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5.1. Строение растворов электролитов
Для описания строения растворов электролитов целесообразно весь концентрационный интервал разделить на три области: область разбавленных растворов (С<0,1 М), растворы средних концентраций (0,1 — 1 М), область концентрированных растворов (C> 1 М). Такое разделение в значительной степени условно, поскольку четких границ между указанными областями нет. В I области (разбавленные растворы) структура растворов определяется структурой чистой воды. Растворы средних концентраций (II область) представляют как равновесную систему трех зон: 1) ионной зоны, в которой структура раствора определяется свойствами ионов; 2) зоны собственной структуры воды; 3) зоны деструктурированной воды - зоны обмена между ионной зоной и зоной собственной структуры воды. В III области (концентр. растворы) с ростом концентрации увеличивается ионная зона и уменьшается зона деструктурированной воды. В этой области отсутствует зона собственной структуры воды.

При попадании неорганических солей в воду под действием электростатических сил со стороны диполей воды происходит диссоциация электролитов. При этом молекулы воды образуют с ионами химические соединения – гидраты. Гидратация в растворах представляет собой результат взаимодействия растворенного вещества (ионов) с растворителем (водой). Под гидратацией понимают всю сумму энергетических и структурных изменений, происходящих в системе в процессе перехода ионов в жидкую среду с образованием раствора определенного состава. В настоящее время существует два основных направления описания гидратации ионов в растворе: термодинамический и молекулярно-кинетический. Первое (проф. К.П. Мищенко) основано на преимущественном учете взаимодействия ион - растворитель. Гидратация рассматривается как прочное связывание ионами определенного числа молекул воды с образованием устойчивых гидратных комплексов. Во втором (проф. О.Я. Самойлов) исследуется преимущественно взаимодействие растворитель — растворитель. В этом случае гидратация рассматривается не как связывание ионами молекул растворителя, а как действие ионов на трансляционное движение ближайших к ним молекул воды. Согласно теории О.Я.Самойлова, гидратация ионов в растворах может быть двух типов: ближняя и дальняя. Ближняя гидратация обусловлена влиянием иона на движение молекул воды, составляющих в растворе непосредственное окружение иона, а дальняя — на движение молекул в более удаленных объемах воды. 

В результате анализа скорости обмена молекул воды для гидратных оболочек ионов установлено, что время пребывания молекул воды в первой сфере катиона имеет порядок 10 пс (для лития и натрия), 1 пс (для калия, рубидия и цезия). Время обмена между соседними молекулами в чистой воде находится в промежутке между этими значениями и составляет в среднем 5-10 пс, время пребывания молекул воды в первых сферах многих двухвалентных ионов составляет 10—4 - 10—6 с.

Альтернативная модель строения растворов электролитов в широкой области концентраций предложена проф. Лященко А.К. (ИОНХ им. Н.С. Курнакова). Основываясь на принципе наименьшего нарушения структуры воды при образовании растворов, сформулированного Самойловым,  он предположил, что тетраэдрическая структура воды сохраняется не только в разбавленных, но и в растворах высокой концентрации. Ионы и гидратные комплексы при этом размещаются в структуре воды, частично заполняя ее полости, образуя структуры сходные по типу со структурами внедрения и замещения в случае твердых растворов. Например, ионы, по размеру не отличающиеся от молекул воды, могут занимать узлы или полости структуры воды (К+, Rb+, Cs+, Tl+, NH4+, OH-, F-, Cl-), а ионы или комплексы тетраэдрической формы (SO42-, ClO4-, Be(H2O)42+) замещают две молекулы воды в структуре воды и заполняют 2 полости.

6.2. Гидратация ионов в растворах
Согласно определению проф. Г.А. Крестова гидратация – «это вся сумма энергетических и структурных изменений, происходящих в системе в процессе перехода газообразных молекул, ионов, радикалов или атомов в жидкую фазу растворителя  с образованием однородного раствора, имеющего определенный химический состав и структуру. Из сольватации следует исключить те изменения, которые сопровождаются разрывом химических связей в растворяемых частицах и молекулах растворителя, а также изменения, связанные с образованием ассоциатов и агрегатов".  Различают ближнюю и дальнюю гидратацию.

Ближняя гидратация происходит непосредственно вблизи иона. Дальняя гидратация - состоит в поляризации окружающих объемов воды под действием поля иона. Например, если катион поляризует соседнюю с ним молекулу воды, то входящие в нее атомы водорода приобретают более выраженные кислотные свойства. Такие атомы по сравнению с водородными в обычных молекулах воды с большей вероятностью образуют водородные связи с другими частицами. Таким образом, электростатическое влияние иона благодаря водородным связям распространяется на более далекие расстояния.

В результате гидратации ионов катион и анион окружены гидратными оболочками. Гидратация катионов происходит, в основном, за счет электростатического взаимодействия, анионов – за счет образования водородных связей. Число молекул воды зависит от размера, заряда ионов и концентрации раствора. Оценить – по кристаллической структуре соли. KCl – объемоцентрированная кубическая с координационным числом (К.Ч.), равным 8. Можно считать и в растворе KCl Вокруг каждого иона по 8 молекул воды. NaCl – решетка типа NaCl с К.Ч.=6. У иона натрия К.Ч.=6. У хлора – 6-8. Хлорид лития. Решетка типа NaCl, однако в растворе из-за малого радиуса не может разместиться, например, 6-8 молекул воды. Поэтому КЧ=4-6. В среднем – 5. Считается, что анионы менее сольватированы, чем катионы, молекулы воды в оболочках которых могут прочно удерживаться. В особенности у многозарядных. Например, при КЧ иона, равном 4, предполагается реализация окружения в виде тетраэдра, при КЧ иона, равном 6, - в виде октаэдра или призмы, при КЧ иона, равном 8, — в виде куба или ромбоэдра и т.д. К.Ч. катионов щелочных металлов и анионов галогенов дискутируются в литературе. В зависимости от метода исследования получены различные значения – от 0 до 12. Наиболее точно установлены К.Ч. катионов Mg2+, Fe2+, Fe3+, Cr3+ – 6.

В концентрированных и высококонцентрированных растворах, из-за дефицита растворителя, ионы координируют меньшее число молекул воды. В их ближнем окружении могут находиться противоионы. В растворах средних и малых концентраций первую сферу иона составляют только молекулы воды.
Анализ физико-химических свойств растворов электролитов в широком интервале концентраций позволил выделить две структурные зоны: первая с водоподобной упорядоченностью, вторая - с упорядоченностью на основе жидкого электролита пли кристаллогидрата. Между этими зонами лежит переходная область. Для нее характерно наличие экстремумов на концентрационных зависимостях свойство - состав (электропроводность, молекулярная вязкость, время релаксации).

В работах д.х.н. А.А. Иванова (ИОНХ им. Н.С. Курнакова) показано, что максимум на изотермах удельной электропроводности является обязательным свойством систем электролит - вода и его положение не является случайным, а находится в непосредственной зависимости от характера взаимодействия электролита с водой. В этих работах прослежена зависимость концентрации максимума электропроводности от гидратации, заряда и степени ассоциации электролитов. В растворах, концентрации которых соответствуют максимумам электропроводности (или превышают их), основными типами межмолекулярных взаимодействий являются взаимодействия ион-вода и ион-ион. Увеличение содержания электролита в столь концентрированных растворах должно приводить к перераспределению молекул воды между гидратными оболочками ионов, уменьшению числа молекул воды в координационной сфере каждого иона и изменению времени пребывания молекулы воды у одного иона. В результате происходит быстрое усиление межионных взаимодействий, и в растворе должны возникать система ионных связей. Перестройка водоподобной структуры происходит при концентрациях, отличающихся для разного типа электролитов. Рассмотренная выше модель Лященко позволяет рассчитывать концентрационные границы существования в растворах водоподобной структуры. Эти концентрации согласуются с концентрациями максимумов удельной электропроводности.

Используя представления о координационных числах (К.Ч.) ионов в растворе К.П.Мищенко в середине прошлого века ввел понятие о границе полной гольватации – ГПС – концентрации раствора, при которой все молекулы воды связаны в гидратных оболочках ионов. На основе значений К.Ч. можно оценить концентрации растворов LiCl, NaCl и KCl, CaCl 2  и AlCl3, отвечающие ГПС. Примем К.Ч. Li – 4, Na – 6, K – 8, Cl – 6 – 8. Концентрация молекул воды (молярность) равна 1000/18=55,5 моль/л. С(LiCl)=55,5:(4+6)=5,55 М, С(NaCl)=55,5:(6+6)=4,63 М; С(KCl)= 55,5:(8+8)=3,47 М, С(CaCl2)=55:(6+2∙8)=2,52 М и С(AlCl3)= 55:(6+3∙6)=2,31 М (1,85 М если координационное число хлора принять равным 8). 
Приведенная выше оценка не учитывает уменьшение концентрации молекул воды в концентрированных растворах электролитов. Плотность, например, раствора хлорида кальция, концентрация которого соответствует ГПС, равна 1,24 г/см3. Приняв оценочное значение ГПС1, равное 2,525 М (первое приближение, в котором молярность воды принята равной 55,55), находим, что один литр этого раствора содержит 111·2,525=280,3 г соли. Масса воды в растворе составит 1240-280,3=959,7 г. Таким образом, молярность воды составит 959,7/18=53,32 моль/л, а ГПС2 раствора хлорида кальция будет равным 53,32/(6+2·8)=2,424 моль/л.

В третьем приближении в литре раствора окажется уже не 280 г соли, а 111·2,424=269,1 г. Тогда масса воды в этом растворе равна 1240-269=970,9 г и молярность воды составит 970,9/18=53,94. ГПС3 рассматриваемого раствора станет равным 53,9/22=2,452 моль/л. Четвертое приближение, полученное уже с учетом величины ГПС3 (2,452 моль/л) дает нам массу соли в растворе 272,2 г, а массу воды в литре раствора – 967,8 г. Молярность воды составит 968/18=53,77 М и ГПС4=53,77/22=2,444 моль/л. Продолжив эти расчеты получим для следующих приближений:  ГПС5=2,446; ГПС5=2,4456.
Подводя итог проведенным расчетом, мы установили, что последовательный учет уменьшения концентрации молекул воды в растворе приводит к следующему изменению рассчитанной величины ГПС раствора хлорида кальция:

ГПС1=2,525; ГПС2=2,424; ГПС3=2,452; ГПС4=2,444; ГПС5=2,446; ГПС6=2,446.

Различие между ГПС1 и ее истинной величиной ГПС4-5 составляет 3,2 %, а между ГПС2 и ГПС4-5 – 0,9 %. Из полученных результатов делаем вывод: для учета уменьшения концентрации воды в расчете ГПС достаточно один раз учесть плотность раствора – рассчитать величину ГПС во втором приближении. Ошибка такого расчета позволит найти искомую величину ГПС с погрешностью, которая не превышает 1 %.
Выше отмечалось, что при достаточной растворимости удельная электропроводность растворов электролитов с увеличением концентрации электролита проходит через максимум. При этом в растворах LiCl, CaCl 2  и AlCl3 максимум удельной ЭП совпадает с границей полной сольватации.
Для раствора хлорида лития максимум удельной электропроводности наблюдается при концентрации 5,5 моль/л. Оценка по формуле d=
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 расстояния между ионами в 5,5 М растворе LiCl дает d=5,33 Ǻ. Делим эту величину на диаметр молекулы воды (2,76 Ǻ) получаем, что между ионами и находится 1,93≈2 молекулы воды. Проведенный расчет позволяет объяснить появление максимума на зависимостях удельной электропроводности от концентрации (С) тем фактом, что при С>ГПС молекул воды уже не хватает на образование сольватных сфер ионов и ионы между ионами не могут располагаться две молекулы воды. В результате происходит ассоциация ионов, которая и приводит к уменьшению удельной проводимости.
В 2,5 М растворе CaCl2 (n=3): d=5,67 Ǻ. Между ионами в растворе 5,67:2,76=2,05. В 2,3 М растворе AlCl3 получаем при n=4: d=5,65 Ǻ. Или между ионами 5,65:2,76=2,05 молекул воды. Т.е. одна у катиона, вторая – у аниона.

При концентрации, превышающей ГПС наступает координационная десольватация. Поскольку катионы сольватированы сильнее – десольватируются быстрее анионы. Лишенные гидратных оболочек ионы образуют сольваторазделенные (у катиона остается гидратная оболочка) и контактные ионные пары. Для LiCl в растворе с гидратной оболочкой лития и без оболочки у хлора: ГПС(2)=55,5:4=13,9 М. Далее уже не растворим LiCl  в воде.

Если Мищенко рассматривал сольватацию как связывание ионами молекул воды, то. О.Я. Самойлов в середине XX века предложил рассматривать ее как действие ионов на подвижность молекул воды. Прочно связывающие воду ионы (Li+, Са2+, Mg2+, Al3+) уменьшают подвижность, а слабо связывающие (K+, Rb, Cs+, Cl–) – увеличивают подвижность ближайших молекул воды. Для последних он предложил понятие – отрицательной гидратации. Отрицательно гидратированные ионы с повышением температуры снижают свое разупорядочивающее действие, и при достижении некоторой температуры отрицательная гидратация переходит в положительную. Na+ положительно гидратирован при t>11 oC, Сs при t>89 oС, Cl– при t>27 oС, I– – 75 oC. Подтверждением отрицательной гидратации является эффект «отрицательной вязкости». При t=20oC вязкость 1 М растворов KCl, NH4Cl (0,98 спз), KI (0,91) меньше чем вязкость воды (1 спз). Эффект отрицательной вязкости исчезает при больших концентрациях и при повышении температуры. 

Профессор В.И. Ермаков (РХТУ им. Д.И. Менделеева) предположил, что в окружении ионов может координироваться не одна, а несколько сольватных оболочек. Эти сольватные оболочки (сольватные сферы) образуются определенным образом в зависимости от природы растворителя. Молекула воды в первой сольватной сфере может образовать три водородные связи с молекулами воды во второй оболочке. Для спиртов – только две водородные связи. В.И. Ермаков предложил «структурную формулу», позволяющую для любого иона с координационным числом К рассчитать число молекул растворителя Nn в сольватной оболочке с номером n: 
Nn = K Rn-1.
В формуле В.И. Ермакова: К – координационное число (К.Ч.) иона, R – фактор структурного разветвления, который показывает, сколько молекул воды данной сферы соединяется с молекулами воды следующей сферы. Для водных растворов R=3, а для спиртовых R=2. Используя формулу В.И. Ермакова можно рассчитать число молекул воды, например, в 2-й оболочке иона К+: N2 = 8∙32-1= 24; в 3-й оболочке иона Al3+: N3 = 8∙33-1= 72. В результате представляется возможным оценить концентрации растворов, соответствующие образованию 2-й, 3-й и т.д. гидратных оболочек у ионов в растворе. Эти концентрации профессор В.И. Ермаков предложил называть точками Мищенко. Первая точка Мищенко, таким образом, соответствует границе полной сольватации.
Пример расчета: К.Ч. ионов K – 8, Al – 6, Cl – 8. Рассчитать концентрации, отвечающие 2-й точке Мищенко для раствора KCl и 3-й точке Мищенко для раствора AlCl3. 
Раствор KCl: В первой оболочке 8+8=16 молекул воды. Во второй 8∙3(2-1)+8∙3(2-1)=48. Всего 16+48=64 молекул воды. Концентрация: С=55,5:64=0,867 М. 
Раствор AlCl3: В первой оболочке 6+8=14 молекул воды. Во второй: 6∙3(2-1)+8∙3(2-1)=42. В третей: 6∙3(3-1)+8∙3(3-1)= 54+72=126. Всего 14+42+126=182 молекул воды. Концентрация: С=55,5:182=0,305 М.

Структурная формула дает теоретические (предельные) значения числа молекул растворителя в сольватных оболочках ионов. Это число реализуется, в частности, при температуре, близкой к температуре замерзания раствора. В реальных условиях часть водородных связей разрушается тепловым движением молекул. Кроме того, как отмечалось, анионы слабее сольватируются, чем катионы. Поэтому в реальных растворах у катионов и анионов может образовываться различное число гидратных оболочек. Например, 2 у катиона и 1 у аниона. Такая закономерность реализуется, в первую очередь, у многозарядных катионов. Например, в растворах хлорида алюминия. Концентрация соли в этом случае будет равна: С(AlCl3)=55:(6+3∙6+3∙6)=1,31 М.
5.3. Зонная модель Френка-Вэна
Для описания структуры растворов используется также зонная модель (Фрэнк и Вэн – H.S.Frank, W.Y.Wien – 1957 г.), в которой вокруг иона существуют три структурных области А, В и С. Область А – примыкает к поверхности иона. Образуется за счет ион-дипольного взаимодействия. В этой области молекулы воды прочно связаны и сильно поляризованы (область положительной гидратации). Область В представляет собой область отрицательно гидратированной воды. Молекулы воды в этой области более подвижны, чем в чистой воде. Области А и В для лития и других многозарядных катионов являются мономолекулярными (построены в один слой). Область С распространяется на бесконечно большое расстояние от иона. Свойства воды в этой области практически не отличаются от свойств обычной воды.

В зависимости от природы иона и его заряда в его окружении могут отсутствовать определенные зоны. Считается, например, что у ионов K, Rb, Cs, Cl, Br, I отсутствует слой А, а имеются лишь В и С. Для ионов Na, F и, может быть, ОН отсутствует слой В. У иона лития присутствуют все три слоя, рис. из Хорна.

5.4. Диэлектрическое насыщение

В результате сильного кулоновского взаимодействия иона (в особенности многозарядного) с молекулами воды, находящимися в ближайшем окружении происходит сжатие первой гидратной оболочки катиона, которое получило название электрострикции. Анализ показывает, что в ближайшем к иону окружении происходит также резкое снижение ДП воды. Этот эффект получил название диэлектрического насыщения. Рассмотрим влияние концентрации и температуры на диэлектрические свойства растворов электролитов.

В результате диэлектрического насыщения ДП раствора электролита уменьшается с ростом концентрации, причем это уменьшение тем больше, чем меньше радиус катиона и больше его заряд, рис.1.
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	Диэлектрические декременты:

LiCl: –dε/dC =15, NaCl:  –dε/dC =13,

KCl: –dε/dC =11, MgCl2: –dε/dC =22

	Рис. 1. Зависимость ДП от концентрации
	


5.5. Диэлектрические характеристики растворов электролитов
Основными диэлектрическими характеристиками раствора являются величины (s,( и рассчитываемая на основе этих величин предельная ВЧ ЭП ((∞) раствора и самого растворителя. 

Согласно существующим представлениям в растворах электролитов при анализе диэлектрической проницаемости необходимо рассматривать два эффекта

1. Эффект Дебая-Фалькенгагена, вызванный релаксацией ионных атмосфер, приводит к увеличению ДП с ростом концентрации:  

εр= εН2О + АС½ .




(1)

2. Рассмотренный выше эффект диэлектрического насыщения – наоборот, приводит к уменьшению диэлектрической проницаемости раствора. 

Проведенные экспериментальные исследования не подтверждают существование в растворах электролитов эффекта Дебая-Фалькенгагена – измеренная экспериментально диэлектрическая проницаемость (ДП) снижается с ростом концентрации электролита, табл. 1. Рассмотрим закономерности концентрационного изменения диэлектрических характеристик, в частности, для водных растворов хлоридов лития, натрия и калия, таблица 1. 

Таблица. 1. ДП ((s), время ДР ((, пс) и предельная ВЧ ЭП ((∞, Cм/см) водных растворов LiCl, NaCl KCl; t=25 oC 
	C, М
	LiCl – dε/dC =15
	NaCl  – dε/dC =13
	KCl – dε/dC =11

	
	(s
	(
	(∞
	(s
	(
	(∞
	(s
	(
	(∞

	0,1
	77,1
	8,3
	0,82
	77,2
	8,2
	0,83
	77,3
	8,2
	0,82

	1,0
	63,7
	6.6
	0,74
	64,3
	7,4
	0,77
	66,7
	7,6
	0,78

	2,0
	52,4
	7,1
	0,65
	54,4
	7,0
	0,69
	57,5
	7,0
	0,73

	3,0
	43,9
	6,9
	0,56
	46,0
	6,6
	0,62
	49,7
	6,5
	0,68

	4,0
	37,1
	7,3
	0,45
	39,7
	6,3
	0,56
	43,8
	6,2
	0,62


Статическая ДП раствора (s и время диэлектрической релаксации ( уменьшаются с ростом концентрации электролита, таблица 1, причем: 

(s(KCl) > (s(NaCl) >(s(LiCl). 



(2)

Неравенство (2) оказывается также “расходящимся” и различие между величинами (s , отвечающими данному значению ( раствора, усиливается с ростом его концентрации, рис. 3. (а). Этот факт противоречит выводам авторов, которые находят зависимость “(s - (” единой для всех трех водных растворов (LiCl, NaCl KCl). Однако интересно, что прямые с различными углами наклона, рис. 2. (а) , действительно сливаются в одну закономерность, если представить (s как функцию с/λ (рис. 2 (б)). Это в который раз свидетельствует о справедливости нашего утверждения: между статической ДП растворов и их ЭП существует глубокая внутренняя связь.
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Рис. 2. Зависимость статической ДП водных растворов хлоридов лития (1), натрия (2), калия (3) рубидия (4) и цезия (5) от их удельной ЭП (а) и отношения с/λ (б) 

Заменяя удельную ЭП растворов их концентрацией, получаем для рассматриваемого интервала концентраций уравнение:

(∞ = (∞(Н2О) – Вс, 
 
 

 (3)

в котором значения коэффициентов В для растворов LiCl, NaCl и KCl соответственно равны 0,0850; 0,0700 и 0,0525 См∙л/см∙моль. И, любопытно опять, что отношение величины предельной ВЧЭП воды (0,84 См/см) к величине коэффициента В рассматриваемых растворов (LiCl, NaCl и KCl) имеет значения 9,9; 12 и 16, представляющие собой удвоенные значения координационных чисел ионов Li+, Na+ и K+.

Для сравнения влияния электролитов на ДП используется диэлектрический декремент – молярное понижение статической ДП воды. – dε/dC (у мочевины – инкремент). Декремент увеличивается с ростом заряда катиона: NaCl – MgCl2 – AlCl3. Проведенные исследования показали, что чем больше удельная ЭП, тем меньше уменьшается ДП раствора, рис. 3., т.е. величина диэлектрического декремента обратно пропорциональна удельной проводимости раствора:

–dε/dC = B/κ





(4)
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	Рис. 3. Зависимость диэлектрического декремента водных растворов электролитов от их обратной проводимости


Снижение времени дипольной диэлектрической релаксации в растворах электролитов с ростом их концентрации можно объяснить суперпозицией двух релаксационных процессов, протекающих в растворах при наложении внешнего поля – дипольной диэлектрической релаксацией (время которой τ) и релаксацией ионных атмосфер (с временем 
[image: image5.wmf]q

). В этом случае время релаксации раствора τр можно представить в виде:
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(5) 
Поскольку время релаксации ионной атмосферы определяется выражением:
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(6)

для времени релаксации раствора получаем уравнение:
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(7)

Из этого выражения следует, что в относительно разбавленных растворах время релаксации будет одинаково при равных значениях удельной проводимости. Этот факт подтверждается приведенной на рис. 5. зависимостью обратного времени релаксации от проводимости водных растворов хлоридов лития, натрия и калия.
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	Рис. 5. Зависимость времени релаксации растворов хлоридов лития, натрия и калия от их удельной электропроводности


Приведенные на рис. 3, 4 и 5 зависимости показывают, что в водных растворах электролитов существует тесная связь между электропроводностью и диэлектрическими характеристиками, которая обусловлена единством электрических релаксационных процессов, протекающих в этих растворах.
6.6. Контрольные вопросы

1. На чем, по Вашему мнению, основано предложение разделить весь концентрационный интервал растворов электролитов разделить на три области?
2. Что на Ваш взгляд входит во «всю сумму энергетических и структурных изменений» в определении гидратации ?

3. Константин Павлович Мищенко работал в Ленинграде, а Олег Яковлевич Самойлов – в Москве. Чей подход к рассмотрению гидратации (сольватации) в растворах Вам больше нравится и почему?

4. Чем, по Вашему, ближняя гидратация ионов в растворах отличается от дальней гидратации?

5. Как изменяется подвижность (скорость обмена) молекул воды в близи ионов в зависимости от их природы, размера и заряда?

6. Чем отличается по своей природе в водных растворах гидратация катионов от гидратации анионов? Катионы или анионы сильнее гидратируются в водных растворах? Объясните почему.

7. На чем основано представление о границе полной сольватации (ГПС) в растворах электролитов и для чего оно используется. Как рассчитывается концентрация, отвечающая ГПС?

8. Считается, что максимум на зависимостях удельной электропроводности (ЭП) растворов электролитов от концентрации связан с процессами гидратации. Почему удельная ЭП растворов увеличивается с ростом концентрации в разбавленных растворах и уменьшается – в концентрированных.

9. В водных растворах галогенидов лития наблюдается максимум на зависимостях удельной ЭП от концентрации, а в растворах галогенидов других щелочных металлов он отсутствует. Объясните почему.

10. Что такое «отрицательная» гидратация в растворах электролитов? Как она проявляется и для каких электролитов наблюдается?

11. В чем заключается зонная модель структуры растворов Фрэнка-Вэна – (H.S.Frank, W.Y.Wien)? Для каких ионов возможно отсутствует первая зона в водных растворах?

12. Как согласно модели профессора В.И. Ермакова можно подсчитать число молекул растворителя, находящихся в сольватных оболочках ионов. Какие величины для этого требуются?

13. Каким образом согласно модели профессора В.И. Ермакова рассчитывается концентрация раствора, при которой вокруг ионов образуется различное число гидратных оболочек?

14. Что такое электрострикция и диэлектрическое насыщение в растворах электролитов? К каким изменениям физико-химических свойств приводят эти явления?

15. Как изменяется при повышении концентрации диэлектрическая проницаемость водных растворов электролитов? Дайте свое объяснение этой закономерности.

16. В чем заключается эффект Дебая-Фалькенгагена в разбавленных растворах электролитов и к изменению каких свойств растворов он приводит?

16. Что такое диэлектрический декремент и от чего зависит его величина для водных растворов электролитов?

18. Как изменяется с повышением концентрации величина времени дипольной диэлектрической релаксации в водных растворах электролитов? Какие процессы можно использовать для объяснения изменения τ в водных растворах?

19. Как и почему изменяются при повышении температуры диэлектрическая проницаемость и время дипольной диэлектрической релаксации водных растворов электролитов? 

20. Как и почему изменяется при повышении концентрации величина предельной высокочастотной электропроводности в водных растворах электролитов?
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