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1. Шкала кислотности для водных растворов сильных кислот

При исследовании кинетики химических процессов в гомогенной жид-
кой фазе необходимо учитывать влияние растворителя на термодинами
ческие свойства реагирующих веществ. Особенно сильно проявляются
свойства среды в химических реакциях, протекающих в водных раство-
рах сильных кислот и оснований. Большая склонность к образованию
водородных связей и большие концентрации ионов в таких растворах
способствуют образованию различных комплексов и ионов с участием
реагентов. λ.

В кинетических уравнениях для жидкофазных процессов влияние Г
среды на термодинамические свойства реагентов, промежуточных про-
дуктов и активированного комплекса учитывается с помощью коэффи-
циентов активностей. В растворах кислот и оснований реагенты, как
правило, ионизуются. В большинстве случаев ионизованная форма обла-
дает большей реакционной способностью по сравнению с неионизованной
формой. Каталитическое действие кислоты или основания в таких слу-
чаях заключается в переводе реагента в ионизованную форму. Не исклю-
чена также и возможность осуществления химического процесса в мо-
мент столкновения реагента с протоном, гидроксильным ионом или мо-
лекулами недиссоциированных кислот и оснований. Кинетическое урав-
нение химической реакции будет одним и тем же для процессов, в кото-
рых реакционноспособными частицами являются ионы, образующиеся
при взаимодействии реагента с кислотой или основанием (если относи-
тельная концентрация ионов мала) и для процессов, в которых лимити-
рующая стадия осуществляется при соударениях молекул реагента с
протонами или гидроксильными ионами.

Рассмотрим химическую реакцию превращения вещества Μ в Q,
протекающую в кислой среде. Относительно Μ процесс первого порядка.
Предполагается, что реакционноспособной является ионизованная фор-
ма МН + . Концентрация МН 4 мала по сравнению с концентрацией Μ
Скорость реакции W выражается уравнением (1): .

W = ^ i = fe£ = k' α - ^ · + - ^ k' ' C M W M (!) 7
dt f* f* f*
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W _ Ь — Ъ' ^ м

— — — «эфф - « &Н+ —Г~

где а*, а м и а-н+ — активности активированного комплекса, реагирующего
вещества Μ и протона — соответственно; С м — концентрация вещества М,
/*, /м—коэффициенты активности активированного комплекса и вещества М.

Согласно уравнению (1) изменение йэфф связано с изменением величины

О н + — — · В водных растворах сильных кислот протоны находятся в виде

ионов гидроксония, поэтому активность протонов ан+ необходимо выразить
через концентрацию ионов гидроксония Сн3о+ и коэффициент^ активности про-
тонов /л+.

О-Н+ • ~ ^Н,О+ ' Дм •:/* /·
Наблюдаемая на опыте пропорциональность между &Эфф и концентрацией
ионов гидроксония Сц3о- в сильно разбавленных растворах кислот сзязана с

постоянством отношения м н + .
/*

В концентрированных водных растворах сильных кислот йЭфф возрастает

более резко, чем концентрация ионов гидроксония. Это связано с увеличением

отношения —. Следовательно, чтобы предсказать, как изменится ката-

литическая активность кислотной среды при изменении концентрации кислоты,

необходимо знать, как при этом изменяется величина ан+ —— · Коэффициент

активности неионизованной формы /м может быть измерен. Коэффициенты
активностей /н+ и /* экспериментально невозможно измерить в отдельности.
В связи с этим делаются допущения, позволяющие ввести в кинетические
уравнения величины, которые можно измерить опытным путем. Если акти-
вированный комплекс образуется из молекулы реагента и протона, то по
составу и заряду он соответствует ионизованной форме реагента. Поэтому мож-
но принять, что коэффициенты активности активированных частиц /* и прото-
низованной формы Д\ш+ изменяются одинаково при изменении состава среды.
Принимая такое допущение, можно в уравнении (1) /* заменить на /ΜΉ+

Кэ(Ъй} — ft-

;/мн+

Изменение каталнческой активности кислотной среды определяется актив-
ностью протонов он+ и отношением коэффициентов активности неионизован-
ной и ионизованной форм реагента. Активность протонов ан+ определяется
свойствами среды. Коэффициенты активности / м и /мн+ отражают свойства

растворенного в кислоте реагента М. Величина ан+ — ^ — характеризует так-

же соотношение концентраций протонизованной и непротонизованной форм
растворенного в кислоте вещества.

Обозначим выраженную через активности константу равновесия процесса
ионизации вещества В через &Вн+

В + Н+ ̂  ВН+ (2)

в'ан+ с в ' а н + / в
авн+
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Гамметтх предположил, что в концентрированных водных растворах силь-
ных кислот изменение отношения /Β//ΒΗΙ- определяется свойствами кислотной I
среды и не зависит от химической природы вещества. Таким образом, согласно Г
Гамметту, для растворов веществ, например: М, В, С, D имеет место ра-
венство:

/м /в /с ^D

/мн+ ^вн+ ^сн+ /DH+

Если справедлива гипотеза Гамметта, то становится возможным
нахождение количественной характеристики ионизующей способности
кислых сред. Для этой цели можно использовать кинетический и инди-
каторный методы.

Для получения количественной характеристики каталитической ак-
тивности кислотной среды с помощью кинетического метода следует
изучить кинетику какого-либо процесса в требуемом диапазоне концент-
раций раствора кислоты. Для этой цели должна быть выбрана простая
мономолекулярная химическая реакция с детально установленными ме-
ханизмами ионизации и лимитирующей стадии. Желательно, чтобы во
всем интервале концентраций кислоты степенью ионизации реагента
можно было пренебречь, т. е. чтобы реагирующее вещество находилось
практически полностью в виде неионизованой формы. Если при переходе
от разбавленных к концентрированным растворам сильной кислоты
механизм процесса, а также энергия активации и предэкспоненциальный
множитель лимитирующей стадии не изменяются,— константа скорости
такого процесса могла бы служить количественной характеристикой
каталитической активности кислых сред. Задача сводится к подбору та-
кого химического процесса, константа скорости которого при постоян- '
ной температуре изменилась бы при изменении концентрации кислоты β
на 12—14 порядков. '

Современная техника кинетических исследований позволяет изучать
процессы, где при постоянной температуре константа скорости варьирует-
ся только в пределах 4—5 порядков. Поэтому необходимо подобрать не-
сколько реагентов с различной реакционной способностью. Однако в
таком случае нет полной уверенности в том, что реагенты, выбранные в
качестве модельных, ионизуются по одному и тому же механизму и что
во всех случаях механизм лимитирующей стадии реакции одинаков.

Количественная характеристика ионизующей способности водных
растворов сильных кислот в широком диапазоне концентраций может
быть получена при использовании индикаторного метода, предложенного
Ганчшем2 и подробно разработанного Гамметтом. Индикатором назы-
вается химическое вещество, ионизующееся в растворах кислот и основа-
ний, неионизованная и ионизованная формы которого отличаются по
спектру поглощения. Индикатор должен быть химически устойчивым в
исследуемой среде.

Концентрации ионизованной и неонизованной форм индикаторов
определяются спектральными методами.

Самым простым типом ионизации является протонизация. Протони-
зация представляет собою кислотно-основной процесс, в результате ко-
торого основание В превращается в кислоту ВН+ (2). У довольно боль-
шого числа химических веществ ионизация заканчивается на стадии с
протонизации. I

При ионизации спиртов и органических кислот ионизованная форма f
может дегидратироваться:
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ВОН+НА _̂ ВОН++

ВОН+ "Ϊ В++Н,0 |

Протонизованная форма ВН+, а также катионы В+, образующиеся
при дегидратации ионов ВОН^ , могут образовывать ионные пары:

ВН++А- ^ ВН+-А-]
(4)

В++А" ^ В1 A- J

Не исключена возможность специфического комплексообразования
реагента с какой-либо кислотой или растворителем. Механизм иониза-
ции определяется химическим строением реагента и свойствами среды.

Естественно, что при изучении ионизующей способности среды по какому-
либо механизму ионизации следует выбирать индикаторы, ионизующиеся по
такому же механизму. Для установления шкалы кислотности Гамметт выбрал
серию индикаторов, в основном представляющих собою производные нитро-
анилинов. Ионизация этих индикаторов протекает по уравнению (2). Такие
индикаторы называются простыми. Константа равновесия йвн+ процесса (2)
принята Гамметтом за меру силы основания. Отрицательный логарифм вели-
чины feBn+ обозначается через рКвн+:

рКвн+ = — lg&BH+

У сильных оснований величины &Вн+ малы, а рКвн+ имеют положитель-
ные значения. Чем слабее выражены у веществ основные свойства, тем
большими будут значения &Вн+ и более отрицательными рКвн+·

Гамметт предложил назвать величину ац+ — кислотностью среды.
/вн+

Кислотность среды обозначают знаком /z0, а ее отрицательный логарифм
назван функцией кислотности и обозначается знаком Я о :

' B H +

Если прологарифмировать уравнение для константы &Вн+ (2) и заменить

— lg&BH+ через рКвн+ и —lg«H+ — через Я о , получим уравнение, свя-
/вн+

зывающее функцию кислотности среды с отношением концентраций ионизо-
ванной и неионизованной форм индикатора

свн+

Если известна кислотность среды, можно вычислить константу основности
и отношение концентраций основной и сопряженной кислотной форм данного
вещества. Таким образом, чтобы измерить функцию кислотности среды при
помощи какого-либо индикатора, необходимо знать его константу основности
(&вн+) и соотношение концентраций неионизованной и ионизованной форм

— — в данной среде. Концентрации Св и СВн+ обычно измеряются спектро-

фотометрическим или колориметрическим методами. Посредством одного ин-
дикатора можно исследовать среды, функция кислотности которых изменяется
в пределах 2—3 единиц, что соответствует изменению отношения Св/СВц+
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от 30—10 до 0,1—0,03. Чтобы исследовать среды с более широким диапа-
зоном кислотности, необходимо использовать несколько индикаторов.

За стандартное состояние для шкалы кислотности выбран бесконечно
разбавленный водный раствор сильной кислоты. В бесконечно разбавленном
водном растворе коэффициенты активностей /в и /вн+ принимаются равными
единице, а термодинамическая активность протонов численно равна концент-
рации ионов гидроксония. В таких растворах кислотность среды равна кон-
центрации водородных ионор, а Я о равно рН.

Сущность индикаторного метода измерения Но заключается в определении
рКвн+ и значений Св/Свн+ индикаторов в среде с неизвестной кислотностью.
Сначала необходимо установить значения рКвн+ индикаторов, являющихся
сильными основаниями, для которых можно определить величины Св/Свн+ в
сильно разбавленных растворах кислоты, где h0 — Сн,о+· Например, амино-
азобензол (обозначим его символом В) уже заметно ионизован в 10~4 т
растворе НС1* и практически полностью ионизован в 0,024 т НС1. Из зави-
симости ^Св/Свн+ для аминоазобензола от концентрации кислоты в упомя-
нутом диапазоне CHci по уравнению (5) вычисляют его рКв«+· Для опреде-
ления кислотности более концентрированных растворов НС1 выбирают дру-
гой индикатор, например, бензолазодифениламин, являющийся менее сильным
основанием, чем аминоазобензол. Этот индикатор (обозначим его символом С)
только частично ионизован в 1-Ю"4—2· 10~2 т НС1 и полностью ионизуется
в более концентрированных растворах, где — lg Сн3о+ уже не равно рН.

Сопоставим логарифмы отношений концентраций неионизованной и иони-
зованной форм для упомянутых выше двух индикаторов (например, В и С)
в одном и том же растворе кислоты:

С f С f
— lgaH+ = рКвн+ + l g - т г 5 г lg—т-^— "^ рКсн+ -.- lg —~~ + lg -;

^ВН+ 'ВН+ ^СК+ 'СН+

или:

рКвд+ - рКсн+ - lg ~ lg + lg ^ / в Н ; <lg ~ ~ + lg ^ ;
С СН+ ССН+ 'СН+''В

„ /С 'ВН+ r\ ir

Ьсли величина • = 0 , то становится возможным определить рКсн+

/сн+ • /в

индикатора С, если известны рКвн+ другого индикатора В и величины
С С

— - — и — ^ — в одной и той же среде.
ВН+ °СН+

рКв«+ - рКсн+ = lg -~ lg -~- (6)
ссн+ свн+

Так как рКвн+ аминоазобензола определяется в сильно разбавленных
растворах **, где Я о = рН = — lgmH3o+, то по уравнению (6) можно вычислить

* Здесь и далее символом т обозначается моляльность раствора.
** До появления работы 3 р К в н + сильных оснований определяли сопоставлением

lg С в / С в н + с логарифмом средней ионной активности а+. Если / в в сильно разбавленных

растворах кислоты постоянно, то коэффициент активности ионизованной формы /вн+ и з м е -

ьяется согласно закону Дебая — Гюккеля. Поэтому правильным является сопоставление

lg с концентрацией ионов Н 3 О + . В таком случае электростатический вклад в / н + и-
С ВН+

/ в н + сокращается.
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рКсн+ менее основного индикатора, например бензолазодифениламина. Опре-
делив рКсн+ по уравнению (5), вычисляют кислотность растворов более
крепких кислот, где с хорошей точностью можно измерить отношение кон-
центраций неионизованной и ионизованной форм бензолазодифениламина.
Для измерения Я о более крепких растворов подбирают индикатор D, обла-
дающий еще меньшей основностью, но частично перекрывающий область
концентраций кислоты, где индикатор С еще не полностью ионизован.
рКх>н+ индикатора и Но растворов кислоты вычисляются, как описано выше.

Таким образом, посредством нескольких индикаторов измеряется
функция кислотности в широком диапазоне концентраций водных рас-
творов сильных кислот. Например, чтобы измерить функцию кислотно-
сти системы НС1 — Н2О от разбавленных растворов до 16 Μ НС1, необ-
ходимо иметь 7—8 индикаторов, а для измерения На системы H 2 SO 4 —
Н2О от разбавленных растворов до 100% H 2SO 4 требуется 10—12 инди-
каторов.

2. Индикаторы для измерения функции кислотности

В табл. 1 приведены индикаторы, применяющиеся для измерения
функции кислотности и величины их рКвн+ . Ионизация таких индикато-
ров заключается в присоединении протона. В кислых средах индикатор
находится в виде двух равновесных форм: неионизованноп и ионизо-
ванной.

Для установления механизма ионизации обычно пользуются данными
по криоскопии и электропроводности. Ионизующим растворителем слу-
жит 100% серная кислота. Индикаторы, выбранные Гамметтом для из-
мерения Но, исследовались криоскопическим методом в работах Гаммет-
та и его сотрудников6, а также в работах других авторов7. 3 работе 7

исследовалась также электропроводность растворов. Величина /-фактора
Вант-Гоффа для -простых индикаторов близка или равна двум. На осно-
вании этого делается вывод о том, что при ионизации упомянутых ве-
ществ образуются две частицы:

B+H,,SO4 ;?_ BH++HSO~ (7)

Такой вывод, по нашему мнению, не является однозначным. Если ι-фак-
тор равен двум, то это означает только, что в среде 100% серной кислоты
и в растворах H2SO4, содержащих малые концентрации воды и серного
ангидрида (слабо разбавленная водой серная кислота и мало концентрирован-
ный олеум) данное вещество ионизируется согласно уравнению (7). На осно-
вании этого факта нельзя утверждать, что индикатор находится только
в виде ионизованной и неионизованной форм и в более разбавленных водой
растворах серной кислоты, где концентрация анионов HSO4 велика. В 100%
серной кислоте * ионы HSO4 образуются в результате автопротолиза:

2 H 2SO 4 τΐ H 3 SO++HSO7

и концентрация их невелика. Так, например, при 25° в 100% HaSO4 кон-
центрация анионов HSO~ равна —-3-10 3 моль/л*·". В 78—80% H2SO4 кон-,
центрация анионов HSO4 составляет 10,6 моль/л при 25°1 0 Д 1.

Здесь и далее указаны весовые проценты кислот.
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ТАБЛИЦА 1*

Значения рК

Наименование индикатора

р-Аминоазобензол
т-Нитроанилин
2 ,4-Дихлоранилин
Бензолазодифениламин
р-Нитроанилин
Дифениламин
о-Нитроанилин
Пирокатехинсульфокислота
Ы,1\1-Диметил-2,4-динитроанн-
лин
4-Хлор-2-нитроанилин
5-Хлор-2-нитроанилин
2,5-Дихлор-4-нитроанилш1
2- X лор-6-нитроанилин
р-Нитродифениламин
2,6-Дихлор-4-нитроанилин
2,4-Дихлор-6-нитроанилин
2,4-Д инитроан илин
2,6-Динитроанилин
4-Хлор-2,6-динитроанилин
2,4-Динитро-1-нафтиламин
6-Бром-2,4-динитроанилин
3-Метил-2,4,6-тринитроанилин
З-Бром-2,4,6-тринитроанилин
2,4,6-Тринитроанилин
ρ-Нитротолуол
р-Хлорнитробензол
Нитробензол
2,4-Динитротолуол
m-Нитроанилинийкатион (вто-
рая протонизация метанитро-
анилина)

в н + кислотных индикаторов (при 22—26

Р % Н + Б

НС1—Н2О

+2,82
+2,50
+2,0
+1,42
+1,0
+0,78
—0,29
—0,08

—
—0,99
—1,44

—
—

—2,37
—

- 3 , 3 3
—4,58

—
—
—
—
—
—
—
—
—
—
—

—

рКвЯЧ в

НВг—Ή,Ο

_

—
—
—

+0.97
—

—0,23
—

—
—

— 1 ,45
—
—
—
—

—3,24
—4,39

—
—
—
—
—
—
—
—
—
—
—

—

рКвн+ в

Н С 1 О 4 -
Н 2О

+2,82
+2,50

—
—
—
—

—0,29
—

—
—1,07

—
-1,79
—2,41

—
- 3 , 2

—
—4,26
- 5 , 2 5
—6,12
- 6 , 5
—6,69
-8,56
—9,77

—
—
—
—
—

—

Р К В Н + в

—
—
—

+ 1,0
+0,77
—0,33

—

—1 ,0
— 1,02
—1,55
— 1,90
- 2 , 4 3
—2,50

—
—3,28
—4,45
—5,64
—6,25

—
—7,09
—8,34

—
—9,98
— И ,27
—12,63
— 12,19
— 13,53

—14,14

°)

РКВН+ в

ΗΝΟ3—Ή2Ο

—
—
—

+1,03
—

—0,28
—

—
— 1,11

—
—
—
—

—2,55
- 3 , 3

—
—
—
—
—
—
—
—
—
—
—
—

—

ΡΚβΉ+ в
Р 2 О 5 - Н 2 О

—
—
—

+ 1,0
—

—0,2
—

—
—0,98
— 1,6

—
—

—2,28
—

—3,02
—4,96

—
—
—
—
—
—
—
—
—
—
—

—

р К в н + при других температурах

Индикатор

р-Нитроанилин
о-Нитроанилин
4-Хлор-2-нитроанилшг
2,4-Дихлор-6-нитроанилин

Температура, °С

40

+0,81
—0,41
— 1,17
—3,07

60

+0,60
—0,55
— 1,28
—3,14

80

4-0,43
—0,70
— 1,41

* Погрешности определения р К ц н + индикаторов в табл. 1 не приведены, так как этот вопрос под-
робно обсуждается в § 4. Как индикатор пирокатехинсульфокислота использовалась для определения кис -
лотности водных растворов соляной кислоты в присутствии ионов полухлористой меди4 при 20—80°. Не-
давно были опубликованы новые данные5 по значениям рКвН+- Д л я Р-нитроанилина при повышенных тем-
пературах, pKgH+ Р а в н о 0,96; 0,9; 0,83; 0,77 для 30, 40, 50 и 60° соответственно.

Не исключена возможность образования ионных пар ВН -HSO4 в раст-
ворах кислоты, где велика концентрация анионов:

BH++HSO+ ^ BH^HSO^.

В таком случае в кислотном растворе растворенный индикатор или
реагент будут находиться уже в виде равновесных форм: неонизованной
формы, протонизованной формы и ионной пары. Если индикаторы в
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каком-либо диапазоне концентраций кислоты образуют ионные пары, то
их можно использовать для измерения Я о только в том случае, если
удается раздельно определять концентрации всех трех форм. Однако эго
довольно трудная задача. Спектрофотометрическая методика в таких
случаях неприменима, так как свободные ионы и ионные пары имеют
близкие спектры поглощения.

С достоверностью можно утверждать, что при ионизации индикаторов,
выбранных для измерения функции кислотности, свободные ионы образу-
ются в разбавленных растворах сильных кислот и вблизи 100% H,SO 4, где
концентрация анионов мала. Что же касается области умеренных концен-
траций кислот, где концентрация анионов велика, то прямых доказательств
отсутствия ионных пар ВН+ · HSO4 в таких растворах пока нет. Однако можно
привести некоторые факты, которые могут служить косвенным доказательст-
вом того, что измеряемое отношение Св/Свн+ для индикаторов характеризует
кислотность среды ha. Необходимо подобрать такую мономолекулярную хими-
ческую реакцию, которую можно было бы исследовать и в концентрирован-
ных и в разбавленных растворах кислоты, например, серной кислоты, охва-
тывающем 7—8 единиц шкалы Я„ (от !-1 до —7 единиц). Степень иони-
зации реагента должна быть незначительной ( С в щ - ^ С в ) во всем исследуемом
диапазоне шкалы Я о. Если для всех растворов будет соблюдаться соотно-

k-мь + ,
шение ·— const, то это будет доказательством того, что в концентриро-
ванных и в разбавленных растворах кислоты механизм ионизации один и
тот же.

Как уже упоминалось выше, трудно подобрать мономолекулярную хими-
ческую реакцию, для которой можно было бы изучить зависимость /гэфф от
Но в столь широком диапазоне Но при условии, чтобы СцИ:<^Св- Пока можно
привести единичный пример. Это гидролиз β-прониолактона в серной кислоте.
Гидролиз [4-прошюлактона * изучали в водных растворах серной кислоты от
разбавленных до 65% H2SO4. При 25° /еэфф возрастает пропорционально
кислотности среды1 3. Представляет интерес исследовать подобную реакцию
в более широком интервале концентраций кислоты. Для этой цели можно
было бы выбрать процесс обмена водорода на дейтерий, а в качестве объек-
тов исследования могли бы служить сами индикаторы, которые использу-
ются для измерения Но. Имеются также соображения, основанные на мето-
дике измерения величин Св/Сви*- Неионизованная форма индикаторов нитро-
анилинового ряда поглощает, а ионизованная форма—не поглощает в видимой
области спектра. По интенсивности окраски раствора индикатора в видимой
части спектра определяют концентрацию неионизованной формы Св· Концен-
трацию ионизованной формы Сзн: определяют как разность между суммарной
концентрацией индикатора и С в .

Образование ионных пар может не отразиться на измерении отношения
Св/С3н+ в том случае, если солеобразование начинается в условиях, когда
индикатор практически полностью находится в виде ионизованной формы.
Если же константа солеобразозания такова, что ионные пары образуются
в растворах, степень протонизации которых невелика, то по изменению
окраски раствора невозможно определить СЕ/СВН+.

Вопрос о возможности образования ионных пар при ионизации
кислотно-основных индикаторов в концентрированных кислотах требует

* Гидролиз β-пропнолактона протекает по сложному механизму. Наблюдаемая на
опыте константа скорости, как показали Лонг и сотрудники 12, представляет собой сум-
му констант скорости некаталитического и каталитического процессов. В данном слу-
чае имеется в виду зависимость константы скорости каталитического процесса гидро-
лиза от кислотности среды. Упомянутый процесс является мономолекулярным.

Успехи химии,
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детального исследования. Особенно важно выяснить возможность обра-
зования ионных пар в растворах серной кислоты, содержащих от 65 до
90% H2SO4, в водных растворах азотной кислоты, содержащих более
60% HNO3. He все вещества, которые использовались для измерения Яо,
отвечают требованиям, предъявляемым к индикаторам.

Бензальацетофенон в крепких растворах серной кислоты неустойчив
и подвергается изомеризации ! 4. Он неустойчив также в растворах поли-
фосфорной кислоты 15. Антрахинон имеет несколько полос поглощения
в видимой и УФ областях спектра. При изменении концентрации кис-
лоты, наряду с изменением его степени ионизации, наблюдается сдвиг
максимума поглощения. Из-за смещения максимума поглощения р-нит-
родифениламина и антрахинона невозможно точно определять степень
их ионизации.

Бензальацетофенон, антрахинон и р-нитродифениламин непригодны
для измерения кислотности среды. У N-замещенных нитроанилинов
аномально падает концентрация неионизованной формы в водных рас-
творах серной 16 и азотной 17, а также в растворах серной кислоты, в
уксусной кислоте18. Можно полагать, что у этих веществ при ионизации,
наряду с протонизованными частицами, образуются также ионные
пары *.

Как уже упоминалось выше, в настоящее время для определения кон-
центраций ионизованной и неионизованной форм индикаторов исполь-
зуют спектрофотометрическую методику. Степень ионизации индикатора
определяют чаще всего по изменению коэффициента поглощения при
одной, удобной для измерения, длине волны. В случае индикаторов нит-
роанилииового ряда измеряют интенсивность поглощения при какой-либо
длине волны в видимой области спектра. Если при увеличении концент-
рации кислоты спектр индикатора изменяется не только из-за появле-
ния ионизованной формы, но и из-за изменения оптических свойств
среды, то по оптической плотности раствора трудно судить о степени
ионизации индикатора. Обычно при измерениях Но кислот проверяют
применимость закона Бера для определенных длин волк, при этом кон-
центрация индикатора варьируется в широких пределах в растворах с
одной и той же концентрацией кислоты. Коэффициент поглощения какой-
либо формы (ионизованной или неионизованной) определяют в раство-
рах кислоты с такой кислотностью, где одна из форм практически
отсутствует. При вычислении Св и СВн+ принимается, что коэффи-
циент поглощения форм В и ВНН' не зависит от состава среды
в интервале концентраций кислоты, при котором проводят изме-
рения. Во избежание возможного эффекта, вызванного изме-
нением среды, коэффициент поглощения неионизованной формы
определяют в растворах кислоты, в которых отношение Св/Свн+ ~Ю0,
а коэффициент поглощения ионизованной формы — в растворах с
Св/Свн+~0,01. Имеются случаи, когда спектр изменяется не только из-за
изменения степени ионизации индикатора. В качестве примера можно
привести спектры 6-бром-2,4-динитроанилина в растворах серной кисло-
ты 19. Этот индикатор имеет максимум поглощения при 360 ηιμ, принад-
лежащий неионизованной форме. В растворах серной кислоты, содержа-
щих менее 67% H2SO4, индикатор находится практически полностью в
виде неионизованной формы. В более концентрированных растворах кис-
лоты интенсивность максимума поглощения уменьшается (рис. 1).
Уменьшаются также коэффициенты поглощения для более длинных воли.

* Возможно, что при ионизации N-замещенных нитроанилинов не выполняется ги-
потега Гамметта о равенстве отношений коэффициентов активности неионизованной и
ионизованной форм.
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Положение максимума поглощения практически не изменяется в интер-
вале 59—98% H2SO4, где происходит ионизация этого вещества. Если ко-
эффициенты поглощения ионизованной и неионизованной форм дли раз-
личных длин волн не зависят от крепости кислоты, то изменение наблю-
даемых коэффициентов поглощения должно быть связано только с из-
менением степени ионизации индикатора. В таком случае для всех дли:·!
волн должны получаться одинаковые значения величин СВ,СВН~. Как вид-
но из данных табл. 2, величины Св/Свн+ для 6-бром-2,4-динитроапилина
в одной и той же среде зави-
сят от длины волны, выбран-
ной для измерения. Это объ-
ясняется тем, что изменение
наблюдаемых коэффициен-
тов поглощения для разных
длин волн связано не только
с изменением отношения

Св/Свн+, но и с изменением
коэффициентов поглощения
отдельных форм индикато-
ра. Такой эффект наблю-
дается также для 2,4-дихлор-
6-нитроанилнна. Еще силь-
нее он выражен у р-нитроди-
фениламина20. В случае
у-нитроанилина, 2,4-динитро-
анилина, 2,4,6-тринитроани-
лина и р-нитроанилина при
25° отношение Св/Свн+ прак-
тически не зависит от длины
ВОЛНЫ При Я>Ямакс 1 9·

В растворах 2,4-динитро-
анилина в крепкой фосфор-
ной кислоте и полифосфор-
ных кислотах 15 наблюдается
небольшой сдвиг максимума
поглощения, а коэффициент
экстипкции этого индикато-
ра изменяется в условиях,
при которых еще нет замет-
ной ионизации.

Как известно, концентра-
ция вещества характери-
зуется площадью контура
кривой в координатах: ин-
тенсивность поглощения — частота. Поэтому при измерениях кислотно-
сти среды индикаторным методом, даже в случаях, где максимум погло-
щения индикатора не смещается, при изменении концентрации-кислоты
следовало бы пользоваться интегральными нптенсивностямп. Измерение
интегральных иптенсивиостей является довольно трудоемким и не всегда
выполнимым делом. Когда наблюдаются упомянутые выше осложнения
значения lg Св/Свп+, полученные по интенсивности максимума поглоще-
ния, совпадают со значениями, полученными по площади контура кривой
от максимума поглощения в сторону более длинных волн. Это показано
на примере 6-бром-2,4-дипитроанилипа и 5-хлор-2-нитроанплина 19, где
практически не наблюдается смещения максимума поглощения. В табл. 2

Рис. J. Спектры поглощения 6-бром-2,4-дпнптро-
анилина в водных растворах серной кислоты, со-
держашчх от 58,86 до 98,21 % (/ — 98—21 %, 2 —
88,07%, ,ϊ —85,24%. 4 — 82,72%, J —79,93% 0"—
77,5%, 7 — 75,36%, δ —72,18%, Ρ —58,96%)
H2SO4. Оптические плотности D получены для од-
ной и топ же концентрации индикатора. Данные

работы 19
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приведены величины Св/СВн+ 6-бром-2,4-динитроанилина, вычисленные
для различных длин волн, и по площади контура поглощения, взятые из
работы 19.

Если невозможно пользоваться интегральными интенсивносгями при J
определении индикаторного отношения Св/Ст;-, то желательно измерять '
интенсивности в максимуме поглощения.

1 3. Значения Но для водных растворов сильных кислот и олеума

Вопросы, касающиеся количественной характеристики кислых сред,
подробно освещены в монографии Шатенштейна 2. Обстоятельный обзор
работ по кислотности водных и неводиых растворов кислот опубликовали

ТАБЛИЦА 2

Значения lg C B /Св-ц+ 6-бром-2,4-динитроанилина, вычисленные по интенсивности
различных длин волн и по площади контура поглощения от /.vaKC в сторону больших

длин волн

H.SO4 l
Длина волны,

ιημ

85,24 280
36ο
370
380
390
400
410
420
430
440
450

по площади

82,72 280
360
370
380
39ι ι
4ι Η ι
41ο
42ο
430
440
45ο

яо площади

, св
свн+

— 1.32
- 1 , 1 9

— 1,15
- 1 , 1 3
— 1 ,11

— 1,18
— 1,02

—
— 1,21

— 1,03
—0,96
—0,90
—0,90
—0,87
—0.83
—0,82
—0.80
—0,70

0,66
—θ'. 64
—0,95

H,SO4.

%

79,93

Длина вол-
ны. ГП]Х

280
360
370
380
390
400
410
420
430
440
450
по

площади

77,51 ! 280
360
370
38ο
39ο
400
410
420
430
440
450
по

• площади

" свн+

—0,46

H,SO4,

75,36
—0,50
—0,49
—0,49 ;
—0,44
—0,41
—0,40
-0,36 ;i
—0,31
—0,27
—0,16
—0,52

—0,06
—0.1
—0,05
—0,04
—0,02
—0,01
4-0,01
—0,08
—0,14
-1-0,19
-,0,29
—0,08

Длина вол-
ны, т\х,

280
360
370
380
390
400
410
420
430
440
450

по площа-
ди

с В

s сВн+

+0,26
+0,24
+0,24

+0.29
+о!37
-М>,38
-4-0,41
-40,54
4-0,55
--0,53
- -0,30 У

Пауль и Лонг2 1 в 1957 г., затем появились работы, где были уточнены
значения Но, а также измерены кислотности новых растворов. В данном
обзоре приводятся только величины функции кислотности водных рас-
творов сильных кислот и олеума.

а. Серная кислота

Впервые функция кислотности серной кислоты была измерена в ра-|
боте Гамметта и Дейрапа, опубликованной в 1932 г.1. Для области от'
разбавленных растворов вплоть до 68% H9SO4 данные этих авторов не-,
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однократно подтверждались и в более поздних исследованиях20·22·23.
Однако для более концентрированных растворов в работе ' функция кис-
лотности была определена с большой погрешностью, так как в качестве
индикаторов использовались бенчальацетофенон и антрахинон, не отве-
чающие требованиям, предъявляемым к индикаторам. Чтобы измерить
функцию кислотности растворов серной кислоты от 65 до 90% H2SO4
Иоргенсон и Гартер24 использовали в качестве индикаторов 2,6-дннитро-
анилин; 4-хлор-2,6-динитроанилин; 2-бром-4,6-динитроанилин; 3-метил-
2,4,6-тринитроанилин; 3-хлор-2,4,6-тринитроанилин и 3-бром-2,4-тринит-
роанилин. Для одних и тех же интервалов концентрации кислоты наблю*
дается с удовлетворительным постоянством разность lgCB/Свш между
2,4-динитроанилином и 2,6-динитроанилином, а также между 2,6-д»кнтро-
анилином и 4-хлор-2,6-динитроанилином.

Данные по ионизации 6-бром-2,4-динитроанилина, полученные в ра-
боте 19, несколько отличаются от данных работы и . Так как в работе 19

величину Св/Свн+ определяли по площади контура кривой поглощения,
есть основание считать их более точными. Для измерения кислотности

ТАБЛИЦА 3

H 2SO 4,
%

1
3
5
8

10 .
12

и16
18
20
22
25
27
30
32
35
37
40
42

Функция

я.

-1-0,84
40,31
—0,02
—0,28
—0,43
—0,58
—0,73
—0,85
—0,97
— 1,10
— 1,25
— 1,47
— 1,61
— 1,82
— 1,96
—2.19
—2,34
—2,54
—2,69

кислотности

H,SO4

%

45
47
50
52
55
57
60
62
65
67
70
72
75
77
80
82
85
87
90

серной кислоты при 25°

-2,95
-3,13
—3,41
—3,60
—3,91
— 4,15
—4,51
-4.82
-5,18
-5,48
— 5,92
—6,23
—6,72
— 7,05
— 7,52
-7,84
—8,29
-8,60
—9,03

H,SO4,
%

92
94
96
98
99
99,1
99,2
99,3
99,4
99,5
99,6
99,7
99,8
99,85
99,90
99,95

100

Но

— 9,33
— 9,59
— 9,88
— 10,27
— 10,57
— 10,62
— 10,66
— 10,72
— 10.77
— 10.84
— 10,92
— 11,01
— 11.18
— 11,28
-11,43
— 11,64
— 11,94

растворов кислоты, содержащих более 90% H2SO4, можно использовать
3-метил-2,4,6-тринитроаншшн; 2,4,6-тринитроанилин и /^-нитротолуол25.
Иоргенсон и Гартер 2 4 предлагают для этой цели также 3-бром-2,4,6-три-
нитроанилин и 3-хлор-2,4,6-тринитроанилин. С увеличением концентра-
ции кислоты отношениеСв/Свн+ для 3-бром-2,4,6-тринитроанилина и
3-хлор-2,4,6-тринитроанилина падает более резко, чем следовало бы
ожидать при кислотности среды, измеренной по 3-метил-2,4,6-тринитро-
анилину (по данным работы 24) и 2,4,6-тринитроанилину * (по данным ра-
боты9), причина этого пока не выяснена. Возможно, что это связано

* Данные по ионизации 2,4,6-тринитроанилина, полученные в работе 24, заметно от-
личаются от данных9.
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с погрешностями измерений, либо с несоблюдением постоянства величи-

ны в с н + для упомянутых выше веществ.
*вн+' fc

В табл. 3 приведены значения Яо при 25° для водных растворов сер-
ной кислоты по данным работы 19. Функцию кислотности серной кислоты
при повышенных температурах измеряли в работе Гельбштейна, Щёгло-
вой и Темкнна 2 2 с помощью фотометрической методики. В табл. 4 приве-
дены их данные для интервала от 4% H2SO4 до 54% H2SO4 (измерения
проводили с р-нитроанилином, о-нитроанилином,4-хлор-2-нитроанилинал,

ТАБЛИЦА 4

Функция кислотности серной кислоты при повышенных температурах*

Н25О4,
'<&

/,
(>

8
10
12
Μ
16
18
20
22
24
2':>

40=

- 0.19
—0.11
—0,29
—0,44
—0.58
—0.89
—(1.82
—0,95
— 1.07
-1 .21
— 1,34
— 1.47

+0,17
—0,14
- 0 , 3 4
—0,50
—0,63
—0,75
—0.85
—0,98
- 1 , 1 1
- 1 , 2 4
— 1,37
— 1 ,49

+0,15
—0,13
—0,35
—0,52
—0,66
—0,79
—0,89
— 1,01
— 1,14
— 1 ,26
— 1,39
—1,51

H,SO4,
%

28
30
32
34
36
38
40
44
48
50
54

я.
40»

—1,61
— 1 ,74
— 1,87
—2,01
—2,16
—2,31
—2,46
—2,76
—3,08
—3,23
—3,61

61°

—1,63
—1,76
—1,89
—2,03
—2,15
—2,31
-2,47
—2,78
—3,09
—3,24
—3,59

80»

-4,64
-1,77
—1,90
—2,03
—2,15
- 2 , 3 1
-2,47
—2,78
—3,09
—3,25
- 3 , 5 8

* При вычислении Я о для 40, 6") и 80=° ПРИНИМАЛОСЬ, ЧТО величина рКвЦ+ Р-нитроанилнна в серной
кислоте такая же, как и в соляной. рКв.н+ остальных индикаторов определяли обычным путем. Значе-
ния р'<вН+ приведены в табл. 1.

2,4-дгхлор-6-нитроанилином). Величины Я о для более концентрирован-
ных растворов серной кислоты здесь не приведены по следующий причи-
нам. Кроме перечисленных индикаторов были использованы 22 2,4-динит-
роанилин (от 60,2 до 73,4% H2SO4), 6-бром-2,4-динитроанилин (от 78,0
до 89,5% H2SO4) и 2,4,6-тринитроанилин (от 97,1 до 99,6% H2SO4). ρΚΒΗ+·
последних двух индикаторов нельзя определить путем сопоставления
lg Св/Свн-· так как в выбранных диапазонах концентраций H2SO4 кис-
лотность не измерялась другим индикатором. Области ионизации
2,4-дихлор-6-нитроанилина и 2,4-динитроанилина перекрываются в интер-
вале 60,2—64% H2SO4. Однако определить рКвн+ последнего индикатора
невозможно, так как разность lg Св/Свн+ для этих веществ существенно
зависит от концентрации кислоты.

б. Растворы SO3 в серной кислоте

Функцию кислотности олеума измеряли Бранд и его сотрудники 2 " · 2 G

и в работе 9. В растворах, содержащих до 36% SO3, индикаторами могут
служить: р-нитротолуол, р-нитрохлорбензол, р-нитрофторбензол, р-нитро-
бромбензол, р-нитробутилбензол, m-нитротолуол, нитробензол. В более
крепких растворах ионизуются 2,4-динитротолуол, яг-нитроаннлиний

ион 2 6 (присоединение второго протона к m-нитроанилину). Тринитробен-
зол и 2,4,6-тринитротолуол ионизуются только на 20—30% в 65% оле-

при 2Ггуме26. В табл. 5 приведены значения Но для растворов олеума
Нет сомнения, что в разбавленном олеуме процесс ионизации перечис-
ленных выше индикаторов заключается в присоединении протона. В креп-
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ком олеуме активность серного ангидрида резко возрастает, и последний
может присоединяться к индикатору как апротонная кислота. Индикатор-
ный метод измерения кислотности не позволяет отличить протонизацпю
от ионизации путем присоединения апротонной кислоты. Точные сведе-
ния о механизме ионизации индикаторов в крепком олеуме можно
было бы получить при исследовании зависимости скорости обмена ин-
дикатором (типа RNO2) водорода ароматического кольца на дейтерий.
Следует отметить, что в разбавленном олеуме наблюдается резкий рост

ТАБЛИЦА 5

so
3
, %

0,15
0,2
0,4
0,5
0,6
0,8
1,0
1,5
2,0
2,5

Функция

- t f o

12,1
12,13
12,26
12,30
12,33
12,38
12,43
12,54
12,62
12,68

кислотности

so
3
, %

3,11
3,5
4,0
5.0
0,0
7,0
8,0
9,0
10,0
12,0

олеума

-я„

12,74
12,78
12,83
12,90
12.98
j:

J
.,04

13,1
13,15
13.21
13.31

при 25°

so.,, %

14
16
18
20
22
25
27
30
32
36

13,39
13,47
13,53
13,1)2
13.68
13,76
13,81
13.91
13.98
14,13

кислотности с увеличением концентрации SO3. В более крепких растворах
кислотность среды возрастает пропорционально активности серного ан-
гидрида.

в. Соляная и бромистоводородная кислоты

Функция кислотности водных растворов НС1 от разбавленных до 20%
НС1 была измерена Гамметтом и Паулем27. Результаты этой работы
подтвердились и в более поздних исследованиях3·28. Функция кислот-
ности более концентрированных растворов измерена в работах 2 9 · г о .
В качестве индикаторов применяли следующие вещества: аминоазобен-
зол; бензолг;зодифениламин; р-нитроэнилин, о-нитроанилин; 4-хлор-2-
нитроанилш·:: 5-хлор-2-нитроанилин; р-нитродифениламин; 2,4-дихлор-6-
нитроанилин и 2,4-динитроанилин. В растворах кислоты, где индикаторы
с близкими значениями рКвн+ перекрываются, удовлетворительно соблю-
дается постоянная разностьlgCB/CBH+ для этих индикаторов.

. В табл. 6 приведены величины Я о для водных растворов НС1 при 22—
26°. В табл. 7 приведены величины функции кислотности соляной кисло-
ты для температур: 40, 60 и 80° по данным работы28.

Для измерений функции кислотности растворов бромистоводородпой
кислоты30 при 25° использованы следующие индикаторы р-нитроантнн;
онитроанилпн; 5-хлор-2-нитроанилин: 2,4-дихлор-6-нитроаннлин и 2,4-
динитроани.-нн. Эти данные приведены в табл. 8.

г. Хлорная кислота

Функция кислотности водных растворов хлорной кислоты от 6%
НСЮ4 до 63,?% НС1О.} была измерена Гамметтом и Дейрапом '. Для из-
мерений н е т тьзовались р-нитроанилин; о-нитроанилин; 4-хлор-2-нитро-
анилин; 2,4-дпхлор-6-нитроанилин; 2,4-динитроанилин и р-нитроазобен-
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зол. Последний индикатор перекрывается с 4-хлор-2-нитроанилином и
2,4-дихлор-6-нитроанилином. Однако вычислить его рКвн-f ке представ-

ляется возможным, так как разность
ТАБЛИЦА 6

Функция кислотности водных растворов
HCI при 22—26°

НС1, %

0,1
0,2
0,5

0,7
1,0
2,0
3,0
4,0
5,0
7,0

10
12
14

я„

+1,56

+1,36
+0,81

+0,62

+0,4
+0,17
+0,03
-0,17
-0,33
—0,61
-0,95
-1,17
-1,40

НС1, %

16

18
20

22
24
26
28
30
32
34
36
38

- 4 , 6

Н .

—1,68

—1,93
-2,17

-2,43
—2,72
—3,0
-3,28
—3,52
—3,78
-4,05
-4,35
-4,6
—4,99

ТАБЛИЦА 7

Функция кислотности водных растворов
НС1 при температурах 40, 60 и 80°*

ι С В

1§с5П+Для р-нитроазооензола и дру-
гих индикаторов изменяется с кон-
центрацией кислоты. Боннер и Лок-
га-рт31 измерили функцию кислот-
ности концентрированных растворов
(от 49,6 до 71,3% НС1О4) с по-
мощью 2,4-динитроанипина и 2,4-ди-
нитро-1-нафтиламина. Для одних и
тех же растворов кислоты значения
lgCe/CBH+ в упомянутых работах от-
личаются на 0,25—0,28 единиц. При-
чину этого расхождения пока трудно
выяснить. Недавно опубликована
работа Иейтса и Уэя32, в которой
вновь измерена кислотность водных
растворов НСЮ4 при 25° в интерва-
ле от 4,9 до 78,6% НС1О4. Использо-
ваны следующие индикаторы: о-
нитроанилин; 4-хлор-2-нитроанилин;
2,5-дихлор-4-нитроанилин; 2-хлор-
б-нитроанилин; 2,6-дихлор-4-нитро-
анилин; 2,4-динитроанплин; 2,6-ди-
нитроанилин; 4-хлор-2,6-динитроани-
лин; 2-.бром-4,6-динитроанилин, 3-ме-
тил-2,4,6-тринитроанилпн и 3-бром-
2,4,6-тринитроанилин. Для всех пере-
численных индикаторов соблюдает-
ся соотношение Гамметта. Данные
работы32 для разбавленных раство-
ров отличаются от данных работы '.
Например, значения lgCB/CBH+ для
о-нитроанилина при одних и тех же
концентрациях кислоты не совпада-
ют. По Гамметту и Паулю рКвн+
о-нитроанилина более отрицательно
на 0,1 ед., а рКвн+ р-хлор-нитроани-
лина — на 0,05 ед. Возможно, что
это несоответствие связано с по-
грешностью измерений. Результаты
работ Боннера и Локгарта, Иейтса
и Уэя по ионизации этих индикато-
ров удовлетворительно согласуются.
Чтобы получить достоверные значе-
ния рКвн+ индикаторов необходимо
располагать сведениями о иониза-
ции сильных оснований, ионизую-
щихся в растворах, где/У0=—lgWH^o.
Для этой цели можно использовать

р-нитроанилин. Ионизацию этого индикатора в работе ! измеряли в
Свн+

довольно концентрированных растворах хлорной кислоты ( ~7j—-> Ю)-

HCI
вес, *

о,
1,
1,
о

з',
4
5
6
8,

10
12
14
16
18
19

0

5
0

5
0
0
0
0
0
0

я„
40»

+0,79
+0,43

+0,23
4-0,08
—0,13
—0,3
—0,46
—0,62
—0,92
— 1,05
— 1,27
— 1,50
—1,73
—1,95
—2,06

6Э»

+0,80

+0,38

+0,18
+0,02
-0,21
-0,38
—0,54
—0,68
—0,89
—1,10
—1,33
— 1,55
— 1,77
—2,01
—2,12

80°

—
—
—

—0,28
—0,34
—0,59
—0,73
—0,96
—1,16
—1,39
—1,61
-1,84
—2,05
—2,16

* В работе2 8 pKgH+ Р-нитроанилина опреде-
лялось сопоставлением Ig Cg / C g ^ + с логариф-
мом средней ионной активности \ga^.. При со-
ставлении этой таблицы рКвН+ Р-нитроанилина
вычислялось сопоставлением lgCg /ΟβΗ+ с ^HCI
Ε интервале 0,04—0,099 т. p K g ^ + о-нитроанили-
на и 4-С1-2-нитроанилина определялись обычным
путем.

У
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ТАБЛИЦА 8

Функции кислотности водных растворов* НВг при 22—26°

НВг, %

0,1
0,2
0,3
0,5
0,8
1,0
1,5
2,0
3,0
4,0
6,0
8,0

+1,9
+1,6
+1,39
+1,22
+ 1,0
+0,90
+0,72
+0,56
+0,38
+0,23
—0,02
—0,20

НВг, %

10
12
14
16
18

'20
22
25
27
30
32
35

—0,35
—0,49
—0,64
—0,86
—0,89
—1,0
- 1 , 1 3
—1,33
- 1 , 4 7
- 1 , 7 1
—1,83
—2,09

НВг, %

37
40
42
45
47
50
52
55
56
56,52

Но

—2,28
- 2 , 2 6
- 2 , 8 6
—3,24
—3,50
—3,95
—4,25
—4,76
—4,85
- 4 , 9 0

* При вычислении //а Ε работе4 0 использовали значения р К в н + индикаторов ™ Дан-
ным2 7. При составлении этой таблицы P K J J H + вычисляли путем сопоставления значений
]gCg /Cgpj + для двух индикаторов в одном и том же растворе. ρΚβΗ+ Р-ннтроонилина

С в

вычисляли по формуле: ρΚβΗ+ ~ ~1ё—; ' —1ίϊ"ΐ4Η+ О Д л я диапазона 3,34-10-3—0,158 т

НВг.

ТАБЛИЦА У

Функции кислотности водных растворов НС1О4 по данным31,3'2 при 25°

нсю 4

%

5
8

10
12
14
16
18
20
22
25

и.

^0,02
- 0 , 2 1
—0,34
—0,47
—0,60
—0,72
—0,85
—0,97
— 1,09
-1,27

НС1О<,
%

27
30
32
35
37
40
42
45
47
50

я.

— 1,40
— 1,59
- 1 , 7 3
— 1,95
—2,10
- 2 , 3 7
—2,57
—2,89
—3,12
- 3 , 5 1

ЯС1О4, %

52
55
57
60
62
65
68
70
75
78

— 3,81
- 4,30
- 4,64
— 5,23
— 5,68
— 6,46

7,19
"\75

- 9,23
— 10,13

* При составлении таблицы принято, что ρΚβΗ+ "-"итроанилина равно—0,29.

К сожалению, этот индикатор не применяли в последних исследо-
ваниях. В работе1 применяли колориметр, а в 3 1 · 3 2 — спектрофотометр..
В связи с этим следует отдать предпочтение результатам последних ра-
бот. В табл. 9 приведены значения функции кислотности водных раство-
ров хлорной кислоты.

д. Азотная кислота

В разбавленных водных растворах азотная, фосфорная, метансульфо-
новая и фтористоводородная кислоты являются слабыми. Однако кон-
центрированные водные растворы этих кислот обладают значительной
каталитической активностью в кислотно-основных процессах. В таких
растворах и наблюдается заметный рост кислотности среды.

Функция кислотности разбавленных и умеренно-концентрированных рас-
творов азотной кислоты (до 37,5% ΗΝΟ3) была измерена в работе27. Для
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измерений использовались р-нитроанилин; о-нитроанилин и 4-хлор-2-нитро-
анилин. Даубер и Виатт1 7 измеряли кислотность в широком интервале кон-
центраций от 0,12 до 99,4% ΗΝΟ3. При измерениях кислотности концен-
трированных водных растворов азотной кислоты возникают трудности
с подбором индикаторов из-за их неустойчивости в таких средах. Так, на-
пример, в растворах кислоты, содержащих более 65% ΗΝΟ3 с кислотой
реагируют 2,4-динитроанилин; Гчт-метил-2,4-динитроанилин; 4-метил-2,4-ди-
нитроанилин; 4-хлор-2,6-динитроанилин; 4-нитродифениламин и 2,4-динитро-
дифениламии. В растворах, содержащих более 37% ΗΝΟ3 использовались
2,6-дихлор-4-нитроанилин; 2,4-дихлор-6-нитроанилин; Ν, Ы-диметил-2,4,6-три-
нитроанилин и 4,4-динитродифениламин. Величину рКвн+ р-нитроанилина

определяли по уравнению рКвн+ = lg - — lg m + , рКвн+ Других инди-
каторов кроме Ν, М-диметил-2,4,6-тринитроанилина определяли обычным путем.
Разность 1§Св'Свн+ Для двух индикаторов в интервале их перекрывания
соблюдается с удовлетворительным постоянством. Ν, Ы-диметил-2,4,6-тринитро-
анилин ионизуется в заметной степени, начиная с 71,2% ΗΝΟ3. В более раз-
бавленных растворах для измерений применяли 2,4-дихлор-6-нитроанилин.

Однако им пользовались для измере-
ний кислотности только до 64,5 % ΗΝΟ 3

ТАБЛИЦА 10
Ионизация 4,4-динитродифениламина

азотной кислоте 1 7 при 20J
в

HNOs. %

83,7
85,6
87,7
90,5
93,0

* С с В

— 1
|

29
72

-0.84
—0
—0

72
60

ΗΝΟ 3, %

94,1
95,4
97,5
98,9
99,4

и поэтому невозможно определить
р К в т Ы,Ы-диметил-2,4,6-тринитроани-

б А
lg-

р р р
с в н + лина обычным путем. Авторы 1 ? приня-
~с^ ли, что при одной и той же величине

lg Св/Свн+ должно быть одно и то же
значение Но в водных растворах сер-
ной и азотной кислот. Кислотность
для интервала 64,5—83,7% HNOS оп-
ределяли путем сопоставления Св/Свн+
для М,Ы-диметил-2,4,6-тринитроани-

лина в растворах азотной и серной кислот. Как уже упоминалось, это
вещество аномально изменяет индикаторное отношение в серной кислоте.

—0,62
-0,43
—0,24
—0,07
—0,02

ТАБЛИЦА 11

Функция КИСЛОТНОСТИ растворов азотной кислоты β воде при 20D

ΗΝΌ-. '••„

0,2
0.4
0,5
0,7
1,0
1,5
2.0
2,5
о,О
4.0
5,0
0,0

Но

+ 1,50
+ 1,17
•J-0,99
+0,89
+0,71
+0,49
+0,33
+0,2
+0,05
- 0 , 1
—0,22
—0,31

HNO3, ?:,

8,0
10
12
14
16
18
20
22
25
27
Зо
32

Я„

—0,49
—0,65
—0,80
—0,92
—1,05
— 1,18
— 1,31
—1,43
— 1,59
— 1,69
— 1,85
— 1,94

«Ν"Ο3, %

35
37
40
42
45
47
50
52
55
57
60
62
65

—2,09
2,22

—2',36
—2,47
-2,63
-2,73
—2,90
—3,0
-3,16
-3,28
—3,45
—3,59
—3,78

Если учесть и это обстоятельство, то есть основание полагать, как это
делают сами авторы работы1 7, что для растворов, содержащих более 64,5%
HNO 3, пока нет достоверных значений Н,}. В интервале 83,7—99,4% HNO 3
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использовали 4,4-диннтродифениламин. По изменению его lgCB/CBH+ можно
вычислить изменение Но (см. табл. 10). Для определения его рКвн+ необхо-
димо найти индикаторы, с помощью которых можно было бы определить И и

в интервале 60—90",, HNO3.
В табл. il призедоны значения Я о для системы Η Ν Ο 3 — Н 2 О .

е. Фосфорная кислота и полифосфорные кислоты

Гельброннер и Вебер 3 3 измерили при 20° функцию кислотности вод-
ных растворов фосфорной кислоты, содержащих от 0,6 до 85,5% Η3ΡΟ4.
Функцию кислотности таких растворов и более концентрированных при
20° и более высоких температурах измеряли в работах 2 8>3 4. Даунинг и
Пирсон 15 измерили функцию кислотности растворов полифосфорных кис-
лот. Применение индикаторного метода для работы с разбавленными рас-
творами фосфорной кислоты не осложняется экспериментальными труд-
ностями. Прн измерении кислотности концентрированных растворов Р 2 О 5

в воде и, особенно, полифосфорных кислот возникают эксперименталь-

ТАБЛИЦА 12
Значения Н„ для системы Р 2 О 5 — Н , 0 при 22—26°

Н 3РО 4,
%

10
12
14
16
18
20
22
24
26
28
30
32
35
37
40
42
45
47
50
52
55

7,24
S.7

1(1,!
11.0
13,(ι
14.5
15.0
17.4
18,8
2!i,;!
2 1 , 7
'г.] ')

25.'4
20, К
29,(i
3('. 4
;;2, (Ϊ
34,1
30.2
37,7
39,0

Я»

—(1.65
J-0,53
—0,44
-:-0,34
--О.25
—(1,17
-1-0,09

0
И.07

— 0 J 6
—0.24
—ОДЗ
—0,47
—(1,55
—ι', 69
—п,78
- ( ' , 9 4
— 1.05

! .20
— 1.32
— 1,51

HaPOj, %

57
60
62
65
70
72
75
78
80
82
85
87
90
92
94
96
98
99

100

Р г О;, %

41 ,3
43,5
44,9
57,1
50.7
52,2
54,3
55,5
58
59,4
61,6
63,1
65,2
66,7
68,2
69.6
71,0
71,7
72,4
73
74
75

Но

- 1 , 6 3
— 1,83
—1,97
—2,19
—2,53
—2,69
—2,90
—3,14
—3,30
—3,42
-3,62
—3,78
—4,01
—4,15
—4,29
—4,41
-4,52
—4,59
—4,66
- 4 , 7 1
—4,85
—4,98

Р 2 О 5 , %

76
77
78
79
80

Но

—5,12
- 5 . 2 6
— 5,42
— 5,58
—5,72

• При COCTJB.;J:II!II таблицы ::,мшято рК ВН+ р-ии-фолнилннл р:тным-)-1,0; р1<вн+ остальных индиха·
горов определены <юычным путе:.;.

ные трудное:;:. Как известно, растворы Р2О5 в ортофосфорной кислоте,
а также вод;;ые растворы фосфорного ангидрида в воде, по составу
близкие к Н3РО4, состоят из смеси ортофосфорной, пнрофосфорной и по-
лифосфориьг:: кислот 35. Возможно, что благодаря медленно устанавли-
вающемуся равновесию различные исследователи имели дело с раствора-
ми одинакового заданного содержания Р 2О 5 и Н2О, но отличающихся по
составу отдельных компонентов. Именно этим в основном можно объяс-
нить несоответствие в значениях Но. Для измерения функции кислотно-
сти системы Р2О5—Н2О использовались р-нитроанилин; о-нитроанилин,
4-хлор-2-нктроанилин; 5-хлор-2-нитроанилин; /7-нитрофениламин; 2,4-ди-
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хлор-6-нитроаиилин; 2,4-динитроанилин и 6-бром-2,4-дниитроанилин.
У 2,4-динитроанилина наблюдается слабый сдвиг максимума погло-
щения 15 в зависимости от концентрации Р2О5· Если в растворах еще нет 7
заметной степени ионизации, то наблюдается существенное изменение
коэффициента поглощения 2,4-динитроанилина, и в связи с этим трудно
точно определить коэффициент поглощения, его неионизованной формы.
В табл. 12 приведены значения Но при 20° для растворов РгО5 в воде по
данным | 5 · 2 8 · 3 4 . Функция кислотности растворов, содержащих от 43,45 до
72,85% Р2О5 измерена с помощью 2,4-дихлор-6-нитроанилнна колоримет-
рическим методом 3 4 и с 2,4-динитроанилином спектрофотометрически 15.
Результаты практически совпадают. Значение рКвн+ 2,4-дихлор-6-нитро-
анилина в фосфорной кислоте равно — 3,02 (в серной кислоте рКвн+ =
= —3,28; в соляной кислоте рКвн+ =—3,33), а рКвн+2,4-динитроанилина
равно —4,96 (в серной кислоте рКвн+ = —4,45; в соляной рКвн+ =—4,58).
Причину такого сильного отличия рКвн+ пока трудно объяснить.

ж. Фтористоводородная кислота

Функция кислотности растворов фтористоводородной кислоты от раз-
бавленных до 43% HF была измерена в работе 36. В качестве индикато-
ров применяли /7-нитроанилин, о-нитроанилш и 4-хлор-2-нитроанилин.
Для более концентрированных растворов (вплоть до 100% HF) функ-
ция кислотности была измерена Килытатриком с сотрудниками37. Они

работали с оптическими кю-
ветами из полифторхлорэти-
лена с сапфировыми окна-
ми. Измерения проводили с
/7-нитродифен и л а м и н о м
(39,6—48,7% HF), 2,6-ди- л
нитро-4-метила н и л и н о м '
(55,3% HF), 6-бром-2,4-ди-
нитроанилином (61,4—71%
HF), антрахнноном (80,9—
100% HF) и 2,4,6-тринитро-
анилином (98,13—100%
HF). К сожалению, в этой

работе выбраны растворы, в которых не обеспечивается перекрывание
индикаторов с близкими рКвн+ · Поэтому невозможно определить
рКвн+ индикаторов в этой же среде. Авторы работы 3 7 пользовались ве-
личинами рКвн- для водных растворов серной кислоты, и в связи с этим
приведенные ими значения являются ориентировочными. Судя по этим
данным, разбавленные растворы воды в жидком фтористом водороде
имеют кислотность, близкую к кислотности разбавленных растворов во-
ды в серной кислоте. Это видно из величин Св/Свн+ для 2,4,6-тринитро-
анилина (см. табл. 13).

В табл. 14 приведены значения Нй для растворов фтористого водоро-
да в воде в диапазоне 2—42,7% HF по данным работы36.

Ионизация

Конц. HSO

в HF, моль/л

<0,001
<0,01

0,12
0,38
0,50

τ
2,4,6-тринитроанилина в

С

—0
—0
—0
—0

+о

кислоте

в

,79
,55
,18
,06
,1

Конц
в HF,

0
0
0
0
1

. Н2О

ЛБЛИЦА 13

плавиковой

моль/л

,63
,83
,87
,89
,03

свн+

+0,07
+0,29
+0,32
+0,3
+0,55

з. Метансульфоновая кислота CH3SO3H

Кислотность водных растворов метансульфоновой кислоты при 25° в ин-
тервале 0—100% измеряли в работе20. Для перечисленных ниже индикато-
ров не наблюдается заметного изменения отношения Св/Свн+ в зависимости
от длины волны. Кислотность измеряли: в интервале от 3 до 13,9% кислоты
р-нитроанилином; от 17 до 21,9% кислоты о-нитроанилипом, от 25,5 до 54,5%

\
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ТАБЛИЦА 14

Функция кислотности водных растворов
фтористоводородной кислоты при 25°

кислоты 4-хлор-2-нитроанилином и от 61,5 до 80,6% кислоты 2,4-дихлор-6-
нитроанилином. Последний диапазон концентраций кислоты частично пере-
крывается 4-метил-2,6-динитроанилином, ионизация которого измерена
в 74,9—85,2 °о кислоте. В 88,9—100% кислоте измеряли отношение
Св/Свн+ Для 6-бром-2,4-динитроанилина. При вычислении Нп авторы приняли,
что у р-нитроанилипа, о-нитроанилина и 4-хлор-2-нитроанилииа рКвн- в ме-
тансульфоновой, такое же как в соляной и серной кислотах.

Величины рКвп+ 2,4-дихлор-б-нитроанилина и 6-бром-2,4-динитроанилина
вычисляли по экстраполяции. Оказалось, что в таком случае рКвн+ этих
веществ сильно отличаются от значений для серной кислоты, полученных
прямыми измерениями. В связи с тем,
что рКви+ не определяли путем пере-
крывания одних и тех же диапазонов
концентраций кислоты различными
индикаторами, следует считать только
ориентировочными значения Но для
системы метансульфоновая кислота —
вода (см. табл. 15). Из этих данных
следует, что концентрированные вод-
ные растворы метансульфоповой кис-
лоты обладают сильными кислотными
свойствами.

и. Растворы DC1 и D 2 SO 4 в D2O

В некоторых кинетических иссле-
дованиях используются растворы ки-
слот в окиси дейтерия D 2O. В связи с этим необходимо иметь сведения
о величинах Но для таких систем. Гекфельдт и Бигеляйзен 3 8 измерили
функцию кислотности тля растворов DC1 в D2O в диапазоне 10~4—Ι Λί
DC1 и D 2 SO 4 в D2O-в диапазоне Ю~4—12 Μ D 2 SO 4 при 22±2°. Для изме-

) IF, %

2
•л
4
Г)
8

1(1
12
15
17

Но

+ 1,33
-1-1 ,09
-1-0,98
-1-0,87
+0.57
+0,37
+0,21
—0,01
—0,15

HF, %

20
22
25
30
32
35
37
40
42,7

Но

—0,37
—0,52
—0,76
— 1,11
— 1,25
- 1 , 4 7
— 1,62
— 1.88
- 2 , 1 0

ТАБЛИЦА Г,

Функция кислотности водных растворов метансульфоновой кислоты при 25°
по данным работы 20

CH3SO3II. ',:

3
5

10
15
20
25
30

Не

+0,43
+0,17
—0,20
—0,43
—0.60
—(ι, 76
—0.97

CHjSOaH, %

35
40
45
50
55
60
65

— 1,19
—1,41
— 1 ,67
—2,0
—2,34
—2.71
—3,11

CHaSO3H, %

70
75
80
85
90
95

100

Но

—3,57
—4,04
—4,56
—5,37
—6,31
— 7,11
— 7,86

ренин использовали 14 индикаторов. Оказалось, что при одной и тон же
молярности кислоты функция кислотности одна и та же (в пределах
погрешности измерений) для растворов НС1 в Н2О и DC1 в D2O (от 10~4

и до 1 М) и растворов H2SO4 в Н2О и D2SO4 η D2O (от 10 -1 до 12 Μ).
Для более концентрированных растворов кислот в D2O кислотность не
измеряли.

рКвн+ для растворв в D2O больше, чем для растворов в Н2О. рКвн+
в Ь2О больше, чем в воде для'аминоазобензола; ш-нитроанилина; 2,4-ди-
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хлоранилина; бензолазодифеннламина; р-нитроаннлина; дифениламина;
о-нитроанилина; 4-хлор-2-нитроанилина на 0,5—0,6 единиц; для р-нитро-
дифениламина — па 0,27 единиц; 2,4-дихлор-б-нитроанилина, 2,4-динитро- ι
анилина, 2,6-динитро-4-метиланилина— почти на 0,4 единицы. j

4. Точность измерений величин //„

При измерениях функции кислотности имеются следующие источники
ошибок: а) определение концентрации кислоты; б) определение инди-

С вкаторного отношения ; в) определение величины рКвн- индикатора.

Как правило, концентрация водных растворов сильных кислот опре-
деляется либо алкалиметрическим титрованием, либо по электропровод-
ности. Метод электропроводности39 используется, главным образом, для
определения концентрации серной кислоты в растворах, содержащих
более 99% H2SO4. В алкалиметрическом титровании ошибка не превы-
шает 0,1—0,05%. При изменении концентрации сильных кислот на 1%
функция кислотности изменяется на 0,1—0,15 единиц в умеренно креп-
ких и на 0,3 единиц — в сильно разбавленных растворах. Таким образом,
погрешность измерения концентрации кислоты вносит 0,02—0,03 едини-
цы в погрешность Яо. При измерении Но серной кислоты в интервале
99,5—100%, где на 0,1% кислоты Я о изменяется на 0,3—0,5 единицы,
погрешность, обусловленная неточностью определения концентрации
H2SO4, не превышает 5 - 10 3—0,01 единицы. В этой области точность
определения концентрации по электропроводности составляет ±0,001%.
При использовании спектрофотометрической методики Но чаще всего
определяется с точностью ±0,01—0,02 единицы29. Однако в некоторых
случаях достигнута и точность ±0,003, если Св/СВн+ определяют по не-
скольким длинам волн9.

Более существенна погрешность измерения рКвн+ индикаторов. Эта вели- ι
чина зависит от количества индикаторов, использованных для измерения Но f
растворов, в которых данный индикатор ионизуется. Ошибка определения
рКвн+ первого индикатора (наиболее сильного основания) слагается из ошибок
определения концентрации кислоты и lgCB/CBH+> так как рКвн- вычисляется
по уравнению:

(рКвн+)х = - lgCH,o+ -г lg -^— •

Погрешность Δ (ΡΚΒΗ+)Ι = ± (0,03—0,04) единицы.
Величина рКвн+ второго индикатора, который является несколько более

слабым основанием, определяется по уравнению:
/ с в \

(рКвн+)2 =• (PKBH+)I ~ - lg — — — lg

Δ (рКвн+)2 = Α (рКвнЛ - 2Δ lg -^ ± (0,05-0,08) единиц.

Для третьего индикатора:

•"ВН+

Ошибка Д(рКвн+)3 составляет ±(0,07—0,12) единиц. Погрешность опреде- ι
ления рКвн+ последующих индикаторов будет увеличиваться на ±(0,02—0,04) L
единиц. Погрешность величины Но является суммой погрешностей ΡΚΒΗ+? *
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l g — — и концентрации кислоты. Если для измерения Но в данном рас-
творе, к примеру, необходимо использовать 3 индикатора, то АН0 =
= ±(0,08—0,13) единиц. В случае 9 индикаторов Δ # 0 = ± ( 0 , 1 7 — 0 , 3 4 ) еди-
ницы. Такое количество индикаторов необходимо для измерения кислотности
серной кислоты от сильно разбавленных растворов до 100% H2SO4, где Я о

изменяется на 12—13 единиц. Практически в кинетических исследованиях
используются более узкие интервалы, составляющие 3—5 единиц шкалы Но.
В таком случае существенна не абсолютная погрешность в величине # „ ,
а разность погрешностей в измерении Но для начала и конца интервала.
Для упомянутого интервала в 3—5 единиц погрешность составляет
±(0,08—0,13) единиц, что вполне приемлемо для кинетических исследований*.
В табл. 1 не отмечены погрешности измерения для каждого индикатора
в отдельности. Погрешпости могут быть оценены на основании изложенных
выше соображений. В таблицах, где приведены Но для кислот, также не
указаны погрешности измерений. В разбавленных растворах точность этих
величин больше, чем в концентрированных. В каждом конкретном случае
легко оценить погрешность величины Но.

5. Физический смысл понятия «кислотность среды»

Рост кислотности среды а н + —-5- при увеличении концентрации кислоты

в растворе может быть связан с изменением концентрации протонов Сн-г,
коэффициента активности протонов /н+ и отношения коэффициентов актив-
ностей /в//вн+ индикатора. Так как энергия взаимодействия протона с водой
составляет —200 ккал/моль, концентрация свободных протонов в водных
растворах кислот ничтожно мала; протоны находятся в виде ионов гидроксо-
ния Н3О

+. Поэтому необходимо связывать кислотность водных растворов со
свойствами ионов Н 3О+ и отношением /в//вн+·

В водных растворах кислот донорами протонов могут быть ионы гидро-
ксония и молекулы недиссоЦиированных кислот НА, находящиеся в равно-
весии друг с другом:

НА+Н.,0 ;г Н3О+—Λ-. (8)

Ионизацию вещества В можно выразить уравнениями:

В+Н3О+ — ВН-—Н,О. (9)

В+НА - ВН+-;-А- (10)

Если представить ионизацию В по уравнениям (9) или (10), то кислот-
ность выразится так:

h =а ία =-- ан°°~ '/β · h — — ^ в

/вн+ ан=о /вн-1 4̂ ал~ /вн-

где k4 — константа равновесия процесса ионизации кислоты (S):

а·--а-. 1,0+

* Погрешности в определении На вычислены для случаев, когда строго соблюдает-
ся гипотеза Гамметта о равенстве отношении коэффициентов неионизова:-:;юн и иони-
зованной форм вещества.



1944 Μ. И. Винник

В неводных растворах ионизация кислот заключается в переходе про-
тона от кислоты НА к молекуле растворителя. В спиртовых растворах
образуются ионы алкоксония ROHJ, в эфирных растворах — ионы
RR'0+Н. Б чистых кислотах ионы образуются в процессе автопротолиза:

2 НА τί Α-+Η2Α+

Кислотность неводных растворов должна быть связана со свойства-

ми ионов типа ROH^, RRO+H, Н2А+ и отношением—-— индикаторов,
* /вн+

использующихся для измерения # 0 . Известно, что даже сильно концен-
трированные водные растворы соляной кислоты40-41 полностью диссоци-
ированы. Хлорная кислота4 2·4 3 также полностью диссоциирована в вод-
ных растворах умеренных концентраций (до 6 моль/л). Концентрация
ионов гидроксония в таких растворах равна суммарной концентрации
кислоты. В крепких водных растворах серная 1 0 1 1 и азотная44 кислоты
неполностью диссоциированы. Концентрация ионов Н3О+, анионов и не-
диссоциированных молекул НА в таких растворах можно определить по
спектрам комбинационного рассеяния света, по ИК спектрам и методом
ЯМР. Такие кислоты, как фосфорная и фтористоводородная слабо дис-
социированы даже в разбавленных водных растворах.

Нетрудно убедиться, что кислотность концентрированных растворов возра-
стает гораздо сильнее, чем концентрация ионов H:iO

+. Для растворов полно-
стью диссоциированных кислот с диапазоном концентраций 1 —10 моль/л

-1,0

-2,0

10 -3,0
60 70 80

Sec.

Рис. 2 Рис. 3
Рис. 2. Зависимость коэффициентов активности fts непонпзованной формы индикаторов
от концентрации серной кислоты:/ — дифениламин. 2 — р-нчтроанилнн, 3— о-нитро-
аннлпн, 4— 2.6-дпхлор-4-иитроанилин, 5 — 2,4,6-тринитроанилин; D — опыты по распре-

делению вещества между двумя фазами; остальные опыты — по растворимости
Рис. 3. Зависимость коэффициентов активности /в неионпзовашюй формы индикаторов
от концентрации серной кислоты: / — 2,4-д.инитроанилип, 2 — 2,4,6-тринптроапнлнн,

3 — ρ -бензоилдифенил.
1
 (Л 1Ц

Для р-бензоилд,!феппла изображены не значения /g > а величины "с" 1 "ϋ
которые пропорциональны ,"в (S — растворимость вещества в кислоте данной концен-

трации)

Сн.,от возрастает в 10 раз, а кислотность среды — на несколько порядков. >
Очевидно, главной причиной изменения величины Но является не изменение L
Сн3о+. а изменение коэффициентов активности. Коэффициенты активности Г
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отдельных ионов, в принципе, не могут быть измерены термодинамическими
методами. Кислотность h0 включает коэффициент активности неонизованной
формы индикатора / в, который может быть непосредственно измерен.

Выяснение зависимости / в индикаторов от концентрации кислоты позво-
ляет понять физический смысл кислотности hQ.

До настоящего времени сведения о зависимости / в индикаторов от кон-
центрации сильных кислот ограничиваются только водными растворами серной
кислоты. На рис. 2 и 3 показана зависимость / в для некоторых индикаторов
от концентрации серной кислоты по данным работы«-*'. В разбавленных
растворах коэффициенты активностей неионизованной формы / в практически
постоянны. При увеличении концентрации кислоты величины / в для различ-
ных индикаторов изменяются по-разному. Для о-нитроанилина /в сохраняет
постоянство практически до 25% H2SO4, а затем падает. Для 2,4-динитро-
анилина и 2,4,6-тринитроанилина наблюдается только уменьшение / в с уве-
личением концентрации кислоты, причем степень изменения / в неодинакова.
У р-нитроанилина / в сначала остается постоянной, а затем медленно воз-
растает. У дифениламина наблюдается рост / в, начиная с разбавленных
растворов кислоты. Именно для этих индикаторов удовлетворительно оправды-
вается гипотеза Гамметта о равенстве соотношения коэффициентов активности
ионизованной и неионизованной форм индикаторов:

h /с /D

/DH+

В общем случае это соотношение должно зависеть от состава раствора.
Допустим, что при переходе от разбавленного раствора сильной кислоты
к раствору /V это соотношение изменяется в т раз, а коэффициенты / в, / с

и /D изменяются в Ь, с и d раз соответственно. В таком случае:

, b . , с . , d
/ ВН+ = — > / СН+ = — ι / DH+ — —

т т т

Соотношение Гамметта соблюдается также и при ионизации уже
протонизованных оснований48 и при протонизации анионов, например
пикриновой кислоты5 0·S 1:

/в _ /вн+ _ /А-

/ВН+ fBHl+ ÂH

где /АНИ f А-—коэффиценты активности кислоты и ее аниона. Если в
растворе N }в — Ь и f AH = O, ТО:

Следовательно, если величина соотношения (11) зависит от состава
раствора, то по сравнению с коэффициентом активности неионизованной
формы коэффициент активности однозарядного положительного иона

изменяется в — р а з ; двухзарядного положительного иона в —-раз, и од-
т т

нозарядного отрицательного иона — в т раз.
Коэффициент активности характеризует изменение свободной энергии

вещества. Если отношение (11) зависит от состава растворителя, то
можно считать, что изменение свободной энергии иона есть сумма двух
частей. Одна часть (Δ^ι) равна изменению свободной энергии неионизо-

4 Успехи химии, № 11
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ванной частицы; другая часть (AF2) определяется только зарядом иона
и не зависит от его строения и химического состава. Вещества, для ко-
торых соблюдается соотношение (11), представляют собою, как прави- \
ло, крупные многоатомные молекулы. В растворах с большой концентра- I
цией ионов они поляризованы. Исследованные вещества, для которых '
соблюдается гипотеза Гамметта, содержат такие функциональные груп-
пы, как аминогруппа, нитрогруппа, карбонильная группа и др. На осно-
вании вышеизложенного следует ожидать, что присоединение протона
к различным функциональным группам одинаково скажется на величине
коэффициента активности ионизованной молекулы. Между тем, у ве-
ществ с такими функциональными группами наблюдается сильное изме-
нение коэффициента активности fe, в зависимости от концентрации кис-
лоты. В связи с этим можно полагать, что именно эти группы ответствен-
ны, в основном, за изменение коэффициента активности неионизованных
молекул. Несомненно, приобретение заряда отражается на свойствах
всей молекулы в целом, и, в особенности, атомов функциональной группы,
получившей заряд. Если вклад заряда в свободную энергию ионизован-
ной молекулы велик, то он существенно изменит свойства всех атомов
молекулы и, в особенности, атомов заряженной функциональной группы.
В таком случае трудно предположить, что изменение свободной энергии
представляет собою сумму двух независимых слагаемых, как это долж-
но быть, если fB//BH+ зависит от состава раствора. Если же влияние за-
ряда невелико, то изменение свободной энергии иона может быть выра-
жено как сумма (AFi + AF2) и вкладом заряда AF2 в эту сумму можно
пренебречь.

Таким образом приходим к выводу46, что отношение fB//sH+He зависит
от состава растворителя и равно единице, как это принято для разбавлен-
ных водных растворов.

Кислотность среды равна активности протонов ко = ац+.
Рыбкин и Шевченко52 измерили компенсирующий эффект вольта-цепи {

для водных растворов хлористого водорода и растворов НС1 в воде, на- '
сыщенных поверхностно-активными кислотами (капроновой и энанто-
вой) и спиртами (гептиловым и нониловым). Компенсирующие эффекты
вольта-цепей типа:

Н2/кислота/воздух/кислота/Н2

(I) (II)

сильно зависят от состояния поверхностей исследуемого (I) и стандарт-
ного (II) растворов. Поверхностный адсорбционный потенциал хлори-
стого водорода в водных растворах подавляется добавками амилового
спирта 49. Поверхностно-активные вещества добавляли для нивелирова-
ния поверхностных свойств растворов. Так как растворимость их невели-
ка, можно считать, что они не изменяют кислотности исследуемых рас-
творов. В растворах, насыщенных поверхностно-активными спиртами,
имеется удовлетворительное совпадение измеренных значений lgOH+ с
функцией кислотности Яо· Эти опыты также указывают на независимость
/в//вн+ от концентрации сильной кислоты в водном растворе. Точка зре-
ния о постоянстве отношения /в//вн+ в водных растворах сильных кис-
лот была высказана Гутбецалем и Грюнвальдом53 в 1953 г. Очевидно,,
что равенство кислотности среды активности протонов отнюдь не озна-
чает, что во всех случаях должно соблюдаться соотношение Гамметта.
Пример несоблюдения этого соотношения приведен на стр. 1930. Соотно-
шение Гамметта не соблюдается также в случаях, когда ионная и не- )
ионизованная формы существенно отличаются по своему строению, как ψ
это имеет место при ионизации цианкарбоновых кислот50.
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6. Связь между кислотностью среды и термодинамической
активностью воды

В водных растворах, в которых сильные кислоты полностью ионизо-
ваны, кроме ионов гидроксония имеются анионы и молекулы воды.
В таких системах свойства ионов Н3О+ определяются свойствами воды
и анионов А~. Если справедлив вывод о независимости отношения
/в//вт от концентрации кислоты, то

"НА JHA
(12)

где С А—концентрация анионов, ^--коэффициент активности анионов
кислоты.

Для соляной, бромистоводородной, хлорной и азотной кислот выби-
рают стандартное состояние таким образом, чтобы константа /г4 была
равна единице. Для этих кислот:

К= "н\ (13)

Соляная4 0·4 1, и хлорная кислоты42 полностью диссоциированы даже и
в сильно концентрированных водных растворах, и концентрация анионов
равна суммарной концентрации кислоты. По-видимому, и бромистоводо-
родная кислота полностью диссоциирована в концентрированных раство-
рах. Известно, что молекула воды, свя-
занная с протоном, спектрально отли-
чается от остальных молекул воды в

-Нп

водном растворе54. Молекулы воды,
входящие в сольватные оболочки анио-
нов и ионов Н 3О+, по-видимому, мало
отличаются от остальных молекул
воды, присутствующих в растворе.
В первом приближении можно при-
нять, что концентрация молекул воды
в водном растворе равна разности
между стехиометрической концентра-
цией воды и концентрацией ионов
Н3О+. Поэтому имеет смысл сопоста-
вить величины /А- ДЛЯ растворов с
одинаковой моляльностью. Коэффици-
ент активности анионов можно вычис-
лить по уравнению (13).

Чтобы вычислить коэффициент ак-
тивности /А- ДЛЯ растворов азотной
кислоты в воде следует учесть степень
диссоциации кислоты. Степень диссо-
циации ΗΝΟ3 в воде взята из рабо-
ты 44. В разбавленных растворах сер-
ной кислоты имеются анионы SO\~ и

3 -

2 -

- х-2
_ о-З

-

X
β

Ι ι

/

7

//
γ

ι

/ /

/

0 1 2 3 4 5 6 7 8 S 1 U m

Рис. 4. Зависимость # 0 от молярной
концентрации т сильных кислот

У —НС1, 2 —НВг, 3 — НСЮ4, 4 —
H2SO4HSO4 . Стандартное состояние для

растворов H2SO4 в воде выбирают та-
ким образом, чтобы коэффициент активности ионов Н3О+ и анионов
SO|~ были равны единице в сильно разбавленных растворах. В крепких
растворах кислоты концентрация SOJ~ мала 10· п и ионизованная кисло-
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Логарифмы коэффициентов активности анионов соляной, бромистоводороднои, хлорной, серной и азотной кислот в зависимости от концентрации кислот
в водных растворах*

Кислота
Мольность

кислоты 0,1 0,5 1.0 2,0 3,0 4,0 5,0 6,0 7,0 9,0 10,0

НС1

НВг

НС1О4

H2SO4

HNO,

ig
QHBr

Ίο

lg/вг-

ig
аНС1О 4

/Ιο

]g

aJUSO<
Ίο

ig
°HNO,

ho

-1,22

-0,22

-1,19

-0,19

-1,28

-0,28

- 0 , 6 2

—0,32

—0,57

—0,27

- 0 , 8

-0,5

—2,78

—2,48

—0,84

—0,54

-0,28

-0,26

-0,03

-0,27

-0,47

-0,47

-2,41

-2,41

-0,58

-0,53

+0,06

—0,24

+ 0,11

—0,19

-0,15

—0,45

—2,07

—2,37

-0,36

—0,66

+0,25

-0,24

+0,42

—0,06

+0,01

—0,47

—1,81

—2,29

-0,29

—0,75

+0,40

—0,20

+0,54

-0,06

+0,31.

-0,29

-1,59

-2,19

—0,12

—0,69

+0,54

—0,16

+0,66

—0,04

+0,51

-0,19

—1,39

-2,09

—0,06

—0,71

+0,64

—0,14

+0,77

—0,01

+0,71

-0,07

—1,18

—1,96

-0,03

—0,73

+0,74

- 0 , 1

+0,83

+0,01

+0,8

—0,04

—0,96

—1,80

+0,01

—0,73

+0,93

—0,03

+0,90!

0,0

+ 1,08:

+0,18

—0,78

—1,68

+0
- 0

+0
0

1.

+0

— 0

+0,97

—0,03

+0,97

—0,03

1,42

+0,42

—0,53

-1,53

—0,22

—0,60

+1,06

+0,02

+ 1,06

+0,02

-И, 58

+0,54

0,43

—1,47

+1,07

—0,01

+ 1,12

+0,04

+ 1,75

+0,67

—0,32

—1,40

* Активности кислот взяты из работ: соляной 6 5 , бромистоводороднои 3 0 , хлорной 5 ί , серной " , азотной м . При вычислении f « ~ - учитывалась степень диссоциации азотной

кислоты по данным " .
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та находится в виде анионов HSO~. В этом случае константа равновесия
k4 не равна единице. В случае серой кислоты можно вычислить произве-
дение &4·/Α-· В табл. 16 приведены активности анионов водных раство-
ров: от 0,1 до 12т для НС1 и НВг; от 0,5 до 12/л для НСЮ4, от 0,1 до Ют

для ΗΝΟ3 и величины k4 • / H s o ——для растворов серной кислоты в интер-
вале 0,5—12т.

Как следует из рис. 4, в интервале от 1 до 9 т функция кислотности Но

практически одинаково изменяется для водных растворов HCl, HBr, HC1O
и H2SO4*. Так как именно в упомянутом интервале активности анионов изме-
няются неодинаково, то можно сделать вывод о том, что именение п °

°н3о+
связано не с изменением ад-, а с изменением сольватации иона гидроксония.

С уменьшением числа молекул воды, приходящихся на один ион
гидроксония кислотность возрастает. Активность воды в растворе связа-
на со свойствами иона гидроксония и аниона. В тех случаях, когда при
изменении концентрации кислот активности анионов изменяются одина-
ково, можно ожидать, что при одних и тех же значениях активности воды
β-Η2ο будут практически одни и те же значения кислотности **. В табл. 17

ТАБЛИЦА 17*

Значения Но для водных растворов серной, соляной, бромистоводородной, азотной и
фосфорной кислот, имеющих одинаковую активность воды, при 25°

а Н 2 О

0,95
0,9
0,85
0,8
0,75
0,7
0,65
0,60
0,55
0,50
0,45
0,40
0,35
0,3
0,25
0,2
0,15
од

H 2 S O 4

—0,51
—0,95
—1,30
- 1 , 5 9
- 1 , 8 2
- 2 , 0 4
—2,31
—2,42
—2,59
—2,37
—2,99
—3,21
—3,40
- 3 , 6 4
—3,90
—4,25
—4,61
—5,1

HCl

—0,35
—0,68
- 1 , 0
—1,30
—1,56
- 1 , 7 1
— 1,97
—2,15
- 2 , 3 6
- 2 , 5 8
—2,83
—3,21
—3,35
—3,63
—3,91
- 4 , 2 7
-4,66
- 4 , 9

1

HBr

—

—
. —

—
—
—
—

—3,74
—3,95
—4,2
- 4 , 5

НС1О Ч

—0,42
—0,89
—1,23
—1,46
—1,68
—1,91
—2,12
—2,32
—2,52
—2,71
- 2 , 9 3
—3,15
- 3 , 3 7
—3,63
—3,89
—4,19

HNO 3

- 0 , 5 1
—0,96
— 1,27
—1,52
— 1,76
— 1,92
- 2 , 0 8
—2,33
- 2 , 4 5
- 2 , 5 8
—2,75
—2,91
—3,11
—3,31
—3,52
—3,78

H 3 PO 4

—

—
—
—
—
—

—1,97
—2,17
- 2 , 3 4
- 2 , 5 3
- 2 , 7 1
—2,90
—3,13
- 2 , 3 4
—3,60

* Активности воды a j i 2 o взяты: для серной кислоты из работы 5 'для соляной кислоты"; для бромисто-
Еодородкой кислоты из " ; для хлорной из *•; азотной из 5 8 ; фосфорной из ί 2 .

приведены величины Я о при одинаковых активностях воды. Для раство-
ров серной (от 11 до 57,8% H2SO4) и хлорной (от 11,3 до 54,6% НС1О4),
где активность воды изменяется от 0,85 до 0,20 при одинаковых активно-
стях воды наблюдаются практически одинаковые значения Яо.

Начиная с растворов, в которых активность воды меньше 0,45, кис-
лотность среды для HCl, HBr, НС1О4 и H2SO4 практически одинакова

* На это зпервые обратили внимание Бескомб и Белл 5 9.
** В работах Виатта 6 0 и Гекфельдта 6 1 сопоставлены значения Но и ян г о Д л я Р а з "

личных кислот.
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при одних и тех же значениях ан2о-В таких растворах активности анио-
нов существенно отличаются. Коэффициенты активности анионов СЮ4 и
HSO^ сильно возрастают, а С1~ и Вг~ остаются практически постоян-
ными. Это дает основание полагать, что в растворах, содержащих более
8—9 т кислоты изменение активности аниона слабо отражается на
изменении активности воды. С другой стороны, даже слабое уменьшение
активности воды в крепких растворах кислоты связано с существен-
ным увеличением коэффициента активности кислородсодержащих анио-
нов С1О^ и HSO^. Если сравнить растворы сильной и слабо диссоциирую'
щей кислот с одинаковыми активностями воды, то у слабых кислот кис-
лотность намного меньше, чем у сильных. Например, для растворов
с активностью воды, равной 0,2, у сильных кислот функция кислотности
#о = —4,25, у азотной кислоты Но = —3,78, а у фосфорной кислоты #о =
= —3,13. Это можно объяснить сильной гидратацией недиссоциирован-
ных молекул слабой кислоты.

Интересно отметить, что при растворении безводного хлористого во-
дорода в концентрированной фосфорной кислоте, содержащей 80%
Н3РО4, возрастает кислотность среды по мере уменьшения содержания
воды в растворе. В то же время активность аниона С1~ остается прак-
тически постоянной63. Малое изменение коэффициентов активности С1~
в .водных растворах и в растворах в фосфорной кислоте, а также Вг~
в водных растворах указывает на слабую сольватирующую способность
этих ионов.

В растворах серной кислоты, содержащих более 94% H2SO4* имеет
место соотношение, найденное Брэндом2 5:

J h H 0 (14)
HSO;

где k — постоянная величина.
В таких растворах изменение активности серной кислоты равно

изменению молярной доли недиссоциированных молекул в растворе.
Если выразить в (14) концентрацию анионов через молярную долю, то
получается, что fHsc>4 постоянно в интервале от 94 до 99% H2SO4. В рас-
творах, где содержание H2SO4 меньше 94%, в равновесии с молекулами
H2SO4 имеются в значительных количествах ионные пары и .

Химические сдвиги ЯМР протонов отражают изменение кислотности
среды. Химические сдвиги ЯМР протонов зависят от природы и концент-
рации кислот65. Функция кислотности, а также величина \g(hQ · ац2о) со-
ляной, хлорной, серной и азотной кислот линейно связаны с химическим
сдвигом σ. Однако угол наклона прямой в координатах: [Но; σ] и
[lg(/io · он.о); о] зависит от природы аниона. Он изменяется в следующей
последовательности HC1O 4>HC1>H 2SO 4>HNO 3.

* В работах25. 6 4 принималось, что в серной кислоте, содержащей более 90% H2SO4
вся вода находится в виде НзО+:

H2SO4 ; н2о ^ H3O++HSO~

Концентрацию недиссоциированных молекул H2SO4 вычисляли как разность между ис-
ходными концентрациями кислоты и воды. В таком случае уравнение (14) оправды- >
паегся в интервале 90—99% H2SO4. Однако из спектральных данных " следует, что в 1
растворах, где концентрация кислоты меньше 94%, концентрация анионов HSO~MeHb- Г
ше концентрации воды в исходной кислоте.
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Как уже упоминалось выше, изменение активности аниона мало вли-
яет на величину кислотности h0. Наличие зависимости сдвига протона от
природы аниона при одних и тех же значениях Я о свидетельствует о су-
щественном влиянии аниона на экранирование протона в водных раство-
рах кислот.
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