій речовина так мало розчиняється, що  прак-
тично виділяється у вигляді високодисперсної фази, тобто утворю-
ється ліозоль.

Гідрозолі сірки, холестерину, каніфолі одержують, додаючи 
спиртові розчини цих речовин до води.

Хімічна конденсація базується на  конденсаційному виді-
ленні нової фази, яка утворюється в результаті хімічної реакції, 
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з пересиченого розчину. отже, концентрація речовини, яка утво-
рюється в розчині, має перевищувати його розчинність. однак 
така умова є загальною як для утворення золю, так і звичайно-
го осаду твердої фази. відповідно до  теорії П.П. веймарна для 
одержання високодисперсної системи необхідно, щоб швид-
кість утворення зародків або центрів кристалізації дисперсної 
фази набагато перевищувала швидкість їх зростання. Практич-
но це досягається шляхом додавання концентрованого розчину 
одного компонента до  дуже розбавленого розчину другого при 
інтенсивному перемішуванні. накопичення вільної поверхневої 
енергії при утворенні дисперсної системи підвищує ймовірність 
процесу агрегації частинок. тому треба не тільки досягти потріб-
ної дисперсності, але й закріпити цей стан за допомогою стабі-
лізатора.

до утворення дисперсної системи приводять різні реакції: по-
двійного обміну, гідролізу, відновлення, окиснення.

Реакції подвійного обміну. цей метод найчастіше зустрічаєть-
ся на практиці. наприклад, золь ваSO4 утворюється за реакцією:
 3 2 2 4 4 3Ba(NO ) K SO BaSO 2KNO .+ → +  

слід зазначити, що для одержання золів за реакціями подвій-
ного обміну один із реагентів треба брати в надлишку, тому що він 
буде стабілізатором. цим методом можна одержати золі галогені-
дів аргентуму, золь ферум гексаціаноферату (іі) (берлінської лазу-
рі), арсен сульфіду та ін. реакції обміну дають можливість отриму-
вати також і органозолі.

Реакції гідролізу. Широко застосовуються для одержання зо-
лів гідроксидів металів:
 3 2 3FeCl +3H O Fe(OH) +3HCl.→  

Гідролізом можна одержати також золі силікатної, вольфрамо-
вої та інших нерозчинних у воді кислот.

Реакції відновлення. При додаванні до розчину солі відновни-
ка іони металу втрачають заряд, а атоми металу агрегуються до ко-
лоїдних розмірів:

2 2 3 3 22HAuO 3HCHO + K CO 2Au 3HCOOK KHCO H O.+ → + + +
У деяких випадках процес відновлення ведуть у присутності лі-

офільних колоїдних Пар або вМс, які, адсорбуючись на поверхні 
частинок дисперсної фази, захищають їх від злипання. Прикладом 
є одержання лікарського препарату коларголу (містить 70 % Ag).

7.1. Загальна характеристика дисперсних систем...
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Реакції окиснення. Прикладом може бути одержання золю сір-
ки при окисненні сульфідної кислоти за реакцією:

 2 2 2
1H S+ O S+ H O.
2

→  

7.1.4. ОЧистКА ДисПЕРсНих систЕм

одержані тим чи  іншим способом дисперсні системи зазви-
чай містять надмірний надлишок електролітів, які дуже знижують 
стійкість системи. для очистки системи від електролітів та інших 
низькомолекулярних домішок застосовують діаліз або ультрафіль-
трацію.

Діаліз полягає у вимиванні з дис-
персної системи домішок низькомо-
лекулярних речовин водою або ін-
шим розчинником за допомогою на-
півпроникної мембрани, яка не про-
пускає частинки дисперсної фази. ді-
аліз іде тим швидше, чим більшою 
є різниця кількості домішок по оби-
два боки мембрани. це  досягається 
або частою зміною розчинника, або 

безперервною подачею його до діалізатора (рис. 7.1).
діаліз може бути значно при-

скорений при накладанні постій-
ного електричного поля. цей про-
цес називається електродіаліз ом. 
електродіалізатор (рис. 7.2) роз-
діляється двома напівпроник-
ними мембранами на  три каме-
ри. в  середню камеру поміщу-
ють дисперсну систему, а в боко-
ві — воду з електродами. Під дією 
електричного поля відбувається 
перенос катіонів із  середньої ка-

мери в катодну камеру, а аніонів — в анодну камеру. При цьому роз-
чин у середній камері очищується від домішок електролітів.

Ультрафільтрація  — це  фільтрування дисперсної системи під 
надлишковим тиском або під розрідженням (вакуумом) через ультра-
фільтр, виготовлений із напівпроникної мембрани. Ультрафільтрація 

Рис. 7.1. діалізатор:
а — дисперсна система;  
в — дистильована вода

Рис. 7.2. електродіалізатор:
а — дисперсна система;  
в — дистильована вода
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використовується не тільки для видалення низькомолекулярних до-
мішок, але й для концентрування дисперсної фази системи. застосу-
вання мембран з певним розміром пор дозволяє розділити дисперс-
ну фазу на фракції за розмірами частинок і визначити ці розміри. так 
були знайдені розміри деяких вірусів і бактеріофагів.

нерідко застосовують комбіновані методи очистки. Прикла-
дом сполучення діалізу з ультрафільтрацією є апарат «штучна нир-
ка», призначений для тимчасової заміни функції нирок при гострій 
нирковій недостатності. апарат підключають до  системи крово-
обігу хворого, кров під тиском протікає між двома мембранами, 
які омиваються зовні фізіологічним розчином. з крові порівняно 
швидко видаляються «шлаки» — продукти обміну і  розпаду тка-
нин. комбінацією ультрафільтрації та електродіалізу є електроуль-
трафільтрація, яка застосовується для очистки і розділення білків.

	Дисперсна система  — це  гетерогенна система з  високим 
ступенем дисперсності.
	Питома поверхня  — це  поверхня всіх частинок, загальний 

об’єм яких складає 1 м3 або загальну масу 1 кг.
	Ультрамікрогетерогенні системи називають також золями 

або колоїдними розчинами (a = 10–7–10–9 м).
	Системи з газоподібним дисперсійним середовищем назива-

ються аерозолями.
	Системи з  рідким дисперсійним середовищем і  рідкою дис-

персною фазою називають емульсіями (Р/Р).
	Суспензії та ліозолі — це системи типу Т/Р.
 У зв’язнодисперсних системах частинки утворюють про-

сторову структуру (гелі, капілярно-пористі тіла, мембрани).
	Дисперсні системи одержують диспергаційними або конден-

саційними методами.
	У хімічних реакціях, що використовуються в методі хіміч-

ної конденсації, повинна утворюватися важкорозчинна речовина, 
для попередження агрегації частинок у системі має бути стабіліза-
тор (надлишок одного із реагентів).
 Діаліз — це вимивання домішок низькомолекулярних речовин 

за допомогою напівпроникної мембрани.
	Апарат «штучна нирка» поєднує в собі діаліз з ультрафіль-

трацією.

7.1. Загальна характеристика дисперсних систем...
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КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які гетерогенні системи називають дисперсними? які їх 
головні ознаки?
2. У чому полягає фізичний смисл питомої поверхні?
3. які системи називають мікрогетерогенними? Ультрамі-
крогетерогенними? які властивості вони мають?

4. які системи називають суспензіями, емульсіями, аерозоля-
ми? наведіть конкретні приклади використання цих лікарських 
форм у фармацевтичній практиці.

5. як класифікують дисперсні системи за структурою та між-
фазною взаємодією? наведіть приклади лікарських форм, які нале-
жать до зв’язнодисперсних систем.

6. якими методами одержують колоїдні системи? що назива-
ють пептизацією?

7. на чому основана хімічна конденсація? які її умови?
8. чим викликана необхідність очистки колоїдних систем?
9. на якому явищі базуються діаліз і ультрафільтрація?
10. У чому полягає принцип дії «штучної нирки»?
11. чому електродіаліз значно прискорює процес діалізу? яким 

методом можна розділити та очистити білки?

7.2. мОлЕКулЯРНО-КіНЕтиЧНі 
ВлАстиВОсті ДисПЕРсНих систЕм

Молекулярно-кінетична теорія вивчає закони спонтанного 
руху молекул. деякі властивості розчинів зумовлені цим рухом, 
тобто визначаються не хімічним складом, а числом молекул в оди-
ниці об’єму або маси. до  таких колігативних властивостей нале-
жать осмотичний тиск, дифузія, зміна температури замерзання 
та кипіння та ін. чи характерні ці властивості для кінетичних оди-
ниць дисперсних систем, які займають проміжне положення між 
практично нерухомими крупними тілами і вічно рухомими моле-
кулами?

7.2.1. БРОуНіВсЬКий Рух

тепловий рух частинок дисперсної фази в колоїдних і мікро-
гетерогенних системах називається броунівським (на честь англій-
ського ботаніка р. Броуна). У 1827 році Броун, спостерігаючи під 
мікроскопом водну суспензію квіткового пилку, помітив, що час-
тинки пилку перебувають у стані безперервного хаотичного руху. 
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він не зміг пояснити природу цього явища, але встановив, що рух 
частинок пилку не послаблюється із часом, не залежить від зовніш-
ніх джерел енергії і є інтенсивнішим з пiдвищенням температури.

експериментальні досліджен-
ня броунівського руху привели до 
висновку, що він має молекулярно-
кінетичну природу, тобто виникає 
внаслідок зіткнення молекул се-
редовища з частинками дисперсної 
фази. якщо частинка велика, то ім-
пульси, зумовлені ударами моле-
кул об  її поверхню, взаємно ком-
пенсуються. але якщо розміри її незначні, то статистично завжди 
можливо, що за деякий час число ударів молекул або їх інтенсив-
ність з одного боку будуть більшими, ніж з іншого, і частинка по-
чне переміщуватися в напрямку рівнодіючої всіх сил. внаслідок ве-
ликого числа ударів частинка змінює напрямок руху дуже часто, 
до 1020 разів за секунду. тому траєкторія її руху є ламаною лінією 
невизначеної конфігурації (рис. 7.3).

на рисунку схематично подана проекція руху частинки на пло-
щині. цю проекцію можна одержати, спостерігаючи броунівський 
рух однієї частинки в мікроскопі і реєструючи її положення в полі 
зору через рівні проміжки часу.

кількісною характеристикою броунівського руху є  середній 
зсув (зрушення) частинки ∆  за час t. зсувом частинки називають 
відстань між проекціями початкової (А) і кінцевої (В) точок траєк-
торії на вісь зміщень (х). зміщення однаково ймовірні як зліва на-
право, так і в протилежному напрямку, тому обчислюють середню 
квадратичну величину:

 
2 2 2 2
1 2 3 ,n

n
∆ + ∆ + ∆ + ⋅⋅⋅+ ∆

∆ =  (7.2)

де ∆1, ∆2, ∆3…  — окремі проекції зміщення частинки на  вісь х; 
n — кількість таких проекцій, взятих для розрахунку.

величина середнього зсуву частинки може бути точно обчисле-
на на основі статистичних законів. для сферичної частинки з радіу-
сом r вона прямо пропорційна абсолютній температурі Т, часу спо-
стереження t і обернено пропорційна коефіцієнту тертя B = 6πηr:

 2 .
6

Ttb
r

∆ =
πη

 (7.3)

Рис. 7.3. схема броунівського 
руху частинки дисперсної фази
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для коефіцієнта пропорційності b теорія ейнштейна дає вираз 
b = 2R/NA = 2k, отже:

 
2 2

6A

RTt
N r

∆ =
πη

 (7.4)
або

 ,
3
kTt

r
∆ =

πη
 (7.5)

де k — константа Больцмана; η — в’язкість середовища.
досліджуючи гідрозоль золота, т. сведберг визначив середній 

зсув частинок золота ∆  = 8,3 мкм за 4 с при 293 к. визначаємо 
дисперсність частинок золю (в’язкість дисперсійного середовища 

при 293 к дорівнює 1 · 10–3 Па·с).

 
23

2 8
2 3 6 2

1,38 10 293 4; 2,49 10
3 3 3 3,14 1 10 (8,3 10 )
kTt kTtr

r

−
−

− −

⋅ ⋅ ⋅∆ = = = = ⋅
πη πη∆ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅

м. 

 6
8

1 1
20,1 10

2 2 2,49 10
D

r −= = = ⋅
⋅ ⋅ ⋅

м–1 = 20,1 мкм–1. 

з рівняння (7.5) видно, що  ∆  зменшується при зростанні ра-
діуса. частинки з розміром ~5 ∙ 10–6 м здійснюють коливання тіль-
ки біля деякого центру, а при більшому розмірі броунівський рух 
практично припиняється.

рівняння (7.5) містить величини, доступні для експеримен-
тального визначення. результати, одержані для частинок різної 
природи і розмірів, показали дуже близьку відповідність виміря-
них і  обчислених значень ∆  і  стали блискучим підтвердженням 
молекулярно-кінетичної теорії, доказом реальності існування мо-
лекул і статистичного характеру другого закону термодинаміки.

7.2.2. ДифуЗіЯ

Дифузія — це самодовільний процес вирівнювання концентра-
ції частинок в об’ємі системи під впливом теплового руху.

відповідно до першого закону фіка:

 ,dcdm D S dt
dx

= − ⋅  (7.6)

де dm — маса речовини, що продифундувала за час dt; D — коефіці-

єнт дифузії; dc
dx

−  — градієнт концентрації (знак мінус показує, що 
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дифузія йде в бік зменшення концентрації); S — площа перері зу, че-

рез який іде дифузія. якщо 1,dc
dx

− = 1, S = 1 м2 і dt = 1 с, то D = dm, 
тобто коефіцієнт дифузії дорівнює масі речовини, що продифунду-
вала в одиницю часу через одиницю площі при градієнті концен-
трації, що дорівнює одиниці. розмірність D — м2 · с–1.

ейнштейн вивів рівняння, що  зв’язує коефіцієнт дифузії D  з 
температурою Т, в’язкістю дисперсійного середовища η і радіусом 
частинок дисперсної фази r. ця залежність для сферичних части-
нок така:

 .
6

kTD
r

=
πη

 (7.7)

для частинок несферичної форми замість 6πηr беруть більш 
складні вирази, при цьому для несферичних частинок величина 
D менша, ніж для сферичних частинок рівної маси.

з рівняння (7.7) випливає, що  коефіцієнт дифузії оберне-
но пропорційний радіусу частинок. У  зв’язку із  цим у  колоїдно-
дисперсних системах, частинки яких значно більші за  молекули, 
спостерігається дуже повільна дифузія.

співставляючи рівняння (7.5) і (7.7), одержуємо:

 2 2Dt∆ =  (7.8)
або
 2 .Dt∆ =  (7.9)

рівняння (7.7) використовують для визначення розміру части-
нок дисперсної фази у високодисперсних системах, якщо експери-
ментально можна визначити коефіцієнт дифузії, при ускладненні 
визначення D використовують рівняння (7.9).

обчислимо середній зсув (зрушення) частинки дисперсної фази 
гідрозолю сірки за  5  с при 295  к, якщо радіус частинки 10  нм, 
в’язкість дисперсійного середовища 1·10–3 Па·с.

знаходимо коефіцієнт дифузії:

 
23

11
3 9

1,38 10 295
2,16 10

6 6 3,14 1 10 10 10
kT

D
r

−
−

− −

⋅ ⋅
= = = ⋅

πη ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅
м2 ∙ с–1. 

розраховуємо середній зсув (∆):

 11 52 2 2,16 10 5 1,470 10Dt − −∆ = = ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  м = 14,70 мкм. 
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7.2.3. ОсмОтиЧНий тисК

осмотичний тиск ультрамікрогетерогенних дисперсних сис-
тем можна знайти за таким рівнянням:

 π ν ν=
⋅

= =
m m
V N

RT RT
N

kT
A A

заг ,/ 0  (7.10)

де тзаг — маса дисперсної фази; m0 — маса частинки; V — об’єм сис-
теми;  ν — частинкова концентрація; k — константа Больцмана.

розрахуємо осмотичний тиск 30 %-ного (мас.) гідрозолю Siо2 при 
293  к, якщо питома поверхня частинок sпит = 2,7 · 105  м2 · кг–1. 
Густина частинок гідрозолю ρ  = 2,2  г ∙ см–3, густина середовища 

ρ0 = 1,15 г ∙ см–3.

 
0

,
c

kT kT
m

π = ν =  

де c — масова концентрація частинок; m0 — маса однієї частинки.
розраховуємо масову концентрацію дисперсної фази:

 3 3
0

0,3 0,3
402,7

0,3 0,7 0,3 2,2 10 0,7 1,15 10
c = = =

ρ + ρ ⋅ + ⋅
кг ∙ м–3. 

для сферичних частинок:  
 31 ,6m d= π ρ  
де d — діаметр частинки.

оскільки s
dпит =
6
ρ
, то d

s
=

6
питρ

. тоді:

 m
s

= =
⋅

⋅( ) ⋅ ⋅( )
= ⋅ −36 36 3 14

2 7 10 2 2 10
1 19 102 5 3 3 2

21π
ρпит

3 кг.,
, ,

,  

обчислюємо осмотичний тиск:

 23 3
21

402,7
1,38 10 293 1,37 10 H

1,19 10
−

−π = ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅ ⋅
⋅

м–2. 

особливостями осмотичного тиску ліозолів порівняно з істин-
ними розчинами є його мале значення і несталість. Мале значення 
зумовлене низькою частинковою концентрацією розчинів, а неста-
більність пов’язана зi спонтанною зміною розмірів частинок вна-
слідок їх агрегації або дезагрегації. слід також зазначити, що осмо-
тичний тиск ліозолів маскується або спотворюється присутніми 
електролітами. Повністю очистити ліозоль від електролітів немож-
ливо без порушення його стійкості.

для двох ультрамікрогетерогенних дисперсних систем, які ма-
ють осмотичний тиск π1  і π2, а також перебувають при однаковій 
температурі, можна записати:
 π1 = ν1kT, (7.11)
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 π2 = ν2kT. (7.12)
розділивши одне рівняння на друге, маємо:

 1 1

2 2

.π ν=
π ν

 (7.13)

отже, осмотичний тиск кожної ультрамікрогетерогенної дис-
персної системи визначається величиною частинкової концентра-
ції, а  їх відношення  — тільки відношенням частинкових концен-
трацій. якщо системи однієї природи і мають однакову масову кон-
центрацію (mзаг/V)1 = (mзаг/V)2 = c, а m0 = 4

3
πr3ρ, то відношення π1/π2 

обернено пропорційне кубу радіусів їх частинок:

 

3
31

1 2
3

32 1
2

4/  
3 .4/  
3

c r r
rc r

 π ρ π = =
π  π ρ 

 (7.14)

звідси випливає, що навіть невелика зміна дисперсності в сис-
темі викликає велику зміну осмотичного тиску.

Перелічені особливості осмотичного тиску розчинів ультра-
мікрогетерогенних дисперсних систем роблять неможливим за-
стосування осмометрії для визначення розмірів частинок дисперс-
ної фази.

7.2.4. сЕДимЕНтАЦіЯ

в усіх дисперсних системах, у яких відсутня здатність до хао-
тичного руху частинок, останні завдяки дії поля тяжіння будуть 
поступово осідати доти, поки повністю не випадуть в осад.

Процес осідання частинок дисперсної фази в рідкому або га-
зоподібному дисперсійному середовищі під дією сили тяжіння на-
зивають седиментацією, а системи, де ідуть ці процеси, називають 
 кінетично нестійкими.

седиментаційно-дифузійна рівновага

дисперсні системи, в  яких для частинок дисперсної фази ха-
рактерний хаотичний (броунівський) рух, є  більш чи  менш кіне-
тично стійкими. осіданню частинок завжди протидіє броунів-
ський рух, який прагне рівномірно розподілити частинки по всьо-
му об’єму системи. чим менші частинки, тим сильніше про-
являється броунівський рух і  дифузія. внаслідок броунівсько-
го руху, з одного боку, і дії сили тяжіння — з iншого, встановлю-
ється седиментаційно-дифузійна рівновага, яка характеризується 
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певним рівноважним розподілом частинок за висотою. цей розпо-
діл описується рівнянням лапласа–Перрена:

 2 1 01

2

( )( )
ln ,

mg h h
kT
− ρ − ρν =

ν ρ
 (7.15)

де ν1 і ν2 — частинкові концентрації на висоті h1 і h2; m — маса час-
тинки;  Т — температура; ρ і ρ0 — густина частинок і середовища 
відповідно;  k — константа Больцмана; g — прискорення сили тя-
жіння.

рівняння (7.15) є  окремим випадком універсального закону 
розподілу Больцмана, за  допомогою якого вперше в  історії науки 
вдалося знайти величину найважливішої константи молекулярно-
кінетичної теорії — числа авогадро. на основі добутих даних iз роз-
поділу частинок гумігуту за висотою в полі тяжіння Перрен обчис-
лив число авогадро і знайшов для нього величину 6,82 ∙ 1023, близь-
ку до тієї, що добута зовсім іншими методами. У наш час метод під-
рахунку частинок на двох рівнях використовують для визначення 
маси і  радіуса частинок. наприклад, концентрацію частинок, які 
містяться на певній висоті в дисперсній системі після встановлен-
ня седиментаційно-дифузійної рівноваги, знаходять методом мит-
тєвого фотографування через мікроскоп з  сильним збільшенням 
(× 1200–1800), яке дозволяє спостерігати частинки порядку 1 мкм.

визначивши концентрації частинок на  висоті h1  і h2, густину 
частинок дисперсної фази ρ і дисперсійного середовища ρ0, можна 
розрахувати радіус частинок r.

визначимо радіус частинок гідрозолю золота, якщо після встанов-
лення седиментаційно-дифузійної рівноваги при 293 к на висоті 
h = 8,56 см концентрація частинок змінюється в e разів. Густина 

золота ρ = 19,3 г·см–3, густина води ρ0 = 1,0 г·см–3.

 
( )0

0

ln ,h Vg h
kT

ρ − ρν = −
ν

 

де V — об’єм частинки, що дорівнює для сферичних частинок 4/3πr3.
згідно з  умовами задачі 0

h e
νν = і 

0

ln 1.hν
= −

ν
 тоді рівняння розра-

хунку радіуса частинок стане таким:
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м = 3,98 нм.
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седиментаційний аналіз

У мікрогетерогенних системах, позбавлених броунівського 
руху, частинки дисперсної фази осідають або спливають (якщо 
ρ < ρ0).

якщо рух потоку частинок у рідкому або газоподібному сере-
довищі ламінарний і може бути описаний рівнянням стокса, то ви-
мірювання швидкості осідання (спливання) частинок дає можли-
вість визначити розмір частинок. на сферичну частинку з радіусом 
r і густиною ρ, що вільно осідає в дисперсійному середовищі, гус-
тина якого ρ0 і в’язкість η, діє сила тяжіння f, яка дорівнює власній 
вазі частинки:

 3
0

4 ( ) ,
3

f r g= π ρ − ρ  (7.16)

де g — прискорення сили тяжіння.
Під впливом сили тяжіння частинка у  в’язкому середовищі 

рухається рівномірно. водночас із силою тяжіння на частинку діє 
сила опору середовища F, яка за законом стокса дорівнює:
 F = 6πrηυ, (7.17)
де υ — швидкість седиментації; η — в’язкість середовища.

спочатку частка рухається прискорено, бо при малих швидко-
стях сила тяжіння перевищує силу тертя. При збільшенні швидко-
сті руху сила тертя зростає і в деякий момент урівноважує силу тя-
жіння, внаслідок чого частинка починає рухатися зі сталою швид-
кістю. тоді:

 3
0

4 ( ) 6 .
3

r g rπ ρ − ρ = π ηυ  (7.18)

з рівняння (7.18) знаходимо швидкість седиментації:

 
2

02 ( ) .
9

g rρ − ρυ =
η

 (7.19)

отже, швидкість сферичної частинки, яка вільно рухається 
під впливом сили тяжіння, прямо пропорційна квадрату її  раді-
уса і  обернено пропорційна в’язкості дисперсійного середовища. 
Швидкість руху частинки можна знайти з відношення шляху h до 
часу t, за який цей шлях був пройдений, і, підставивши h/t в рів-
няння (7.19), обчислити радіус частинки:

 
0

9 / .
2( )

h tr
g

η=
ρ − ρ

 (7.20)
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визначимо розмір частинок порошку тетрацикліну (у  мкм), 
якщо вони осідають у водному середовищі на відстань 0,235 м за 
1500 с (частинки мають сферичну форму). Густина тетрацикліну 

1,57 г · см–3; води — 1 г · см–3; в’язкість води 1 · 10–3 Па · с.
3

5
3

0

9  9 1 10 0,235 1,123 10
2( ) 2 (1,57 1) 10 9,81 1500

-hr
gt

−η ⋅ ⋅ ⋅= = = ⋅
ρ − ρ ⋅ − ⋅ ⋅ ⋅

м = 11,23 мкм;

d = 22,46 мкм.
якщо в рівнянні (7.20) величина

 
0

9
const,

2 ( )
k

g
η

= =
ρ − ρ

 (7.21)

тобто є величиною сталою для даної системи і умов досліду, то

 / .r kh t=  (7.22)
рівняння (7.22) справедливе для частинок з розміром 10–7–10–4 м.

для прискорення осідання частинок дисперсних систем 
а. в. думанський запропонував використовувати центрифугу, тобто 
замінити гравітаційне поле відцентровим. Пізніше шведський вче-
ний т. сведберг сконструював ультрацентрифугу. в сучасних уль-
трацентрифугах кількість оборотів досягає декілька тисяч за секун-
ду, а відцентрове прискорення — мільйонів g. У конструкції ультра-
центрифуги передбачена можливість спостереження за процесами 
осідання частинок під час обертання, наприклад, фотографування 
або вимірювання показника заломлення. радіус частинок за швид-
кістю осідання в ультрацентрифузі визначають за рівнянням:

 2 1
2

0

9 ln( / ) ,
2 ( )

x xr η=
ρ − ρ ω τ

 (7.23)

де w — частота обертання (кутова швидкість); x1  і x2 — відстань 
частинок від осі обертання на  початку досвіду і  через проміжок 
часу τ.

відношення ln (x2/x1)/w2τ в наведеному рівнянні для даної сис-
теми має стале значення і його називають константою седимента-
ції:
 Sсед = ln (x2/x1)/w2τ. (7.24)

для сферичних частинок, осідаючих у гравітаційному полі,
 Sсед = 2r2(ρ – ρ0)/9η = υ/g.  (7.25)

величина, обернена до константи седиментації, є мірою кіне-
тичної стійкості дисперсної системи:
 1/Sсед = g/υ. (7.26)
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оскільки більшість реальних дисперсних систем мають час-
тинки неправильної геометричної форми (анізометричні), то  за 
рівняннями (7.20) і  (7.23) можна розрахувати так званий еквіва-
лентний радіус, тобто радіус частинки сферичної форми, яка осі-
дає з тією ж швидкістю.

частинки бентоніту дисперсністю D  = 0,8  мкм–1  осідають у  вод-
ному середовищі під дією сили тяжіння. визначимо час осідання 
τ1 на відстань h = 0,1 м, якщо густина бентоніту ρ = 2,1 г · см–3, гус-

тина середовища ρ0 = 1,1 г · см–3, в’язкість середовища η = 2 ∙ 10–3 Па ∙ с. 
У скільки разів швидше осядуть частинки на ту ж відстань у відцентрово-
му полі, якщо початкова відстань від осі обертання x0 = 0,15 м, а швидкість 
обертання центрифуги n = 600 об · с–1?

Швидкість осідання частинок з радіусом r у суцільному середовищі 
при дотримуванні закону стокса виражається рівнянням:
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визначимо, у  скільки разів швидше осядуть частинки на  ту  ж від-
стань у відцентровому полі.

для частинок, що осідають у відцентровому полі, справедливе спів-
відношення:
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де x = x0 + h; w = 2πn — кутова швидкість обертання центрифуги.
час осідання у відцентровому полі складе:
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.

Шукане співвідношення дорівнює
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на практиці дисперсну систему характеризують розподі-
лом частинок за  розмірами і  фракціями (вміст дисперсної фази 
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у заданих інтервалах радіусів частинок). такий аналіз полідисперс-
ності одержав назву седиментаційного аналізу.

він складається з одержання кривої седиментації, тобто залеж-
ності маси осаду m дисперсної фази, яка осіла до певного часу, від 
часу осадження t. для монодисперсної системи (з частинками од-
ного розміру) така залежність є лінійною:

 ,Qm t
H

= υ  (7.27)

де Q — загальна маса дисперсної фази; Н — початкова висота стов-
па дисперсної системи.

Усі реальні дисперсні системи полідисперсні (частинки дис-
персної фази мають різні розміри), і тому швидкості осідання різні 
для різних фракцій: крупні частинки осідають швидше, малі — по-
вільніше. тому крива седиментації вигнута до осі ординат.

тангенси кута нахилу дотичних у  даних точках кривої седи-
ментації визначають швидкості седиментації відповідних фракцій 
частинок. знаючи швидкість осідання частинок окремих фракцій, 
за  рівнянням (7.20) можна розрахувати їх  розміри (радіуси). за-
гальна кількість дисперсної фази, яка осіла до довільного моменту 
часу t1, виражається рівнянням:

 1 1 1
1

.
t

dmm Q t
dt

 = +     (7.28)

величина Q1 визначається відрізком, який відсікається на осі 
ординат дотичною до кривої седиментації в точці t1, і характеризує 
масу частинок у фракції, які повністю випали в осад до моменту 
часу t1. оскільки радіус частинок, що пройшли за час t1 всю висоту 

Рис. 7.5. крива седиментації 
полідисперсної системи

Рис. 7.4. крива седиментації 
монодисперсної системи
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стовпа Н  дисперсної системи, 1
1

0

9 /
,

2 ( )
H t

r
g

η=
ρ − ρ

 то  Q1  — це  маса 

частинок з r ≥ r1. член (dm/dt)t1
t1 характеризує масу частинок з r ≤ r1, 

які осіли до моменту часу t1. як правило, визначають відносну масу 
осілих частинок дисперсної фази (в  % від загального вмісту дис-
персної фази в системі). У цьому випадку mнайб = 100 %, а величи-
ни Q1, Q2 є процентними вмістами фракцій з радіусом відповідно 
r ≥ r1, r ≥ r2 і т. д. таким чином, можна збудувати інтегральну криву 
розподілу частинок за їх розмірами — залежність величини Q % від 
r.  загальний вид такої кривої зображений на рис. 7.6, а.

Рис. 7.6. інтегральна (а) та диференціальна (б) 
криві розподілу частинок за радіусами

інтегральна крива дозволяє визначити процентний вміст 
фракцій. наприклад, для фракції, яка містить частинки з розміром 
від r1 до r2, вона дорівнює ∆Q1 = Q2 – Q1.

Більш наочне уявлення про розподіл частинок у  дисперсній 
системі за  розмірами дає диференціальна крива розподілу, яка 
 являє собою залежність ∆Qi/∆ri (у  межі dQ/dr) від радіуса части-
нок ri (рис. 7.6, б).

для її побудови можна використати інтегральну криву, визна-
чаючи збільшення ∆Qi для серії фракцій ∆ri, або криву седимента-
ції (рис. 7.5), визначаючи ∆Qi як відрізки, що відсікаються сусідні-
ми дотичними на осі ординат, наприклад, ∆Q1 = Q2 – Q1. для знахо-
дження ∆r1 = r2 – r1 необхідно визначити радіус частинок, які осіли 
до моменту часу t1  і t2. Максимум на диференціальній кривій від-
повідає найбільш характерному для даної системи радіусу части-
нок. щоб визначити по кривій розподілу процентний вміст части-
нок з радіусами від r1 до r2, необхідно взяти відношення площі ді-
лянки під кривою, заштрихованої на рисунку, до площі під всією 
кривою і помножити на 100.
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для проведення седимента-
ційного аналізу полідисперсних 
систем використовують різного 
типу седиментометри. У  седимен-
тометрі фігуровського (рис. 7.7) 
до пружного скляного або кварце-
вого плеча прикріплена на скляній 
нитці з крючком чашечка, на якій 
накопичується осад. Прогин плеча 
вимірюється за шкалою за допомо-

гою мікроскопа. По мірі осідання частинок дисперсної фази про-
гин плеча збільшується спочатку швидко, внаслідок переважно-
го випадання найбільше важких частинок, а потім все повільніше, 
включно майже до  повного осідання. визначаючи зміщення кін-
ця нитки вниз по вертикалі і відмічаючи час спостерігання, одер-
жують криву седиментації. такий метод дуже простий, доступний 
і дає хороші результати.

При дисперсному аналізі високодисперсних систем або сис-
тем з малою різницею густини частинок дисперсної фази і диспер-
сійного середовища седиментацію проводять у відцентровому полі 
з використанням ультрацентрифуги.

таким чином, короткий розгляд молекулярно-кінетичних влас-
тивостей дисперсних систем показує, що високодисперсні (ультра-
мікрогетерогенні) системи принципово не відрізняються від моле-
кулярних розчинів. їх властивості описуються загальними законо-
мірностями, але виражені значно слабкіше внаслідок малих вели-
чин частинкової концентрації. властивості  ж низькодисперсних 
(мікрогетерогенних) систем значно відрізняються від властивос-
тей молекулярних розчинів: частинки цих систем не здатні до ха-
отичного теплового руху, в них не відбуваються дифузія і осмос.

	Тепловий рух частинок у колоїдних і мікрогетерогенних сис-
темах називається броунівським.
	Кількісною характеристикою броунівського руху є  середнє 

зрушення (зсув) частинки.
	При a > 5 · 10–6 м броунівський рух припиняється.
	У колоїдних системах, частинки яких значно більше моле-

кул, спостерігається дуже повільна дифузія.

Рис. 7.7. седиментометр 
фігуровського
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	Особливостями осмотичного тиску ліозолів є його мале зна-
чення і нестабільність.
 Метод підрахунку частинок на двох рівнях за висотою ви-

користовують для визначення маси і радіуса частинок дисперсної 
фази.
	На підставі даних розподілу частинок суспензії гумігуту 

за висотою в полі тяжіння Перрен вперше експериментально ви-
значив число Авогадро.
	Седиментаційний аналіз суспензій, емульсій, порошків базу-

ється на визначенні швидкості седиментації частинок.
 Частинки мікрогетерогенних систем не здатні до хаотич-

ного теплового руху, в цих системах відсутні дифузія і осмос.
 У зв’язку з  більшим розміром частинок молекулярно-кіне-

тичні властивості золів виражені значно слабкіше, ніж ті  самi 
властивості молекулярних розчинів.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. яка природа броунівського руху і  якою величиною він 
кількісно характеризується?
2. чому броунівський рух не відбувається у мікрогетероген-
них системах?
3. як теорія броунівського руху підтвердила реальність існу-

вання молекул?
4. У чому полягає фізичний зміст коефіцієнта дифузії?
5. які особливості осмотичного тиску ліозолів? як  він зале-

жить від дисперсності?
6. чому осмометрію не використовують для визначення розмі-

рів частинок дисперсної фази в колоїдних розчинах?
7. що таке седиментаційно-дифузійна рівновага? як  можна 

в умовах рівноваги визначити розміри частинок?
8. У чому полягає сутність седиментаційного аналізу монодис-

персної системи? Полідисперсної системи?
9. як за допомогою диференціальної кривої розподілу части-

нок за радіусами визначити вміст окремої фракції?
10. яким чином завдяки ультрацентрифузі можна проаналізу-

вати високодисперсні системи?
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7.3. ОПтиЧНі ВлАстиВОсті 
ДисПЕРсНих систЕм

дослідження оптичних властивостей дисперсних систем дає 
цінні відомості про їх структуру, розміри і форму частинок, а та-
кож дозволяє визначити концентрацію дисперсної фази.

7.3.1. РОЗсіЯННЯ сВітлА

характерні оптичні властивості дисперсних систем зумовле-
ні їх гетерогенністю і високою дисперсністю, яка лежить в основі 
їх відміни від гомогенних істинних розчинів. розглянемо загальні 
закономірності проходження світла через дисперсні системи. 

якщо пучок світла падає на поверхню будь-якої частинки, лі-
нійні розміри якої більші ніж довжина хвилі падаючого на неї світ-
ла, то  відбувається відбивання світла за  законами геометричної 
оптики. При цьому частина світла може проникати всередину час-
тинки, зазнавати заломлення, внутрішнє відбивання і поглинати-
ся. У випадку частинок, які мають розміри, менші за половину до-
вжини хвилі падаючого на них світла, відбивання світла від пло-
щини частинки в певних напрямках не відбувається, світло розсі-
юється за всіма напрямками, огинаючи частинки, які зустрічають-

ся на  його шляху (явище дифрак-
ції). явище розсіяння світла при 
проходженні світлового пучка че-
рез газоподібне або рідке середо-
вище, в  якому зависли найдрібні-
ші частинки, вперше спостерігав 
дж.  тіндаль у  вигляді конуса, що 
світиться (рис. 7.8). це явище одер-
жало назву ефекту Тіндаля. він та-

кож спостерігав характерне матове світіння голубуватих відтін-
ків колоїдних розчинів на темному фоні при боковому освітленні. 
це світіння отримало назву опалесценція.

При пропусканні світла через чисту воду та  істинні розчини 
низькомолекулярних речовин ефект тіндаля не  спостерігається. 
такі середовища називаються оптично порожніми. таким чином, 
ефект тіндаля є важливим засобом для виявлення колоїдного ста-
ну речовини, тобто ультрамікрогетерогенності системи.

теорія розсіяння світла була розроблена англійським фізи-
ком дж. релеєм (1871 р.). для систем з непровідними частинками 

Рис. 7.8. конус тіндаля
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сферичної форми, радіус яких менший за довжину хвилі падаючо-
го світла, вивів таке рівняння:

 
22 2 2
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p 0 4 2 2
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24 ,
2

V n nI I
n n

 ν −= π  λ + 
 (7.29)

де Ір — інтенсивність розсіяного світла; I0 — інтенсивність падаю-
чого світла; n1 і n0 — показники заломлення відповідно дисперсної 
фази і дисперсійного середовища відповідно; V — об’єм частинки; 
ν — частинкова концентрація; λ — довжина світлової хвилі.

використовуючи рівняння релея, порівняємо інтенсивності світ-
ла, розсіяного двома емульсіями з однаковим радіусом частинок 
і концентраціями: бензену у воді (показник заломлення дорівнює 

1,500) і н-пентану у воді (показник заломлення 1,350). Показник залом-
лення води дорівнює 1,333.
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отже, емульсія бензену розсіює світло у 11,34 разу інтенсивніше, ніж 
емульсія н-пентану.

із рівняння релея можна зробити такі висновки:
1. інтенсивність розсіяння світла прямо пропорційна частин-

ковій концентрації. отже, вимірявши інтенсивність розсіяння, 
можна визначити концентрацію дисперсної фази, що використову-
ється в оптичному методі нефелометрія.

2. інтенсивність розсіяння світла прямо пропорційна ква-
драту об’єму частинки (для сферичних частинок — шостого сту-
пеня їх радіуса), що використовується в оптичному методі турбі-
диметрія, для визначення розмірів частинок дисперсної фази. од-
нак треба пам’ятати, що теорія застосовна до частинок, розміром 
не більше 1/20 довжини світлової хвилі. таким чином, залежність 
між Ip і V належить тільки до релеївської області. за межами цієї об-
ласті розсіяння або зникає (у молекулярних розчинах), або перехо-
дить у відбивання (у мікрогетерогенних системах).

3. розсіяння світла перебуває в прямій залежності від різниці 
квадратів показників заломлення речовини дисперсної фази і дис-
персійного середовища, тому світлорозсіяння буде тим більше, чим 
більшою є ця різниця. При рівності показників заломлення речо-
вин система не розсіює світло.
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4. величина Ip обернено пропорційна λ4. отже, розсіяння ко-
ротких хвиль (Уф, синіх) відбувається відносно більш інтенсив-
но і  це дозволяє пояснити забарвлення дисперсних систем. на-
приклад, якщо розглядати при боковому освітленні безбарвний 
золь (мастики, сірки та  ін.), то  він буде забарвлений у  синій ко-
лір, бо найбільше розсіяння мають короткі хвилі — синьої та фіо-
летової частин спектра. ці ж золі у прямому світлі мають жовто-
червоний або червоний колір, що пов’язано з частковою втратою 
внаслідок розсіяння фіолетової частини спектра. Блакитний ко-
лір неба та червоний колір сходу і заходу сонця обумовлені тими 
 самими явищами.

рівняння релея є правильним тільки для золів з непровідними 
частинками (діелектриків). У  золів же  з  провідними частинками, 
особливо металів, має враховуватися не тільки розсіяння, але і по-
глинання (абсорбція) світла.

на опалесценцію зовні схожа флуоресценція, характерна для іс-
тинних розчинів деяких барвників. вона полягає в тому, що роз-
чин має різне забарвлення у прямому та відбитому світлі, і в ньо-
му можна спостерігати конус тіндаля. але сутність цих явищ різ-
на. опалесценція зумовлена розсіянням світла, довжина хвилі при 
цьому не змінюється. флуоресценція — це явище селективного по-
глинання світлового променя й трансформування його в промінь 
з більшою довжиною хвилі.

7.3.2. ОПтиЧНі мЕтОДи ДОсліДжЕННЯ 
ДисПЕРсНих систЕм

рівняння релея лежить в основі оптичних методів досліджен-
ня дисперсних систем, які дозволяють визначити радіус і об’єм час-
тинок, а також їх концентрацію: ультрамікроскопії, нефелометрії, 
турбідиметрії, світлової та електронної мікроскопії.

ультрамікроскопія

Ультрамікроскопія від звичайної мікроскопії відрізняєть-
ся тим, що  досліджувана дисперсна система освітлюється збоку, 
а спостерігають розсіяне світло. внаслідок цього частинки здають-
ся точками, які світяться на темному фоні, що дозволяє спостеріга-
ти частинки з діаметром до 2–3 нм.

схема ультрамікроскопа показана на рис. 7.9.
кювету (1) з колоїдним розчином, закріплену на предметному 

столику мікроскопа, освітлюють збоку інтенсивним пучком світла 



325

 7.3. Оптичні властивості дисперсних систем 

від електричної дуги (2), 
який проходить крізь лінзи 
(3). Між лінзами поміщена 
діафрагма (4)  (щілина), яка 
дозволяє освітлювати в  кю-
веті чітко визначений пев-
ний об’єм золю. спостере-
ження ведуть крізь окуляр 
мікроскопа (5). При цьому 
на темному фоні бачать точ-
ки, які світяться і безперерв-
но рухаються.

за допомогою ультрамікроскопа не можна безпосередньо ви-
значити розміри і форму частинок, бо спостерігають не частинки, 
а розсіяне ними світло. але середній розмір частинок можна зна-
йти таким чином.

за допомогою мікрометричної окулярної шкали ультрамі-
кроскопа виділяють певний об’єм колоїдного розчину і підрахову-
ють число колоїдних частинок, які містяться в ньому. Приймаємо, 
що ρ  — густина частинок дисперсної фази;  с  — масова концен-
трація золю; V — виділений оптичний об’єм; ν — число частинок 
в об’ємі V; n — число частинок в одиниці об’єму, n = ν/V; m — маса 
окремої частинки, m  = c/n = cV/ν; V0  — об’єм окремої частинки, 
V0  = m/ρ = cV/νρ. якщо частка має сферичну форму, то  її об’єм 
V0 = 4/3πr3. Прирівнюючи об’єми, маємо 4/3πr3 = сV/νρ, звідки:

 3
3
4

cVr =
πνρ

 (7.30)
або

 3
cVl =
νρ

 (7.31)

для частинок, які мають форму куба, де l — довжина ребра куба.
в об’ємі 5 · 10–11  м3 колоїдного розчину сірки методом поточної 
ультрамікроскопії підраховано 120 частинок. Масова концентра-
ція колоїдного розчину 8,5 · 10–5 кг · м–3, густина частинок дисперс-

ної фази 1 · 103 кг · м–3. обчислимо радіус частинок дисперсної фази, якщо 
вони мають сферичну форму.
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−
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м = 0,92 мкм. 

Рис. 7.9. схема ультрамікроскопа:
1 — кювета; 2 — електрична дуга; 

3 — лінзи; 4 — щілина; 5 — мікроскоп
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Нефелометрія

Нефелометрія основана на вимірюванні інтенсивності світла, 
розсіяного дисперсною системою. рівнянню релея (7.29) можна на-
дати форму:
 2

p 0 0 ,I K V I K cVI= ⋅ν = ⋅  (7.32)
де K — константа, яка включає всі параметри, що є сталими при ви-
мірюваннях, а с = ν ∙ V — об’ємна концентрація дисперсної фази. 

для двох золів з однаковими частинками відношення інтенсив-
ностей розсіяного світла дорівнює відношенню їх концентрацій:

 p, 1 1

p, 2 2

.
I c
I c

=  (7.33)

При однакових концентраціях відношення інтенсивностей до-
рівнює відношенню об’ємів частинок:

 p, 1 1

p, 2 2

.
I V
I V

=  (7.34)

Приймаючи один із  золів за  стандартний, можна визначити 
концентрацію досліджуваного золю або розмір його частинок. ви-
мірювання проводять за  допомогою нефелометрів. інтенсивності 
світла, розсіяного стандартним і досліджуваним розчинами, зрів-
нюють, піднімаючи або опускаючи кювети із золями. відношення 
висот двох кювет обернено пропорційне відношенню концентра-
цій золів, або об’ємів їх частинок.

турбідиметрія

Турбідиметрія базується на вимірюванні інтенсивності світла, 
яке пройшло через дисперсну систему.

розсіяне світло можна вважати фіктивно поглиненим, тоді роз-
сіяння світла відбуватиметься за законом Бугера–ламберта–Бера:

 ln , ,I
I

A l0 2 3
п

= = τ  (7.35)

де I0 — інтенсивність падаючого світла; Iп — інтенсивність світла, 
яке пройшло через шар системи товщиною l; А — оптична густина; 
τ — мутність системи.

Мутність τ = Ip/I0, а звідси і оптична густина згідно з рівнянням 
(7.29) пропорційні концентрації і квадрату об’єму частинок. це до-
зволяє визначити розміри частинок та їх концентрацію за оптич-
ною густиною методом порівняння зі стандартними системами, ви-
користовуючи фотоелектроколориметри.
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світлова та електронна мікроскопія

найбільш інформативним методом визначення дисперснос-
ті і форми частинок є світлова та електронна мікроскопія. за до-
помогою цих методів можна безпосередньо спостерігати частинки 
і вимірювати їх розміри. нижня межа світлової мікроскопії складає 
~100 нм, електронної мікроскопії до 2–5 нм.

При дисперсійному аналізі, який 
проводиться за  допомогою світлового 
мікроскопа, найчастіше визначають ста-
тистичний діаметр (або радіус), який ха-
рактеризує один лінійний розмір час-
тинки. Причому при аналізі дисперсних 
частинок у  системах його усереднюють 
і визначають середньочисельний або се-
редньомасовий (об’ємний) радіус, умов-
но заміняючи реальну полідисперсну су-
міш системою частинок правильної фор-
ми та однакового розміру.

для аналізу використовують лабо-
раторний оптичний мікроскоп будь-якого типу, в  окуляр якого 
вставляється мікрометрична сітка. вона розбиває поле зору мікро-
скопа на квадрати, в яких ведеться підрахунок частинок за фрак-
ціями.

для зручності обробки результатів частинки системи згрупо-
вують за  фракціями, які відповідають певним інтервалам розмі-
рів. результати дисперсного аналізу оформляють графічно у  ви-
гляді гістограм, інтегральних і  диференціальних кривих розподі-
лу (див. 7.2.4).

При дисперсному аналізі, який виконується за  допомогою 
електронного мікроскопа, одержують електронні мікрофотогра-
фії частинок дисперсних систем і по них визначають розміри й гра-
нулометричний склад. електронний мікроскоп є приладом, в яко-
му освітлювачем служить пучок електронів. це дозволяє збільши-
ти роздільну здатність мікроскопа й безпосередньо бачити або фо-
тографувати колоїдні частинки.

електронні мікроскопи за  електронно-оптичними система-
ми поділяються на  електростатичні і  електромагнітні. Принци-
пова оптична схема електронних мікроскопів аналогічна схемам 
світлових мікроскопів з тією лише різницею, що оптичні елементи 

Рис. 7.10. Порошок у полі 
зору окуляра мікроскопа 
з мікрометричною сіткою
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останніх замінені електрични-
ми елементами. джерелом елек-
тронів є електронна гармата, яка 
складається із  катода, управля-
ючого електрода та анода. елек-
тронна гармата створює пу-
чок швидких електронів, який 
за допомогою конденсорної лін-
зи формується і  спрямовуєть-
ся через конденсорну діафраг-
му на  об’єкт дослідження. Про-
ходячи крізь об’єкт, пучок по-
трапляє в  об’єктивну лінзу, яка 
створює перше збільшення, по-
тім через апертурну діафрагму 
та проекційні лінзи на флуорес-
центний екран (за  необхідності 

фіксується на фотоплівці), який під дією електронів починає світи-
тися і утворює зображення. одержання контрастного зображення 
в електронному мікроскопі зумовлене тим, що різні ділянки зразка 
по-різному розсіюють електрони, що проходять крізь них. для без-
перешкодного проходження електронів у мікроскопі створюється 
вакуум порядку 10–2–10–3 Па.

електронна мікроскопія, незважаючи на деякі недоліки (дослі-
дження сухих зразків і трудомісткість обслуговування), з успіхом 
застосовується для вивчення високодисперсних систем у біології, 
медицині та фармації.

	Розсіяння світла — основна оптична властивість золю.
	Колоїдний розчин завжди можна відрізнити від істинного 

за допомогою ефекту Тіндаля.
	Відповідно до теорії Релея під дією електричного поля світло-

вої хвилі в частинках золів діелектриків виникають індуковані ди-
полі, які стають новими джерелами випромінювання.
 Інтенсивність розсіяного світла прямо пропорційна частин-

ковій концентрації та квадрату об’єму частинки (у релеєвській об-
ласті).

Рис. 7.11. схема будови електрон-
ного мікроскопа
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	Інтенсивність розсіяного світла обернено пропорційна до-
вжині хвилі в четвертому ступені, тому безбарвні золі в прохідно-
му світлі мають жовто-червоне забарвлення, а у відбитому — синє.
	В ультрамікроскопі спостерігають світло, розсіяне частин-

ками, за допомогою звичайного мікроскопа.
 Мінімальний розмір частинок, визначених за допомогою уль-

трамікроскопа, складає близько 3 нм.
 Нефелометрія базується на вимірюванні інтенсивності роз-

сіяного світла, яка пропорційна концентрації золю і об’єму його час-
тинок.
 У турбідиметричному методі визначають розміри части-

нок та їх концентрацію за оптичною густиною.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. чим відрізняються оптичні властивості мікрогетероген-
них і колоїдних систем?
2. що таке опалесценція?
3. як найпростіше відрізнити колоїдний розчин від істин-
ного?

4. які висновки можна зробити з рівняння релея?
5. У чому полягають особливості методу ультрамікроскопії? 

для яких дисперсних систем застосовують цей метод? які характе-
ристики дисперсних систем можуть бути визначені цим методом?

6. які оптичні методи використовують для визначення розмі-
рів частинок дисперсних систем? які межі застосування (за  дис-
персністю) цих методів?

7. які переваги і недоліки електронної мікроскопії при засто-
суванні її в аналізі колоїдних систем?

8. У чому полягає сутність методу нефелометрії? турбідиме-
трії?
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7.4. ЕлЕКтРиЧНі ВлАстиВОсті 
ДисПЕРсНих систЕм

7.4.1. ПОДВійНий ЕлЕКтРиЧНий ШАР

утворення подвійного електричного шару

електричні властивості високодисперсних систем зумовлені 
наявністю на поверхні частинок дисперсної фази подвійного елек-
тричного шару (ПеШ) іонів. Подвійний електричний шар іонів 
може утворюватися внаслідок вибіркової адсорбції одного із іонів 
електроліту, який міститься в розчині, за рахунок поверхневої ди-
соціації функціональних груп речовини дисперсної фази або орієн-
тації полярних молекул на міжфазній межі.

наприклад, при утворенні гідрозолю Agі за реакцією подвій-
ного обміну між AgNO3  і кі  на мікрокристаликах Agі, які утво-
рюються, адсорбуються іони, які входять до  його складу (Ag+, I–) 
або ізоморфні іони Cl–, Br–, CNS–, здатні добудовувати його крис-
талічну ґратку (правило Панета–фаянса). якщо в розчині надли-
шок AgNO3, то  будуть адсорбуватися Ag+-іони. вони досить міц-
но пов’язані з ґраткою кристала хімічними силами залишкових ва-
лентностей. При цьому тверда фаза заряджається позитивно. над-
лишкові аніони 3NO− притягуються до адсорбованих іонів Ag+ вна-
слідок кулонівської взаємодії. таким чином, на  межі поділу фаз 
утворюється подвійний електричний шар, подібний конденсато-
ру. іони внутрішньої обкладки (Ag+) називаються потенціалвизна-
чальними, іони зовнішньої обкладки ( 3NO−) — протиіонами. якщо 
гідрозоль одержали в надлишку Kі, то адсорбуються іони I– (потен-
ціалвизначальні), а іони K+ — протиіони.

виникнення подвійного шару внаслідок поверхневої дисоціа-
ції функціональних груп речовини дисперсної фази можна розгля-
нути на прикладі утворення золю силіцій (іV) оксиду. Поверхневі 
молекули Siо2 взаємодіють із дисперсійним середовищем, утворю-
ючи гідрогенсилікатну кислоту. остання дисоціює, причому іони 
H+ переходять у рідку фазу, а іони 2–

3SiO , як більш міцно зв’язані 
з  поверхнею частинок, залишаються у  твердій фазі. внаслідок 
електростатичного притягання іони H+ утворюють з поверхневи-
ми 2–

3SiO  іонами подвійний електричний шар. отже, в  цьому ви-
падку потенціалвизначальними є силікат-іони 2–

3SiO , а протиіона-
ми — іони H+.

і, нарешті, ще  одним способом утворення подвійного шару 
є орієнтація полярних молекул на міжфазній межі. наприклад, при 
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одержанні водних емульсій вуглеводнів iз використанням як ста-
білізатора звичайного мила, молекули стабілізатора (емульгатора) 
орієнтовані на міжфазній межі таким чином, що вуглеводневі ді-
лянки направлені до дисперсної фази, а полярні групи — до води.

Будова подвійного електричного шару

Першу модель подвійного електрично-
го шару запропонував Г. Гельмгольц (1879). 
відповідно до  цієї моделі подвійний шар 
є  плоским конденсатором, одна обкладка 
якого міститься в  твердій фазі, а  друга  — 
у  розчині. Потенціал у  такому подвійному 
шарі падає лінійно, як і потенціал у плоско-
му конденсаторі (рис. 7.12).

Подальшим розвитком теорії будови 
подвійного електричного шару були роботи 
л. Гуї (1910) і д. чепмена (1913). за їх модел-
лю протиіони утворюють не плоский, а роз-
митий шар, причому концентрація зарядів 
у  ньому плавно падає зі  збільшенням від-
стані від поверхні. Шар протиіонів у  теорії 
Гуї–чепмена називається дифузним шаром. 
його формування визначається, з  одного 
боку, електростатичним притяганням до за-
рядженої поверхні, а  з iншого  — тепловим 
рухом, який розсіює іони по всьому об’єму 
рідкої фази.

основи сучасної теорії будови подвій-
ного електричного шару були розроблені о. Штерном (1924). від-
повідно до  цієї теорії формування шару протиіонів визначається 
не тільки електростатичною взаємодією із зарядженою поверхнею, 
але й адсорбцією. адсорбційні сили діють на дуже коротких від-
станях. теорія також враховує, що протиіони мають цілком певні 
кінцеві розміри. тому частина протиіонів міститься на молекуляр-
ній відстані (δ) від поверхні (рис. 7.13), вони міцно зв’язані з по-
верхнею електростатичними і  адсорбційними силами. цей шар, 
подібний до шару Гельмгольца, називається адсорбційним шаром, 
його товщина приймається рівною діаметру протиіонів. друга час-
тина протиіонів, необхідна для компенсації потенціалвизначаль-
них іонів, утворює дифузний шар, який має ті  самi властивості, 

Рис. 7.12. Подвійний 
електричний 

шар Гельмгольца 
і відповідний стрибок 

потенціалу
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що  й  дифузний шар Гуї–чепмена, його товщину визначають рів-
нянням:

 0
2 ,

2
RT

F I
εε

λ =  (7.36)

де ε — діелектрична проникність середовища; ε0 — електрична ста-
ла; F — число фарадея; І — іонна сила розчину.

обчислимо товщину дифузного іонного шару λ на поверхні части-
нок барій сульфату, що знаходяться у водному розчині NaCl кон-
центрацією 25 мг · л–1. діелектрична проникність розчину ε при 

288 к дорівнює 82,2, ε0 = 8,85 ∙ 10–12 ф·м–1.
для електроліту NaCl іонна сила дорівнює:
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визначимо концентрацію розчину NaCl у моль · м–3:
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отже, I = 0,428. знаходимо товщину дифузного шару λ:
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Рис. 7.13. Подвійний електричний шар і зміни в ньому потенціалу

як видно з рис. 7.13, заряд твердої поверхні характеризує ве-
личину поверхневого потенціалу ϕ0, який експериментально ви-
значають як  електродний потенціал. Падіння потенціалу в  ПеШ 
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складається з падіння потенціалу ϕδ у дифузній частині ПеШ і різ-
ниці потенціалів ϕ0 – ϕδ між потенціалвизначальним і адсорбцій-
ним шарами. Причому, частина ϕδ-потенціалу дає значення елек-
трокінетичного, або ζ (дзета)-потенціалу, який відповідає різниці 
потенціалів між межею ковзання рідини і глибиною розчину. Межа 
ковзання — це межа між нерухомою, зв’язаною з поверхнею, і ру-
хомою частинами подвійного шару, тобто межа між частинкою, 
здатною до руху в електричному полі, і оточуючою рідиною. елек-
трокінетичний потенціал обчислюється за  експериментальними 
даними за рівнянням Гельмгольца–смолуховського:
 0 0/u Eζ = η εε  (7.37)
або   
 0/ ,Iζ = ηκυ εε  (7.38)
де η  — в’язкість середовища; u0  — лінійна швидкість руху фаз; 
Е — напруженість електричного поля; κ — питома електрична про-
відність середовища; υ — об’ємна швидкість руху середовища; І — 
сила струму.

Вплив різних факторів  
на електрокінетичний потенціал

відзначимо деякі найбільш характерні властивості електрокі-
нетичного потенціалу. Передусім, його величина залежить від кон-
центрації електролітів, присутніх у  розчині. збільшення концен-
трації іонів у розчині призводить до зменшення товщини дифуз-
ного шару і супроводжується зменшенням величини електрокіне-
тичного потенціалу, в той час як величина поверхневого потенціа-
лу ϕ0 залишається незмінною. із цього факту стає зрозумілою суть 
ізоелектричного стану системи, коли дифузний шар під впливом 
збільшення концентрації електролітів стискається до  товщини δ, 
а ζ-потенціал дорівнює нулю.

величина електрокінетичного потенціалу залежить не  тіль-
ки від концентрації іонів електроліту, але і  від їх  валентнос-
ті, причому виняткову роль у  цьому випадку відіграють проти -
іони, тобто іони, заряд яких протилежний заряду твердої по-
верхні або самої частинки. здатність протиіонів знижувати ве-
личину ζ-потенціалу швидко зростає із  збільшенням заря-
ду протиіона. розряджаюча здатність іонів однакової валент-
ності також різна. так, катіон впливає тим більше, чим біль-
шим є його об’єм. для іонів лужних металів отримуємо такий 
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ряд: Li+ < Na+ < к+ < Rb+ < Cs+. це пояснюється тим, що із збільшен-
ням об’єму іона збільшується його поляризованість, що  дозво-
ляє йому ближче підійти до поверхні. збільшення радіуса іона та-
кож призводить до зменшення його ступеня гідратації, що спри-
яє входженню іона в гельмгольцівський адсорбційний шар. осо-
бливо великий вплив на ζ-потенціал виявляють одновалентні ор-
ганічні катіони (основних фарбників та  алкалоїдів). вони легко 
поляризуються, що  зумовлює можливість їх  переважного входу 
в гельмгольцівський шар та зниження ζ-потенціалу.

дослідження впливу різних іонів на  величину ζ-потенціалу 
привело до відкриття явища перезарядки і різного знака поверх-
невого і  електрокінетичного потенціалу для однієї й  тієї  ж межі 
поділу. дослід показав, що  іони гідрогену, іони вищої валентнос-

ті, а  також ряд аніонів не  тіль-
ки здатні дуже знизити величи-
ну ζ-потенціалу, але й  викликати 
зміну його знака. така дія окремих 
іонів пояснюється тим, що  вони 
по відношенню до поверхні мають 
не  тільки електростатичний, але 
й  значний адсорбційний потенці-
ал (рис. 7.14). така специфічна ад-
сорбція пов’язана з  поляризова-
ністю цього іона, або з  поляриза-
цією іонів та молекул, які містять-
ся на поверхні. на рис. 7.14 зобра-
жена схема, що пояснює зміну зна-
ка електрокінетичного потенціалу. 

Межа ковзання між зв’язаними та вільними протиіонами відпові-
дає АВ. крива падіння ϕ-потенціалу (2) відсікає на лінії АВ деякий 
відрізок, розташований під віссю абсцис. це відповідає негативно-
му значенню ζ-потенціалу. останнє вказує на те, що в адсорбцій-
ній частині ПеШ міститься надлишок аніонів, що і дає ζ < 0. кри-
ва (1) характеризує зміну  ϕ-потенціалу до  перезарядження. тут 
ζ-потенціал має позитивне значення.

При розведенні колоїдного розчину ζ-потенціал збільшуєть-
ся, але разом з тим при розведенні можуть десорбуватися потен-
ціалвизначальні іони, що призводить до зменшення ϕ0- і відповід-
но ζ-потенціалу. такий самий вплив чинить і підвищення темпера-
тури: внаслідок зростання інтенсивності теплового руху товщина 

Рис. 7.14. схема, яка пояснює 
зміну знака ζ-потенціалу
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дифузного шару збільшується, але одночасно зростає десорбція 
потенціалвизначальних іонів.

	Подвійний електричний шар утворюється за рахунок вибір-
кової адсорбції іонів або поверхневої дисоціації функціональних 
груп.
	Частина протиіонів зв’язана із зарядженою поверхнею елек-

тростатичними і  адсорбційними силами (адсорбційний шар про-
тиіонів), друга частина протиіонів під дією теплового руху розпо-
всюджується в глиб фази, утворюючи дифузний (розмитий) шар.
	Дзета-потенціал — це потенціал між межею ковзання та 

глибиною розчину.
	Дзета-потенціал визначає стійкість системи.

7.4.2. ЕлЕКтРОКіНЕтиЧНі ЯВищА

Класифікація електрокінетичних явищ

електрокінетичні явища ґрунтуються на  взаємозв’язку між 
електричними та  кінетичними властивостями дисперсних сис-
тем.

Електрокінетичними називають явища, які спостерігаються 
в дисперсних системах і полягають у тому, що частинки або рідина 
переміщаються під дією різниці потенціалів, або різниця потенціа-
лів виникає внаслідок переміщення частинок або рідини.

електрокінетичні явища класифікуються таким чином:
1) електрокінетичні явища першого роду  — відносне перемі-

щення фаз під дією різниці потенціалів, до них належать: а) елек-
трофорез — переміщення частинок дисперсної фази відносно не-
рухомого дисперсійного середовища;  б) електроосмос  — пере-
міщення рідини відносно твердої поверхні капілярно-пористих 
мембран;

2) електрокінетичні явища другого роду — виникнення різни-
ці потенціалів внаслідок вимушеного відносного переміщення фаз, 
до них належать:  а) потенціал седиментації — виникнення різни-
ці потенціалів при пересуванні частинок у нерухомій рідині; б) по-
тенціал протікання — виникнення різниці потенціалів при пере-
суванні рідини відносно нерухомої твердої поверхні.
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Електрофорез

У 1808  році професор Московського 
університету  ф.ф.  рейсс провів два ціка-
вих експерименти, які лягли в основу до-
слідження електричних властивостей дис-
персних систем. У  першому досліді (рис. 
7.15) він у  шматок мокрої глини занурив 
дві скляні трубки, заповнив їх водою і по-
містив у  них електроди. При пропускан-
ні сталого електричного струму частинки 
глини відривалися від поверхні і рухалися 
до позитивного електрода. це явище пере-
сування частинок дисперсної фази в  по-
стійному електричному полі було названо 
електрофорезом (катафорезом).

Механізм електрофорезу полягає в тому, що під дією електрич-
ного поля подвійний шар іонів розривається на межі ковзання, час-
тинка набуває заряду і переміщується до протилежно заряджено-
го електрода (рис. 7.16), протиіони дифузного шару переміщують-
ся в протилежний бік.

Рис. 7.16. схема руху колоїдної частинки при електрофорезі
однак при спостереженні явища електрофорезу здається, 

що  вся рідина рухається до  одного електрода. це  тому, що  для 
утворення подвійного електричного шару потрібна дуже мала 
кількість електроліту. так, наприклад, було встановлено, що при 
електрофорезі золю арсен сульфіду, стабілізованого сульфідною 
кислотою, на 0,67 г частинок, які виділилися на аноді, виявилося 
тільки 10–5 г водню, що виділився на катоді. звідси свого часу був 
зроблений неправильний висновок про односторонність елек-
трофорезу.

Швидкість електрофорезу залежить від величини електрокіне-
тичного потенціалу й  визначається рівнянням Гельмгольца–смо-
луховського:

Рис. 7.15. схема 
експерименту рейсса 

з електрофорезу
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 0 0 / ,u E= ε ε ζ η  (7.39)
де u0 — лінійна швидкість переміщення дисперсної фази (частин-
ки);  ε — діелектрична проникність середовища; ε0 — електрична 
стала, що дорівнює 8,85 · 10–12 ф · м–1; Е — напруженість електрич-
ного поля; ζ — електрокінетичний потенціал; η — в’язкість сере-
довища.

Швидкість переміщення дисперсної фази, віднесена до одини-
ці напруженості електричного поля, називається електрофоретич-
ною рухомістю і визначається рівнянням:

 u
u
E

h
tE

hl
tUeфp = = = =0 0ε εζ

η
, (7.40)

де h — шлях, пройдений дисперсною фазою (частинкою) за час t; 
l — відстань між електродами; U — прикладена різниця потенціалів.

частіше рівняння Гельмгольца–смолуховського записують 
відносно ζ-потенціалу (7.37).

експериментально електрофорез досліджують шляхом спосте-
реження за переміщенням окремих частинок в електричному полі 
за допомогою мікроскопа (мікроелектрофорез), або за переміщен-
ням межі поділу колоїдна система–дисперсійне середовище до од-
ного із  електродів (макроелектрофорез). останній метод назива-
ється методом рухомої межі.

за цим методом електрофорез про-
водять в U-подібній градуйованій скля-
ній трубці (1), що  має внизу кран (2), 
з’єднаний гумовим шлангом (3) зі скля-
ною лійкою (4), в яку наливають дослі-
джуваний золь (рис. 7.17). в  U-подібну 
трубку наливають необхідну кількість 
(~1/3  трубки) бокової рідини (ультра-
фільтрат золю або розчин електроліту 
з  електричною провідністю, що дорів-
нює провідності золю), вставляють елек-
троди і, обережно відкриваючи кран, 
досягають чіткої межі золь–бокова рі-
дина. Після занурення електродів у  рі-
дину кран закривають і  вимірюють час 
t, за  який межа під дією електричного 
поля підійметься на певну відстань h.

Рис. 7.17. схема 
приладу для проведения 

електрофорезу: 
1 — U-подібна трубка;

2 — кран;
3 — гумовий шланг;
4 — скляна воронка
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визначимо величину електрокінетичного потенціалу частинок 
золю ферум (ііі) гідроксид за  такими даними електрофорезу: 
за 6 хв частинки гідрозолю під дією електричного поля постійного 

струму зміщуються до анода на 7 мм, відстань між електродами — 20 см, 
прикладена різниця потенціалів — 100  в, діелектрична проникність се-
редовища — 78,2, в’язкість середовища — 8,94 · 10–4 Па·с.

електрокінетичний потенціал знаходимо за рівнянням:

 
4 3 2

3
12

0

8,94 10 7 10 20 10
50,26 10  B 50,3

8,85 10 78,2 6 60 100
hl
tU

− − −
−

−

η ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅
ζ = = = ⋅ =

ε ε ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅
мв. 

Електроосмос

У другому досліді (рис. 7.18) ф.ф. рейсс 
заповнив середню частину U-подібної скля-
ної трубки товченим кварцем, налив води, 
занурив електроди і пропустив сталий елек-
тричний струм. через деякий час рівень 
води в коліні трубки з негативним електро-
дом підвищився, а  в другому  — знизився. 
це  явище переміщення дисперсійного се-
редовища відносно нерухомої дисперсної 
фази в постійному електричному полі одер-
жало назву електроосмосу.

Механізм електроосмосу можна пояс-
нити таким чином. на  внутрішній поверх-
ні капілярів мембрани внаслідок поверхне-
вої дисоціації функціональних груп утво-

рюється подвійний електричний шар. При накладенні електрично-
го поля дифузний шар протиіонів по межі ковзання рухається па-
ралельно нерухомому адсорбційному шару (рис. 7.19) до електрода 
відповідного знака, при цьому з ним рухається і певна частина дис-
персійного середовища, бо між гідратною оболонкою іона і оточу-

ючою рідиною діють сили мо-
лекулярного тертя. до проти-
лежного електрода рухаються 
ті іони з об’єму рідини, які ма-
ють знак, протилежний знаку 
протиіонів.

Швидкість переміщен-
ня дисперсійного середо-
вища, віднесена до  одиниці 

Рис. 7.18. схема 
експеримента рейсса 

з електроосмосу

Рис. 7.19. схема руху рідини при 
електроосмосі
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напруженості електричного поля, називається електроосмотич-
ною рухомістю і визначається:

 0 0
eop ,u l l l Su

E SE SV SIR SIl I
υ υ υ υ κ υκ ε εζ= = = = = = =

η
 (7.41)

де υ — об’ємна швидкість переміщення середовища (υ = u0S); S — 
площа поперечного перерізу капілярів; I — сила струму; R — елек-
тричний опір;  κ — питома електрична провідність.

У цьому випадку ζ-потенціал обчислюють за рівнянням:

 eop0

0 0 0

.
uu

E I
ηη ηκυζ = = =

ε ε ε ε εε
 (7.42)

розрахуємо об’єм розчину калій хлориду, перенесений через мемб-
рану із кварцу за 30 хв у результаті електроосмосу, якщо електро-
кінетичний потенціал поверхні кварцу — 63,5 мв, сила струму — 

4 · 10–4  а, питома електрична провідність розчину — 1,8 · 10–2  см · м–1, 
в’язкість середовища — 1 · 10–3 Па · с, діелектрична проникність — 80,1.

обчислимо об’ємну швидкість переміщення фази:
3 12 4

90
3 2

 63,5 10 80,1 8,85 10 4 10 1,00 10
1 10 1,8 10

I − − −
−

− −

ζε ε ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅υ = = = ⋅
ηκ ⋅ ⋅ ⋅

м · с–1 = 0,001 мл · с–1.

визначимо об’єм розчину кCl, перенесений за 30 хвилин:
V = 0,001 · 60 · 30 = 1,8 мл.

експериментально електроосмос досліджують за  перенесен-
ням рідини через мембрану (капілярно-пористі матеріали, діафраг-
му) до одного з електродів.

для проведення ви-
мірювань використову-
ють різного типу установ-
ки. одна із  них наведена 
на  рис. 7.20. Пориста діа-
фрагма (1), яку зажимають 
між фланцями (2, 3), розді-
ляє дві симетричні посуди-
ни (4)  з відліковими капі-
лярними трубками (5) і не-
поляризованими електро-
дами  (6)  (Cu/CuSO4–агар). 
комірку заповнюють роз-
чином електроліту так, 

Рис. 7.20. схема прибору для проведення 
електроосмосу:

1 — пориста діафрагма; 2, 3 — фланці; 
4 — посудини; 5 — відлікові трубки; 

6 — електроди
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щоб меніск рідини містився посередині градуйованих трубок. 
з’єднавши електроди із  зовнішнім джерелом струму, вимірюють 
об’єм переміщеної рідини (V) за якийсь час (t) у капілярних труб-
ках внаслідок електроосмосу в  діафрагмі (1). об’ємну швидкість 
електроосмотичного переносу рідини розраховують із  відношен-
ня: υ = V/t.

Потенціал протікання і седиментації

У 1859  році Г. квінке відкрив явище, протилежне електроос-
мосу — при протіканні під тиском рідини через пористу діафрагму 
виникає різниця потенціалів (рис. 7.21, а), яку називають потенці-
алом протікання.

Рис. 7.21. схема експериментів квінке з потенціалу протікання (а) 
і дорна з потенціалу седиментації (б)

це явище зумовлене наявністю ПеШ на межі поділу фаз. При 
протіканні під тиском рідини через пористу діафрагму відбуваєть-
ся деформація ПеШ та іони дифузного шару зміщуються в напрям-
ку потоку рідини. внаслідок цього руху зарядів вздовж межі вини-
кає поверхневий струм і різниця потенціалів на кінцях капілярів 
діафрагми; ця різниця потенціалів, у свою чергу, приводить до по-
яви струму провідності у зворотному напрямку. різниця потенці-
алів збільшується, доки ці  струми не  зрівняються, і  в стаціонар-
них умовах є  постійною. Потенціал протікання визначається та-
ким рівнянням:

 U p
п

 
=

ε εζ
ηκ

0 , (7.43)

де р — тиск, що викликає течію рідини.
водний розчин калій хлориду під тиском 2,7 · 104 Па проходить 
крізь колодієву мембрану. обчисліть потенціал протікання, якщо 
ζ-потенціал дорівнює 68  мв, питома електрична провідність се-

редовища — 0,141 см · м–1, діелектрична проникність середовища — 80,1, 
в’язкість середовища — 8,94 · 10–4 Па · с.
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обчисліть електрокінетичний потенціал на  межі кераміч-
ний фільтр–водний розчин ксl, якщо при протіканні розчи-
ну під тиском р  = 3,1 · 104  Па потенціал протікання дорівнює 

Uп = 1,2 · 10–2 в. властивості дисперсійного середовища при 298 к: питома 
електрична провідність κ = 0,141 см · м–1, в’язкість η = 8,94 1,2 · 10–4 Па · с, 
діелектрична проникність ε = 78,5.
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ф.е. дорн у 1878 році виявив, що при осіданні суспензії квар-
цу під дією сили тяжіння виникає різниця потенціалів між рівнями 
різної висоти (рис. 7.21, б) — потенціал седиментації.

При осіданні дисперсних частинок під дією сили тяжіння по-
двійні електричні шари, які оточують частинку, деформуються 
за рахунок тертя об шар рідини. внаслідок цього дифузні іони від-
стають від частинок, які рухаються, і по висоті осідання виникає 
різниця потенціалів.

Потенціал седиментації визначають за рівнянням:

 0 0  ( )
,c

g
U

ε εζϕ ρ − ρ
=

ηκ
 (7.44)

де ρ  і ρ0  — густина дисперсної фази і  дисперсійного середовища 
відповідно; g  — прискорення сили тяжіння; ϕ  — об’ємна частка 
дисперсної фази, що для сферичних частинок радіусом r і кількіс-
тю n в одиниці об’єму дорівнює 4/3 πr3 · η.

Значення електрокінетичних явищ

насамперед відзначимо, що  після відкриття електрокінетич-
них явищ вдалося показати, що ζ-потенціал є найважливішим фак-
тором стійкості колоїдних розчинів і більш грубих дисперсних сис-
тем. зміна стійкості таких систем відбувається симбатно зі зміною 
ζ-потенціалу.

дослідження електрофорезу відкрили можливості для харак-
теристики складних природних білків (їх фракційного складу), ха-
рактеристики ензимів, вірусів, бактерій, формених елементів кро-
ві, латексів та  ін. сьогодні електрофорез є фармакопейним мето-
дом визначення ступеня чистоти антибіотиків, вітамінів та  ін-
ших лікарських речовин, за його допомогою лікувальні препарати 
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вводять в організм людини. Широке застосування знайшов елек-
трофорез на  папері, в  агаровому або крохмальному гелі для роз-
ділення та виділення різних лікарських і біологічно активних ре-
човин. електрофорез (фронтальний) — це єдиний спосіб прямого 
визначення абсолютної електрофоретичної рухомості іонів. ком-
поненти розчину, наприклад, плазми крові мають різні рухомос-
ті і тому при тривалому електрофорезі просторово розділяються. 
отримані таким чином електрофореграми можуть успішно вико-
ристовуватися як для діагностики захворювань, так і для контро-
лю за їх перебігом.

дослідження ζ-потенціалу на межі тверда фаза–рідина за до-
помогою електроосмосу або потенціалу протікання дозволили 
зробити важливі висновки про стан поверхні різних твердих тіл. 
зокрема, для різних бентонітів було показано, що характер обмі-
ну іонів на поверхні, а також багато інших важливих властивостей 
пов’язані з наявністю певного заряду на поверхні частинок.

електрофорез та електроосмос знайшли різноманітні технічні 
застосування. розглянемо деякі з них.

електрофорез застосовують у низці виробництв:
а) при покриванні різних металевих поверхонь тонким шаром 

каучуку із латексу (водної дисперсії каучуку). негативно зарядже-
ні частинки латексу рухаються до анода, яким є металева поверхня, 
і осаджуються на ньому, утворюючи більш-менш товсту плівку;

б) у  виробництвах, де  є  шкідливі дими та  пил, а  також при 
уловлюванні цінних відходів виробництва застосовують електро-
фільтри. для цього в димові труби вставляють металеві стрижні, 
заряджають їх негативно до потенціалу в десятки тисяч вольт, вна-
слідок чого негативно заряджені тверді частинки диму та пилу осі-
дають на внутрішню поверхню труб.

електроосмос використовують для вирішення деяких техніч-
них завдань:

а) для електроосмотичного видалення води із насичених нею 
пористих матеріалів, особливо в тих випадках, коли для зневодню-
вання одного тиску недостатньо;

б) для електроосмотичного просочення пористих матеріалів 
речовинами, що підвищують їх якість.
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7.4.3. БуДОВА КОлОїДНОї міЦЕли

теорія будови подвійного електричного шару Штерна дозво-
лила пояснити будову частинок дисперсної фази колоїдних систем. 
ліофобний золь складається з міцел та інтерміцелярної рідини. Мі-
цела — це структурна колоїдна одиниця, інтерміцелярна рідина — 
дисперсійне середовище, що розділяє міцели й містить електролі-
ти, неелектроліти і поверхнево-активні речовини.
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Рис. 7.22. схема будови міцели золю AgI
Міцела — це кристалик дисперсної фази з оточуючим його по-

двійним електричним шаром. тверда фаза, яка міститься всереди-
ні міцели, називається агрегатом (рис. 7.22), агрегат з потенціал-
визначальними іонами  — ядром міцели. ядро разом з  адсорбцій-
ним шаром утворює колоїдну частинку, або гранулу, яка оточена 
дифузним шаром.

наприклад, склад міцели золю аргентум йодиду, утвореного 
при надлишку калій йодиду, можна також виразити формулою:

  (7.45)

де m — число молекул аргентум йодиду; n — число потенціалвиз-
начальних іонів йоду; (n – х) — число іонів калію в адсорбційному 
шарі; x — число іонів калію в дифузному шарі. 

Потенціалвизначальними іонами, за  правилом Панета–фа-
янса, є  іони йоду, бо  вони добудовують кристалічну ґратку Agі, 
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і  тому саме вони, а  не іони 
калію утворюють потенці-
алвизначальний шар. заряд 
гранули х– зумовлений над-
лишком іонів йоду у кількос-
ті х  порівняно з  числом іо-
нів калію. Міцела електро-
нейтральна, тому у  дифуз-
ному шарі міститься х  іо-
нів калію. якщо потенціал-
визначальний іон дво- або 
тризарядний, то  число од-
нозарядних адсорбційних 
 протиіонів буде 2(n – x) або 
3(n  –  x), і  заряд гранули до-
рівнюватиме 2х  або 3х  з  від-

повідним знаком. наприклад, формула міцели золю Fe(OH)3, якщо 
електролітом-стабілізатором є FeCl3, записується таким чином:

 [ ]{ }33
3 Fe(OH)  Fe 3( )Cl 3  Cl .

x
m n n x x

++ − −−  (7.46)

схема будови міцели золю Fe(OH)3 зображена на рис. 7.23.

	Електрофорез — це явище переміщення частинок дисперс-
ної фази в нерухомому дисперсійному середовищі під дією різни-
ці потенціалів.
	Електроосмос — явище переміщення рідини щодо пористої 

мембрани під дією різниці потенціалів.
	Потенціал седиментації (ефект Дорна) — виникнення різ-

ниці потенціалів при русі частинок у нерухомій рідині.
	Потенціал протікання (ефект Квінке) — виникнення різни-

ці потенціалів при русі рідини щодо пористої мембрани.
	Швидкість електрофорезу пропорційна величині дзета-

потенціалу.
	Електрофорез  — це  фармакопейний метод визначення чи-

стоти ряду лікарських речовин.
	Електрофорез на папері, в агаровому або крохмальному гелі 

використовують для розділення та виділення лікарських і біологіч-
но активних речовин.
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Рис. 7.23. схема будови міцели золю 
Fe(OH)3
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	Електрофореграми біологічних рідин застосовуються для ді-
агностики захворювань і контролю їх течії.
	Міцела — це структурна одиниця колоїдного розчину.
 Тверда фаза, яка міститься всередині міцели, називаєть-

ся агрегатом, агрегат з потенціалвизначальними іонами — ядром, 
ядро з адсорбційним шаром протиіонів — гранулою, гранула з ди-
фузним шаром протиіонів — міцелою.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. як утворюється подвійний електричний шар внаслідок 
вибіркової адсорбції іонів? Поверхневої дисоціації?
2. яка будова подвійного електричного шару по теорії Гельм-
гольца? теорії Гуї–чепмена?
3. які сили визначають формування шару протиіонів за тео-

рією Штерна? з яких частин він складається?
4. що таке ζ-потенціал? як він залежить від різних факторів? 

чому він є важливою характеристикою колоїдної системи?
5. які явища називають електрокінетичними? як їх класифіку-

ють?
6. У чому полягає механізм електрофорезу?
7. як визначити ζ-потенціал електрофоретичним методом? 

що таке електрофоретична рухомість?
8. як застосовують електрофорез у біохімії, фармації, медици-

ні?
9. як пояснити механізм електроосмосу? як  визначити ζ-по-

тен ціал електроосмотичним методом? де  застосовують явище 
електроосмосу?

10. що називають колоїдною міцелою? яка вона за  будовою? 
що  таке агрегат, ядро, гранула? чому гранула має заряд? наве-
діть схему будови та  формулу міцели золю арсен сульфіду, якщо 
електролітом-стабілізатором є сульфідна кислота.
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7.5. стійКістЬ і КОАгулЯЦіЯ  
ліОфОБНих КОлОїДНих систЕм

ліофобні колоїдні системи, для яких характерні високорозви-
нена поверхня і слабка взаємодія дисперсної фази та дисперсійно-
го середовища, відрізняються нестійкістю, схильністю до зменшен-
ня дисперсності. Питання стійкості колоїдної системи мають вели-
ке теоретичне і практичне значення, зокрема для біології, фарма-
ції, медицини.

7.5.1. стійКістЬ ліОфОБНих КОлОїДНих 
систЕм, ВиДи і фАКтОРи стійКОсті

Стійкість колоїдної системи  — це  здатність її  зберігати не-
змінну в часі структуру, тобто дисперсність і рівномірний розпо-
діл дисперсної фази.

за М.П. Пєсковим розрізняють два види стійкості — кінетич-
ну та  агрегативну. Кінетична, або седиментаційна, стійкість  — 
це  здатність протистояти силі тяжіння та  процесам осідання 
(спливання) частинок, тобто зберегти рівномірний розподіл час-
тинок в  об’ємі системи. основними умовами цієї стійкості є  ви-
сока дисперсність та інтенсивний броунівський рух. Агрегативна 
стійкість — це здатність протистояти агрегації частинок. до фак-
торів, які зумовлюють агрегативну стійкість ліофобних колоїдних 
систем, належать електростатичний — електростатичне відштов-
хування частинок, пов’язане з наявністю на їх поверхні подвійно-
го електричного шару іонів; адсорбційно-сольватний — утворення 
на поверхні частинок сольватних шарів із молекул дисперсійного 
середовища або молекул стабілізатора, які перешкоджають їх зли-
панню; структурно-механічний  — утворення на  поверхні части-
нок захисних шарів (плівок) з колоїдних поверхнево-активних або 
високомолекулярних сполук, що  володіють пружністю і  механіч-
ною міцністю.

7.5.2. КОАгулЯЦіЯ КОлОїДНих 
РОЗЧиНіВ. КОАгулЯЦіЯ ПіД ДіЄЮ ЕлЕКтРОлітіВ

Коагуляцією називають зменшення дисперсності системи в ре-
зультаті злипання (злиття) частинок дисперсної фази. коагуляція 
може відбуватися внаслідок старіння системи, зміни температури, 
механічної дії, дії електромагнітного поля та  ін. однак найбільш 



347

 7.5. Стійкість і коагуляція ліофобних колоїдних систем 

важливе теоретичне та  практичне значення має коагуляція під 
дією електролітів.

Про коагуляції колоїдних розчинів електролітами було відо-
мо ще першим дослідникам колоїдних систем (ф. сельмі, т. Грем, 
М. фарадей, Г. Борщов). надалі завдяки роботам Г. Шульце, У. Гарді, 
Г. фрейндліха, М. Пєскова, а. думанського, Б. дерягіна та ін. були 
встановлені закономірності коагуляції ліофобних колоїдних сис-
тем електролітами, відомі під назвою правил коагуляції:

1. коагуляцію спричиняють будь-які електроліти, але з поміт-
ною швидкістю вона починається при досягненні певної концен-
трації. Мінімальна концентрація доданого електроліту, при пере-
вищенні якої спостерігається явна коагуляція, називається порогом 
коагуляції. Поріг коагуляції γ виражають у моль · л–1:

 γ =
⋅c V

V
eл eл

з

, (7.47)

де сел — концентрація розчину введеного електроліту; Vел — об’єм 
його розчину, що спричинив коагуляцію; Vз — об’єм золю, взятого 
для дослідження.

величину, обернену порогу коагуляції, називають коагулю-
ючою здатністю. Коагулююча здатність, Vк — це об’єм золю, ско-
агульованого одним моль електроліту-коагулятора.

Початок коагуляції можна визначити за  різними ознаками: 
за зміною забарвлення золю, його помутнінням, випаданням оса-
ду і т. д. Проте завжди необхідно вказувати умови, за яких визначе-
ний поріг коагуляції.

2. коагулюючу дію має лише той іон електроліту, заряд яко-
го протилежний заряду колоїдної частинки. коагулююча здатність 
іона тим більша, чим більший його заряд. ця залежність назива-
ється правилом Шульце–Гарді, тому що вона вперше була встанов-
лена Г. Шульце у 1882 році та підтверджена У. Гарді в 1900 році, при 
вивченні коагуляції гідрозолей арсен сульфіду. для цього золю 
Шульц знайшов таке співвідношення коагулюючої здатності одно-,  
дво- і  тризарядних катіонів: 1:20:350. отже, прямо пропорційної 
залежності між зарядом іона і його коагулюючою здатністю немає. 
ко агулююча здатність зростає набагато швидше, ніж заряд.

3. У неорганічних іонів з однаковим зарядом коагулююча здат-
ність зростає зі зменшенням ступеня гідратації. наприклад, у ряді 
одновалентних катіонів і аніонів коагулююча здатність і ступінь гі-
дратації змінюються таким чином:
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              зростання коагулюючої                 зростання коагулюючої
                           здатності                                           здатності

                                                         

                                                                                              

Li       Na       K       Rb   + + + +

←

                                          

                                                                                             

    Cl       Br       I       CNS
→

− − − −

← 

                                                                                                    →



          зростання ступеня гідратації        зростання ступеня гідратації

таким чином, катіони і аніони однакового заряду по своїй коа-
гулюючій здатності розташовуються у звичайний ліотропний ряд.

4. У органічних іонів коагулююча здатність зростає з  підви-
щенням їх адсорбційної здатності.

5. Початку коагуляції відповідає зниження ζ-потенціалу 
до критичної величини (25–30 мв).

6. в осаді, утвореному при коагуляції, завжди присутні іони, 
які її викликали.

Гідрозоль Al(OH)3  стабілізований надлишком AlCl3. який об’єм 
(л) розчину к2сrо4 з концентрацією 0,005 моль · л–1 потрібно до-
дати до 0,05 л золю, щоб викликати його явну коагуляцію? який 
з іонів доданого електроліту чинить коагулюючу дію? Поріг коагу-

ляції гідрозолю Al(OH)3 дорівнює1,5 · 10–4 моль · л–1.
знаходимо об’єм електроліту-коагулятора к2сrо4:

 V V
ceл
з

eл

 
=

⋅
=

γ
 

41,5 10 0,05
0,005

−⋅ ⋅ =  0,0015 л = 1,5 · 10–3 л. 

запишемо формулу міцели гідрозолю Al(OH)3, щоб визначити знак 
заряду колоїдної частинки (гранули):

 [ ]{ }33+
3Al(OH) Al 3( ) Cl 3 Cl .

x
m n n x x

+− −−  
заряд колоїдної частинки — позитивний.
заряд, протилежний заряду колоїдної частинки, має 2

4CrO −-іон, він 
чинить коагулюючу дію.

	Стійкістю колоїдної системи називають її здатність збері-
гати незмінними в часі дисперсність і рівномірний розподіл час-
тинок дисперсної фази.
	Кінетична стійкість  — це  здатність протистояти силі 

тяжіння. Основні чинники: висока дисперсність, інтенсивний броу-
нівський рух.
 Агрегативна стійкість  — це  здатність протистояти 

агрегації частинок. Чинники: електростатичний, адсорбційно-
сольватний, структурно-механічний.
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	Коагуляцією називають зменшення дисперсності системи 
в результаті злипання (злиття) частинок.
 Поріг коагуляції  — це  мінімальна концентрація електролі-

ту, перевищення якої викликає коагуляцію. Поріг коагуляції змен-
шується зі збільшенням заряду коагулюючого іона.
 Коагулююча здатність — це об’єм золю, скоагульованого од-

ним молем електроліту.
 Критична величина дзета-потенціалу становить 25 ÷ 30 мВ.

7.5.3. КіНЕтиКА КОАгулЯЦії

Швидкість коагуляції визначається зміною частинкової кон-

центрації золю за одиницю часу 2 .d k
d

ν− = ν
τ

 на рис. 7.24 показана 

залежність швидкості коагуляції від концентрації коагулюючого 
електроліту. на кривій характерна наявність трьох ділянок. на ді-
лянці оа швидкість коагуля-
ції дуже мала (прихована ко-
агуляція), золь можна вважа-
ти практично стійким. на ді-
лянці аб швидкість коагуля-
ції зростає з  підвищенням 
концентрації електроліту 
(повільна коагуляція). на  ді-
лянці бв швидкість коагуля-
ції не  залежить від концен-
трації електроліту (швидка 
коагуляція). Припускають, 
що в області швидкої коагу-
ляції будь-яке зіткнення час-
тинок призводить до їх зли-
пання. число зіткнень за одиницю часу визначається інтенсивніс-
тю броунівського руху.

теорію швидкої коагуляції розробив польський учений 
М. смолуховський. відповідно до цієї теорії процес швидкої коа-
гуляції іде таким чином, що одинарні частинки при зіткненні утво-
рюють подвійну, потім подвійна частинка, зіштовхнувшись з оди-
нарною, утворює потрійну частинку і т.д. Можливі й інші зіткнен-
ня, але одночасне зіткнення трьох і більше частинок до розрахун-
ку не  бралось у  зв’язку з  малою ймовірністю такої події. Процес 

Рис. 7.24. схема швидкості коагуляції 
ліофобного золю
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коагуляції М. смолуховський розглядав як реакцію другого поряд-
ку, в елементарному акті якої беруть участь дві частинки:

 2 .d k
d

ν− = ν
τ

 (7.48)

розділивши змінні, одержуємо:

 2 .
 

d kdν− = τ
ν

 (7.49)

інтегруючи (7.49) у межах від ν0 до ν і від 0 до τ, маємо:

 
0

1 1 .k− = τ
ν ν

 (7.50)

звідки частинкова концентрація золю в момент часу τ дорів-
нює:

 0

0

.
1 k

ν
ν =

+ ν τ
 (7.51)

введемо час половинної коагуляції θ, замінивши в  рівнянні 
(7.50), ν на 0

2
ν

 і τ на θ:

 0
1 .kν =
θ

 (7.52)

тоді, об’єднавши (7.51) і (7.52), отримаємо вираз для частинко-
вої концентрації золю в даний момент часу τ:

 0 .
1 /

ν
ν =

+ τ θ
 (7.53)

за рівнянням (7.53), знаючи ν0 і ν для різних значень τ, можна 
розрахувати θ, а потім за (7.52) — k.

При коагуляції гідрозолю лікарської речовини розчином натрій 
хлориду за 15 хв число частинок зменшилося вдвічі. обчислимо 
число частинок в 1 м3 золю через 5 хв, якщо початкова кількість 

частинок становила 2,69 · 1014.

 
14

140 2,69 10
2,02 10 .51 1 15

ν ⋅
ν = = = ⋅τ+ +θ

 

М. смолуховський також вивів рівняння, яке зв’язує констан-
ту швидкості коагуляції з коефіцієнтом дифузії D і радіусом сфери 
притягання ρ (критична відстань, на яке повинні наблизитися час-
тинки, щоб відбулося їх злипання):
 k = 4πDρ. (7.54)
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теорія смолуховського була експериментально підтверджена 
у  багаторазових дослідженнях процесів коагуляції ліофобних ко-
лоїдних систем.

7.5.4. фіЗиЧНА тЕОРіЯ стійКОсті й КОАгулЯЦії

сучасна фізична теорія стійкості колоїдних систем була роз-
роблена Б. дерягіним, л. ландау (1937) і е. фервеєм, я. овербеком 
(1941). відповідно до перших букв прізвищ авторів цю теорію на-
зивають теорією ДЛФО.  згідно з  теорією длфо при наближен-
ні частинок дисперсної фази виникає розклинюючий тиск ріди-
ни, яка міститься між ними. цей розклинюючий тиск визначаєть-
ся молекулярними силами притягання і електростатичними сила-
ми відштовхування. сили притягання — це сили ван-дер-ваальса, 
що складаються із сил орієнтаційної, індукційної та дисперсійної 
взаємодії. сили відштовхування виникають при перекриванні ди-
фузійних шарів частинок. стан системи визначається балансом 
енергії притягання і енергії відштовхування частинок, який визна-
чається рівнянням:

 –
в            п 2– ,h AU U U B e

h
κ= + = ⋅  (7.55)

де U — сумарна енергія взаємодії частинок; Uв — енергія відштовху-
вання;  Uп — енергія притягання; В — множник, який залежить від 
значення електричних потенціалів ПеШ, властивостей середовища, 
температури; е — основа натурального логарифма; κ — величина, 
обернена товщині дифузного шару; h — відстань між частинками; 
А — стала молекулярних сил притягання (стала Гамакера).

на рис. 7.25 ці енергії показані як функції відстані між частин-
ками (енергія відштовхування відкладена вверх, а енергія притя-
гання — вниз від нуля). результуюча потенціальна крива (3) одер-
жана з  перших двох геометричним складанням ординат. на  ве-
ликих відстанях між частинками результуюча крива лежить під 
віс сю абсцис (далекий потенціальний мінімум). на  середніх від-
станях (~100 нм) крива лежить над віссю абсцис, утворюючи енер-
гетичний бар’єр. тобто, на цій відстані переважають сили електро-
статичного відштовхування. на  близьких відстанях превалюють 
сили притягання, ця ділянка кривої знову лежить під віссю  абсцис 
(близький потенціальний мінімум). якщо енергія, яка відповідає 
потенціальному бар’єру, менше за середню кінетичну енергію час-
тинок, то  вони можуть подолати електростатичні сили відштов-
хування, наблизитися на  дуже малу відстань, де  переважають 
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молекулярні сили притяган-
ня, і злипнутися (тобто про-
валяться в  близьку потенці-
альну яму). ця  глибока по-
тенціальна яма пояснює ме-
ханічну міцність коагуляту. 
частинки на близьких відста-
нях міцно зв’язуються за ра-
хунок ван-дер-ваальсових 
сил, і агрегати, що утворили-
ся, набувають деяких власти-
востей твердого тіла.

якщо енергетичний 
бар’єр високий, частин-
ки не  зможуть його подола-
ти і  утворити агрегати. зни-
ження енергетичного бар’єра 
знижує і  агрегативну стій-
кість системи. наприклад, 

додаючи електроліт, можна зменшити товщину дифузного шару 
і тим самим зменшити сили відштовхування настільки, що енерге-
тичний бар’єр зникає, і частинки при наближенні злипаються.

далекий потенціальний мінімум відповідає далекій взаємодії 
частинок, коли вони не можуть розійтися (їх держать сили притя-
гання) і не можуть підійти дуже близько, бо цьому заважають сили 
відштовхування. за таких умов утворюються структуровані систе-
ми — гелі.

обрахуємо і побудуємо потенціальну криву взаємодії сферичних 
частинок діаметром 200 нм у водному розчині NaCl, якщо потен-
ціал ϕδ  = 20  мв, константа Гамакера А  = 0,5 ∙ 10–19дж, параметр 

κ = 1 · 108 м–1 і температура 293 к. значення сумарної енергії взаємодії час-
тинок визначити при відстані між їх поверхнями h = 2, 5, 10, 20 і 40 нм.

згідно з  теорією стійкості длфо для слабозаряджених поверхонь 
і невеликих відстаней між ними (h ≤ 50 нм) сумарна енергія взаємодії між 
двома частинками радіусом r розраховується за рівнянням:

 U U U r e Ar
h

h= + = +( ) −−
в п ln 12

120
2πε ε ϕδ

κ ,  

де Uв — енергія електростатичного відштовхування частинок; Uп — енер-
гія їх молекулярного притягання; ε0 — електрична стала; ε — діелектрич-
на проникність середовища.

Рис. 7.25. Потенціальні криві взаємодії 
колоїдних частинок: 

1 — енергія відштовхування; 
2 — енергія притягання; 
3 — результуюча крива.
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знаходимо значення U при h = 2 нм:
Uв = 2 ∙ 3,14 ∙ 8,85 ∙ 10–12 ∙ 81 ∙ 1 ∙ 10–7 ∙ (2 ∙ 10–2)2 ∙ ln(1 + e–0,2) = 10,77 ∙ 10–20 дж,

 Uп = −
⋅ ⋅ ⋅

⋅ ⋅
= − ⋅

− −

−
−0 5 10 1 10

12 2 10
20 83 10

19 7

9
20, ,  дж, 

U = 10,77 ∙ 10–20 – 20,83 ∙ 10–20 = –20,83 ∙ 10–20 дж.
аналогічно розраховуємо енергію взаємодії частинок при інших від-

станях h:

h, 
нм κh e– κh ln(1 + e– κh) Uв ∙ 1020, Дж Uп ∙ 1020, Дж U ∙ 1020, Дж

5 0,5 0,606 0,474 8,54 –8,33 0,21
10 1,0 0,368 0,313 5,64 –4,16 1,48
20 2,0 0,135 0,126 2,28 –2,08 0,20
40 4,0 0,018 0,018 0,32 –1,04 –0,72

за даними наведених розрахунків будуємо графік залежностей Uв ,Uп 
і U від h (рис. 7.26)

Рис. 7.26. залежність енергії електростатичного відштовхування Uв, 
енергії молекулярного притягання Uп та сумарної енергії U взаємодії 

частинок від відстані між ними

за теорією длфо розрізняють концентраційну коагуля-
цію, яка відбувається в  результаті стискання дифузного шару, 
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і  нейтралізаційну коагуляцію, коли стійкість втрачається внаслі-
док зменшення поверхневого потенціалу ϕ0.

Концентраційна коагуляція спостерігається у  золів із  силь-
но зарядженими частинками при збільшенні концентрації інди-
ферентного електроліту в  системі. Єдиною причиною коагуля-
ції в цьому випадку є стискання дифузного шару. При цьому ве-
личина поверхневого потенціалу ϕ0  не змінюється, а  величина 
ζ-потенціалу значно зменшується. Б. дерягін і  л. ландау вивели 
формулу для розрахунку порога концентраційної коагуляції:

 
5

2 6 6 6

(  ) const ,k TC
A e z z
εγ = =  (7.56)

де С — константа, яка залежить від відношення числа зарядів ка-
тіона та  аніона; ε  — діелектрична проникність середовища; А  — 
константа сил притягання;  е — заряд електрона; z — заряд іона-
коагулятора.

Нейтралізаційна коагуляція спостерігається у золів із слабо за-
рядженими частинками, які мають низьке значення ϕ0-потенціалу. 
таку коагуляцію викликають іони, здатні до специфічної адсорбції 
на  поверхні частинок і  заряджені протилежно їм. адсорбуючись, 
ці іони знижують поверхневий потенціал, разом із ним знижується 
і ζ-потенціал. сили відштовхування зменшуються, і частинки при 
наближенні злипаються. Поріг нейтралізаційної коагуляції обер-
нено пропорційний квадрату величини заряду іона-коагулятора 
(правило ейлерса–корфа):

 2

const .
z

γ =  (7.57)

розраховані за  (7.56) і  (7.57) відношення значень порогів ко-
агуляції для одно-, дво-, три- і  чотиризарядних іонів добре узго-
джуються з експериментальними даними. таким чином, були тео-
ретично обґрунтовані емпіричні правила Шульце–Гарді й  елейр-
са–корфа.
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7.5.5. ОсОБлиВі ВиПАДКи КОАгулЯЦії

Чергування зон стійкості

це явище спостерігається при додаванні до золю електролітів-
коагуляторів із  багатозарядними іонами із  знаком заряду, проти-
лежним знаку заряду частинки. для нього характерне існування 
двох зон стійкості, одна відповідає низьким концентраціям дода-
ного електроліту, друга — більш високим. Пояснити це можна та-
ким чином. При низьких концентраціях кількості доданого елек-
троліту недостатньо для коагуляції і золь стійкий. При подальшо-
му додаванні електроліту відбувається коагуляція золю, а  потім, 
по  досягненні деякої певної концентрації багатозарядний іон пе-
резаряджає поверхню частинки і золь знову стає стійким. нарешті, 
при великій концентрації доданого електроліту золь остаточно ко-
агулює за механізмом концентраційної коагуляції.

це явище ще  називають «неправильними рядами», може спо-
стерігатися і при додаванні до золю потенціалвизначальних іонів 
протилежного знака, наприклад, при додаванні AgNо3 до золю га-
логеніду срібла з негативно зарядженими частинками.

Коагуляція сумішами електролітів

При коагуляції золів сумішами електролітів спостерігають-
ся три ефекти: адитивність дії, антагонізм і синергізм електро-
літів.

Адитивність полягає в тому, що кожний електроліт діє неза-
лежно, тобто відповідно до своєї коагулюючої здатності і концен-
трації в суміші (рис. 7.27, крива 1). якщо поріг коагуляції для одно-
го електроліту дорівнює γ1, а для іншого — γ2, то для коагуляції не-
обхідно взяти γ1 молів першого електроліту або γ2 — другого, або 
їх суміш з половинних кількостей:

 1 2 .
2 2
γ γ+  

адитивність характеризується рівнянням:

 1 2

1 2

1.c c+ =
γ γ

 (7.58)

де с1 і с2 — концентрації електролітів.
При антагонізмі електролітів вони ніби протидіють один од-

ному, і для коагуляції золю їх необхідно більше, ніж за правилом 
адитивності (рис. 7.27, крива 2).
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Синергізмом називають по-
силення коагулюючої дії одного 
електроліту при додаванні друго-
го (рис. 7.27, крива 3). У цьому ви-
падку для коагуляції їх  треба до-
дати менше, ніж за правилом ади-
тивності.

адитивність спостерігається 
у  іонів однакового заряду і близь-
ких за  властивостями (к+ і  Na+, 
Cl– і  Br–). Прикладом антагоніз-
му може служити коагуляція золю 
Agі сумішами Al(NO3)3  і к2SO4, 
Th (NO3)4 і Na2SO4. синергізм вияв-

ляється, наприклад, при дії суміші LiCl і CaCl2 на золь HgS.

Взаємна коагуляція колоїдних розчинів

Взаємна коагуляція відбувається при змішуванні золів з проти-
лежно зарядженими частинками. встановлено, що золі виявляють 
максимальний вплив один на одного, якщо сумарний заряд їх час-
тинок дорівнює нулю. електростатичне притягання  — не  єдина 
причина взаємної коагуляції. спостерігається взаємна коагуляція 
і однойменно заряджених золів, яку пояснюють хімічною і адсорб-
ційною взаємодією.

Явище звикання золів. 
Колоїдний захист і сенсибілізація

якщо до  золю додавати електроліт невеликими порціями, 
то  коагуляція настає при більш високій концентрації електролі-
ту, ніж при одноразовому його додаванні. це  явище називається 
звиканням золю. Причиною звикання золю може бути повільна ад-
сорбція іонів, заряджених однойменно з  частинкою, яка призво-
дить до збільшення заряду останньої.

При додаванні до ліофобних золів високомолекулярних речо-
вин стійкість їх значно підвищується. це явище називається коло-
їдним захистом.

Механізм захисної дії полягає в  утворенні захисного адсорб-
ційного шару з  високомолекулярної речовини. захисний шар за-
безпечує сольватацію частинки, сольватні шари створюють вели-
кий розклинюючий тиск і  перешкоджають злипанню частинок. 

Рис. 7.27. схема коагуляції 
ліофобного золю сумішами 

електролітів:
1 — адитивність; 2 — антагонізм;

3 — синергізм
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захисна дія підсилюється при утворенні в дисперсійному середо-
вищі достатньо міцної об’ємної структури.

захисна дія кількісно характеризується захисним числом, яке 
дорівнює числу міліграмів високомолекулярної речовини, яке за-
хищає 10  мл золю від коагуляції при додаванні до  нього 1  мл 
10 %-ного розчину NaCl.

захисне число називають «золотим», «срібним», «рубіновим», 
«залізним» і  т.д. залежно від того, який золь приймають за  стан-
дарт. але ні «золоте», ні «рубінове», ні будь-яке інше число не може 
бути однозначною характеристикою доданого стабілізатора, тому 
що його захисна дія на той або інший золь дуже специфічна і зале-
жить від багатьох факторів: дисперсності золю, рн системи та ін.

найбільшу захисну дію чинять білки (желатин, казеїнат на-
трію, альбумін), менше воно виражене у крохмалю, декстрину, са-
понінів.

велике значення має колоїдний захист для біології та фармації. 
Білки крові захищають гідрофобні речовини, які містяться в ній, 
від коагуляції. При послабленні захисної дії білків холестерин від-
кладається на стінках судин, утворюються камені в нирках, печін-
ці і  т.д. колоїдний захист використовують при виготовленні лі-
карських препаратів. Прикладом можуть бути протаргол і колар-
гол — колоїдні препарати срібла, захищені білками.

якщо кількість високомолекулярної речовини, доданої 
до золю, дуже мала, то можливе не підвищення, а зниження стій-
кості. це явище одержало назву сенсибілізації. сенсибілізацію мож-
на пояснити нейтралізацією поверхневого заряду частинки проти-
лежно зарядженим макроіоном або одночасною адсорбцією ма-
кроіона на кількох частинках, при цьому молекула білка як місток 
зв’язує їх. Містковим механізмом пояснюють агрегацію еритроци-
тів крові.

	Концентраційна коагуляція відбувається в  результаті 
стискання дифузного шару. Поверхневий потенціал не зміню-
ється, а дзета-потенціал зменшується.
	Нейтралізаційну коагуляцію спричиняють іони з  високим 

адсорбційним потенціалом. Вони знижують поверхневий потенці-
ал, разом із ним знижується і дзета-потенціал.
	При коагуляції сумішшю електролітів спостерігається три 

ефекти: адитивність, антагонізм і синергізм.
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	Механізм колоїдного захисту полягає в утворенні адсорбцій-
ного шару з високомолекулярної речовини.
	Найбільшу захисну дію чинять білки.
	Білки крові захищають гідрофобні речовини, що у ній знахо-

дяться, від коагуляції.
	Колоїдний захист використовують при виготовленні лікар-

ських препаратів.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. що таке стійкість колоїдної системи? кінетична стій-
кість? агрегативна стійкість?
2. які фактори зумовлюють агрегативну стійкість?
3. яке явище називають коагуляцією? які причини коагу-
ляції?

4. що називають порогом коагуляції? коагуляційною здатніс-
тю?

5. як залежить коагулююча здатність від заряду іона? від раді-
уса іона?

6. чим відрізняються повільна і швидка коагуляції?
7. як розрахувати частинкову концентрацію золю в  певний 

момент часу при швидкій коагуляції?
8. що таке розклинюючий тиск та які сили його визначають?
9. як за допомогою потенціальної кривої взаємодії колоїдних 

частинок пояснити причини стійкості та коагуляції колоїдної сис-
теми?

10. який механізм нейтралізаційної коагуляції? концентрацій-
ної коагуляції?

11. чим пояснити чергування зон стійкості при додаванні 
електроліту до золю?

12. які ефекти спостерігаються при коагуляції золю сумішшю 
електролітів?

13. чим пояснити взаємну коагуляцію колоїдних розчинів?
14. У чому полягає явище звикання золів?
15. як пояснити механізм колоїдного захисту? як він застосо-

вується у фармації?
16. які причини сенсибілізації при додаванні до золю високо-

молекулярної речовини?
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7.6. стРуКтуРНО-мЕхАНіЧНі 
ВлАстиВОсті ДисПЕРсНих систЕм

дисперсні системи з рідким і твердим дисперсійним середови-
щем, як всі конденсовані системи, мають певні механічні власти-
вості — в’язкість, пластичність, пружність, міцність. ці властивості 
пов’язані зі структурою системи, і тому їх називають структурно-
механічними. ще  їх називають реологічними, бо  рео логія  — наука 
про деформацію і текучість матеріалів. реологічні властивості віль-
нодисперсних і  зв’язнодисперсних систем значно відрізняються. 
течія вільнодисперсних систем підпорядковується тим самим  за-
кономірностям, що і течія чистого дисперсійного середовища, тіль-
ки в’язкість їх значно вища, ніж в’язкість середовища.

зв’язнодисперсні системи мають деякі властивості твердих 
тіл — здатність зберігати форму, міцність, пружність, еластичність. 
однак структура зв’язнодисперсних систем порівняно легко руй-
нується, і вони набувають здатність до течії.

Проміжні реологічні властивості мають структуровані ріди-
ни: вони спроможні текти, але не підпорядковуються законам течії 
звичайних рідин. структурована рідина — це система з невеликою 
концентрацією дисперсної фази, але з яскраво вираженою тенден-
цією частинок до злипання.

вивчення реологічних властивостей дисперсної системи до-
зволяє визначити характер її структури. особливе значення це має 
у фармації при виготовленні різних лікарських форм: кремів, паст, 
мазей, супозиторіїв та ін.

7.6.1. В’ЯЗКістЬ істиННих РОЗЧиНіВ

найголовнішою реологічною властивістю є  в’язкість. В’яз-
кість  — це  внутрішнє тертя між шарами рідини, які рухаються 
по відношенню один до одного.

Припустимо, що за допомогою 
зовнішньої сили тонкий шар ріди-
ни приведений до руху із швидкіс-
тю υ1  (рис. 7.28). нижні шари за-
вдяки внутрішньому тертю теж 
почнуть рухатись, причому швид-
кість їх  руху буде постійно змен-
шуватися від верхнього до  ниж-
нього.

Рис. 7.28. розподіл швидкості 
руху рідини між паралельними 

шарами
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за ньютоном, сила внутрішнього тертя F, рівна за значенням, 
але зворотна за  напрямком прикладеній зовні силі, пропорційна 
площі шару S, до якої прикладена ця сила, і  градієнту швидкості 
руху dυ/dx між шарами:

 ,dF S
dx

υ= η  (7.59)

де η  — коефіцієнт в’язкості (або в’язкість). якщо S  = 1  і 1,d
dx

υ =  
то η = F, тобто в’язкість дорівнює силі тертя між шарами рідини 
при площі шару, рівній одиниці, і при градієнті швидкості, теж рів-
ному одиниці. в’язкість вимірюють у Па ∙ с або н ∙ с · м–2.

Поділивши обидві частини рівняння (7.59) на S, одержимо:

 ,F d p
S dx

υ= η =  (7.60)

де 
F
S

 — це сила, прикладена до одиниці площі, яку називають на-
пругою зсуву р.

величина 1/η, зворотна в’язкості, називається текучістю.
ф. Пуазейль встановив, що об’єм рідини V, яка витікає з капі-

ляра за час t, дорівнює:

 
4

,
8
r ptV
l

π=
η

 (7.61)

де r і l — радіус і довжина капіляра; р — тиск, під яким рідина про-
тікає через капіляр; η — в’язкість рідини.

рівняння ньютона і Пуазейля виконуються, якщо рідина тече 
ламінарно, тобто у  вигляді паралельних шарів, які мають різну 
швидкість і  не змішуються один із  одним. При великих швидко-
стях ламінарний рух переходить у турбулентний, що характеризу-
ється виникненням у рідині завихрень.

рідина, яка підпорядковується законам ньютона і  Пуазейля, 
називається ньютонівською. в’язкість ньютонівської рідини не за-
лежить ні від напруги зсуву, ні від градієнта швидкості:
 η = p/(dυ/dx) = const. (7.62)

істинні розчини низькомолекулярних речовин належать 
до  ньютонівських рідин. в’язкість визначають експериментально 
за  допомогою віскозиметрів різних конструкцій. найчастіше ви-
користовують капілярні віскозиметри (оствальда, Убелоде) і рота-
ційні віскозиметри (Шведова, воларовича).



361

 7.6. Структурно-механічні властивості дисперсних систем

7.6.2. В’ЯЗКістЬ ДисПЕРсНих систЕм

в’язкість більшості гідрофобних зо-
лів і  суспензій при малих концентраці-
ях майже не  відрізняється від в’язкості 
дисперсійного середовища. із  збіль-
шенням концентрації дисперсної фази 
в’язкість золю або суспензії стає біль-
шою за  в’язкість середовища. частинки 
дисперсної фази системи змінюють тра-
єкторію течії дисперсійного середовища, 
бо їй доводиться обтікати частинки, при 
цьому траєкторія подовжується, і в оди-
ницю часу витікає менший об’єм рідини 
(рис. 7.29, б).

У 1906 році а. ейнштейн вивів рів-
няння залежності в’язкості дисперсної системи від концентрації 
дисперсної фази:

 η = η0(1 + αϕ).  (7.63)
де η0 — в’язкість дисперсійного середовища; ϕ — об’ємна концен-
трація дисперсної фази в системі; α — коефіцієнт, величина якого 
визначається формою частинок.

Графічно рівняння ейнштейна вира-
жається прямою (рис. 7.30, 1).

рівняння ейнштейна виконується 
тільки за таких умов: частинки дисперс-
ної фази мають однаковий розмір і фор-
му, між ними відсутня взаємодія, кон-
центрація дисперсної фази порівняно 
невелика, частинки фази значно більші 
за  частинки середовища, фаза і  середо-
вище не  взаємодіють. для сферичних 
частинок α = 2,5, і тоді:

η = η0(1 + 2,5ϕ).              (7.64)
законам ньютона, Пуазейля і  ейн-

штейна не  підпорядковуються дисперсні системи з  подовженими 
частинками та частинками, здатними деформуватися.

Подовжені частинки з  підвищенням напруги зсуву орієнту-
ються своєю довгою віссю у  напрямку потоку, гідродинамічний 
опір знижується і рух рідини прискорюється.

Рис. 7.29. Профіль 
швидкостей при течії 

в циліндричному 
капілярі дисперсійного 

середовища (а) 
і дисперсної системи (б)

Рис. 7.30. залежність 
в’язкості від об’ємної 

частки дисперсної фази 
для безструктурної (1) 
та структурованої (2) 

дисперсних систем
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У системах із частинками, здатними до деформації, наприклад, 
у емульсій, відбувається аналогічне явище. крапельки емульсії при 
зростанні напруги зсуву подовжуються, перетворюючись із кульок 
в еліпсоїди, що полегшує течію і знижує в’язкість.

особливо великий вплив на в’язкість чинить структурування 
дисперсної системи (рис. 7.30, 2).

7.6.3. утВОРЕННЯ стРуКтуР 
у ДисПЕРсНих систЕмАх

за  П.о.  ребіндером розрізняють два типи структур у  коло-
їдних і  мікрогетерогенних системах: коагуляційно-тиксотропні 
та конденсаційно-кристалізаційні.

Коагуляційно-тиксотропні структури

Коагуляційно-тиксотропні структури виникають за рахунок 
сил ван-дер-ваальса і утворюються на відстанях, які відповідають 
другому далекому мінімуму на  результуючій потенціальній кри-
вій взаємодії колоїдних частинок (див. 7.5.4), коли між частинка-
ми є прошарки середовища. ці прошарки (плівки) зумовлюють від-
носно невелику міцність і яскраво виражені пластичні властивості 
утворюючих структур.

Утворенню коагуляційно-
тиксотропних структур сприяє ані-
зометрія частинок. на кінцях, ребрах, 
кутах таких частинок подвійні елек-
тричні шари і  сольватні оболонки 
менш розвинуті, тому злипання час-
тинок відбувається саме на цих аста-
білізованих ділянках. злипаючись, 
частинки утворюють просторову сіт-
ку, в петлях якої міститься дисперсій-
не середовище (рис. 7.31). отже, від-
бувається гелеутворення, тобто пере-
хід системи із вільнодисперсного ста-
ну (золю) у зв’язнодисперсний (гель): 
золь гель.

Механічна дія, наприклад перемішування, зазвичай пере-
шкоджає утворенню гелю. однак у  деяких випадках швидкість 
гелеутворення зростає, якщо посудину із  золем (агрегативно 
нестійким, з  сильно анізометричними частинками) повільно 

Рис. 7.31. Будова 
коагуляційної структури:
1 — частинки дисперсної 
фази; 2 — астабілізовані 

ділянки поверхні; 
3 — петлі структури, 

заповнені дисперсійним 
середовищем
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обертати. це явище, відкрите фрейндліхом, одержало назву рео-
пексії.

специфічною властивістю коагуляційно-тиксотропних струк-
тур є тиксотропія — здатність самодовільно відновлюватися в часі 
після руйнування внаслідок механічної дії. зв’язки, зруйновані при 
механічній дії, відновлюються в  результаті випадкових успішних 
зіткнень частинок, що  перебувають у  броунівському русі. тиксо-
тропія характерна, наприклад, для протоплазми у клітинах живих 
організмів.

до коагуляційних структур належать тактоїди і  шари Шіл-
лера. Тактоїди — це структури, які мають ділянки з добре вира-
женою періодичністю у  розташуванні анізометричних частинок. 
Шари Шіллера складаються з пластинчастих частинок, розташова-
них у вигляді горизонтальних шарів. такі «квазікристалічні» утво-
рення називають періодичними колоїдними структурами (Пкс). 
Пкс утворюють золі ванадій (V) оксиду, латекси, золі металів, ві-
руси, бактерії (рис. 7.32).

Рис. 7.32. електронні мікрофотографії Пкс:
1 — суспензія полістиролу; 2 — пакет статевих клітинок; 

3 — мікрофібрила
системи з коагуляційними структурами здатні до синерезису, 

тобто до  самодовільного зменшення розмірів гелю з  одночасним 
виділенням з нього дисперсійного середовища (рис. 7.33).

Рис. 7.33. схематичне зображення синерезису:
а — система до синерезису; б — система після синерезису
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Конденсаційно-кристалізаційні структури

до цього типу належать структури, що утворюються внаслідок 
коагуляції у  першому (близькому) мінімумі потенціальної кривої 
взаємодії колоїдних частинок. Між частинками таких структур іс-
нує хімічний зв’язок, вони не можуть рухатися відносно одна од-
ної, тому для цих систем характерне руйнування без оборотно-
го відновлення. конденсаційно-кристалізаційні структури мають 
високу міцність і виявляють пружні властивості. такою типовою 
структурою є гель силікатної кислоти.

7.6.4. стРуКтуРНА В’ЯЗКістЬ

структуровані системи не підпорядковуються законам ньюто-
на і Пуазейля, в’язкість їх нестала і є функцією напруги зсуву. для 
характеристики структурованих систем будують реологічні криві 
у координатах градієнт швидкості 1,d

dx
υ = — напруга зсуву (наванта-

ження) р. на рис. 7.34 наведені реологічні криві для ньютонівської 
рідини (1), структурованої рід-
коподібної системи (2) і  струк-
турованої твердоподібної сис-
теми (3). на  кривій 2  є три ді-
лянки. При малих напругах зсу-
ву р (ділянка ОА) система пово-
дить себе подібно ньютонівскій 
рідині з великою в’язкістю. така 
поведінка системи пояснюється 
тим, що  при невеликих швид-
костях течії структура, що руй-
нується під прикладеним на-
вантаженням, встигає віднови-
тися. Повільна течія зі  сталою 
в’язкістю практично без руйну-
вання структури називається 
повзучістю. точка А  кривої те-

чії відповідає початку руйнування структури, при цьому в’язкість 

зменшується, величина 1,d
dx

υ = різко збільшується і починається ліній-

на ділянка ВС, яка відповідає зростаючому руйнуванню структу-
ри. система, що характеризується описаною реологічною кривою, 

Рис. 7.34. реологічні криві для 
систем різних типів:

1 — ньютонівської рідини; 
2 – структурованої рідкоподібної 

системи; 3 — структурованої 
твердоподібної системи
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називається псевдопластичною. для систем з  пластичною течією 
Бінгам запропонував рівняння:

 p p d
dx

= +Б η υ′ , (7.65)

де рБ — гранична напруга зсуву, яку знаходять екстраполяцією пря-
мої ВС на вісь абсцис, ηʹ — пластична в’язкість. 

величина рБ  характеризує міцність структури, вона є  однієї 
з реологічних характеристик пластичних та псевдопластичних сис-
тем, до яких належать різні пасти, мазі, креми. іншою реологічною 
характеристикою цих систем є пластична в’язкість, яку визначають 
як ηʹ = ctgα, де α — кут нахилу прямої ВС:

 ctg Бα
υ

η= − =p p
d dx/

.′  (7.66)

При напругах зсуву р  >> рБ  крива течії повинна виходити 
на пряму, характерну для ньютонівської рідини з повністю зруйно-
ваною структурою, але практично ще до повного руйнування течія 
стає турбулентною.

для концентрованих систем, які містять > 30  % дисперсної 
фази у  вигляді дрібних частинок, спостерігається іноді не  змен-
шення, а  зростання в’язкості із  підвищенням р.  такі системи на-
зиваються дилатантними. Припускають, що в цих відносно стій-
ких системах існують невеликі агрегати, розділені прошарками рі-
дини, в  якій вони порівняно вільно переміщуються. із  зростан-
ням р агрегати руйнуються, взаємодія між частинками приводить 
до утворення міцної просторової структури, яка обмежує їх рух.

реологічна крива для твердоподібної псевдопластичної систе-
ми (рис. 7.34, 3) зсунута від початку координат на величину зсуво-
вої міцності рс, при р < рс ця система не тече. таким властивостям 
відповідають достатньо концентровані твердоподібні гелі, а також 
системи з  конденсаційно-кристалізаційною структурою. твердо-
подібні системи характеризуються високою міцністю та проявля-
ють пружні властивості.



366

7. Колоїдна хімія

	Ньютонівською називається рідина, яка підпорядковується 
законам Ньютона і Пуазейля.
	В’язкість ньютонівської рідини не залежить від напруги зсу-

ву та градієнта швидкості.
	Течія вільнодисперсних систем підкоряється рівнянню Ейн-

штейна, за винятком систем з подовженими частинками та час-
тинками, здатними деформуватися.
	Коагуляційно-тиксотропні структури виникають внаслі-

док злипання частинок на астабілізованих ділянках.
 Тиксотропія  — здатність коагуляційних структур само-

вільно відновлюватися після руйнування внаслідок механічної дії.
 Синерезис — явище самодовільного зменшення розмірів гелю 

з виділенням дисперсійного середовища.
	Конденсаційно-кристалізаційні структури виникають вна-

слідок хімічної взаємодії між частинками.
	Конденсаційно-кристалізаційні структури характеризують-

ся високою міцністю, пружністю та нездатністю до тиксотропії.
	В’язкість структурованих систем є функцією напруги зсуву.
	Реологічною характеристикою псевдопластичних систем 

(паст, мазей, кремів) є  гранична напруга зсуву, яка визначає міц-
ність структури.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які властивості дисперсної системи називають реоло-
гічними?
2. чим відрізняються реологічні властивості вільно- 
і зв’язнодисперсних систем?
3. який фізичний смисл в’язкості?

4. яку течію називають ламінарною, а яку — турбулентною?
5. що таке напруга зсуву?
6. яку рідину називають ньютонівською?
7. чому в’язкість дисперсної системи більша за в’язкість дис-

персійного середовища?
8. як залежить в’язкість дисперсної системи від концентрації 

дисперсної фази? чим викликані аномалії в’язкості в дисперсних 
системах?

9. які структури утворюються у дисперсних системах?
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10. за рахунок яких сил утворюються коагуляційно-
тиксотропні структури? конденсаційно-кристалізаційні?

11. який механізм утворення гелю?
12. які властивості мають коагуляційно-тиксотропні структу-

ри? конденсаційно-кристалізаційні?
13. що являють собою явища тиксотропії, синерезису та рео-

пексії?
14. що таке періодичні колоїдні структури?
15. для чого застосовують реологічні криві?
16. чому в’язкість псевдопластичної системи зменшується 

із підвищенням напруги зсуву?
17. яку течію називають повзучістю?
18. що називають граничною напругою зсуву? що вона харак-

теризує? як її визначити?
19. як визначити пластичну в’язкість?
20. які системи називаються дилатантними?
21. У чому особливість реологічної кривої твердоподібної 

псевдопластичної системи?

7.7. ОКРЕмі КлАси ДисПЕРсНих систЕм

7.7.1. систЕми З гАЗОВим  
ДисПЕРсійНим сЕРЕДОВищЕм

Аерозолі

Аерозолями називають дисперсні системи з  газовим диспер-
сійним середовищем. однак дисперсність їх у більшості випадків 
нижча за колоїдну, тому їх треба було б називати аеродисперсними 
системами, а не аерозолями.

Класифікація аерозолів. аерозолі класифікують за агрегатним 
станом дисперсної фази, за дисперсністю та за методами одержання.

за агрегатним станом розрізняють тумани  — системи з  рід-
кою дисперсною фазою; дими і пил — із твердою фазою. дими, які 
утворилися при згорянні палива і  адсорбують вологу з  атмосфе-
ри, є одночасно димами і туманами. такі системи існують над вели-
кими промисловими містами і називаються смогом [smog = smoke  
(дим) + fog (туман) — англ.].

за дисперсністю аерозолі з твердою дисперсною фазою розді-
ляють на дими з частинками від 10–9 до 10–6 м і пил, розмір частинок 
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якого 10–6–10–5 м. тумани містять краплини сферичної форми роз-
міром 10–7–10–5 м, частинки димів можуть бути голчастими, плас-
тинчастими, зіркоподібними.

за методами одержання аерозолі розділяють на диспергаційні 
і конденсаційні. диспергаційні аерозолі одержують при подрібнен-
ні твердих тіл або розпилюванні рідин, вони мають великі частин-
ки дисперсної фази та полідисперсні. Більш однорідні за розміром 
частинок і високодисперсні аерозолі одержують конденсаційними 
методами з перенасичених парів або в результаті хімічних реакцій.

Молекулярно-кінетичні властивості. особливості молеку-
лярно-кінетичних властивостей аерозолів пов’язані з  низькою 
в’язкістю газового дисперсійного середовища.

рух частинок у  в’язкому рідкому середовищі описується ві-
домим рівнянням стокса: f  = 6πηrυ. для газового середовища 
це рівняння застосовне тоді, коли радіус частинок r набагато біль-
ший за  довжину вільного пробігу молекул газу λ.  таким чином, 
рівняння стокса можна застосовувати для грубодисперсних ае-
розолів (r  >  10–6  м). для високодисперсних аерозолів (r  < 10–8 м) 
молекулярно-кінетичні розрахунки показують, що сила f пропор-
ційна r2. У цьому випадку частинки розглядають як великі молеку-
ли, що рухаються серед малих. але для практики найбільш важливі 
аерозолі з середньою дисперсністю (10–6 м < r > 10–8 м), тому що гру-
бодисперсні і  високодисперсні дуже нестійкі. Перші  — внаслідок 
великої швидкості седиментації, а другі — в зв’язку із частими зі-
ткненнями частинок між собою та стінками посудини. для аерозо-
лів середньої дисперсності рух частинок описується лише емпірич-
ними формулами, наприклад, формулою кеннінгема:

 16 ,
1 /

f r
A r

= πη υ
+ λ

 (7.67)

яка при r >> λ переходить у формулу стокса, а при r << λ дає ква-
дратичну залежність (А = 0,864).

Броунівський рух аерозольних частинок набагато інтенсивні-
ший, ніж частинок ліозолів. експериментальні дослідження під-
тверджують застосовність теорії броунівського руху ейнштейна 
і  смолуховського до  аерозолів. однак треба враховувати, що  на 
броунівський рух в аерозолях впливає седиментація внаслідок ма-
лої в’язкості і  малої густини газового дисперсійного середовища. 
коефіцієнт дифузії, знайдений за даними броунівського руху з по-
правкою на седиментацію для крапель масляного туману, збігаєть-
ся з коефіцієнтом дифузії, визначеним іншими способами.
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з кінетичними властивостями пов’язані характерні для аеро-
золів явища термофорезу, фотофорезу та термопреципітації.

явище термофорезу полягає в  русі частинок аерозолю в  на-
прямку зниження температури. термофорез виникає внаслідок 
того, що на більш нагрітий бік частинки молекули газу налітають 
з більшою швидкістю, ніж на менш нагрітий, і тому надають частці 
імпульс в напрямку зниження температури.

Фотофорез — це рух аерозольних частинок у напрямку світ-
лового променя (або від нього) при однобічному їх висвітлюванні.

Термопреципітацією називають осадження частинок аерозолю 
на холодних поверхнях внаслідок термофорезу. Прикладом термо-
преципітації є осідання пилу на стінках та стелях поблизу радіато-
рів, ламп, печей та ін.

Оптичні властивості. аерозолі відрізняються яскраво вира-
женою здатністю до світлорозсіяння, що пов’язане з великою різ-
ницею показників заломлення дисперсної фази і газового диспер-
сійного середовища. завдяки цій здатності аерозолі застосовують 
для створення димових завіс.

Електричні властивості. У  системах з  газовим дисперсій-
ним середовищем частинки дисперсної фази не  мають подвій-
них електричних шарів. електричний заряд виникає при зіткненні 
частинок між собою або з будь-якою поверхнею, або в результаті 
адсорбції іонів з газової суміші, що утворюються при іонізації газу 
(повітря) під дією космічних, ультрафіолетових або радіоактив-
них випромінювань. Утворення заряджених частинок спостеріга-
ється також при диспергуванні полярних рідин. отже, заряд час-
тинок аерозолю у деякій мірі випадковий. однак експерименталь-
но встановлено, що частинки аерозолів металів та  їх оксидів не-
суть негативний заряд (Fe2O3, Mgо, Zn, Znо), а частинки аерозо-
лів у неметалів і їх оксидів (Siо2, P2O5) заряджені позитивно. При 
осіданні заряджених частинок аерозолю виникає потенціал седи-
ментації. це явище має надзвичайно важливе значення для вели-
ких об’ємів аерозолю. в  атмосфері при осіданні дощових крапе-
льок виникають потужні електричні поля. Швидкість седимента-
ції підсилюється конвекцією, в цих умовах досягається напруже-
ність поля Е > 3 ∙ 104 в ∙ м–1, що служить причиною грозових явищ 
(блискавок).

Стійкість аерозолів. кінетична стійкість аерозолів зумов-
люється їх  високою дисперсністю і  малою концентрацією. але 
агрегативно вони дуже нестійкі системи внаслідок відсутності 
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електростатичного та адсорбційно-сольватного бар’єрів. коагуля-
ція аерозолів  — це  швидка коагуляція. особливо нестійкі, як  за-
значалося вище, високодисперсні і грубодисперсні системи. Швид-
кість коагуляції зростає з  підвищенням концентрації аерозолю, 
під впливом конвекції, механічного перемішування, ультразвуко-
вих коливань. коагуляції сприяє полідисперсність і  анізометрич-
на форма частинок дисперсної фази. на стійкість туманів особли-
во впливає температура, тому що рівновага у них можлива тільки 
тоді, коли тиск насиченої пари частинок (р) дорівнює тиску насиче-
ної пари рідини, з якої вони утворюються (p0). При р > p0 йде випа-
ровування крапель, а при р < р0 — конденсація.

Руйнування аерозолів. При боротьбі з димами, які забрудню-
ють атмосферу пилом, що виникає у виробничих процесах і на бу-
дівництві, виникає необхідність руйнування аерозолів. для цього 
використовують апарати, побудовані на  різних принципах: зміні 
швидкості та напрямку потоку аерозолю (циклони, мультицикло-
ни, ротаційні вловлювачі), дії електричного поля (електрофільтри), 
фільтрації (сітчасті фільтри, волокнисті фільтри), дії ультра звуку, 
поглинанні частинок аерозолю водою (кондиціонери, скрубери). 
аерозолі руйнують також введенням речовин, які можуть бути 
центрами кристалізації або конденсації. наприклад, при розпилю-
ванні твердого сO2 або Agі на верхню частину хмар відбувається 
конденсація пари води і випадає дощ.

Застосування аерозолів. аерозолі застосовують у  промис-
ловості (фарбування та  металізації поверхонь, розпилення па-
лив перед горінням), у сільському господарстві (розпилення до-
брив та отрутохімікатів). У фармації широко використовують ае-
розольну лікарську форму. ця лікарська форма дозволяє сполу-
чати в  собі декілька високоефективних лікарських речовин, які 
забезпечують спектр необхідного впливу на осередок ураження: 
зупинку кровотечі, блокаду больового синдрому, локалізацію за-
пального процесу, антимікробну дію, захист рани від забруднен-
ня і  т.д. Популярність фармацевтичних аерозолів пояснюється 
ще й простотою застосування, можливістю з одного балона обро-
бити декілька хворих, яким необхідна медична допомога. за ти-
пом застосування аерозольні лікарські препарати підрозділяють 
на інгалятори, аероплівки, мазі, піни. обов’язковим компонентом 
аерозольних сумішей є  пропеленти або гази. як  пропеленти за-
стосовують деякі фреони (фторхлорвуглеводні), а також пропан, 
бутан, ізобутан.



371

 7.7. Окремі класи дисперсних систем

Ученими національного фармацевтичного університе-
ту о.і. тихоновим, в.і. чуєшовим та ін. розроблені лікарські аеро-
золі — цимезоль, гіпозоль, пропомізоль, діоксиколь та ін.

	Тумани — це аерозолі з рідкою, а дими і пил — із твердою дис-
персною фазою.
	Броунівський рух частинок дисперсної фази в аерозолях на-

багато інтенсивніший, ніж у ліозолях, але на нього впливає седимен-
тація, пов’язана з малою в’язкістю та густиною газового середови-
ща.
	Аерозолі сильно розсіюють світло у зв’язку з великою різни-

цею показників заломлення фази та середовища.
	Аерозолі агрегативно нестійкі, тому що їх частинки не ма-

ють факторів стабілізації, характерних для ліозолів.
 Висока дисперсність і мала концентрація частинок дисперс-

ної фази зумовлює кінетичну стійкість аерозолів.
	Основні методи руйнування аерозолів: зміна швидкості 

та  напрямку руху потоку аерозолю, фільтрація, дія ультразвуку 
і електричного поля. Для цього використовують циклони, мульти-
циклони, ротаційні вловлювачі, кондиціонери, скрубери; різні філь-
три: сітчасті, волокнисті, електрофільтри.
	Аерозольна лікарська форма сполучає в собі декілька високо-

ефективних лікарських речовин і, крім того, відрізняється просто-
тою застосування.

Порошки

Порошки  — це  дисперсні системи з  газоподібним дисперсій-
ним середовищем і  твердою дисперсною фазою, яка складаєть-
ся з частинок розміром від 10–8 до 10–4 м. Порошки можна розгля-
дати як  аерозолі з  твердою дисперсною фазою, які скоагулювали 
і утворили осад (аерогель). залежно від розміру частинок порошків 
їм дають різні назви: 10–4 ÷ 10–5 м — пісок; 10–5 ÷ 10–6 м — пил; мен-
ше 10–6 м — пудра. для фармацевтичних порошків помел відповідає 
діаметру частинок 10–20 мкм.

Способи одержання та дисперсійного аналізу. Порошки одер-
жують методами механічного і  хімічного диспергування твердих 
матеріалів. в аптечних умовах для порошкування сировини та ма-
теріалів використовують рекомендовану фармакопеєю ступку 
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з товкачиком. У більшості порошків частинки анізометричні, най-
частіше подовжені або пластинчасті. ізометричні частинки мають 
форми сфери, багатогранника.

кожний порошок неоднорідний за  розмірами своїх части-
нок. частинки одного розміру складають фракцію. для визначен-
ня фракційного складу порошків в аптечних умовах використову-
ють стандартний набір сит.

в аналітичних лабораторі-
ях розміри частинок визначають 
методами оптичної мікроскопії 
та седиментації (див. 7.2.4; 7.3.2). 
результати аналізу оформляють 
графічно у  вигляді гістограм 
і диференціальних кривих розпо-
ділу. Гістограми будують у коор-
динатах ∆Qi –ri, або ∆Qi /∆ri –ri, 
де ∆Qi — процентний вміст час-
тинок у  визначених інтервалах 

радіусів. крива, проведена через точки, які відповідають середи-
нам інтервалів гістограми, побудованої у координатах ∆Qi /∆ri –ri,
є  диференціальною кривою розподілу частинок за  розмірами  
(рис. 7.35).

Основні властивості порошків. Порошки характеризують та-
кими властивостями: гігроскопічність, змочуваність, вологість, на-
сипна щільність, сипкість (текучість), абразивність, електрична 
провідність, горючість, вибуховість.

Гігроскопічність і  змочуваність порошків — це  здатність по-
рошків поглинати вологу з навколишнього середовища. При цьо-
му поглинання спочатку йде як адсорбція молекул води поверхнею 
частинок, а потім як капілярна конденсація у твердих пористих ті-
лах.

Змочуваність частинок порошку тим краще, чим менше сили 
зчеплення між утворюючими рідину молекулами (когезія) і  чим 
більше сили зчеплення між молекулами рідини та твердої частин-
ки (адгезія) (див. розд. 6.1).

вміст вологи в  порошку виражають величинами вологості 
або вологовмісту. Вологістю називають відношення маси вологи 
в порошку до всієї маси (сухий порошок разом з вологою). Волого-
вміст — це відношення маси вологи в порошку до маси абсолют-
но сухого порошку.

Рис. 7.35. Гістограма 
та диференціальна крива розподілу 

частинок порошку за розмірами
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Насипною щільністю називають масу одиниці об’єму порош-
ку, вільно насипаного в будь-яку ємність. для визначення насипної 
щільності у зважений мірний циліндр невеликими порціями, злег-
ка постукуючи, насипають порошок. Після цього циліндр зважу-
ють. насипна щільність залежить від щільності порошку, порис-
тості та вологості. У грубих порошках вона майже не залежить від 
розміру частинок, тому що  визначається відношенням сили ваги 
частинок до пропорційної їй сили тертя між ними. із збільшенням 
дисперсності порошку починають проявлятися міжмолекулярні 
сили, які збільшують силу тертя між частинками й сприяють утво-
ренню більш пухкої структури, тому насипна маса зменшується.

оцінку текучості можна проводити за допомогою кута при-
родного укосу. Кутом природного укосу називається кут, утворений 
порошком, насипаним у вигляді конуса, і горизонтальною площи-
ною. чим менше кут укосу, тим більше текучість порошку. на вели-
чину текучості впливають щільність, розмір і форма частинок, стан 
їх поверхні, вологість.

Абразивність порошків, характеризує твердість частинок, має 
велике значення в технологічних процесах для розрахунку зношу-
вання устаткування та його попередження.

Електрична провідність порошків характеризується величи-
ною питомого електричного опору куба порошку з довжиною сто-
рони 1 м і залежить від хімічного складу, розміру і щільності упа-
кування частинок, вологості і  температури. Порошки поділяють 
на добре-, середньо- та малопровідні.

Горючість і  вибуховість порошків характеризується такими 
даними, як температура самозаймання, спалаху, мінімальний вміст 
окиснювача та ін.

Розпилення і флюїдизація (переведення у стан, подібний рідко-
му). якщо крізь шар порошку, який міститься в циліндрі з порис-
тою дниною, продувати знизу газ, то порошок почне розширюва-
тися, коли градієнт тиску газу перевищить градієнт гідростатично-
го тиску порошку. Порошок із великими частинками розширюєть-
ся рівномірно, контакт між частинками зберігається, але структура 
стає більш пухкою. У дрібнодисперсних порошках спостерігається 
розпад на окремі агрегати, між ними утворюються канали, по яких 
і  проходить значна частина газу. При певній швидкості пропус-
кання газу він починає барботувати крізь шар грубих порошків, 
що рівномірно розширюється, як крізь рідину. Порошок у цьому 
стані нагадує рідину, що  кипить, і  тому називається «киплячим 
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шаром». частинки порошку виносяться з  киплячого шару, тобто 
він видувається. У  дрібнодисперсних порошках при аналогічних 
умовах канали руйнуються, в шарі відбувається інтенсивне пере-
мішування, безперервне утворення і розпад агрегатів (агрегативна 
флюїдизація), що  призводить до  повного видування порошку га-
зом.

Багато порошків можна перевести в розширений стан не тіль-
ки пропусканням крізь них газу, але й просто обережним переси-
панням. Пересипання сприяє утворенню пухкої структури внаслі-
док проникнення газу між частинками. в  такому стані порошок 
має велику текучість і нагадує за цією властивістю рідину.

Під час пересипання порошки розпилюються. їх  розпилюва-
ність визначається силами зчеплення між частинками, вона збіль-
шується при зростанні розмірів частинок до певної межі та змен-
шується зі збільшенням вологості порошку.

Гранулюванням називають процес переведення порошків 
у гранули — агрегати сферичної або циліндричної форми. Грану-
ли менше розпилюються, більш стійкі при зберіганні, їх зручно фа-
сувати і дозувати. Гранулювання проводять у спеціальних бараба-
нах або в ультразвукових установках. Механізм гранулювання по-
лягає в тому, що частинки порошку під дією міжмолекулярних сил 
вступають в  енергетичну взаємодію, утворюючи агрегати. як  по-
казав  с.с.  воюцький, гранулювання йде краще, якщо у  порошок 
ввести «зародки».

Гранули є однієї з лікарських форм, крім того, з них способом 
пресування готують таблетки. Порошки, гранули, таблетки склада-
ють до 80 % готових лікарських форм сучасної рецептури. Порош-
ки можуть бути одно- і багатокомпонентними. з підвищенням дис-
персності порошків збільшується їх адсорбуюча, обволікаюча, ан-
тисептична дія.

	Порошки — це дисперсні системи з газовим дисперсійним се-
редовищем і твердою дисперсною фазою, що складається із час-
тинок розміром 10 –8–10 –4 м.
	Лікарські порошки — це механічні суміші подрібнених лікар-

ських речовин органічної та неорганічної природи.
	Є дозовані (розділені), розраховані на  одноразовий прийом, 

і не дозовані (не розділені) лікарські порошки.
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	Текучість порошку оцінюють за допомогою кута природно-
го укосу.
	Вологість  — це  відношення маси вологи в  порошку до  всієї 

маси порошку.
	Насипна щільність — це маса одиниці об’єму порошку, віль-

но насипаного в будь-яку ємність.
	Електрична провідність порошку — це питомий електрич-

ний опір куба порошку із стороною, рівною 1 м.
	Результати дисперсного аналізу порошків графічно оформ-

ляють у вигляді гістограм і диференціальних кривих розподілу час-
тинок за розмірами.
	Порошки, гранули, таблетки становлять близько 80 % го-

тових лікарських форм сучасної рецептури.

7.7.2. систЕми З РіДКим  
ДисПЕРсійНим сЕРЕДОВищЕм

суспензії

Суспензіями називають мікрогетерогенні системи з  рідким 
дисперсійним середовищем і  твердою дисперсною фазою. отже, 
класифікація за агрегатним станом у них збігається з ліофобними 
золями, але вони відрізняються від останніх дисперсністю. розмір 
частинок суспензій складає 10–6–10–4 м.

Одержання суспензій. суспензії, як  і  ліофобні золі, можна 
одержати методами диспергування і  конденсації. але практично 
завжди суспензії одержують диспергуванням нерозчинних твердих 
речовин у рідкому середовищі або скаламученням в цьому середо-
вищі попередньо одержаного порошку.

Молекулярно-кінетичні та  оптичні властивості. за  моле-
ку лярно-кінетичними і оптичними властивостями суспензії дуже 
відрізняються від ліофобних золів. У зв’язку з низькою дисперсніс-
тю броунівський рух у них виявляється дуже слабо, а такі власти-
вості, як дифузія та осмос, зовсім не виявляються. світло, прохо-
дячи крізь суспензії, не розсіюється, а відбивається, тому вони ка-
ламутні, на відміну від ліофобних золів, для яких характерне яви-
ще опалесценції і ефект тіндаля.

Стійкість суспензій. седиментаційна стійкість суспензій дуже 
мала внаслідок великого розміру частинок. дисперсна фаза цілком 
випадає в осад за порівняно короткий час. агрегативна стійкість 
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суспензій зумовлюється тими ж факторами, що  і  стійкість ліозо-
лів: електростатичним, адсорбційно-сольватним і  структурно-
механічним.

Утворення подвійних електричних шарів може відбуватися, 
як і в золях, в результаті вибіркової адсорбції іонів із розчину або 
поверхневої дисоціації функціональних груп. електрокінетичний 
потенціал частинок можна визначити електрофоретичним мето-
дом, причому він має величину того ж порядку, що і  ζ-потенціал 
типових ліозолів.

якщо на поверхні частинок суспензії адсорбуються молекули 
розчинника, утворюючого сольватний шар товщиною в один-два 
молекулярних діаметри, то такі сольватовані суспензії будуть агре-
гативно стійкими без стабілізатора.

стабілізують суспензії за допомогою високомолекулярних ре-
човин. захисний шар цих речовин забезпечує гідратацію частинок, 
крім того, довгі ланцюги макромолекул охоплюють частинки, утво-
рюючи структурні ґратки.

Пасти. При підвищенні концентрації дисперсної фази агрега-
тивно стійкої суспензії до гранично можливої величини (70–80 %) 
утворюються висококонцентровані суспензії — пасти. Майже все 
дисперсійне середовище у пастах зв’язане у сольватних плівках, які 
розділяють частинки. У зв’язку з відсутністю вільної рідини пасти 
мають велику в’язкість, деяку міцність, крім цього, в них можуть 
утворюватися просторові структури, здатні до синерезису та тик-
сотропії.

Застосування суспензій. суспензії мають велике значення 
у природі та техніці. до суспензій належать вологий ґрунт, глиня-
не тісто, яке застосовується у керамічному виробництві, цементні 
та вапняні розчини, зависі пігментів у органічних середовищах — 
масляні фарби та кольорові лаки. суспензії завдяки адсорбційним 
властивостям широко використовують як  каталізатори у  гетеро-
генному каталізі. в аптечній практиці суспензії застосовують тоді, 
коли тверда лікарська речовина не розчиняється у воді. У суспензії 
лікарська речовина має більш високий ступінь дисперсності, ніж 
у порошку, і в зв’язку з цим швидше і повніше виявляє свою лікар-
ську дію. суспензія має бути досить стійкою. це означає, що час-
тинки повинні осідати настільки повільно, щоб при прийомі мікс-
туру можна було досить точно продозувати. з цією метою суспен-
зії стабілізують желатозою, камедями, метилцелюлозою та ін. Пас-
ти широко використовуються для лікування шкірних захворювань, 
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у  стоматології, косметології (граміцидинова паста, іхтіол, паста 
теймурова).

	Суспензії — це дисперсні системи з рідким дисперсійним се-
редовищем і твердою дисперсною фазою, розміри частинок якої 
становлять 10 –6–10 –4 м.
	Суспензії — це седиментаційно нестійкі дисперсні системи, 

що мають певну агрегативну стійкість.
	Суспензіям не  властиві явища дифузії та  осмосу, а  броу-

нівський рух практично припиняється для частинок з  розміром 
> 5 ∙ 10 –6 м.
	При проходженні світла через суспензію світлові промені по-

глинаються, заломлюються і відбиваються, а не розсіюються.
	Пасти  — це  висококонцентровані суспензії, що  не мають 

стабілізаторів.
	У суспензії лікарська речовина має більш високий ступінь 

дисперсності, ніж у порошку, і тому швидше і повніше проявляє лі-
карську дію.
	Пасти використовують у  дерматології, стоматології 

та косметології.

Емульсії

Емульсіями називають вільнодисперсні системи, в  яких дис-
персійне середовище і  дисперсна фаза рідкі. Умовою утворення 
емульсії є  взаємна нерозчинність рідин, тому ці  рідини повинні 
дуже відрізнятися за  своєю полярністю. найбільше значення ма-
ють емульсії, в яких одна з фаз — вода (полярна рідина). іншу фазу 
утворює неполярна чи малополярна рідина, яку, незалежно від хі-
мічного складу, називають маслом. дисперсність емульсій зміню-
ється у великих межах — від краплин розміром 10–7 м до таких, які 
можна побачити неозброєним оком.

Одержання емульсій. емульсії одержують головним чином 
шляхом механічного диспергування (струшуванням, енергійним 
перемішуванням, дією ультразвуку), а також видавлюванням ріди-
ни через тонкі отвори під великим тиском. застосовують і конден-
саційні методи заміни розчинника і взаємної конденсації пари.

Класифікація емульсій. емульсії класифікують за  полярніс-
тю фаз і за концентрацією дисперсної фази. відповідно до першої 
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класифікації розрізняють два типи емульсій: 1) прямі (емульсії пер-
шого роду), які складаються з полярного дисперсійного середови-
ща (вода) і неполярної дисперсної фази (масло); їх позначають м/в; 
2) зворотні (емульсії другого роду), у яких дисперсійне середовище 
неполярне (масло), а дисперсна фаза полярна (вода), їх позначають 
в/м.

тип емульсії легко встановити за  властивостями дисперсій-
ного середовища. якщо емульсія не змочує гідрофобну поверхню, 
розбавляється водою, забарвлюється водорозчинним барвником 
(наприклад, синім метиленовим) і виявляє значну електричну про-
відність, то це емульсія типу м/в. навпаки, якщо емульсія змочує 
гідрофобну поверхню, розбавляється маслом, забарвлюється мас-
лорозчинним барвником (наприклад, суданом III) і не виявляє по-
мітної електричної провідності, то це емульсія типу в/м.

згідно з другою класифікацією емульсії розділяють на розбав-
лені — з концентрацією дисперсної фази не більше 0,1 % від об’єму 
емульсії; концентровані — з концентрацією від 0,1 до 74 % об’єму; 
висококонцентровані — із вмістом дисперсної фази більшим, ніж 

74 % об’єму. 74 % — це максималь-
на концентрація, коли в  емульсії 
існують недеформовані сферич-
ні краплини. При більшій концен-
трації відбувається деформування 
краплин, вони набувають форми 
багатогранників (поліедрів), роз-
ділених тонкими плівками диспер-
сійного середовища. Під мікроско-
пом такі емульсії нагадують бджо-
лині соти (рис. 7.36). висококон-

центровані емульсії мають властивості гелів. вони не  течуть і  не 
здатні до седиментації.

Стійкість емульсій. емульсії, як і всі колоїдні та мікрогете-
рогенні системи, агрегативно нестійкі внаслідок великого надлиш-
ку поверхневої енергії на міжфазній поверхні. їх агрегативна не-
стійкість виявляється в самодовільному злитті крапель — коалес-
ценції, яка може призвести до повного розшарування емульсії. від 
коалесценції відрізняється процес оборотної коагуляції  — фло-
куляції, коли утворюються агрегати краплин, які не  зливаються, 
а зберігають свою індивідуальність і при певних умовах знову роз-
ходяться.

Рис. 7.36. схема 
висококонцентрованої емульсії
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Седиментація емульсій  — спливання або осідання краплин 
дисперсної фази, залежить від їх  дисперсності, різниці в  густині 
фаз, в’язкості середовища. високодисперсні емульсії седиментацій-
но більш стійкі, ніж грубодисперсні.

агрегативна стійкість емульсій тісно пов’язана з  концентра-
цією дисперсної фази. властивості розбавлених емульсій майже 
не відрізняються від властивостей ліофобних золів: частинки дис-
персної фази несуть заряд, вплив електролітів відповідає прави-
лу Шульце–Гарді, існує критичний ζ-потенціал, багатозарядні іони 
змінюють знак заряду частинок. розбавлені емульсії звичайно утво-
рюються без введення в систему емульгаторів. заряд на частинках 
таких емульсій виникає внаслідок адсорбції іонів неорганічних 
електролітів, які можуть бути присутні в середовищі у дуже малих 
кількостях, або внаслідок адсорбції іонів гідрогену, гідроксид-іонів 
води. треба також зазначити, що в розбавлених емульсіях зіткнен-
ня частинок відбуваються рідко, що теж підвищує їх агрегативну 
стійкість.

для утворення концентрованих емульсій у систему необхідно 
вводити емульгатор.

Емульгатори та механізм їх дії. емульгатор знижує поверх-
невий натяг на  межі поділу фаз, отже, емульгатор повинен бути 
поверхнево-активною речовиною, але його дія не  вичерпується 
зменшенням поверхневої енергії. досвід показує, що коротколан-
цюгові спирти та жирні кислоти з nс < 8 виявляють слабку емуль-
гуючу дію. найбільшу емульгуючу здатність мають Пар з  nс від 
10 до 18. При подальшому зростанні довжини ланцюга емульгую-
ча здатність знову слабшає. отже, існує деяке оптимальне співвід-
ношення гідрофільних і  ліпофільних 
властивостей дифільних молекул Пар, 
необхідне для емульгування. якщо пе-
реважає гідрофільність, то  молекули 
Пар втягуються у  воду (рис. 7.37, а), 
довголанцюгові Пар з  переважаючи-
ми ліпофільними властивостями втя-
гуються у масло (рис. 7.37, б), при пев-
ному балансі властивостей молеку-
ли розташовуються на  поверхні поді-
лу фаз (рис. 7.37, в). отже, для вираже-
ної емульгуючої дії необхідна відносна 
врівноваженість з  деяким дебалансом 

Рис. 7.37. схема 
гідрофільно-ліпофільного 

балансу (ГлБ): 
а — зсунутий убік 

гідрофільності; 
б — ліпофільності; 

в — оптимальний варіант
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вбік полярності або неполярності. за правилом Банкрофта емуль-
гатори, які краще розчиняються у  воді, ніж у  маслі, стабілізують 
прямі емульсії, і, навпаки, якщо розчинність емульгатора у маслі 
більша, ніж у воді, він стабілізує емульсію типу в/м.

співвідношення гідрофільних і ліпофільних властивостей мо-
лекул Пар називають гідрофільно-ліпофільним балансом (ГЛБ). ГлБ 
кількісно оцінюють числами, які зростають з підвищенням гідро-
фільності. числа ГлБ Пар змінюються від 1 до 40. емульсії типу 
м/в стабілізують емульгатори із числом ГлБ 8–18, зворотні емуль-
сії — з числами 3–6. Перші емульгатори називаються гідрофільни-
ми, другі — гідрофобними.

величину ГлБ знаходять експериментально або за груповими 
числами атомних угруповань (довідкова література), що  входять 
в молекулу Пар. Групове число відображає спорідненість даної гру-
пи до води.

сильну емульгуючу здатність мають мила з nс від 12 до 18 (оле-
ати, стеарати). вони адсорбуються на міжфазній межі і утворюють 
структурні шари, звернені іоногенними групами до води, а непо-
лярними ланцюгами — до масла (рис. 7.38, в, г). таким чином, ста-
білізуюча дія емульгатора полягає не тільки і не стільки в зниженні 
поверхневого натягу, скільки в утворенні структурно-механічного 
бар’єра. структурно-механічний бар’єр утворюють також тверді 
емульгатори — порошки. наприклад, якщо струшувати мінераль-
не масло з  водою в  присутності глини, то  спочатку утворюються 
обидва типи емульсій: м/в і в/м.

Рис. 7.38. схема розташування на поверхні крапель емульсії частинок 
глини (а, б) та молекул Пар (в, г)

але частинки глини на  межі поділу фаз будуть для кожного 
типу емульсій розташовуватися по-різному (рис. 7.38, а, б).

У випадку крапельок води (рис. 7.38, б) гідрофільні частин-
ки глини майже повністю будуть втягнені у середину крапель і не 
зможуть перешкодити їх зливанню. внаслідок цього емульсія в/м 
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виявляється нестійкою. на крапельках масла (рис. 7.38, а) частинки 
глини утворюють механічно міцний шар, який перешкоджає зли-
ванню крапельок. У  результаті утворюються стійка емульсія м/в. 
У  випадку застосування гідрофобного емульгатора  — сажі утво-
рюється стійка емульсія в/м. отже, гідрофільний емульгатор ста-
білізує пряму емульсію, а гідрофобний — зворотну. дисперсійним 
середовищем стає рідина, яка краще взаємодіє з емульгатором.

крім низькомолекулярних Пар і  порошків, ефективними 
емульгаторами є високомолекулярні Пар (желатин, сапоніни, по-
лівінілові спирти і т.д.). ці речовини утворюють на межі поділу фаз 
тривимірні сітки. високомолекулярні емульгатори також підпо-
рядковуються правилу Банкрофта, тому що сітка утворюється за-
вжди з того боку межі поділу, де високомолекулярна Пар розчин-
на. ця рідина і стає неперервною фазою.

для одержання лікарських емульсій особливо широко засто-
совують оксиетильовані неіоногенні Пар — твіни і плюроніки. ре-
човини типу плюронік використовуються для одержання диспер-
сій лікарських препаратів, які вводять у систему кровообігу. вони 
були застосовані для емульгування перфторвуглеводнів, запропо-
нованих для переносу кисню у «штучній крові». Пар типу твін ви-
користовують найчастіше в лікарських емульсіях для зовнішнього 
застосування.

на практиці важливо знати, який тип емульсії утвориться при 
сумісному диспергуванні масла і води. якщо об’єми фаз приблиз-
но однакові, то спершу утворюються і крапельки масла, і крапель-
ки води. Потім менш стійкі краплі коалесціюють, утворюючи дис-
персійне середовище, а більш стійкі виживають і стають дисперс-
ною фазою. тип емульсії залежить від ГлБ доданого емульгатора. 
вплив ГлБ емульгатора на тип емульсії особливо чітко виявляєть-
ся у явищі обернення фаз емульсії. оберненням фаз називають пе-
рехід емульсії прямого типу в емульсію зворотного типу, і навпаки. 
якщо до емульсії, стабілізованої натрій стеаратом, додати розчин 
саCl2 і сильно струснути, то утворюється зворотна емульсія. При-
чина обернення — зміна природи емульгатора. типовий емульга-
тор для прямих емульсій (натрій стеарат) перетворюється в емуль-
гатор для емульсій зворотного типу (кальцій стеарат).

Руйнування емульсій. на практиці нерідко виникає необхід-
ність руйнування емульсій. до руйнування призводять чисто ме-
ханічні дії: розмішування і  збовтування. Прикладом є  одержан-
ня вершкового масла при збиванні вершків, центрифугування 
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при  відділенні вершків від молока. розбавлені емульсії можна де-
емульгувати додаванням електроліту. руйнування емульсій мож-
на здійс нити за допомогою деемульгаторів — Пар, які мають біль-
шу порівняно з емульгаторами поверхневу активність, але меншу 
емульгуючу здатність, тобто здатність до утворення структурова-
них шарів.

Значення емульсій. емульсії мають велике значення у  жит-
ті людини. засвоєння жирів у організмі йде через їх емульгування 
під впливом жовчі. Молоко, яєчний білок, вершки, сметана, що пе-
ребувають в  емульгованому стані, добре засвоюються організ-
мом. емульсії відносять до рідких лікарських форм, які пропису-
ють як для зовнішнього, так і для внутрішнього застосування. При 
введенні лікарських речовин в організм через рот (per os) доціль-
но використовувати прямі емульсії, а при введенні через шкіру (per 
cutanum) — емульсії зворотного типу, тому що шкіра непроникна 
для води і розчинених в ній речовин.

в аптеках готують емульсії з жиро-маслинового насіння і пло-
дів без додавання емульгаторів. емульгаторами є білки, слизи, ка-
меді, які містяться у  насінні і  плодах. Масляні емульсії готують 
з бальзамів, смол, жирних масел з добавкою емульгаторів. до скла-
ду масляних емульсій часто входять різні лікарські речовини.

	Емульсії — це вільнодисперсні системи, у яких дисперсійне се-
редовище та дисперсна фаза є такими рідинами, що не змішу-
ються або обмежено змішуються.
	Прямі емульсії (I роду) складаються з полярного середовища 

та неполярної фази (м/в), а зворотні (II роду) — з неполярного се-
редовища та полярної фази (в/м).
	Емульсії залежно від концентрації дисперсної фази розділя-

ють на розбавлені, концентровані та висококонцентровані.
	Емульгатори — це розчинні ПАР і ВМС або нерозчинні по-

рошкоподібні речовини, додавання яких до емульсій робить їх стій-
кими.
	Процес самодовільного злиття крапель в емульсіях назива-

ють коалесценцією.
	Співвідношення полярних, гідрофільних ділянок молекули 

і неполярних вуглеводневих радикалів (гідрофобних ділянок) молеку-
ли ПАР називають гідрофільно-ліпофильним балансом (ГЛБ).
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	Гідрофільний емульгатор стабілізує пряму емульсію, а гідро-
фобний — зворотну.
	Високомолекулярні емульгатори утворюють на межі поділу 

фаз тривимірні сітки.
	При флокуляції утворюються агрегати краплин, які не зли-

ваються.
	Оберненням фаз називають перехід емульсії прямого типу 

в емульсію зворотного типу, і навпаки. Причина обернення — зміна 
природи емульгатора.
	Для одержання лікарських емульсій широко застосовуються 

твіни, плюроніки, бальзами, смоли.
	Емульсії — рідкі лікарські форми як для зовнішнього (зворот-

ні емульсії), так і для внутрішнього (прямі емульсії) застосування.

Піни

Піни  — це  висококонцентровані гетерогенні системи, у  яких 
дисперсна фаза складається із  бульбашок газу, а  дисперсійне 
середо  вище  (рідке або тверде) утворює тонкі плівки між бульбаш-
ками, розмір яких 10–3–10–2 м.

Одержання пін. для одержання пін застосовують як дисперга-
ційні (струшування, інтенсивне перемішування), так і конденсацій-
ні методи (виділення нової фази газу при кипінні або пересиченні). 
Піни в чистих рідинах дуже нестійкі. для утворення більш-менш 
стійкої піни треба додавати стабілізатори — піноутворювачі. сут-
ність процесу піноутворення полягає в  тому, що  бульбашки газу 
оточуються адсорбційним шаром піноутворювача, спливають 
до поверхні, на якій є адсорбційний шар піноутворювача, розтягу-
ють його і таким чином утворюють двобічну плівку. якщо ці плів-
ки достатньо міцні, спливаючі бульбашки утворюють піну.

структура піни визначається її  кратністю  — відношенням 
об’єму піни до  об’єму вихід-
ного розчину піноутворювача: 
β = (Vг + Vр)/Vр, де Vг — об’єм 
газу. якщо β  < 10, то  утворю-
ється «волога» піна, яка скла-
дається із  сферичних бульба-
шок, розділених товстими про-
шарками (рис. 7.39, а). для «су-
хих» пін з  тонкими прошарка-
ми  — стінками поліедричних 

Рис. 7.39. схема будови кульової (а) 
та поліедричної (б) пін
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комірок, заповнених газом, β досягає значення 1000. отже, в цьому 
випадку піна має таку саму сотову структуру, як висококонцентро-
вана емульсія (рис. 7.39, б).

Стійкість пін. стійкість пін характеризують часом життя 
окремої газової бульбашки або часом руйнування стовпа піни пев-
ної висоти. стійкість піни залежить від природи і концентрації пі-
ноутворювача. Піна може існувати як кілька секунд, так і кілька го-
дин. низькомолекулярні Пар — спирти і жирні кислоти утворю-
ють малостійкі піни, час існування яких не перевищує 20 с. Мак-
симум стійкості спостерігається для середніх членів гомологічно-
го ряду, тому що початок ряду характеризується малою поверхне-
вою активністю, а кінець — малою розчинністю. кожній речовині 
відповідає певна концентрація, при якій вона максимально ефек-
тивна. Мила дають більш стійкі піни, максимальна стійкість піни 
відповідає милам з середньою довжиною вуглеводневого радикала.

Глюкозиди сапонінів, таніди, барвники і  особливо високомо-
лекулярні сполуки (білки) утворюють стійкі піни, причому їх стій-
кість безперервно зростає з підвищенням концентрації.

стабільність високостійкої піни зумовлюється структурно-
механічними властивостями адсорбційних шарів піноутворювача. 
ці шари, з одного боку, уповільнюють стікання рідини та стоншен-
ня плівки, а з другого боку — надають плівкам піни високу струк-
турну в’язкість, пружність і механічну міцність.

Б.  дерягін пояснює стабільність високостійких пін розкли-
нюючим тиском. Причиною розклинюючого тиску у плівках піни, 
стабілізованої іоногенними рідинами, є відштовхування подвійних 
електричних шарів, утворених іонами піноутворювача в  розчині 
біля обох поверхонь плівки.

крім природи і концентрації піноутворювача на стійкість піни 
впливають температура, в’язкість дисперсійного середовища, рн.

Руйнування пін. У  низці випадків піноутворення може бути 
небажаним. Піна у котлах парових машин порушує роботу тепло-
енергетичних установок, заважає перемішуванню розчинів, ви-
паровуванню розчинів у  випарних апаратах. вкриваючи поверх-
ню водоймища, піна перешкоджає надходженню кисню у  воду, 
що  згубно діє на  фауну і  флору. Піни руйнують механічною, те-
пловою дією, або додаванням Пар, які мають високу поверхневу 
активність, але низьку стабілізуючу здатність, тобто не  утворю-
ють стійкої піни. такі речовини витискують піноутворювач із ад-
сорбційного шару і знижують стабільність плівок. У виробництві 
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антибіотиків, вітамінів, дріжджів, цукру для гасіння пін викорис-
товують олії, тваринні жири, силіційорганічні сполуки. для змен-
шення піноутворення при екстракорпоральній обробці крові та-
кож застосовують силіційорганічні сполуки.

Значення пін і  піноутворення. Піноутворення і  піни ма-
ють велике практичне значення. Піноутворення використовуєть-
ся у виробництві будівельних і теплоізоляційних матеріалів (піно-
бетон, піноскло), пластичних мас (пінопласти), при збагаченні ко-
рисних копалин (пінна флотація). розроблені методи пінного здо-
бування природних поверхнево-активних речовин. виключне зна-
чення мають піни у протипожежній справі. екстракорпоральне на-
сичення крові киснем здійснюється у пінних апаратах («штучні ле-
гені»). Пінні аерозолі використовують як кровоспинні засоби.

	Піни складаються з  бульбашок газу, розділених тонкими 
плівками рідкого або твердого дисперсійного середовища.
	Структуру піни визначає кратність  — відношення об’єму 

піни до об’єму піноутворювача.
	Стабільність високостійкої піни зумовлюється струк-

турно-механічними властивостями адсорбційних шарів піноутво-
рювача.
	Пінні аерозолі використовують як кровоспинні засоби.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. як класифікують аерозолі за агрегатним станом дисперс-
ної фази? що таке смог?
2. У чому полягають особливості молекулярно-кінетичних 
властивостей аерозолів? що таке термофорез, термопреци-
пітація, фотофорез?

3. чому аерозолі застосовують для створення димових завіс?
4. У чому причини агрегативної нестійкості аерозолів?
5. які переваги аерозольної лікарської форми?
6. за якими властивостями характеризують порошки? що таке 

насипна щільність? як оцінити текучість порошків?
7. для чого порошки гранулюють? як  впливає дисперсність 

порошків на їх біологічну дію на організм?
8. У чому полягає спільність та відмінність суспензій і ліофоб-

них золів?
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9. як застосовують суспензії і пасти у фармацевтичній практи-
ці?

10. як класифікують емульсії за  концентрацією дисперсної 
фази? чим відрізняються розбавлені емульсії від концентрованих?

11. що таке прямі та зворотні емульсії? як здійснюється обер-
нення фаз емульсії? як визначають тип емульсії?

12. У чому полягає механізм дії емульгатора? що  таке 
гідрофільно-ліпофільний баланс?

13. яку структуру має «суха» піна? яке практичне застосуван-
ня пін? як використовуються в медицині пінні апарати?

7.7.3. утВОРЕННЯ і ВлАстиВОсті  
ліОфілЬНих ДисПЕРсНих систЕм.  
КОлОїДНі ПОВЕРхНЕВО-АКтиВНі РЕЧОВиНи

класифікуючи дисперсні системи, ми розділяли їх на дві гру-
пи — ліофільні та ліофобні (оборотні і необоротні). Після вивчення 
ліофобних дисперсних систем ми знаємо, що вони є термодинаміч-
но нестійкими системами. ліофільні системи перебувають у стані 
термодинамічної рівноваги і є термодинамічно стійкими. це озна-
чає, що вони оборотні і утворюються самодовільно як із макрофаз, 
так і  з істинного розчину. Процес самодовільного утворення ліо-
фільних дисперсних систем, так само як і будь-яких інших систем, 
повинен супроводжуватися зменшенням енергії Гіббса. з рівнян-
ня Гіббса–Гельмгольца ∆G = ∆H – T∆S витікає, що ∆G буде мати не-
гативне значення, якщо: а) ∆H < 0; б) ∆S > 0. Перша умова (∆H < 0) 
виконується тоді, коли утворення системи супроводжується виді-
ленням тепла системою. друга умова (∆S > 0) виконується завжди, 
тому що ентропія змішування, як правило, позитивна.

типовими представниками ліофільних дисперсних систем 
є  розчини колоїдних поверхнево-активних речовин (асоціативні 
колоїди).

Колоїдними поверхнево-активними речовинами називають 
Пар, які здатні утворювати міцелярні системи. властивості Пар, 
як зазначалося вище, зумовлені дифільністю їх молекул. У довго-
ланцюгових Пар з числом атомів вуглецю nс = 10–20, для яких ха-
рактерний оптимальний баланс гідрофільності та  гідрофобнос-
ті, спостерігаються особливі властивості. При малих концентра-
ціях вони утворюють істинні розчини, із збільшенням концентра-
ції відбувається процес асоціації молекул і утворюються міцелярні 
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системи. цей процес самодовільний, і в системі можливі рівноваж-
ні переходи:

Молекулярний 
розчин

Міцелярна 
система

структурована 
міцелярна система 

(гель)
У розчинах колоїдних Пар міцели (частинки) утворюють-

ся внаслідок асоціації дифільних молекул. При асоціації ліофіль-
ні частини молекул Пар (що мають велику спорідненість до роз-
чинника) розташовуються на периферії міцели, усередині її пере-
бувають ліофобні частини молекул. так, у водних розчинах непо-
лярні вуглеводневі радикали молекул Пар утворюють ядро міцели, 
а полярні групи звернені до води. У неполярних середовищах утво-
рюються зворотні міцели, тобто усередині міцели розташовують-
ся полярні групи.

Міцелярний розчин Пар — це система термодинамічно стій-
ка, рівноважна і оборотна. Міцели Пар, на відміну від міцел ліо-
фобних золів, термодинамічно стабільні й не змінюються, доки під 
дією зовнішніх факторів не зсунеться рівновага в системі.

Класифікація колоїдних ПАР

за властивістю колоїдних Пар дисоціювати у рідких середови-
щах їх розділяють на іоногенні (аніоноактивні, катіоноактивні, ам-
фотерні) і неіоногенні.

У аніоноактивних колоїдних Пар поверхнево-активні іони 
заряджені негативно. до них належать лужні солі жирних кислот 
(мила) — RCOOMe, алкілсульфати — сульфоестери вищих спиртів 
та їх солі типу ROSо3Me; алкіл- і арилсульфонати RSо3Me — лужні 
солі високомолекулярних сульфокиснот, де R означає вуглеводне-
вий радикал типу сnн2n + 1 з числом атомів карбону C10 ÷ C20, а Ме — 
іони Na+, к+, NH4

+.
Катіоноактивні колоїдні Пар  — це  солі амінів, четвертин-

них амонійних основ, алкілпіридинових сполук + –
3RN H Cl ;    

+ –
3 3R(CH ) N Cl ;    + –

5 5C H N R Cl .  
Поверхнево-активні іони таких речовин заряджені позитивно.
Амфотерні колоїдні Пар — це алкіламінокисноти RNH2COOH, 

сульфобетаіни та ін. залежно від рн вони проявляють аніоно- або 
катіоноактивні властивості.

Неіоногенні колоїдні Пар не  дисоціюють на  іони. їх  одержу-
ють взаємодією оксиду етилену зі спиртами, фенолами, жирними 
кислотами та  іншими сполуками з  полярними групами. загальна 
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формула неіоногенних колоїдних Пар — R(OCH2CH2)mOH. Гідро-
фільність їх визначається довжиною оксиетенового ланцюга. У ви-
робництві фармацевтичних препаратів широко застосовуються 
оксиетильовані похідні естерів жирних кислот і сорбітану.

важливою характеристикою колоїдної Пар є співвідношення 
гідрофільних і  гідрофобних властивостей, яке визначається чис-
лом ГлБ (див. 7.7.2). залежно від числа ГлБ колоїдні Пар застосо-
вуються як гідрофобні емульгатори (3–6), змочувачі (7–9), миючі 
засоби (13–15), гідрофільні емульгатори (8–18).

Причини міцелоутворення  
в ліофільних дисперсних системах

термодинамічною рушійною силою міцелоутворення у  вод-
них розчинах колоїдних Пар є гідрофобні взаємодії: вуглеводне-
ва частина дифільної молекули виштовхується із водного середо-
вища, щоб уникнути контакту ланцюга з водою. в результаті утво-
рюються міцели, внутрішня частина яких складається із  рідкого 
вуглеводню (з’єднаних, щільно упакованих вуглеводневих ланцю-
гів), а зов нішня, звернена до води, — із полярних груп. видален-
ня з води вуглеводневих ланцюгів розпорядковує структуру води, 
внаслідок цього ентропія системи збільшується (∆S > 0), а енергія 
Гіббса відповідно зменшується (∆G < 0). отже, міцелоутворення — 
самодовільний процес.

Механізм міцелоутворення можна пояснити таким чином. 
При збільшенні концентрації зростає хімічний потенціал µПар, тоб-
то збільшується енергія системи, при малих концентраціях моле-
кули колоїдних Пар виходять у поверхневий шар, зменшуючи тим 
самим енергію. коли поверхневий шар стає насиченим, система ви-
водить гідрофобні ланцюги з води у нову фазу — міцелу, відділяю-
чи її від води гідрофільною оболонкою з полярних груп. таким чи-
ном, у розчині колоїдної Пар існує термодинамічна рівновага між 
молекулами або іонами Пар і міцелами, до деякої міри аналогічна 
утворенню нової конденсованої фази. числа агрегації міцел (чис-
ло молекул у міцелі) не такі великі ~50–100, щоб розглядати їх як 
фази, але достатні для того, щоб вважати сукупність міцел «псевдо-
фазою». тому для термодинамічної інтерпретації властивостей цих 
систем з  успіхом використовують гомогенне трактування (рівно-
вага молекули асоціат, яка визначається законом дії мас) і ге-
терогенне, що базується на фазовій рівновазі, яка визначається рів-
ністю хімічних потенціалів у двох співіснуючих фазах.
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7.7.4. КРитиЧНА КОНЦЕНтРАЦіЯ 
міЦЕлОутВОРЕННЯ

Утворення міцел відбувається при певній концентрації, що на-
зивають критичною концентрацією міцелоутворення (ККМ). 
за визначенням іЮПак, ккМ — це концентрація колоїдної Пар, 
при якій в її розчині виникає велике число міцел, що перебувають 
у термодинамічній рівновазі з молекулами (іонами), і різко зміню-
ються властивості розчину.

саме на  цій різкій змі-
ні фізико-хімічних влас-
тивостей розчинів колоїд-
них Пар ґрунтуються ме-
тоди визначення ккМ.  на-
приклад, крива залежності 
молярної електричної про-
відності λ  від концентрації 
(рис. 7.40,  1) має злам, який 
відповідає різкому зменшен-
ню λ в області ккМ. на кри-
вій залежності поверхнево-
го натягу σ від концентрації 
в цій області спостерігається 
вихід на  горизонтальну ді-
лянку (рис. 7.40, 2). так само 
різко змінюються й  інші 
властивості, зокрема, миюча 
здатність (рис. 7.40, 3), осмо-
тичний тиск (рис. 7.40, 4), 
світлорозсіяння, показник 
заломлення та ін.

на величину ккМ впливають різні фактори. У  гомологічних 
рядах з підвищенням молекулярної маси колоїдних Пар величина 
ккМ зменшується, бо здатність до асоціації зростає зі збільшенням 
довжини вуглеводневого ланцюга. електроліти значно знижують 
ккМ іоногенних колоїдних Пар. Головну роль при цьому відігра-
ють іони, заряджені протилежно іону Пар. вони знижують заряд 
міцели, при цьому зменшується електростатичне відштовхування 
і  полегшується приєднання нових молекул до  міцели. Підвищен-
ня температури підсилює тепловий рух частинок, що перешкоджає 

Рис. 7.40. залежність властивостей 
розчинів колоїдного електроліту 

(додецилсульфату натрію)  
від концентрації: 

1 — молярна електрична провідність;
2 — поверхневий натяг; 

3 — миюча здатність;
4 — осмотичний тиск
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їх  агрегації. але у  випадку іоногенних колоїдних Пар одночасно 
зменшується гідратація, і  це сприяє міцелоутворенню. критична 
концентрація міцелоутворення деяких сполук наведена у табл. 7.2.

Таблиця 7.2 
Критична концентрація міцелоутворення  

деяких колоїдних ПАР (моль/л)
Колоїдна ПАР KKM

калій стеарат (50 ºс) 0,0005
калій олеат (25 ºс) 0,0012
калій пальмітат (50 ºс) 0,0022
калій додецилсульфат (50 ºс) 0,008
додециламонію хлорид (30 0с) 0,014
натрій холат (25 ºс) 0,013
натрій дезоксихолат (25 ºс) 0,0021

критична концентрація міцелоутворення натрій додецилсульфа-
ту при 20, 40, і 60 ºс становить відповідно 1,51 10–3; 1,62 ∙ 10–3 і 1,87 × 
× 10–3 моль · л–1. розрахуємо теплоту, енергію Гіббса та ентропію 

міцелоутворення при 20 ºс (293 к).
теплоту міцелоутворення знаходимо за температурною залежністю 

KKМ: lnKKM const.H
RT
∆= − +  розраховуємо значення ln KKM й 1/Т, буду-

ємо графік залежності ln KKМ від 1/Т.

ln ккМ –6,50 –6,42 –6,28
1/т · 103, K–1 3,41 3,19 3,00
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за графіком визначаємо тангенс кута нахилу прямої:

 tgα = − =
− +

− ⋅
= −−

aб
ac

6 42 6 28
3 26 3 00 10

5383

, ,
( , , )

. 

визначаємо ентальпію міцелоутворення:

 tg ;
H
R

∆
α = −  ΔH = –tgα ∙ R = –(–538) ∙ 8,314 = 4472,9 дж ∙ моль–1.  

енергію Гіббса розраховуємо за співвідношенням:
 –ΔG = RT lnKKM;  

ΔG = 8,314 ∙ 293 ∙ ln1,51 ∙ 10–3 = –15823,4 дж ∙ моль–1 = 15,82 кдж ∙ моль–1.
ентропію міцелоутворення знаходимо, користуючись рівнянням 

Гіббса–Гельмгольца: ∆G = ∆H — T∆S. звідки:

 
4472,9 15823,4

38,74
293

S
− +

∆ = =  дж ∙ моль–1 ∙ K–1. 

Будова міцел у ліофільних дисперсних системах

При концентраціях відповідних ккМ, у  розчинах колоїдних 
Пар утворюються сферичні міцели, або міцели Гартлі. У  водних 
розчинах сферична міцела  — це  компактне утворення, яке скла-
дається із  рідкого вуглеводнево-
го ядра, вкритого шаром полярних 
груп (рис. 7.41, б).

При підвищенні концентра-
ції колоїдної Пар у  розчині роз-
мір міцел збільшується, вуглевод-
неві ланцюги розташовуються все 
більш паралельно один одному, і в 
результаті утворюються пластин-
часті міцели (міцели Мак-Бена) 
(рис. 7.41, в). У  водних розчинах 
ці  міцели складаються з  двох ша-
рів молекул колоїдної Пар, зверне-
них одна до  одної вуглеводневими 
ланцюгами, а до розчинника — по-
лярними групами. Пластинчасті мі-
цели розташовуються паралельно, 
достатньо концентровані розчини 
їх можуть переходити у гель, струк-
тура якого складається зі  стрічок 
і плівок.

Рис. 7.41. схема утворення 
міцел: 

а — розбавлений розчин, 
який містить окремі молекули 

колоїдної Пар;  
б — більш концентрований 

розчин із сферичними 
міцелами; 

в — концентрований розчин, 
який містить пластинчасті 

міцели
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Міцели характеризуються числом агрегації (число молекул 
у міцелі) і міцелярною масою (сума молекулярних мас). розміри мі-
цел деяких колоїдних Пар у воді, визначених методами світлороз-
сіяння та дифузії, наведені в табл. 7.3.

Таблиця 7.3 
Міцелярна маса і число агрегації  

деяких колоїдних ПАР у воді
Колоїдні ПАР Міцелярна маса Число агрегації

натрій додецилсульфат C12H25OSO3Na 26 000 90
натрій лаурат C11H23COONa 12 400 56
натрій міристат C13H27COONa 23 800 95
натрій пальмітат C15H31COONa 47 300 170
(8)оксиетильований октилфенол
C8H17C6H4O(CH2CH2O)8H

208 000 373

(9)оксиетильований октилфенол
C8H17C6H4O(CH2CH2O)9H

81 300 135

(12) оксиетильований октилфенол
C8H17C6H4O(CH2CH2O)12H

53 500 73

наведені дані свідчать про те, що:
1) у межах гомологічного ряду міцелярна маса і число агрегації 

збільшується із зростанням вуглеводневого ланцюга;
2) при збільшенні гідрофільної частини молекули міцелярна 

маса і число агрегації зменшуються.
У неводних розчинах вини-

кають зворотні міцели, ядра яких 
утворюють полярні групи, а  вугле-
водневі ланцюги звернені до  роз-
чинника (рис. 7.42).

Рис. 7.42. схема будови 
зворотної міцели колоїдної Пар
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солюбілізація

Солюбілізацією називають процес самодовільного розчинен-
ня у міцелярних системах нерозчинних у даному розчиннику спо-
лук. наприклад, у достатньо концентрованих водних розчинах ко-
лоїдних Пар розчиняються органічні речовини, практично нероз-
чинні у  воді: аліфатичні і  ароматичні вуглеводні, маслорозчинні 
барвники і  т.д. солюбілізацію називають також колоїдним розчи-
ненням. колоїдне розчинення води у неводних розчинах колоїдних 
Пар — це зворотна солюбілізація.

У результаті солюбілізації утворюється прозорий термодина-
мічно рівноважний розчин, який, однак, належить не  до істинних, 
а до колоїдних розчинів, внаслідок того, що він має колоїдний сту-
пінь дисперсності. речови-
на, яка розчиняється у  міце-
лярній системі, називається 
солюбілізатом. солюбіліза-
ція полягає у проникненні со-
любілізата у міцелу. Можливі 
різні механізми солюбілізації. 
При прямій солюбілізації не-
полярні вуглеводні розчиня-
ються у ядрі міцели (рис. 7.43, 
а). Полярні органічні речо-
вини (спирти, аміни) розта-
шовуються у міцелі так, щоб 
їх  вуглеводнева частина міс-
тилась усередині міцели, а по-
лярна група була направлена 
до водної фази (рис. 7.43, б).

При солюбілізації у плас-
тинчастих міцелах речови-
на входить усередину міце-
ли, розташовується між вуг-
леводневими кінцями моле-
кул колоїдної Пар і  тим са-
мим роздвигає шари молеку-
лярних ланцюгів (рис. 7.44).

експериментально вста-
новлено, що  солюбілізація 

Рис. 7.43. схема солюбілізації 
вуглеводнів (а) та полярних органічних 

сполук (б) у міцелах Пар

Рис. 7.44. солюбілізація бензену 
у пластинчастій міцелі колоїдної Пар: 

а — міцелярний розчин 
до солюбілізації;  

б — міцелярний розчин 
після солюбілізації
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вуглеводнів зменшується зі зростанням довжини ланцюга, а солю-
білізуюча здатність колоїдних Пар у  межах одного гомологічно-
го ряду зростає зі збільшенням числа атомів карбону. неіоноген-
ні колоїдні Пар мають меншу солюбілізуючу здатність порівняно 
з іоногенними. виключно велику солюбілізуючу активність мають 
біо  логічно активні колоїдні електроліти — натрій холат і дезокси-
холат, які розчиняють жири, що надходять до організму.

У фармації солюбілізацію застосовують для одержання водо-
розчинних препаратів із  нерозчинних у  воді лікарських або біо-
логічно активних речовин. наприклад, йодофори — це препарати 
йоду, розчиненого у поверхнево-активних речовинах. введення ко-
лоїдних Пар дозволяє одержувати препарати стероїдів для парен-
терального та зовнішнього застосування. вітаміни а і е солюбілі-
зують естерами сахарози. У оксиетильованих естерах сорбітану со-
любілізуються барбітурати і аспірин.

Застосування колоїдних ПАР

застосування колоїдних Пар пов’язане з  їх високою поверх-
невою активністю, здатністю до  змочування, емульгуючою дією, 
солюбілізацією, здатністю до гелеутворення. У багатьох випадках 
ефективність їх  застосування визначається кількома факторами 
одночасно. наприклад, миюча дія пов’язана зі здатністю колоїдних 
Пар змочувати тканини, зменшувати міжфазний натяг, утворюва-
ти міцні адсорбційні шари, солюбілізувати жирові забруднення.

Широко застосовуються колоїдні Пар у  фармацевтичному 
виробництві як стабілізатори і солюбілізатори. лужні солі вищих 
карбонових кислот використовують як  емульгатори, солюбіліза-
тори, стабілізатори мазей і  кремів. катіоноактивні колоїдні Пар 
застосовують як  бактерицидні, фунгіцидні, дезинфікуючі засоби. 
твіни  — це  емульгатори, солюбілізатори гормонів, масел, вітамі-
нів, антибіотиків, плюроніки — солюбілізатори вітамінів, антибіо-
тиків, шампунів, зубних паст.

	Ліофільні дисперсні системи термодинамічно стійкі, обо-
ротні та самодовільно утворюються як із макрофаз, так і із 
істинних розчинів колоїдних ПАР.
	Колоїдні поверхнево-активні речовини  — це  ПАР, здатні 

утворювати міцелярні системи.
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	Колоїдні ПАР поділяються на іоногенні (аніоноактивні, ка-
тіоноактивні, амфотерні) та неіоногенні.
	Утворення міцел у розчинах колоїдних ПАР відбувається при 

певній концентрації — критичній концентрації міцелоутворення 
(ККМ).
	При концентраціях, що  відповідають ККМ, утворюються 

сферичні міцели (міцели Гартлі), а при більших концентраціях — 
пластинчасті міцели (міцели Мак-Бена).
	Методи визначення ККМ базуються на різкій зміні фізико-

хімічних властивостей системи в області ККМ.
	Солюбілізація (колоїдне розчинення) — це процес самодовіль-

ного розчинення в міцелярних системах, нерозчинних у даному роз-
чиннику сполук.
	Солюбілізація полягає у проникненні солюбілізата у міцелу.
	Солюбілізацію застосовують для одержання водорозчинних 

препаратів з нерозчинних у воді лікарських або біологічно активних 
речовин.
	Колоїдні ПАР застосовують у  фармацевтичному виробни-

цтві як емульгатори, стабілізатори, солюбілізатори.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які дисперсні системи відносять до ліофільних? чим вони 
відрізняються від ліофобних?
2. які термодинамічні умови самодовільного утворення ліо-
фільних дисперсних систем?
3. як відбувається утворення частинок дисперсної фази (мі-

цел) у ліофільних системах?
4. які Пар називаються колоїдними? як їх класифікують?
5. чим зумовлено міцелоутворення в  розчинах колоїдних 

Пар?
6. що таке критична концентрація міцелоутворення? від чого 

вона залежить? як її визначити?
7. яка будова міцели Гартлі? Міцели Мак-Бена? намалюйте 

схеми будови міцел олеату калію у воді і у бензені.
8. що таке солюбілізація і як її застосовують у фармацевтич-

ній практиці?
9. які властивості колоїдних Пар визначають їх широке засто-

сування?
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тА їх РОЗЧиНи

високомолекулярні сполуки складають основу всіх живих ор-
ганізмів і беруть участь у процесах життєдіяльності. їх застосову-
ють як основу виробів медичної техніки (інструментарій, предме-
ти догляду за хворими тощо), а також у відновній хірургії — для за-
міни втрачених органів (протези, корпуси та деталі штучних шлу-
ночків і стимуляторів серця, деталі апаратів «штучна нирка», «сер-
це–легені» тощо). У фармації високомолекулярні сполуки викорис-
товують як речовини спрямованої біологічної дії (ліки або компо-
ненти лікарських форм). винятково важливе значення мають по-
лімери, які здатні пролонгувати дію лікарських речовин у живому 
організмі. вони також необхідні для виготовлення оболонок кап-
сул для лікарських форм, матеріалів для пакування ліків, як  по-
криття й  складові частини таблеток, як  допоміжні речовини для 
створення мазей, пластирів тощо.
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8.1. КлАсифіКАЦіЯ, мЕтОДи 
ОДЕРжАННЯ й ДЕЯКі ВлАстиВОсті 
ВисОКОмОлЕКулЯРНих сПОлуК (Вмс)

8.1.1. КлАсифіКАЦіЯ Вмс

вМс класифікують за різними ознаками.
за походженням вони поділяються на природні та синтетичні.
до природних ВМС належать білки (протеїни), вищі полісаха-

риди (крохмаль, целюлоза), натуральний каучук.
Синтетичні ВМС одержують у процесах полімеризації та по-

ліконденсації. до  них відносять синтетичні каучуки (наприклад, 
полібутадієн, поліхлоропрен) і різні синтетичні полімери (поліети-
лен, полівінілхлорид, поліаміди тощо).

органічні вМс за складом основного ланцюга макромолекул 
поділяють на такі три групи:

1. Карболанцюгові ВМС, основні полімерні ланцюги яких побу-
довані винятково з атомів карбону. наприклад, поліетилен:

 

H H H H
| | | |
C C C C
| | | |

H H H H n

 
 
− − − − − 

 
 

 

2. Гетероланцюгові ВМС, полімерні ланцюги яких крім атомів 
карбону містять також гетероатоми (O, N, P, S тощо). наприклад, 
полігліколі:

 

H H H H
| | | |
C C O C C O
| | | |

H H H H n

 
 
− − − − − − − 

 
 

 

3. Елементоорганічні ВМС, які в основних ланцюгах макромо-
лекул містять атоми Si, Al, Ti, Pb, Sb тощо, тобто таких елементів, 
що не входять до складу природних органічних сполук. наприклад, 
силіційорганічні полісиланові сполуки:

 

R R R R
| | | |

Si Si Si Si
| | | |
R R R R n

 
 
− − − − − 
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крім органічних існують також і  неорганічні вМс.  до них 
можна віднести одну з модифікацій сірки (пластична сірка).

важливе значення має структура полімерного ланцюга. 
за структурою полімерного ланцюга вМс діляться на лінійні, роз-
галужені та просторові (сітчасті або тривимірні).

У лінійних ВМС макромолекули — це довгі ланцюги (рис. 8.1, а). 
Макромолекули розгалужених полімерів мають довгий головний 
ланцюг з  боковими відгалуженнями (рис. 8.1, б). Просторовими 
або сітчастими називаються вМс, побудовані з довгих ланцюгів, 
з’єднаних у  тривимірну сітку поперечними хімічними зв’язками 
(рис. 8.1, в).

Рис. 8.1. структури вМс: 
а – лінійна; б – розгалужена; в – просторова

за формою макромолекул розрізняють глобулярні та фібриляр-
ні ВМС.

У глобулярних ВМС макромолекули являють собою згорну-
ті кульовидні утворення — глобули. Представниками таких вМс 
є рослинні білки, кров’яні тільця. Під впливом зовнішніх чинни-
ків глобулярні вМс можуть розвертатися й  переходити у  фібри-
лярну форму.

Фібрилярні ВМС складаються з випрямлених лінійних або сла-
борозгалужених макромолекул, які агрегуються за  рахунок сил 
міжмолекулярної взаємодії з утворенням пачок молекул — фібрил. 
Прикладами таких вМс є целюлозне волокно, поліакрилат натрію 
та ін.

8.1.2. мЕтОДи ОДЕРжАННЯ Вмс

Природні ВМС містяться в різних рослинних й тваринних ор-
ганізмах і  можуть бути виділені з  них за  допомогою екстракції, 
фракційного осадження та інших методів.

Синтетичні ВМС одержують із низькомолекулярних речовин 
методами полімеризації й поліконденсації.

Полімеризація — це реакція сполучення великої кількості мо-
лекул низькомолекулярних речовин (мономерів), які мають кратні 



399

 8.1. Класифікація, методи одержання... високомолекулярних сполук 

зв’язки. реакція не супроводжується виділенням побічних продук-
тів. цим методом одержують поліетилен, полівінілхлорид, поліізо-
бутилен та інші вМс.

Поліконденсацією називається процес сполучення молекул од-
накової або різної будови, що супроводжується, як правило, виді-
ленням низькомолекулярних речовин. вихідні мономери повин ні 
містити в  молекулі не  менше двох функціональних груп (–он, –
соон, –Nн3 та ін.). При поліконденсації біфункціональних спо-
лук одержують лінійні або циклічні вМс, а  при поліконденсації 
три- та тетрафункціональних сполук — вМс просторової будови. 
наприклад, при поліконденсації двохатомних спиртів утворюють-
ся лінійні прості поліефіри:
 n(HO–R–OH) + n(HO–Rʹ–OH) → (–O–R–O–Rʹ–)n

 + nH2O. 
вМс можна одержати також методом хімічних перетворень. 

Метод ґрунтується на хімічних реакціях, за допомогою яких у го-
тові високомолекулярні речовини вводять нові функціональні 
групи або існуючі функціональні групи перетворюють на  інші, 
або відбувається зшивання макромолекул або їх деструкція. за-
лежно від характеру реакцій вони підрозділяються на два види: 
полімер аналогічні перетворення й  макромолекулярні реакції. 
до першого типу належить, наприклад, реакція взаємодії целю-
лози з  нітратною кислотою, у  результаті якої утворюється три-
нітрат целюлози. Прикладом макромолекулярної реакції є зши-
вання макромолекул поліакрилової кислоти етиленгліколем, при 
цьому утворюється просторовий полімер з  новими фізичними 
властивостями.

8.1.3. ПОліДисПЕРсНістЬ Вмс.  
сЕРЕДНЯ мОлЕКулЯРНА мАсА Вмс  
і мЕтОДи її ВиЗНАЧЕННЯ

При полімеризації або поліконденсації зазвичай одержують 
макромолекули різних розмірів, побудовані за одним принципом 
з  однакових мономерних залишків. тому говорять про полідис-
персність високомолекулярної сполуки. вМс, що являє собою су-
міш полімергомологів, характеризують середньою молекулярною 
масою. її  значення залежить від того, який метод був використа-
ний для визначення молекулярної маси.

розрізняють середньочисельну й  середньомасову молекулярні 
маси вМс.



400

8. Високомолекулярні сполуки та їх розчини

Середньочисельну молекулярну масу розраховують за  форму-
лою:

 1
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n

i i
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n n

i
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N M
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N

=

=

=
∑

∑
 (8.1)

де Ni — число молекул, що мають молекулярну масу Mi (Ni — фрак-
ція з молекулярною масою Mi).

Середньочисельну молекулярну масу вМс знаходять за  до-
помогою таких методів, які дозволяють визначати число молекул 
у розчині, що досліджують. до них належать осмометричний, кріо-
скопічний та ебуліоскопічний методи.

Середньомасову молекулярну масу вМс обчислюють за  фор-
мулою:
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 (8.2)

середньомасову молекулярну масу вМс визначають за допо-
могою методів, що дозволяють обчислити середній розмір молекул 
у розчині. до них належать методи дифузії, світлорозсіяння, уль-
трацентрифугування, седиментації.

якщо ,n wM M=  то  вМс монодисперсна. для полідисперсної 
вМс .w nM M>  чим більше відрізняються молекулярні маси фрак-
цій вМс, тим більше значення відношення / ,w nM M  яке називаєть-
ся коефіцієнтом полідисперсності. значні розбіжності між / ,w nM M та 

/ ,w nM M  свідчать про розгалужену будову молекул.
зразок ацетилфталілцелюлози (афц), що  використовують при 
виготовленні кислотостійкого покриття для таблеток, містить 5 г 
вМс із молекулярною масою 58 600 і 5 г вМс із молекулярною ма-

сою 190 200. розрахуємо середньочисельну й середньомасову молекулярні 
маси, а також коефіцієнт полідисперсності афц у даному зразку.

розраховуємо число молекул афц у кожній фракції зразка:
 N1 = 5 : 5860 · 6,02 · 1023 = 5,12 · 1019; 
 N2 = 5 : 190200 · 6,02 · 1023 = 1,58 · 1019. 
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розраховуємо середньочисельну молекулярну масу:
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знаходимо середньомасову молекулярну масу:
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визначаємо коефіцієнт полідисперсності KМ:

 124597;  1,4.
89552

w
M M

n

MK K
M

= = =  

найпоширенішими методами визначення молекулярної маси 
вМс є  осмометричний і  віскозиметричний. треба зауважити, 
що  віскозиметричним методом одержують середньовіскозиме-
тричну молекулярну масу, яка не більше ніж на 20 % відхиляється 
від середньомасової молекулярної маси.

8.1.4. сПЕЦифіЧНі ВлАстиВОсті ПОлімЕРіВ

специфічні властивості полімерів обумовлені двома особли-
востями:

1) існуванням двох типів зв’язків — хімічних і міжмолекуляр-
них, які утримують макромолекулярні ланцюги один біля одного;

2) гнучкістю ланцюгів, яка зв’язана із  внутрішнім обертан-
ням ланок ланцюга. Гнучкість ланцюга макромолекули — це одна 
з  ознак, яка може бути покладена в  основу розділення полімерів 
на два великих класи: каучукоподібні полімери й пластичні маси.

до каучукоподібних полімерів зазвичай відносять полімери 
з  дуже гнучкими ланцюгами (при кімнатній температурі). Полі-
мери, ланцюги яких при кімнатній температурі тверді, називають-
ся пластичними масами. таке розділення є умовним, тому що кі-
нетична гнучкість макромолекул залежить від температури. на-
приклад, пластичні маси при нагріванні можуть перетворюватися 
на каучукоподібні полімери (полівінілхлорид тощо), а каучуки при 
зниженні температури — на тверді пластичні маси.

Гнучкість макромолекул зв’язана зі здатністю полімерних лан-
цюгів змінювати свою конформацію. Конформації  — це  енерге-
тично нерівноцінні форми молекул, які  переходять одна в  одну 
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без розриву хімічних зв’язків, 
шляхом простого поворо-
ту ланок ланцюга. Під впли-
вом теплового руху або під 
дією  зовнішнього поля окре-
мі ділянки або ланки довгої 
макромолекули можуть пе-
реміщуватися й  ланцюг у  ці-
лому приймає різні конфор-
мації (рис.  8.2). як  показа-
ли с.Є.  Бреслер і  я.і.  френ-
кель, внутрішнє обертання ла-
нок у  молекулах полімерів за-
гальмовано внаслідок взаємо-
дії хімічно не зв’язаних між со-
бою атомів. це може бути вза-
ємодія між атомами одного 
й того ж ланцюга (внутрішньо-
молекулярна взаємодія) і  між 
атомами ланок сусідніх ланцю-
гів (міжмолекулярна взаємо-
дія).

основними факторами, які визначають гнучкість макромоле-
кул, є  величина потенціального бар’єра обертання ланок ланцю-
га, молекулярна маса вМс, розмір замісників, частота просторо-
вої сітки, температура. на гнучкість ланцюгів вМс може впливати 
й розчинник. При розчиненні, залежно від умов, ланцюги полімеру 
можуть стати як більш гнучкими, так і більш жорсткими.

8.1.5. фАЗОВі тА фіЗиЧНі стАНи Вмс

як відомо, речовини можуть перебувати у  трьох агрегатних 
станах  — газоподібному, рідкому й  твердому. Полімери можуть 
існувати тільки в  конденсованому стані (рідкому або твердому), 
оскільки температура їх кипіння вища за температуру розкладан-
ня. твердому агрегатному стану полімеру відповідають два фазо-
вих стани: кристалічний й аморфний.

фазові стани визначаються ступенем упорядкованості молекул 
у речовині. Кристалічний фазовий стан характеризується наявніс-
тю тривимірного далекого порядку в  розташуванні атомів і  мо-
лекул, який зберігається на  відстанях, що  перевищують розміри 

Рис. 8.2. схема просторового 
розташування атомів у молекулі 

етану (внизу — проекції молекули): 
а — транс-положення; 

б — цис-положення
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молекул у сотні й тисячі разів. кристалічними вМс є, наприклад, 
поліетилен, поліаміди. Аморфний фазовий стан характеризуєть-
ся відсутністю кристалічної ґратки. У  цьому стані спостерігаєть-
ся близький порядок, тобто упорядкованість структурних елемен-
тів тільки поблизу даної молекули. аморфну структуру при кімнат-
ній температурі мають натуральний каучук, целюлоза, синтетичні 
каучуки й ін.

аморфні лінійні полімери залежно від температури можуть 
бути в трьох фізичних станах: склоподібному, високоеластичному 
і в’язкотекучому.

Склоподібний стан характеризується наявністю коливального 
руху атомів, що  входять до  складу ланцюга, біля положення рів-
новаги. Високоеластичний стан характеризується наявністю коли-
вального руху ланок, внаслідок якого ланцюг вМс здобуває здат-
ність вигинатись. В’язкотекучий стан характеризується рухливіс-
тю всієї макромолекули як єдиного цілого.

При нагріванні полімеру спочатку проявляється коливальний 
рух ланок і тільки при більш високій температурі — рух ланцю-
гів. отже, при підвищенні температури аморфний лінійний полі-
мер переходить зі  склоподібного у високоеластичний, а потім — 
у в’язкотекучий стан. При зниженні температури полімер прохо-
дить усі три стани у  зворотному порядку. взаємні переходи цих 
станів супроводжуються зміною механічних властивостей поліме-
ру й зображуються у вигляді термомеханічних кривих (рис. 8.3).

термомеханічна крива має три 
ділянки, що  відповідають трьом фі-
зичним станам. ділянка I відповідає 
стану, для якого характерні малі де-
формації, ділянка II  — високоелас-
тичному стану з  великими оборот-
ними деформаціями. При достатньо  
високих температурах відбуваєть-
ся переміщення ланцюгів як єдиного 
цілого,  тобто істинна течія полімеру. 
Полімер переходить із  високоелас-
тичного стану у  в’язкотекучий. цей 
перехід супроводжується різким збільшенням деформації (ділян-
ка III).

середні температури областей переходу називаються тем-
пературами переходу. температура переходу зі  склоподібного 

Рис. 8.3. термомеханічна 
крива лінійного полімеру

 8.1. Класифікація, методи одержання... високомолекулярних сполук 
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у  високоеластичний стан (й  навпаки) називається температу-
рою склування Tc, а  температура переходу з  високоеластичного 
у в’язкотекучий стан (і навпаки) — температурою текучості Тт.

слід зазначити, що температури переходу залежать від режиму 
деформації. тому порівнювати їх для полімерів різної будови мож-
на лише в тому випадку, якщо вони визначені при однакових на-
пругах, швидкості нагрівання й інших умовах.

різні полімери мають різні Tc і Тт та інтервал Tc–Тт, що пов’язано 
з будовою й довжиною макроланцюга. інтервал Tc–Тт характеризує 
область температур, у  якій зберігаються високоеластичні власти-
вості вМс. Полімери з короткими ланцюгами можуть бути лише 
у  двох фізичних станах: склоподібному і  в’язкотекучому, тобто 
Tc ≈ Тт. зі  збільшенням довжини ланцюга зростає інтервал Tc–Тт, 
тобто підсилюються еластичні властивості полімеру.

температура склування характеризує таку важливу влас-
тивість полімеру, як  морозостійкість. чим нижча Tc, тим моро-
зостійкість полімеру більша, отже, еластичність його зберігаєть-
ся при більш низьких температурах. наприклад, натуральний 
каучук має Tc = –70 °с, а поліметилметакрилат (органічне скло) — 
Tc = 100 °с. температура текучості Тт теж є важливою характерис-
тикою полімеру, яку необхідно враховувати при переробці. зі збіль-
шенням молекулярної маси полімеру Тт зростає.

	ВМС класифікують за  походженням  — природні й  синте-
тичні; за  складом основного ланцюга макромолекул  — карбо-
ланцюгові, гетероланцюгові й елементоорганічні; за структу-
рою полімерного ланцюга  — лінійні, розгалужені й  сітчасті; 
за формою макромолекул — глобулярні й фібрилярні.
	Синтетичні ВМС одержують методами полімеризації, полі-

конденсації й хімічних перетворень.
	Розрізняють середньочисельну й середньомасову молекулярні 

маси ВМС.
	Коефіцієнтом полідисперсності називають відношення се-

редньомасової молекулярної маси до середньочисельної.
	Полімери з дуже гнучкими ланцюгами називаються каучуко-

подібними полімерами, а  з твердими ланцюгами  — пластичними 
масами.
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	Гнучкість макромолекул залежить від величини потенціаль-
ного бар’єра ланок ланцюга, молекулярної маси, розміру замісників, 
частоти просторової сітки, температури.
	Полімери можуть бути в кристалічному або аморфному фа-

зових станах. Аморфні ВМС залежно від температури можуть 
бути в склоподібному, високоеластичному або в’язкотекучому фі-
зичних станах.
	Температура склування — це температура переходу зі скло-

подібного у високоеластичний стан, а температура текучості — 
з високоеластичного у в’язкотекучий стан.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. які речовини відносять до класу високомолекулярних ре-
човин?
2. яке застосування знаходять вМс у медицині й фармації?
3. як класифікують вМс за  походженням? за  складом 
основного ланцюга? за  структурою полімерного ланцюга? 

за формою макромолекул?
4. чим відрізняються методи полімеризації й поліконденсації? 

на чому заснований метод хімічних перетворень?
5. якими методами визначають середньочисельну молекуляр-

ну масу? середньомасову молекулярну масу?
6. від яких факторів залежить гнучкість макромолекул?
7. У яких фізичних станах можуть перебувати лінійні аморф-

ні полімери? що характеризує термомеханічна крива? як впливає 
стан полімеру на його механічні властивості?

8.2. РОЗЧиНи Вмс

через велику молекулярну масу молекул вМс властивос-
ті їх  розчинів подібні до  властивостей дисперсних систем (мала 
швидкість дифузії макромолекул, здатність до  діалізу й  ультра-
фільтрації тощо). У зв’язку із цим розчини полімерів досить трива-
лий час помилково вважали дисперсними системами.

Уперше припущення про молекулярний стан полімерів у роз-
чинах висловив Г.  Штаудінгер (1881–1965). Пізніше  в.а.  каргін 
(1907–1969) зі  співробітниками довели термодинамічну стійкість 
розчинів полімерів, яка є основною відмінністю їх від дисперсних 
систем. розчини вМс є  істинними, тому що вони гомогенні, рів-
новажні, оборотні, їх  властивості не  змінюються в  часі. але слід 
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зазначити, що  рівновага в  таких системах настає дуже повільно. 
для одержання рівноважного розчину, який би не змінював своєї 
будови й властивостей, необхідно витримати його при даній темпе-
ратурі тривалий час — декілька діб, а іноді навіть декілька місяців.

однак полімери можуть утворювати й дисперсні системи. най-
більш відомими дисперсними системами полімерів є латекси, які 
являють собою емульсії типу м/в. вони утворюються несамочинно 
в присутності емульгаторів.

8.2.1. РОЗЧиНЕННЯ тА НАБухАННЯ ПОлімЕРіВ

Механізм розчинення полімерів відрізняється від механізму 
розчинення низькомолекулярних речовин. При розчиненні остан-
ніх частинки їх  дифундують в  об’єм розчинника. У  випадку роз-
чинення полімерів у початковий період відбувається дифузія мо-
лекул розчинника в об’єм полімеру. Молекули розчинника прони-
кають у «порожнини» між макроланцюгами полімеру, що приво-
дить до зменшення загального об’єму системи. це явище назива-
ється контракцією (V) та у більшості випадків підпорядковується 
емпіричному рівнянню:
 V = am(b + m), (8.3)
де m — маса рідини, яка поглинена 1 г полімеру; а, b — сталі вели-
чини.

контракція супроводжується виділенням теплоти сольватації.
з часом міжмолекулярні зв’язки в  полімері послаблюють-

ся і  молекули розчинника починають проникати углиб полімеру. 
об’єм його збільшується, а загальний об’єм системи залишається 
постійним.

однобічний процес проникнення молекул розчинника у фазу 
полімеру називається набуханням.

залежно від будови макроланцюга й  характеру взаємодії ма-
кромолекул між собою й молекулами розчинника розрізняють об-
межене й необмежене набухання.

Необмежене набухання — це набухання, яке самочинно пере-
ходить у розчинення, при цьому утворюється однофазна гомоген-
на система.

Обмеженим набуханням називається процес взаємодії поліме-
ру з  низькомолекулярною рідиною, обмежений стадією набухан-
ня. самочинне розчинення полімеру не  відбувається, тобто лан-
цюги полімеру не відокремлюються повністю один від одного. При 
цьому утворюються дві співіснуючі фази. одна фаза є  розчином 
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низькомолекулярної рідини в полімері, а друга — чистою низько-
молекулярною рідиною. ці фази розділені видимою поверхнею по-
ділу й перебувають у рівновазі.

варто розрізняти обмежене набухання полімерів лінійної й сіт-
частої будови. для лінійних полімерів залежно від умов (темпера-
тура, концентрація) набухання може бути обмеженим і необмеже-
ним. Прикладом є набухання желатину у воді. Між макромолеку-
лами желатину існують міцні водневі зв’язки, які не  руйнуються 
в процесі набухання при кімнатній температурі, і желатин набухає 
обмежено. лише при t ≥ 50 °с желатин набухає необмежено з утво-
ренням гомогенного розчину.

якщо в  полімері є  просторова сітка, утворена за  рахунок хі-
мічних зв’язків, то ланцюги макромолекул ні при яких температу-
рах не можуть бути розділені. отже, просторові полімери принци-
пово нерозчинні, однак вони можуть набухати і утворювати дра-
глі (див. 8.2.8).

Процес набухання кількісно характеризується ступенем 
і швидкістю набухання. Ступінь набухання (α) виражається кіль-
кістю рідини, поглиненої одиницею маси або об’єму полімеру.

ступінь набухання може бути визначений ваговим або 
об’ємним методом. Ваговий метод полягає у зважуванні зразка по-
лімеру до  й  після набухання. ступінь набухання розраховується 
за формулою:

 0

0

,m m
m
−α =  (8.4)

де m0 — маса вихідного полімеру; m — маса зразка полімеру після 
набухання.

Об’ємний метод визначення ступеня набухання заснований 
на вимірюванні об’єму полімеру до й після набухання:

 0

0

,V V
V
−α =  (8.5)

де V0 — об’єм вихідного полімеру; V — об’єм зразка полімеру піс-
ля набухання.

ступінь набухання змінюється в часі. залежність α = f(t) ха-
рактеризує кінетику набухання (рис. 8.4). При обмеженому набу-
ханні α  досягає граничного (максимального) значення αmax (кри-
ва 1), при необмеженому — крива проходить через максимум, по-
тім α  зменшується до  нуля в  результаті поступового розчинення 
полімеру (крива 2).



408

8. Високомолекулярні сполуки та їх розчини

Швидкість набухання по-
лімеру визначається швидкіс-
тю дифузії розчинника в  ньо-
го, тому вона характеризуєть-
ся тими  ж закономірностями, 
що  й  хімічна реакція 1-го по-
рядку (див. розд. 5). отже, кон-
станту швидкості набухання 
полімеру можна розрахувати 
за рівнянням:

          max

max

1 ln ,
t

k
t

α= ⋅
α − α

       (8.6)

де αmax — граничний або максимальний ступінь набухання, αt — 
ступінь набухання в момент часу t.

константа швидкості набухання желатину у  воді дорівнює 
2,01 · 10–2 хв–1. обчислимо максимальний ступінь набухання, якщо 
через 5 хвилин від початку процесу αt = 0,32.
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При набуханні полімеру в умовах збереження сталого об’єму 
виникає тиск набухання, механізм виникнення якого подібний 
до  механізму виникнення осмотичного тиску. тиск набухання 
можна розрахувати за емпіричним рівнянням Позняка:
 π = k ∙ cn, (8.7)
де k  і n  — константи, що  залежать від природи полімеру й  роз-
чинника;  с — кількість сухої речовини в одиниці об’єму драглів, 
що набухають.

на здатність полімерів утворювати гомогенні системи з низь-
комолекулярними речовинами впливають різні чинники. одним 
із них є природа полімеру й розчинника. набухання та розчинен-
ня аморфних лінійних полімерів залежить від ступеня полярності 
полімеру й розчинника. якщо ланки ланцюгів і молекули розчин-
ника близькі за полярністю, то має місце набухання й розчинення 
полімеру. якщо ланки ланцюгів полімеру й молекули розчинника 

Рис. 8.4. кінетичні криві набухання:
1 — обмежене набухання; 

2 — необмежене набухання
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значно відрізняються за  полярністю, то  набухання й  розчинення 
не відбувається.

іншим чинником, що впливає на розчинність полімерів, є гнуч-
кість ланцюга полімеру. Полімери із гнучкими ланцюгами, як пра-
вило, необмежено набухають, тобто розчиняються. Більшу гнуч-
кість мають ланцюги неполярних полімерів, які необмежено роз-
чиняються в будь-якій неполярній рідині.

Певний вплив на процеси набухання й розчинення чинять мо-
лекулярна маса й  агрегатний стан полімеру. зі  збільшенням мо-
лекулярної маси полімеру в полімергомологічному ряду здатність 
до розчинення в одному й тому ж розчиннику знижується. крис-
талічні полімери розчиняються значно гірше, ніж аморфні. це по-
яснюється наявністю сильної міжмолекулярної взаємодії. тому при 
кімнатній температурі кристалічні полімери, як правило, не розчи-
няються навіть у рідинах, схожих за полярністю.

відповідно до другого закону термодинаміки розчинення по-
лімеру відбувається самочинно лише при зменшенні енергії Гіббса:
 ∆G = (∆H – T∆S) < 0. 

розчинення полімерів, які перебувають у  високоеластич-
ному стані, характеризується дуже невеликими як  додатніми, 
так і  від’ємними значеннями ∆Н і  різким збільшенням ентропії 
(∆S >> 0). отже, ∆G < 0. такі полімери у більшості випадків само-
чинно необмежено змішуються з рідинами, які відповідають їм за 
полярністю. розчиненню полімерів сприяє гнучкість ланцюга, 
оскільки ланки ланцюга можуть незалежно одна від одної обміню-
ватися місцями з молекулами розчинника, що й приводить до ве-
ликих додатніх значень ентропії розчинення.

склоподібні полімери розчиняються в  рідинах, близьких 
до  них за  полярністю, з  виділенням теплоти (∆Н < 0). Проник-
нення низькомолекулярної рідини у  фазу полімеру супроводжу-
ється зменшенням ентропії (∆S < 0). При | Т∆S |  <  | ∆Н | відбува-
ється розчинення. При  | Т∆S |  > | ∆Н |  спостерігається обмежене 
 набухання.
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	Набухання — це однобічний процес проникнення молекул роз-
чинника у фазу полімеру.
	Необмежене набухання самочинно переходить у розчинення.
	При обмеженому набуханні процес взаємодії полімеру з роз-

чинником обмежується стадією набухання.
	Ступінь набухання — це маса або об’єм рідини, яка поглину-

та одиницею маси або об’єму полімеру.
	Кінетика процесу набухання підпорядковується кінетичним 

закономірностям реакцій першого порядку.

8.2.2. ОсмОтиЧНий тисК РОЗЧиНіВ Вмс

як відомо, осмотичний тиск розчинів низькомолекулярних 
сполук підпорядковується закону вант-Гоффа:

 c RT
M

π =  або ,RT
c M
π =  (8.8)

де с  — масова концентрація розчиненої речовини (г ∙ м–3); М  — 
її молярна маса.

до багатьох розчинів полімерів закон вант-Гоффа не застосов-
ний. експериментально доведено, що величина осмотичного тис-
ку розчинів полімерів зазвичай вища за  розраховану за  законом 
вант-Гоффа і описується більш складною залежністю, яка назива-
ється рівнянням Галлера:

 ,RT A c
c M
π = + ⋅  

де А — константа, що залежить від природи полімеру й розчинника.
вимірявши осмотичний тиск 

кількох розчинів різних концен-
трацій, можна розрахувати моле-
кулярну масу полімеру. для цьо-
го будують графік залежності 

( )f c
c
π =  (рис. 8.5). екстраполюючи 

пряму на  с  = 0, визначають вели-

чину відрізка ,RTB
M

=  за яким роз-

раховують середню молекулярну 
Рис. 8.5. залежність 

c
π  від 

концентрації розчину полімеру
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масу полімеру: .RTM
B

=  осмометричним методом визначають се-
редньочисельну молекулярну масу, оскільки осмотичний тиск про-
порційний числу молекул розчиненої речовини.

визначимо молекулярну масу полівінілхлориду за такими даними  
(Т = 298 к):

c · 10–3, г ∙ м–3 4,0 6,0 10,0 14,0
π, Па 69,58 107,8 196,98 295,96

обчислюємо значення 
c
π :

с · 10–3, г ∙ м–3 4,0 6,0 10,0 14,0

c
π

 · 10 3 · Па · м3 · г–1 17,39 17,97 19,70 21,14

значення 
c
π 

  
 знаходимо екстраполяцією залежності ( )f c

c
π =  до 

с = 0, скориставшись методом найменших квадратів:

 
c
π 

  
= 15,79 · 10–3 Па · м3 · г–1. 

обчислюємо молярну масу полівінілхлориду:

 
3

58,314 298 10;   1,57 10
15,79

RTM M

c

⋅ ⋅= = = ⋅π 
  

г · моль–1. 

8.2.3. В’ЯЗКістЬ РОЗЧиНіВ ПОлімЕРіВ

одна з  важливих особливостей розчинів полімерів полягає 
в тому, що їх в’язкість значно більша за в’язкість розчинів низько-
молекулярних речовин. навіть розбавлені розчини вМс малотеку-
чі в порівнянні з чистим розчинником.

розчини вМс із анізометричними частинками не підпорядко-
вуються основним законам в’язкої течії (законам ньютона й Пуа-
зейля), виявляючи так звану аномальну в’язкість. в’язкість роз-
чину зменшується зі  збільшенням тиску, при якому відбуваєть-
ся течія рідини. У розбавлених розчинах падіння в’язкості з рос-
том тиску залежить від форми макромолекул. довгі макромолеку-
ли можуть чинити різний опір потоку залежно від того, як  вони 
розташовані. якщо вони розташовані перпендикулярно по-
току, то  ефект опору найбільший, якщо уздовж потоку  — опір 
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найменший. зі збільшенням тиску швидкість течії розчину збіль-
шується, макромолекули орієнтуються за  напрямком потоку 
й  в’язкість розчину зменшується. в’язкість розчинів вМс також 
залежить і від концентрації розчину. але ця залежність не підпо-
рядковується рівнянню ейнштейна (див. 7.6.2). нелінійний харак-
тер збільшення в’язкості розчинів полімерів при підвищенні кон-
центрації пов’язаний з утворенням структурної сітки з макромо-
лекул. У більш концентрованих розчинах полімерів під дією між-
молекулярних сил утворюються просторові структурні сітки, які 
збільшують в’язкість розчину. При підвищенні тиску структурні 
сітки руйнуються й в’язкість розчинів падає доти, поки вся струк-
тура не зруйнується. Після цього розчин тече, підпорядковуючись 
законам ньютона й Пуазейля. отже, концентровані розчини вМс 
мають структурну в’язкість (див. 7.6.4).

з підвищенням молекулярної маси збільшується довжина ма-
кромолекул, вони стають більш гнучкими й чинять менший опір 
потоку.

Г. Штаудінгер запропонував рівняння для розрахунку питомої 
в’язкості ηпит розбавлених розчинів полімерів із жорсткими моле-
кулами:
 ηпит = KMc, (8.9)
де K — константа для даного полімергомологічного ряду в даному 
розчиннику; М — молекулярна маса полімеру; с — масова концен-
трація розчину полімеру.

При цьому

  η η η
ηпит = − 0

0

,   (8.10)

де η0, η  — в’язкість розчинника 
й розчину відповідно.

з рівняння (8.9) випливає, 
що приведена в’язкість (ηпр) дорів-
нює:

 η η
пp

пит= =
c

KM.  (8.11)

однак для більшості розчи-
нів полімерів приведена в’язкість 
лінійно зростає зі  збільшенням 
концентрації. відрізок, що  від-

Рис. 8.6. залежність приведеної 
в’язкості від концентрації 

розчину полімеру
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тинає пряма на  осі ординат ηпр, називається характеристичною 
в’язкістю [η] (рис. 8.6).

Характеристична в’язкість — це граничне значення приведе-
ної в’язкості розчину при концентрації, що прямує до нуля:

 η η[ ] =
→
lim .
c 0 пp  (8.12)

характеристична в’язкість залежить тільки від природи полі-
меру й не залежить від його концентрації.

залежність характеристичної в’язкості від природи полімеру 
описується узагальненим рівнянням Штаудінгера. його також на-
зивають рівнянням Марка–Куна–Хаувінка:
 [ ] ,K Mαη = ⋅  (8.13)
де М — молекулярна маса полімеру; К і α — коефіцієнти, сталі для 
даного гомологічного ряду полімеру й розчинника. величина α ха-
рактеризує форму макромолекул у розчині та  залежить від гнуч-
кості їх ланцюгів. значення α перебуває в межах 0,5–1,0. для жор-
стких макромолекул α = 1.

рівняння (8.13) використовують для визначення молекулярної 
маси полімеру (див. лабораторний практикум [40]).

При 25 °с за допомогою капілярного віскозиметра оствальда ви-
значили час витікання (t) розчинів натурального каучуку різної 
концентрації (c) у бензені:

c, г ∙ л–1 0 1,2 2,0 2,5 3,1
t, с 76,0 88,3 97,0 102,7 109,7

розрахуємо молекулярну масу каучуку, якщо константи в  рівнянні 
Штаудінгера дорівнюють: K = 5,02 · 10–5 та α = 0,67.

розраховуємо відносну, питому й приведену в’язкість розчинів кау-
чуку в бензені за рівняннями:
 η η η η η

відн пит відн пp
пит  

 
 1; = = − =t

t с0

; . 

с, г ∙ л–1 1,2 2,0 2,5 3,1
ηвідн 1,162 1,276 1,351 1,443
ηпит 0,162 0,276 0,351 0,443

ηпр, л ∙ г–1 0,135 0,138 0,140 0,143

характеристичну в’язкість знаходимо за  лінійною залежністю 
[ ]

0 np ,lim
c→

= ηη  застосувавши метод найменших квадратів:
 [η] = 0,130. 

обчислюємо молекулярну масу:
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 [ ] 50,67
5

0,130 ; 1,24 10 .
5,02 10

 rKM Mα
−= = = ⋅

⋅
η  

8.2.4. АгРЕгАтиВНА стійКістЬ РОЗЧиНіВ Вмс

розчини вМс, якщо вони перебувають у  термодинамічній 
рівновазі, є агрегативно стійкими. При додаванні до них великих 
кількостей електролітів спостерігається виділення вМс із розчи-
ну, тобто його розшарування. це явище одержало назву висолюван-
ня. явище висолювання принципово відрізняється від явища коа-
гуляції золів електролітами. коагуляція золів відбувається при вве-
денні порівняно невеликих кількостей електроліту і є необоротним 
процесом. висолювання — це оборотний процес: після видалення 
з осаду електроліту вМс знову можна розчинити з утворенням іс-
тинного розчину. ці явища розрізняються і за механізмом. коагу-
ляція золів відбувається внаслідок стиснення подвійного електрич-
ного шару й зменшення або зникнення електричного заряду на по-
верхні колоїдної частинки. виділення ж вМс із  її розчину за до-
помогою електроліту пояснюється зменшенням розчинності вМс 
у розчині електроліту.

за висолюючою дією катіони й  аніони розташовують у  ліо-
тропні ряди, що відповідають ступеню їх гідратації:

 
2
4 3

Li Na K Rb Cs

SO Cl NO Br I CNS .− − − − − −

+ + + + +> > > >

> > > > >
 

чим більше здатність іона зв’язувати розчинник, тим більшу 
висолюючу дію він має. висолювання лежить в основі одного з ме-
тодів фракціонування вМс.

8.2.5. ПОліЕлЕКтРОліти

Поліелектролітами називають вМс, які містять іоногенні гру-
пи та здатні в розчинах розпадатися на іони. за характером утворе-
них іонів поліелектроліти поділяють на три групи:

1. Поліелектроліти, що  містять кислотні групи: 3COO , OSO .− −− − 
3COO , OSO .− −− −

2. Поліелектроліти, що  містять основні групи, наприклад, 
3NH+− .

3. Поліелектроліти, що  містять одночасно як  кислотну, так 
і основну групи. такі поліелектроліти називаються поліамфолітами.

найважливішими представниками поліелектролітів є  білки. 
залежно від рн  розчину макроіони білків мають додатній заряд 
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за рахунок груп 3NH+−  або від’ємний заряд за рахунок груп –соо–. 
При певному значенні рн, яке називають ізоелектричною точкою 
(ІЕТ), число іонізованих основних груп білка дорівнює числу іоні-
зованих кислотних груп. дисоціацію білка при рн < іет, рн > іет 
і в іет можна представити рівняннями:
  (1)

(2)
(3)

визначимо, до якого електрода буде переміщатися макромолекула 
желатину при електрофорезі, якщо його ізоелектрична точка до-
рівнює 4,7, а рн розчину становить 4,1.

рн розчину менший за  ізоелектричну точку, тому дисоціація білка 
проходитиме за рівнянням (1). отже, макромолекула желатину набуде до-
датнього заряду й переміщуватиметься при електрофорезі до катода.

У зарядженому стані ланцюги білків мають витягнуту форму, 
а у іет макромолекули згортаються в клубок. внаслідок цього ізо-
електричній точці відповідатимуть найменші значення осмотич-
ного тиску та в’язкості розчинів білка (рис. 8.7), а також мінімаль-
не значення ступеня набухання білка (рис. 8.8). зміну зазначених 
властивостей розчинів білків залежно від рн середовища покладе-
но в основу методів визначення їх ізоелектричних точок.

8.2.6. КОАЦЕРВАЦіЯ
У концентрованих розчинах вМс макромолекули можуть вза-

ємодіяти одна з одною і утворювати асоціати. зі збільшенням кон-
центрації розчинів або зі зниженням температури розмір і трива-
лість існування асоціатів збільшуються. асоціати можуть стати 

2 3

2 2 2

2 2 3

RNH COOH H RNH COOH
RNH COOH OH RNH COO H O

RNH COOH H O OH NH R COO H .

+ +

− −

− − +

+ →
+ → +

++ → + − − +

Рис. 8.7. залежність в’язкості 
розчину желатину від рн 

середовища

Рис. 8.8. залежність набухання 
желатину від рн середовища
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настільки великими й  міцними, що  їх можна розглядати як  нову 
фазу. виділення цієї фази у  вигляді дрібних крапель приводить 
до розшарування системи. цей процес називається коацервацією. 
збагачену розчиненою речовиною фазу зазвичай називають коа-
церватом (при повному розшаруванні  — коацерватним шаром), 
фазу з малою концентрацією розчиненої речовини, що перебуває 
в рівновазі з коацерватом, — рівноважною рідиною.

явище коацервації використовується у фармацевтичній прак-
тиці при мікрокапсулюванні з метою захисту лікарських речовин 
від впливу навколишнього середовища.

8.2.7. мЕмБРАННА РіВНОВАгА ДОННАНА
залежність властивостей розчинів високомолекулярних елек-

тролітів від рн  та вмісту низькомолекулярних електролітів мож-
на пояснити не тільки зміною форми макромолекули у розчині, але 
й мембранною рівновагою Доннана.

Мембранною рівновагою Доннана називають рівновагу, яка 
встановлюється в  системі розчинів, розділених мембраною, що 
є непроникною хоча б для одного виду присутніх у системі іонів.

рівновага доннана є формальним термодинамічним тлумачен-
ням процесу, і  з її  допомогою неможливо зробити висновок про 
молекулярний механізм явища.

Уявімо собі клітину, яка знаходиться в  розчині електроліту, 
наприклад,  NaCl. Усередині клітини міститься сіль білка  — RNa, 
де R– — високомолекулярний аніон, що не дифундує через мем брану. 
При контакті клітини з розчином усередину її буде переходити дея-
ка кількість відсутніх там іонів Cl– (позначена через «х»). за  іонами 
Cl– перейде така ж кількість іонів Na+. розподіл іонів у клітині і у роз-
чині до початку досліду та при досягненні рівноваги буде таким:

де c1 і c2 — концентрації солі білка і розчину NaCl відповідно.
У стані рівноваги добутки концентрацій іонів, що  дифунду-

ють, по обидва боки мембрани мають бути однаковими:
 – –

1 1 2 2[Na ] [Cl ] [Na ] [Cl ]+ +⋅ = ⋅  
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або   
  (с1 + х) х = (с2 – х)(с2 – х). 

розв’язуємо рівняння відносно х:

 
2
2

1 2

.
2

cx
c c

=
+

 (рівняння доннана)

Можливі три варіанти розподілу іонів по  обидва боки мем-
брани.

1. При c1 >> c2, тобто [Na+] усередині клітини значно вище, ніж 
ззовні:

 
2
2

1

1,cx
c

≈ <<  

звідки випливає, що  електроліт NaCl міститься ззовні клітини 
й лише незначна його кількість перейде усередину її.

2. При c1 << c2 маємо:
 2 ,

2
cx ≈  

це означає, що  електроліт рівномірно розподілиться по  обидва 
боки мембрани.

3. При c1 = c2:
 2 ,

3
cx =  

тобто у цьому випадку всередину клітини перейде третя частина 
іонів електроліту, що міститься ззовні.

Поправки на мембранну рівновагу доннана варто робити, зо-
крема, при вимірюванні осмотичного тиску розчинів поліелектро-
літів, у  яких містяться сторонні низькомолекулярні електроліти, 
які важко видалити.

осмотичний тиск розчину в результаті встановлення рівнова-
ги доннана буде дорівнювати:
 π = π1 + π2 + π3–2π4, 
де π1 = RTc1 — осмотичний тиск, обумовлений високомолекулярни-
ми іонами R–; π2 = RT(c1 + x) — осмотичний тиск іонів Na+ у клітині; 
π3 = RTx — осмотичний тиск іонів Cl– у клітині; π4 = RT(c2 – x) — 
осмотичний тиск іонів Na+ і Cl– ззовні клітини.

Підставивши значення осмотичних тисків π1, π2, π2, π4 у рівнян-
ня, одержимо:

 
2
1 1 2

1 2

2 2 .
2

c c cRT
c c

 +π =  + 
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якщо c1 >> c2, то π = 2RTc1, тобто при малій концентрації елек-
троліту ззовні клітини тиск визначається іонами високомолекуляр-
ного електроліту (Na+ і R–).

за умови c1 << c2, тобто при великій концентрації електроліту 
ззовні клітини, осмотичний тиск визначається за формулою:
 π = RTc1. 

це означає, що знайдений осмотичний тиск обумовлений тіль-
ки високомолекулярними іонами (R–).

При всіх проміжних співвідношеннях с1  і с2 осмотичний тиск 
буде змінюватися в  межах від 2RTc1  до RTc1; якщо високомолеку-
лярний іон буде мати заряд z(Rz–), то  тиск буде змінюватися від 
(z + 1) c1RT до RTc1.

таким чином, при дослідженні осмотичного тиску поліелек-
тролітів необхідно враховувати ефект доннана. для одержання 
правильних результатів треба визначити концентрацію електро-
літів, які містяться в системі, і потім відповідну поправку ввести 
в розрахунки або вимірювати осмотичний тиск у присутності над-
лишку низькомолекулярного електроліту. У цьому випадку знайде-
ний осмотичний тиск буде обумовлений тільки високомолекуляр-
ними іонами.

рівновага доннана доповнює уявлення про осмос (див. розд. 2). 
так, у гіпертонічних розчинах відбувається не тільки втрата кліти-
ною води, але й перехід певної кількості солі усередину її.

внаслідок нерівномірного розподілу електролітів між кліти-
ною та зовнішньою рідиною виникає різниця потенціалів, яку на-
зивають мембранним біопотенціалом.

8.2.8. ДРАглі

розчини вМс за певних умов втрачають свою текучість, тобто 
перетворюються на драглі.

драглі та процес здраглювання мають велике значення для ме-
дицини та біології, тому що організми тварин і рослин в основно-
му складаються з драглів. драглі знаходять широке застосування 
у  фармації для створення перспективних лікарських форм. влас-
тивості їх можна регулювати зміною концентрації інгредієнтів або 
за  допомогою речовин, що  зшивають макромолекули. лікарські 
форми у вигляді драглів можна приготувати м’якими, щільними, 
навіть хрящуватими.

Причиною здраглювання розчинів вМс є виникнення зв’язків 
між макромолекулами, у  результаті чого в  системі утворюється 
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просторова сітка. якщо зв’язки між макромолекулами не дуже міц-
ні, то механічна дія (перемішування, струшування) може зруйну-
вати структуру і драглі перетворяться на рідину. При усуненні ме-
ханічної дії розчини вМс знову самочинно здраглюються.

Підвищення температури перешкоджає здраглюванню (змен-
шується число і  тривалість контактів макромолекул) і  навпаки. 
здраглюванню розчинів завжди сприяє підвищення концентрації, 
тому що збільшується частота зіткнень між макромолекулами.

на здатність до здраглювання водних розчинів поліамфолітів 
(наприклад, білків) впливає рн розчину. здраглювання краще від-
бувається в ізоелектричному стані.

із властивостей драглів можна відзначити такі:
1. Тиксотропія. Багато драглів під впливом механічних дій 

(перемішування, струшування) здатні переходити в розчини, а по-
тім, після припинення впливу, знову здраглюватись.

руйнування драглів й утворення їх знову називається тиксо-
тропією. як правило, тиксотропні перетворення можуть бути по-
вторені з одними й тими ж драглями необмежену кількість разів. 
таким чином, тиксотропію можна розглядати як  оборотний ізо-
термічний процес драглі розчин. тиксотропія є  доказом того, 
що структуроутворення в таких системах відбувається за рахунок 
сил ван-дер-ваальса.

2. Синерезис. свіжоприготовлені драглі вМс при стоянні час-
то можуть змінюватися: об’єм їх зменшується, відбувається агрега-
ція частинок, на поверхні драглів з’являються краплі рідини, роз-
мір і число яких поступово збільшуються. У результаті утворюють-
ся дві макрофази — рідка й драглеподібна, яка зберігає форму по-
судини. цей процес називається синерезисом. рідка фаза, що виді-
ляється при синерезисі, не є чистим розчинником, а являє собою 
розчин вМс меншої концентрації.

Причиною синерезису є те, що при утворенні драглів система 
ще не досягла стану рівноваги й у ній тривають процеси утворення 
нових зв’язків між макромолекулами.

синерезис розповсюджений у технологічних процесах вироб-
ництва промислових і особливо продовольчих товарів (наприклад, 
одержання сиру). синерезис має місце в живих клітинах, чим по-
яснюється жорсткість і жилавість м’яса старих тварин. Патологіч-
ні пухлини в живих організмах розглядаються як прояв синерези-
су. У  фармації при виготовленні лікарських форм із  використан-
ням концентрованих розчинів вМс необхідно враховувати мож-
ливість синерезису.
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3. Дифузія. дифузія низькомолекулярних речовин у розбавле-
них драглях  (95–99  % води) відбувається з  такою  ж швидкістю, 
як і у воді, та підпорядковується закону фіка.

для більшості концентрованих драглів на  дифузію впливає 
низка факторів, таких як  структура й  концентрація драглів, сту-
пінь дисперсності й природа частинок речовини, що дифундує.

залежність швидкості дифузії від концентрації драглів 
пов’язана з тим, що при зростанні концентрації збільшується щіль-
ність структурної сітки, зменшуються розміри комірок, заповне-
них розчинником, отже, ускладнюється проникнення через драглі 
частинок, що дифундують.

чим вищий ступінь дисперсності частинок, що  дифундують, 
тим легше вони проходять через драглі. вплив природи речовини, 
що дифундує, на швидкість дифузії пов’язаний з можливістю пере-
бігу адсорбційних процесів і хімічних реакцій у драглях.

	Осмотичний тиск розчинів полімерів у  багатьох випадках 
більший, ніж розрахований за законом Вант-Гоффа, і описуєть-
ся рівнянням Галлера.
	Осмометричним методом визначають середньочисельну мо-

лекулярну масу.
	В’язкість розчинів ВМС велика й залежить від напруги зсуву.
	Концентровані розчини ВМС мають структурну в’язкість.
	Питома в’язкість розчину полімеру пропорційна масовій 

концентрації.
	Характеристична в’язкість (граничне значення ηпит /с) 

не залежить від концентрації розчину полімеру.
	Віскозиметричний метод визначення молекулярної маси 

ВМС є фармакопейним.
	Висолювання, тобто виділення ВМС із розчину під дією елек-

тролітів, є оборотним процесом, зв’язаним зі зменшенням розчин-
ності полімеру.
	Поліелектроліти — це ВМС, що містять іоногенні групи.
	Ізоелектрична точка — це величина рН, при якій число іоні-

зованих основних груп білка дорівнює числу іонізованих кислотних 
груп.
	Коацервація (виділення нової фази з концентрованого розчи-

ну ВМС) використовується при мікрокапсулюванні з метою захис-
ту лікарських речовин від впливу навколишнього середовища.
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	Осмотичний тиск розчину поліелектроліту потрібно вимі-
рювати в присутності надлишку низькомолекулярного електролі-
ту, тоді осмотичний тиск обумовлюється тільки високомолеку-
лярними іонами.
	Драглі — це розчини ВМС, які втратили текучість і мають 

деякі властивості твердих тіл (міцність, пружність, здатність 
до збереження форми).
	Причиною здраглювання розчинів ВМС є виникнення зв’язків 

між макромолекулами, що  приводить до  утворення просторової 
сітки.
	Тиксотропія — це самочинне утворення драглів після руйну-

вання їх під впливом механічної дії.
	Синерезис — це самочинне виділення з драглів нової фази — 

розчину ВМС меншої концентрації.
	Лікарські препарати у вигляді драглів можна приготувати 

м’якими, щільними й навіть хрящуватими.

КОНТРОЛЬНІ ЗАПИТАННЯ

1. чим відрізняється механізм розчинення полімерів від ме-
ханізму розчинення низькомолекулярних речовин?
2. що називають набуханням? обмеженим набуханням? не-
обмеженим набуханням?

3. що таке ступінь набухання? як його визначити?
4. як розрахувати константу швидкості набухання?
5. які фактори впливають на розчинність полімерів? Поясніть 

цей процес з термодинамічної точки зору.
6. чим відрізняються явища висолювання і коагуляції?
7. При якому значенні рн  із розчину, що  містить глобулін 

(іет = 7,0), альбумін (іет = 4,9) і колаген (іет = 4,0), можна виділи-
ти альбумін? як це можна здійснити?

8. що таке коацервація?
9. чому при дослідженні осмотичного тиску поліелектролітів 

необхідно враховувати ефект доннана? як можна виміряти осмо-
тичний тиск високомолекулярних іонів?

10. що називають мембранним біопотенціалом і яка причина 
його виникнення?

11. які умови утворення драглів? які їх  основні властивості? 
як їх застосовують у фармації?

 8.2. Розчини ВМС
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Адгезія 252, 254
адіабатичний процес —  

див. Процес адіабатичний
адсорбат 262
адсорбент 262
адсорбція 261, 265, 267, 330
 – електролітів 290
 – мономолекулярна 270
 – полімолекулярна 274, 278
 – із розчинів 264
 – фізична 266
 – хімічна 267
аерозолі 302, 367
азеотропні розчини 115
активність 53, 82, 135

Броунівський рух 308
Буферна
 – дія 185
 – ємність 185
Буферні розчини — див. розчини
  буферні

Високомолекулярні сполуки 396
 – гетероланцюгові 397
 – елементорганічні 397
 – карболанцюгові 397
 – класифікація 397 
 – лінійні 398
 – методи одержання 398
 – розгалужені 398
висолювання 414

в’язкість 359
 – золів 361
 – питома 412
 – приведена 412
 – рідин 359
 – структурна 364, 412
 – характеристична 413

Гальванічний елемент —
див. елемент 
гальванічний

Гелі 352
Гідрофільно-ліпофільний  

баланс (ГлБ) 380

Діаграми стану 94, 99, 122 
діаліз 306
дисперсійне середовище 300 
дисперсна фаза 300
дисперсні системи 300 
 – класифікація 300
 – ліофільні 302
 – ліофобні 302
 – методи одержання 303
 – очистки 306 
 – мікрогетерогенні 300
 – молекулярно-кінетичні  

властивості 308
 – окремі класи 367
 – оптичні властивості 322
 – структурно-механічні  

властивості 359
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 – ультрамікрогетерогенні  
(колоїдні) 300

дисперсність 300
дифракція 322
драглі 418

Ебуліоскопія 70
евтектика 102
екзотермічна реакція 28
екстракція 127
електрична провідність 142
 – молярна 145
 – питома 142
 – при нескінченному  

розведенні 146
електрод 158
 – водневий 160
 – другого роду 161
 – іонселективний 165
 – каломельний 162
 – краплинний ртутний 210
 – окиснювально-відновний 163
 – першого роду 158 
 – скляний 165
 – хінгідронний 164
 – хлоросрібний 162
електродіаліз 306
електрокінетичні явища 335
електроліз 204
електроліти 134
 – сильні 134
 – слабкі 134
електроосмос 338
електрорушійна сила 155
електрофорез 336
елемент гальванічний 155, 169
 – концентраційний 169, 172
 – необоротний 169
 – оборотний 169
 – без переносу 169, 172

 – з переносом 169, 172
 – хімічний 172
 – якобі–даніеля 169
емульгатор 379
емульсії 307, 377
 – висококонцентровані 378
 – другого роду 378 
 – концентрована 379 
 – першого роду 378
 – розбавлена 378
 – способи одержання 377
ендотермічна реакція 28
енергія
 – активації 233
 – вільна 42, 47
 – внутрішня 24
 – Гельмгольца 47
 – Гіббса 49
 – Гіббса утворення 58
ентальпія 26, 31
ентропія 40
ефект    
 – віна  148
 – дебая–фалькенгагена 148
 – дорна 341 
 – квінке 340
 – ребіндера 294
 – тепловий 29
 – тіндаля 322

Закон
 – Бугера–ламберта– 

Бера 239, 326
 – вант-Гоффа 75
 – Гесса 30
 – дебая 137
 – дії мас 54
 – дії поверхонь 246
 – ньютона 360
 – Пуазейля 360
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 – рауля 66
 – розведення оствальда 134
 – розподілу 85
закони
 – коновалова 112
 – фарадея 204
 – фотохімії 239
змочування 257
золі
 – електричні властивості 330
 – стійкість і коагуляція 346

Ізобарний процес — 
див. Процес ізобарний

ізоелектрична точка 415
ізотерма
 – адсорбції 270, 273
 – поверхневого натягу 282
ізотермічний процес —  

див. Процес ізотермічний
ізохорний процес —  

див. Процес ізохорний
іонна атмосфера 137
іонна сила 137
іонний обмін 165, 295
іономір 167

Каталіз 241
 – гетерогенний 245
 – гомогенний 242
 – кислотно-основний 243
 – ферментативний 243
каталізатор 241
кислота Бренстеда 141
кислотність розчинів  

електролітів 183
коагуляція 346
коацервація 415
когезія 254
коефіцієнт

 – активності 135
 – дифузії 311
 – ізотонічний 78, 133
 – корисної дії 40
 – поглинання 239
 – розподілу 126
 – селективності 166, 192
коло — див. елемент гальванічний
колоїдні розчини — див. золі
компонент 87
кондуктометрія 151
конода 103
константа
 – дисоціації 134, 140, 151, 180, 

195
 – рівноваги 54, 59, 139
 – стійкості 194, 198
 – швидкості реакції 217, 218
концентрація
 – способи вираження 65
 – критична  

міцелоутворення 389
кріоскопія 73

Макромолекули
 – гнучкість 401
 – структура 398
Мембранна рівновага  

доннана —  
див. рівновага доннана

Мікроскоп
 – електронний 327
Міцела
 – колоїдної Пар 391, 392
 – ліофобного золю 343

Набухання 406
 – необмежене 406
 – обмежене 406
 – ступінь 407

Предметний покажчик
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 – тиск 408
 – швидкість 407
напруга
 – зсуву 360, 365
нефелометрія 326

Обмежена розчинність рідин 121
осмос 74
осмотичний тиск розчину 74
 – вМс 410
 – ідеального 74
 – колоїдного 312
основа Бренстеда 138
опалесценція 322

Пасти 376
Пептизація 304
Перегонка
 – з водяною парою 119
 – молекулярна 119
Перенапруга 207
Перехідний стан 235
Піни 383
 – кратність 383
 – руйнування 384
 – стійкість 384
Поверхнева активність 264
Поверхневий натяг 253
 – розчинів Пар 282
Поверхнево-активні  

речовини (Пар) 281
 – колоїдні  386
Подвійний електричний  

шар 156, 330
Показник
 – аніонний 177
 – водневий 177
 – заломлення 323
 – металевий 177
 – константи дисоціації 177 

Поліелектроліти 414
Полімеризація 398
Полімери — див. високомолекулярні

сполуки
Поліконденсація 399
Поляризація 205
Полярографія 210
Порошки 371
Порядок реакції 218
Постулат Планка 45
Потенціал
 – виділення 207
 – дифузійний 155, 173
 – електродний 155
 – електрокінетичний  

(дзета) 333, 337
 – контактний 155
 – півхвилі 211
 – протікання 335, 340
 – седиментації 335, 340
 – стандартний 134
 – термодинамічний 39, 46
 – хімічний 52, 135
Правило
 – антонова 253
 – Банкрофта 380
 – важеля 103, 108
 – вант-Гоффа 228
 – дюкло–траубе 284
 – Панета–фаянса 291
 – фаз Гіббса 86, 99
 – Шульце–Гарді 347
 – урівнювання  

полярностей ребіндера 289
Пробіг реакції 54
Проміжна сполука 242
 – поверхнева 247
Промотор 245
Протиіони 330
Процес
 – адіабатичний 21, 24, 26
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 – ізобарний 21, 23, 26
 – ізотермічний 21, 24, 26
 – ізохорний 21, 23, 26
 – круговий 21
 – необоротний 21
 – оборотний 21

Реакції
 – другого порядку 220
 – ланцюгові 237
 – молекулярність 218
 – оборотні 225
 – паралельні 226
 – першого порядку 219
 – послідовні 227
 – супряжені 227
 – третього порядку 221
 – фотохімічні 239
ректифікація 117
реологічні криві 364
рівновага 
 – у гомогенних системах 86
 – у гетерогенних системах 86
 – доннана 416
 – константа 54, 59, 60
 – седиментаційна 313
 – фазова 85
 – хімічна 54
рівняння
 – арреніуса 229
 – Бет 274
 – вант-Гоффа–Пфеффера 75
 – Гіббса 264
 – Гіббса–Гельмгольца 49
 – дебая–Гюккеля 137
 – ізобари реакції вант-Гоффа 59
 – ізотерми адсорбції  

ленгмюра 272
 – хімічної реакції 57
 – ізохори реакції вант-Гоффа 59

 – кірхгофа 37
 – клаузіуса–клапейрона 91
 – Менделєєва–клапейрона 23
 – нернста для електродного  

потенціалу 158
 – нікольського 292
 – релея 323
 – фрейндліха 268
 – Шилова–лєпінь 125
 – Шишковського 283
 – Штаудінгера 413
робота 
 – адгезії 255
 – когезії 255
 – корисна 25, 47
розклинюючий тиск 351
розподіл
 – Больцмана 314
 – коефіцієнт 126
 – закон 126
розсіяння світла 322
розтікання 256
розчинність рідин 121
розчинники
 – протогенні 139
 – протофільні 139
розчини
 – буферні 184
 – високомолекулярних  

сполук 405
 – гранично-розбавлені 137
 – ідеальні 63
 – ізотонічні 77
 – колоїдні — див. золі
 – реальні 81
 – тверді 63, 107
рухливість
 – іонів 144, 148
 – електрофоретична 337
ряди Гофмейстера (ліотропні) 291

Предметний покажчик
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Самочинний процес 21
седиментація 313
седиментаційний аналіз 315
сенсибілізація 357
система
 – варіантність 88
 – відкрита 20
 – гетерогенна 20
 – гомогенна 20
 – закрита 20
 – двокомпонентна 99
 – ізольована 20
 – однокомпонентна 91
 – термодинамічна 20
 – трикомпонентна 124
синерезис 363
солідус, лінія 102
солюбілізація 393
сорбція 261
спорідненість хімічна 57
стійкість
 – агрегативна 346
 – кінетична 346
ступінь
 – дисоціації 133
 – свободи 89
суспензії 375

Температура
 – замерзання розчинів 72
 – кипіння розчинів 70
 – плавлення 92
 – склування 404
 – текучості 404
теорія
 – активних ансамблів 248
 – активних зіткнень  

арреніуса 233
 – Бет 274
 – длфо 351
 – електричної провідності 142

 – дебая–Гюккеля–онзагера 147
 – електролітичної дисоціації  

арреніуса 133
 – іонселективних електродів  

нікольського 165
 – кислот і основ  

Бренстеда–лоурі 138
 – мультиплетна каталізу 248
 – мономолекулярної адсорбції 

ленгмюра 270
 – перехідного стану 235
 – Поляні 278
 – сильних електролітів  

дебая–Гюккеля 135
теплова теорема нернста 45
тепловий ефект реакції 28
теплоємність 36
теплота
 – дисоціації 35
 – згоряння 32
 – змочування 257
 – набухання 406
 – нейтралізації 35
 – розчинення 34
 – утворення 31
термічний аналіз 100
термодинаміка 19
термодинамічні цикли 21
термохімія 28
тиксотропія 363, 419
точка
 – евтектична 102
 – еквівалентності 153, 177
 – потрійна 95
тумани 367

Ультрамікрогетерогенні 
системи 301

Ультрамікроскоп 324
Ультрафільтрація 306
Ультрацентрифуга 316



431

Фаза 20, 86
фізико-хімічний аналіз 85, 100
флуоресценція 324
фотохімічні реакції —  

див. реакції фотохімічні
фракційна перегонка 115
функції
 – стану 20, 24, 41
 – характеристичні 39, 47 

Хемосорбція 266
хімічна змінна 54
хімічна спорідненість 57
хімічний потенціал —  

див. Потенціал хімічний
хроматографія 296

Центрифуга 316
цикл карно 39

Число
 – агрегації колоїдних Пар 392
 – ГлБ 380
 – захисне 357 
 – зіткнень 233
 – компонентів 87
 – переносу 148, 149
 – пробігів реакції 54
 – ступенів свободи 89
 
Швидкість
 – адсорбції 271
 – хімічної реакції 217
 – залежність від  

концентрації 219
 – залежність від  

температури 229
 – константа 218
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