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Загальні методичні вказівки

Фізична і колоїдна хімія належить до фундаментальних наук, які збагачують наші уявлення про оточуючий світ, а її закони і висновки мають загальнонаукове значення для багатьох суміжних наук. 
Вона є однією із основних хімічних дисциплін, що створює базу для вивчення основ хімічної технології, технології одержання і переробки продуктів харчування, контролю за якістю сировини та продуктів харчування. Тому майбутні фахівці спеціальності «Виробництво харчової продукції» повинні добре знати сучасний рівень цієї науки.

Даний методичний посібник розроблений з метою надання допомоги при вивченні фізичної і колоїдної хімії студентам заочної форми навчання у процесі самостійної роботи. Він дає можливість студентам самостійно за програмою опанувати теоретичний матеріал, навчитися виконувати різні практичні завдання та розв’язувати задачі. 

Зміст теоретичного матеріалу методичного посібника складається з двох основних розділів: І – фізична хімія, ІІ – колоїдна хімія. У розділі «Фізична хімія» розглянуті основи хімічної термодинаміки, електрохімії, агрегатні стани речовин, хімічна кінетика і рівновага, розчини. У розділі «Колоїдна хімія» розглянуті поверхневі явища, дисперсні системи та їх класифікація, колоїдні системи та їх властивості тощо. Для кращого засвоєння теоретичного матеріалу наведено приклади фізико-хімічних явищ, що мають місце в технологічних процесах харчових виробництв та технології приготування їжі.

Оволодівши всіма темами з дисципліни, студенту слід виконати відповідні завдання контрольної роботи.
РОЗДІЛ І. ФІЗИЧНА ХІМІЯ.

Тема 1.1. Основні закони термодинаміки. Термохімія.

Програма
1. Основні поняття і величини термодинаміки: система, фаза, види систем, параметри.

2. Параметри стану систем, ізотермічні, ізобарні, ізохорні процеси.
3. Перший закон термодинаміки. Ентальпія.

4. Термохімія, екзотермічні й ендотермічні реакції. Тепловий ефект реакції. Теплоти: утворення, розкладу, згорання, розчинення.

5. Основні закони термохімії: закон Лавуазьє – Лапласа, закон Гесса. 
6. Другий закон термодинаміки. Вільна і зв(язана енергія. Ентропія – міра зв(язаної енергії та ступінь безладності системи.
Методичні вказівки

1. Навколишній світ являє собою різноманітні форми рухомої матерії. Мірою руху матерії є енергія, що виявляється в різних її видах. Взаємні перетворення різних видів енергії пов’язані з переходом енергії у формі теплоти й роботи. Це вивчає термодинаміка. Застосування термодинаміки до хімічних процесів вивчає предмет хімічної термодинаміки – перетворення різних видів енергії під час хімічних реакцій, процесів розчинення, випаровування, кристалізації. Знаючи закони хімічної термодинаміки, можна передбачити чи можлива ця реакція за даних умов, за яких вона неможлива, який буде вихід продукту, який буде ступінь перетворення вихідних речовин, яким тепловим ефектом супроводжується ця реакція.

Системою називають тіло або групу тіл, виділених фактично чи уявно з навколишнього середовища. Системою може бути газ в балоні, склянка чаю. Кожна система має фази. Фазою називають сукупність усіх однорідних частин системи, що мають однакові властивості і відокремлені від решти частин системи поверхнею поділу. Усі термодинамічні системи можна поділити на дві великі групи: гомогенні і гетерогенні. Гомогенні складаються лише з однієї фази (повітря). Гетерогенні складаються з двох або кількох фаз (лід-вода-пара). У гетерогенній системі складові частини її - фази - розділені поверхнею поділу. Термодинамічна система може бути відкритою, закритою та ізольованою. Система, яка може обмінюватись речовиною з навколишнім середовищем називається відкритою (кипіння води). Для закритої системи обмін речовин з навколишнім середовищем неможливий (газ в балоні). Якщо, зрештою, неможливий обмін ні речовиною, ні енергією, таку систему називають ізольованою (запаяна ампула).

Фізичні величини, які дають змогу визначити стан системи, називаються параметрами стану: об’єм, тиск, температура, концентрація. Параметри стану, що підлягають безпосередній зміні, вважають основними. Сукупність параметрів визначає стан системи. Математичний вираз, що показує взаємозалежність основних параметрів даної системи, називають рівнянням стану. Прикладом може бути рівняння стану ідеального газу:
pv = RT – рівняння стану ідеального газу;

p – тиск газу;

v – молярний об’єм;

T – абсолютна температура (по Кельвіну);

R – універсальна газова стала.

Стан системи може бути рівноважний і нерівноважний. Якщо параметри з часом не змінюються, такий стан називають рівноважним. Стан системи, коли параметри змінюються без зовнішнього впливу, називають нерівноважним. Із зміною хоч одного з параметрів системи рівновага порушується і змінюється стан системи, тобто відбувається якийсь процес. Залежно від того, які параметри під час переходу системи з одного стану в інший залишаються сталими, процеси поділяються на ізохорні, тобто ті, що відбуваються при сталому об’ємі; ізобарні – при сталому тиску; ізотермічні – при сталій температурі. Усі процеси, що вивчає термодинаміка, поділяють на оборотні і необоротні.  

Оборотним називають процес, який можна здійснити в прямому і зворотному напрямах через ті самі стадії. Процеси, для яких такі переходи неможливі, називають необоротними.

2. Фізичні величини, які дають змогу визначити стан системи, називають параметрами стану. У хімії використовують такі параметри: об(єм, тиск, температура і концентрація. Параметри стану, що підлягають безпосередній зміні, вважають основними. До них відносяться температура Т, тиск р, молярний об(єм v, концентрацієя с. Інші параметри, які залежать від основних, є функціями основних параметрів; їх називають  функціями стану.

Сукупність параметрів визначає стан системи. Математичний вираз, що показує  взаємозалежність основних параметрів даної системи, називають рівнянням стану.

Прикладом може бути рівняння стану ідеального газу. 

рv = RT – рівняння стану ідеального газу;

р – тиск газу;

v – молярний об’єм;

T – абсолютна температура (по Кельвіну);

R – універсальна газова стала.

Стан системи може бути  рівноважний і нерівноважний.

Із зміною хоч одного з параметрів системи рівновага порушується і починає  змінюватись стан системи, тобто відбувається якийсь процес. Під час будь – якого процесу одні параметри лишаються незмінними, а інші змінюються. Залежно від того, які параметри під час переходу системи з одного стану в інший лишаються сталими, процеси поділяють на:

· ізохорні – це процеси, які відбуваються при сталому об(ємі;

· ізобарні – це процеси, які відбуваються при сталому тиску (наприклад, хімічні реакції, що відбуваються у відкритій колбі);

· ізотермічні – це процеси, які відбуваються при сталій температурі (наприклад, приготування їжі при точно визначеній температурі).

Усі процеси поділяють на дві групи – оборотні і необоротні. Оборотним називають процес, який можна здійснити в прямому і зворотному напрямах через ті самі стадії. Процеси, для яких такі переходи неможливі, називають необоротними.

3. Основні положення термодинаміки подають у формі законів. Перший закон (перше начало) термодинаміки витікає із закону збереження енергії. Згідно цього закону у всіх явищах природи енергія не зникає безслідно і не виникає з нічого, а лиш пертворюється з однієї форми в другу в строго еквівалентних кількостях. Є декілька формулювань  першого закону  термодинаміки, але всі вони виражають одну і ту ж думку, а ісаме незнищеність енергії і еквівалентність при переході різних форм енергії одна в одну. У світі, що нас оточує, різні фізичні та хімічні процеси відбуваються в певному напрямку. 

Перше начало термодинаміки встановлює співвідношення між теплотою і роботою при зміні загального запасу енергії системи. Внутрішня енергія системи може змінюватися при поглинанні або виділенні теплоти чи під час виконання роботи системою або над системою. При поглинанні системою деякої кількості теплоти внутрішня енергія системи збільшується, а якщо в результаті цього змінюється об’єм системи, то виконується робота щодо зміни об′єму: 

Q = ∆U + A,
∆U = Q – A,
тобто збільшення внутрішньої енергії системи ∆U дорівнює наданій системі теплоті Q за вирахуванням виконаної системою роботи А. Повна внутрішня енергія ізольованої системи лишається величиною сталою.

Внутрішня енергія ізольованих систем постійна. Стан системи може бути рівноважний і нерівноважний. Якщо параметри з часом не змінюються, такий стан називають рівноважним. Стан системи, коли параметри змінюються без зовнішнього впливу, називають нерівноважним. Із зміною хоч одного з параметрів системи рівновага порушується і змінюється стан системи, тобто відбувається якийсь процес. Залежно від того, які параметри під час переходу системи з одного стану в інший залишаються сталими, процеси поділяються на ізохорні, тобто ті, що відбуваються при сталому об’ємі; ізобарні – при сталому тиску; ізотермічні – при сталій температурі. 

Якщо об(єм системи залишається постійним в ході процесу (ізохорний процес), то робота А не здійснюється. При А = 0 рівняння абуває вигляду:
Qv=  ∆U,
де, Qv  - теплота, підведена до системи при постійному об(ємі. Під час ізохорного процесу все тепло витрачається на зміну внутрішньої енергії системи ∆U. 

Більшість хімічних процесів відбувається при сталому, як правило, атмосферному тиску (ізобарні процеси). Часто при цих умовах процеси відбуваються з зміною об(єму. Величина зміни об(єму ∆v може бути визначена як різниця між об(ємом системи в кінцевому і в початковому стані:
∆v = v2 – v1

Якщо при реакції відбувається збільшення об(єму, яке дорівнює ∆v, а зовнішній тиск рівний р, то виконувана при цьому робота розширення: 

А = p∆v.

Для процесів, в яких відбувається тільки робота розширення газу при постійному тиску рівняння першого закону термодинаміки буде таким:

Qp = ∆U + p (v2 – v1)  або Qp = U2 - U1+ pv2 – pv1

Звідси:

Qp = (U2 – pv2) – (U1 – pv1)

Це означає, що теплота процесу при постійному тиску дорівнює різниці функцій, яка має виглядати:

U + pv = H,   Qp = H2 – H1 = ∆H

Функцію H називають ентальпією. Так як p та v – параметри стану, а U – функція параметрів стану, то і ентальпія Н теж є функцією стану, тобто її зміна не залежить від шляху процесу, а визначається лише початковим і кінцевим станом системи.

Отже, з рівняння Qp = H2 – H1 = ∆H видно, що теплота, яка починається системою при постійному тиску, рівна приросту ентальпії ∆H. Якщо процес протікає без зміни об’єму, тобто v2 – v1 = 0, тобто з рівняння  Qp = ∆U + p (v2 – v1) отримуємо Qp = U2 - U1 = ∆U. Різниця між величинами ∆U і ∆H досить велика для системи, яка містить речовини в газоподібному стані. Ентальпія являється мірою енергії, яку накопичує речовина при її утворенні.
4. Хімічні процеси супроводжуються виділенням або поглинанням енергії. Реакції, що супроводжуються виділенням теплоти, називають екзотермічними. Реакції, що супроводжуються поглинанням теплоти, називають ендотермічними. Кількість теплоти, що виділилась або поглинулась в процесі реакції, називають тепловим ефектом реакції. Відділ термодинаміки, що вивчає теплові ефекти хімічних реакцій, називають термохімією. Теплові ефекти можна визначати експериментально, а також за допомогою термохімічних розрахунків. За одиницю вимірювання беруть Джоулі або кілоджоулі. 
Переважна більшість хімічних процесів відбувається при сталому тиску (ізобарні процеси), тоді тепловий ефект дорівнює зміні ентальпії системи:

Q =  ∆H  = Hкінц. – Hпоч.,

тобто тепловий ефект реакції при сталих тиску і температурі дорівнює сумі ентальпій продуктів реакції за вирахуванням ентальпій вихідних речовин. Отже, ентальпія зв’язана з тепловим ефектом реакції  залежністю ∆H - Q, тобто дорівнює тепловому ефекту тільки з оборотним знаком. Значення ∆H зі знаком, протилежним знаку Q, прийнято записувати справа поряд з рівнянням реакції.

                                         t
CaCO3 ( CaO + CO2 , ∆H  = 179,3 кДж/моль

Запис хімічного рівняння з тепловим ефектом з вказівкою теплового ефекту називають термохімічним рівнянням. Величина теплового ефекту залежить від агрегатного стану речовин, тому в термохімічних рівняннях вказують стан реагуючих речовин:

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(г), ∆H  = -241,9 кДж/моль,

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(р), ∆H  = -285,9 кДж/моль

В 1840 році вчений Гесс встановив закон, який є основним законом термохімії і носить його ім’я – закон Гесса. 

Тепловий ефект хімічного процесу не залежить від способу перебігу його, а залежить від початкового і кінцевого стану реагуючих речовин.

Наприкінці XVIII століття два французькі вчені – Лавуазьє і Лаплас теж відкрили закон термохімії, який заснований на процесі розкладання складних речовин.

Теплота розкладання складної речовини на прості дорівнює теплоті утворення складної речовини з простих, але має протилежний знак.

Наприклад, Н2О(р) = Н2 (г) + ½О2(г), ∆H  = 285,9 кДж/моль.
Теплові ефекти хімічних реакцій мають велике значення у життєдіяльності живих організмів. Відомо, що окиснення поживних речовин в організмі людини і тварини проходить складний шлях через кілька проміжних стадій, але кількість теплоти, яка виділяється при цьому, не змінюється. Знання основних законів термохімії дає змогу розрахувати теплові ефекти різноманітних хімічних процесів.

Під теплотою утворення розуміють тепловий ефект реакцій, утворення одного моля складної речовини з простих. Теплота утворення, як і тепловий ефект, позначається через ∆H утворення. Теплоти утворення, які визначені при стандартних умовах, тобто Т = 273+25 = 298 К, р = 1 атм, називаться стандартними. Тому, згідно висновку Закону Гесса, тепловий ефект реакції дорівнює різниці між сумою теплот утворення продуктів реакції і сумою теплот вихідних речовин з урахуванням коефіцієнтів, які стоять перед формулами цих речовин у рівнянні реакції. 

Теплота розкладу – це тепловий ефект реакції розкладу 1 моля складної речовини на прості. Згідно закону Лавуазье – Лапласа, теплота розкладу складних речовин буде дорівнювати теплоті утворення, але з протилежним знаком. 
Розчинення різних речовин завжди супроводжується тепловими ефектами. Теплотою розчинення називають кількість теплоти, що виділяється або поглинається одним молем речовини в такому об’ємі розчинника, коли доливання його не спричиняє  зміни теплового ефекту. Теплота розчинення залежить від природи розчинника і природи розчиненої речовини. В основному тепловий ефект розчинення твердих речовин складається з двох складових частин:
∆Hрозч. =  ∆H1 ±  ∆H2, де  ∆H1 – теплота, що витрачається на руйнування кристалічної решітки, ∆H2 – теплота гідратації (сольватації), тобто теплота, що виділяється при хімічній взаємодії молекул розчиненої речовини з молекулами розчинника. Тепловий ефект розчинення може бути додатнім і від’ємним.

Теплота згорання – кількість тепла, яке виділяється при  повному згорянні одного моля речовини в потоці кисню. Теплота згорання поживних речовин в живому організмі являється джерелом теплової енергії, за рахунок якої здійснюється життєдіяльність живих  істот.

5. Хімічні процеси супроводжуються виділенням або поглинанням енергії. Реакції, що супроводжуються виділенням теплоти, називають екзотермічними. Реакції, що супроводжуються поглинанням теплоти, називають ендотермічними. Кількість теплоти, що виділилась або поглинулась в процесі реакції, називають тепловим ефектом реакції. Розділ термодинаміки, що вивчає теплові ефекти хімічних реакцій, називають термохімією.
Теплові ефекти можна визначати експериментально, а також за допомогою термохімічних розрахунків. За одиницю вимірювання беруть Джоулі або кілоджоулі. 
Переважна більшість хімічних процесів відбувається при сталому тиску (ізобарні процеси), тоді тепловий ефект дорівнює зміні ентальпії системи:

Q =  ∆H  = Hкінц. – Hпоч.,

тобто тепловий ефект реакції при сталих тиску і температурі дорівнює сумі ентальпій продуктів реакції за вирахуванням ентальпій вихідних речовин. Отже, ентальпія зв’язана з тепловим ефектом реакції залежністю ∆H - Q, тобто дорівнює тепловому ефекту тільки з оборотним знаком. Значення ∆H зі знаком, протилежним знаку Q, прийнято записувати справа поряд з рівнянням реакції.

                                         t
CaCO3 ( CaO + CO2 , ∆H  = 179,3 кДж/моль

Запис хімічного рівняння з тепловим ефектом з вказівкою теплового ефекту називають термохімічним рівнянням. Величина теплового ефекту залежить від агрегатного стану речовин, тому в термохімічних рівняннях вказують стан реагуючих речовин:

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(г), ∆H  = -241,9 кДж/моль,

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(р), ∆H  = -285,9 кДж/моль

В 1840 році вчений Гесс встановив закон, який є основним законом термохімії і носить його ім’я – закон Гесса. 

Тепловий ефект хімічного процесу не залежить від способу його перебігу, а залежить від початкового і кінцевого стану реагуючих речовин.

Наприкінці XVIII століття два французькі вчені – Лавуазьє і Лаплас теж відкрили закон термохімії, який заснований на процесі розкладання складних речовин.

Теплота розкладання складної речовини на прості дорівнює теплоті утворення складної речовини з простих, але має протилежний знак.

Наприклад, Н2О(р) = Н2 (г) + ½О2(г), ∆H  = 285,9 кДж/моль.
Теплові ефекти хімічних реакцій мають велике значення у життєдіяльності живих організмів. Відомо, що окиснення поживних речовин в організмі людини і тварини проходить складний шлях через кілька проміжних стадій, але кількість теплоти, яка виділяється при цьому, не змінюється. Знання основних законів термохімії дає змогу розрахувати теплові ефекти різноманітних хімічних процесів.

Під теплотою утворення розуміють тепловий ефект реакцій, утворення одного моля складної речовини з простих. Теплота утворення, як і тепловий ефект, позначається через ∆H утворення. Теплоти утворення, які визначені при стандартних умовах, тобто Т = 273+25 = 2980 К, р = 1 атм, називаться стандартними. Тому, згідно висновку Закону Гесса, тепловий ефект реакції дорівнює різниці між сумою теплот утворення продуктів реакції і сумою теплот вихідних речовин з урахуванням коефіцієнтів, які стоять перед формулами цих речовин у рівнянні реакції. 

Теплота розкладу – це тепловий ефект реакції розкладу 1 моля складної речовини на прості. Згідно закону Лавуазье – Лапласа, теплота розкладу складних речовин буде дорівнювати теплоті утворення, але з протилежним знаком. 
Під теплотою горіння розуміють кількість тепла, яке виділяється при повному згоранні 1 моль речовини в потоці кисню. Кінцевими продуктами горіння є вода та карбон(IV) оксид, наприклад:

С2Н2 + 2½О2 = 2СО2 + Н2О

∆H згорання ацетилену = (-2 · 393,6 + 241,9) = 1029,1 кДж/моль

6. Другий закон термодинаміки визначає напрям перетворення енергії, тобто вказує, який процес, в якому напрямку може відбуватися за певних умов без надання енергії ззовні. Згідно з другим законом термодинаміки, в ізольованих системах відбуваються спонтанно ті процеси, під час яких енергія переходить від вищого рівня до нижчого.

Границею перебігу процесу є стан рівноваги, пов’язаний з вирівнюванням рівнів енергії: температури, тиску, концентрації, електричних потенціалів тощо. 

З другого закону термодинаміки випливає, що теплота не може самочинно перейти від менш нагрітого тіла до більш нагрітого. 
У практичній діяльності іноді потрібно здійснити зворотній процес, наприклад, передати теплоту від менш нагрітих тіл до більш нагрітих. Такий процес здійснюють у холодильних машинах. У них теплова енергія вібирається з охолоджувальних тіл і відводиться у навколишній простір з більш високою температурою. Щоб здійснити такий процес, потрібна затрата енергії. Отже, холодильна машина – це тепловий двигун, що працює у зворотному напрямку. 
При сталій температурі запас внутрішньої енергії можна подати у вигляді  двох складових частин:

U = F + G, де F – корисна частина внутрішньої енергії, яка здатна виконувати роботу і називається вільною енергією; G – непродуктивна частина внутрішньої енергії, яка не перетворюється на роботу і називається зв’язаною енергією.

Самовільні процеси відбуваються з розсіюванням теплової енергії. Для кількісної характеристики процесу розсіювання енергії у 1865 році німецьким фізиком Р. Клаузісом була виведена термодинамічна функція – ентропія – S. 
Уявимо, що два гази, що містять однкову кількість молекул, знаходяться в двох частинах сосуду, який поділено перетинкою. Якщо видалити перетинку, то розпочнеться дифузія газів, яка призведе до їх змішування. Цей процес відбувається довільно і закінчиться рівномірним розподілом молекул по всьому об(єму. Інші варіанти розподілу молекул менш імовірні. В системах із великого числа частинок, довільно можуть протікати процеси переходу від менш імовірного стану до більш імовірного. Ентропія системи S – це міра невпорядкованості її стану. 
До зростання ентропії призводить підвищення температури речовини, оскільки зростає інтенсивність руху частинок і, відповідно число варіантів її розміщення. Ентропія зростає при фазових переходах, при випаровуванні, при хімічних реакціях, особливо, якщо внаслідок цього збільшується число молекул.

Процеси, для яких (S ( 0: розширення газів, фазовий  перехід від твердого до рідкого та газоподібного, розчинення кристалів.

Процеси, для  яких (S ( 0: стиснення і зрідження газів, конденсація, кристалізація.
Якщо вході хімічної реакції (S ( 0, то збільшується об(єм системи, наприклад:

С(т) + СО2(г) ( 2СО(г);
СаСО3(т) ( СаО(т) + СО2(г).
На відміну від Н і U, тут можливо визначити абсолютне значення ентропії, причому для всіх чистих речовин і при любій температурі.

Стандартна ентропія чистої речовини відноситься до 1 моль речовини при р = 101,325 кПа і температурі 298 К. Стандартна ентропія простих речовин не дорівнює 0. Так як ентропія є функцією стану, то зміна ентропії (S, що супроводжує хімічну реакцію, дорівнює різниці між значеннями абсолютних ентропій продуктів і реагентів при температурі і тиску, при яких відбувається реакція. Для хімічної реакції в стандартних умовах:

(S0298  =( S0298  ( прод) - ( S0298 ( вих).

Для хімічної реакції в загальному вигляді аА + bB = cC + dD:
(S0298 = (cS0298  (С) +d S0298  (D) ( - (а S0298  (А) + b S0298  (B)(
Зміна ентропії в ході реакції утворення сполуки із  простих речовин називається ентропією утворення  сполуки. 
Тема 1.2. Агрегатні стани речовин.
Програма
7. Агрегатні стани речовин, їх загальна характеристика. Газоподібний стан речовин. 
8. Ідеальний газ. Основні закони ідеального газу. 
9. Реальні гази. Критичний стан. Зрідження газів та застосування. 

10. Рідкий стан речовин. Властивості рідин. Поверхневий натяг та методи його визначення. Поверхнево-активні речовини та їх роль у приготуванні їжі.

11. В(язкість рідин, її залежність від різних чинників. Вплив в(язкості на якість і смак харчових продуктів.

12. Твердий стан речовин. Кристалічні і аморфні речовини. Утворення і руйнування кристалів. 

Методичні вказівки

7. Молекулярно-кінетична теорія – це вчення, що пояснює властивості тіл взаємодією і рухом молекул та атомів. Залежно від зовнішніх умов (температури і тиску) майже кожна речовина може бути в одному з трьох  агрегатних станів.

У твердих тілах молекули найбільш зближені між собою і сили притягання між ними будуть дуже великі, тому тверде тіло зберігає свою форму і об’єм. Щоб змінити їх, потрібно затратити значну силу. У твердих тілах не спостерігається поступального руху часточок речовини. При цьому молекули, атоми чи йони, з яких складається тверде тіло, розміщені в певному порядку і часточки роблять коливні рухи біля певної точки.

У тілі, яке перебуває у рідкому стані, відстані між молекулами дещо менші, ніж у твердому стані, але молекули рідини не рухаються безладно, вони лише ковзають одна біля одної. Молекули, які опинилися на поверхні, можуть переборювати сили молекулярної взаємодії і переходити в газоподібний стан – випаровуватися. Рідини легко змінюють свою форму, тому їх можна переливати з однієї посудини в іншу. Ця властивість називається текучістю. У рідинах молекули зберігають певне просторове розміщення. Чим нижче температура рідини, тим більше впорядкована її структура.

У газах молекули перебувають у безперервному поступальному русі. Рухаючись, вони  стикаються одна з одною і відразу ж розлітаються, бо мають малі вандерваальсівські сили притягання і велику кінетичну енергію. 
Гази характеризуються такими властивостями: рівномірно заповнюють увесь наданий їм об’єм, мають малу густину, велику швидкість дифузії, мають хаотичний рух та велику відстань між молекулами, внаслідок великих міжмолекулярних відстаней гази на відміну від твердих тіл легко стискаються.
Ці властивості газів пояснюються дуже швидким хаотичним рухом їх молекул. Відстань між молекулами газів настільки значна по відношенню до розмірів їх молекул, що сили взаємодії між молекулами суттєво не впливають на характер і невпорядкованість руху. Сили взаємодії між молекулами можна не враховувати. При невеликому тиску можна не враховувати і об'єм самих молекул, так як об'єм газу буде залежати не від об'єму молекул, а від відстані між ними. При цьому об'єм молекул складає дуже малу частину всього об'єму, що займає газ.
При нормальних умовах (Т = 273К, р=101,325 кПа) у газоподібному стані знаходяться Не, Nе та інші гази цієї групи, а також O2, N2, H2, F2, СІ2. Атмосферне повітря складається із N2 і О2 (відповідно 75,5 і 23,1 % за масою), інертних газів, N2О, СО2 і водяної пари. В природі гази утворюються як продукти життєдіяльності бактерій, при перетворенні органічних речовин, відновленні мінеральних солей. 
8. Найважливішою теоретичною моделлю газоподібного стану є ідеальний газ. Якщо газ дуже розріджений, то відстань між молекулами буде велика і силами міжмолекулярної взаємодії можна знехтувати. Можна знехтувати і об’ємом молекул, бо він дуже малий порівняно з об’ємом, що його займає газ. 

Газ, який перебуває в такому стані, коли можна знехтувати силами міжмолекулярної взаємодії і об’ємом молекул, називається ідеальним газом.

Фізичний стан ідеального газу визначається трьома параметрами: температурою – Т; тиском – р; об’ємом – v. Усі ці величини пов’язані між собою. Залежність між ними називається рівнянням стану. Воно випливає з трьох газових законів. Кожен із цих законів установлює залежність між будь-якими двома параметрами при незмінному третьому параметрі.
· Залежність між об’ємом і тиском газу визначає закон Бойля – Маріотта: 

Об’єм даної маси газу при сталій температурі обернено пропорційний тиску, під яким газ перебуває.

           v1            p1  

          ––– = –––  ;  v1 · p1 = v2 · p 2 = k , де k – стала величина.
           v2        p2

 Із  закону Бойля-Маріотта випливає, що добуток об’єму на тиск при певній температурі є величина стала.

· Залежність об′єму газу від температури. 
Як і всі тіла, гази, коли їх нагріти, розширюються і навіть при незначному нагріванні це дуже помітно. Досліджуючи теплове розширення газів французький вчений Гей-Люссак встановив, що для даної маси ідеального газу об’єм при сталому тиску прямо пропорційний абсолютній температурі.
v = k · Т ,

де  v – об’єм газу,

     Т – абсолютна температура (273  + t),                                        

      k – стала вличина.   

За нормальних V0 = k · Т0 , 

де v0 – об’єм газу за нормальних умов,                     

      Т0 – температура (00С або 2730К), 

      k – стала вличина.   

Нормальними називають умови, коли тиск становить при 0(С (273 К) 1 атм або 760 мм рт ст чи 101325 Па. За цих умов, як випливає із закону Авогадро 1 моль газу буде займати об’єм 22,4 л, а 1  моль – 22,4 м3. Число молекул, що міститься в одному молі називається сталою Авогадро і дорівнює 6,02 · 1023. 
Поділивши перше рівняння на друге:
          v     k Т          v       Т                v о Т

         –– = –––,       –– = ––– ;    v = ––––––   

          v 0    k·Т0       v 0      Т0                 Т0  

· Залежність тиску газу від температури. 
Нагріваючи газ у закритій посудині за допомогою прибору можна помітити, що тиск газу збільшується. Ця залежність виражає закон Шарля. Для даної маси ідеального газу тиск при сталому об’ємі прямо пропорційний абсолютній температурі: 

р = k · Т,

де р – тиск,

    Т – абсолютна температура. 

За нормальних умов Р0 = k · Т0. Поділивши рівняння, дістаємо:

      р       k · Т           р       Т                    р0 · Т

     ––   = ––––  ;      ––  = –– ;          р = –––––                                                                                             

      р0      k · Т0         р0      Т0                     Т0               

9. Для реальних газів,  тобто газів, що перебувають в умовах високого тиску і низьких температур, потрібно враховувати сили міжмолекулярного притягання і об’єм самих молекул газу. Природно, що реальні гази в умовах близьких до ідеальних газів (висока температура і низький тиск) повинні в деякій мірі підлягати законам ідеальних газів, а так як ці умови відрізняються, то реальні гази відхиляються від законів ідеального газу. При досить високому тиску і низькій температурі відстані між молекулами зменшуються, а сили міжмолекулярної взаємодії збільшуються так, що речовина з газоподібного стану може перейти в рідкий стан.

За допомогою високого тиску і низької температури одержують зріджені гази. При низькій температурі, яка утворюється внаслідок розширення попередньо стиснутого газу, на подолання сил міжмолекулярної взаємодії витрачається теплова енергія, яку газ збирає з навколишнього середовища, внаслідок чого воно охолоджується. Багаторазове використання стиснення і розширення газу дає можливість дістати  дуже низьку температуру. У 1823 році Фарадей застосовуючи низькі температури і високий тиск, здійснив зрідження таких газів СО2, NH3, Cl2. Але H2, N2, О2 він не зміг перевести у зріджений стан. 
Теорію зріджених газів розробив у 1860 році Д.І. Мендєлєєв: якщо переводити газ в рідину, то при цьому кожен газ буде мати граничну температуру переходу. Її називають критичною температурою, а при цьому необхідний критичний тиск. Об’єм 1 моля газу при критчному тиску і критичній температурі називають критчним об’ємом. 

Стан газу, що перебуває під критичним тиском, при критичній температурі, займає критичний об’єм, називають критичним станом. Мендєлєєв застосував криві залежності між об’ємом і тиском газу при сталій температурі. Такі криві називають ізотермами. Якщо  підвищувати температуру і не змінювати тиск, то ізотерми будуть наближені до ідеальних газів. Зріджені або рідкі гази використовуються для одержання низьких температур у техніці, лабораторії. Крім того, рідкі гази легше транспортувати. Зріджений кисень, який одержують з повітря, використовують у металургії та хімічній промисловості, у громадському харчуванні для виготовлення шипучих напоїв використовують карбон(IV) оксид. В промисловість його постачають у балонах у зрідженому стані. Рідку вуглекислоту використовують для гасіння пожеж. Останнім часом для заморожування харчових продуктів почали використовувати рідкий азот (-750 С). Таке заморожування називають кріогенним. Цьому заморожуванню піддають гриби, хлібобулочні вироби, морські продукти. Заморожування рідким азотом широко використовують у медицині.

10. Рідини займають проміжне положення між газами і твердими речовинами. Так само як і гази, рідини текучі, однорідні за властивостями, але рух молекул рідин буде менший, бо між молекулами будуть діяти сили міжмолекулярного притягання. Тому ці сили не дають можливості молекулам віддалятися на велику відстань одна від одної і вони перебувають у сфері дії сусідніх молекул. Ці сили не настільки великі, щоб вони дали можливість молекулам знаходитися у певних точках простору. Тому рідини не мають сталої форми, а набувають форм тієї посудини, в якій вони містяться. Вивчення рідин показало, що вони за внутрішньою будовою навіть ближчі до твердих речовин. Молекули рідини намагаються зайняти впорядковане розміщення в просторі. Рідини мають об’ємну пружність. Властивості рідин залежать від об’єму молекул, від форми і полярності. Рідини, утворені полярними молекулами, відрізняються властивостями від неполярних молекул. Сусідні полярні молекули орієнтуються різнойменними кінцями диполів одна до одної, між ними виникають сили електростатичного притягання, відбувається об’єднання двох або кількох молекул у складний комплекс (асоціація). Асоціація може бути  спричинена, зокрема, утворенням водневого зв’язку між молекулами рідини. Властивості рідин залежать від ступеня асоціації, оскільки для розриву міжмолекулярних зв’язків потрібна значна енергія. Тому асоційовані рідини – вода, спирти, рідкий амоніак мають вищі температури кипіння, меншу леткість тощо.
Поверхневий шар рідини за фізико-хімічними властивостями відрізняється від внутрішніх шарів. Кожна молекула всередині рідини притягує до себе  всі навколишні молекули. Отже, силове поле молекул всередині рідини симетрично насичене. Рівнодійна сил притягання буде дорівнювати нулю. В іншому становищі будуть знаходитися молекули, що містяться в поверхневому шарі. На них діють сили притягання тільки від молекул нижньої півсфери. Дією молекул газу чи пари, які є над поверхнею рідини, можна знехтувати, бо концентрація їх буде дуже мала. Рівнодійна міжмолекулярних сил у цьому випадку не дорівнює нулю, а буде направлена вниз. У молекул поверхневого шару невикористані сили зчеплення є джерелом надлишкової енергії, яку називають  вільною поверхневою енергією. Вільну поверхневу енергію одиниці поверхні називають поверхневим натягом і позначають δ.

Поверхневий натяг може бути виміряний тією роботою, яку потрібно затратити на подолання сил зчеплення  між молекулами для створення нової одиниці поверхні. Поверхневий натяг можна розглядати як силу, що діє на одиницю довжини лінії, яка обмежує поверхню рідини. 
Величину поверхневого натягу можна визначити по відношенню між роботою і площею:

                 А  

         δ = ––– , де А – робота створення на поверхні S.
                 S          

Поверхневий натяг для чистих рідин залежить від природи рідини і температури, а для розчинів – від природи розчинника, а також від природи і концентрації рочиненої речовини.

Поверхневий натяг визначають за допомогою сталагмометра шляхом підрахунку крапель. Необхідно пам’ятати, що з підвищенням температури поверхневий натяг не зменшується.

Поверхневий натяг можна змінити шляхом додавання (розчинення)  в них різних речовин. Розведені речовини можуть знижувати або підвищувати поверхневий натяг.

Речовини, що знижують поверхневий натяг, називаються поверхнево-активними. Щодо води поверхнево-активними речовинами є спирт, мило, білки. Додавання таких речовин до води полегшує процес спінювання. А все це пояснюється зниженням поверхневого натягу води. 

Речовини, які підвищують поверхневий натяг, називаються поверхнево-неактивними. Підвищення поверхневого натягу води спостерігається при додаванні кислот, лугів, різних солей.            

11. В’язкістю або внутрішнім тертям називають опір, який виникає під час руху одних шарів відносно інших. 

Якщо перемішувати паличкою воду або цукровий сироп, то при цьому відчуваємо опір рухові палички. Під час руху одного шару рідини  сусідні шари втягуються в цей рух, але чинять йому опір. Величина цього опору для різних рідин неоднакова і залежить від хімічної природи рідин, тобто сил міжмолекулярної взаємодії. У таких рідин як мед, цукровий сироп в’язкість висока, а у води, етилового спирту вона невелика. В’язкість рідин залежить від температури. З підвищенням температури вона зменшується, рідина стає рухливою, збільшується її текучість. Було встановлено, що з підвищенням температури на 10 С в’язкість зменшується приблизно на 2 %. При деяких умовах в’язкість підвищується настільки, що рідина перестає бути текучою і переходить в кристалічний стан, набуває властивостей твердих тіл. В’язкість розчинів у значній мірі залежить від їх концентрації. Чим вища концентрація, тим більше буде в’язкість. 
У рідинах під час перемішування одних шарів відносно інших між шарами виникає сила тертя, яка направлена протилежно до напряму руху. Кількісну характеристику цієї сили виражає закон Ньютона:

                Δv 

F = η ·Ѕ · –––     ; 

                  l
η – коефіцієнт пропорційності, F – сила тертя; Ѕ – площа контакту двох шарів, Δv – різниця швидкостей v2 і v1 цих шарів, що містяться на відстані l один від одного. Тому в’язкість кількісно характеризується коефіцієнтом в’язкості або коефіцієнтом внутрішнього тертя, який залежить від природи рідини і температури. В’язкість вимірюють в пуазах (П). Це дуже велика величина, бо 1 П = 0,1 Н(с/м2. Наприклад, в’язкість води дорівнює 0,01 П, олії – 0,98 П. На практиці визначають відносну в’язкість, тобто відношення в’язкості досліджуваної рідини до в’язкості води. При цьому вважають, що в’язкість води буде дорівнювати 1 сП (сантипуаз). В’язкість рідини визначають лабораторним шляхом, що заснований на визначенні часу протікання досліджуваної рідини через віскозиметр. Визначається за формулою:

                          ρр · τр      

ηр/Н2О = ηН2О · –––––––– ; 
                         ρН2О · τН2О   
ηр/Н2О – відносна в’язкість досліджуваної рідини за водою;

ηН2О – коефіцієнт в’язкості води, що дорівнює 1 сП;

 ρр, ρН2О – густина дсліджуваної рідини і води;

 τр, τН2О  - час витікання досліджуваної рідини і води.

Визначення в’язкості має велике значення при вивченні властивостей розчинів білків, вуглеводів і жирів. Від в’язкості залежить швидкість дифузії речовини в рідких середовищах, а, отже, і швидкість хімічних реакцій у розчинах. Розчини майже завжди більш в’язкі, ніж чисті розчинники. Особливо яскраво це спостерігається в розчинах високомолекулярних сполук. 

В´язкість має велике значення в технології приготування їжі. У багатьох харчових виробництвах по показнику в'язкості судять про готовність і якість продуктів або напівфабрикатів.
Наприклад, терте какао, при виготовленні шоколаду, повинно мати рідку консистенцію і в'язкість її не повинна бути більше 6 П.
В'язкість рідких продуктів може змінюватись у залежності від технологічних прийомів обробки, що призводить до зміни смакових якостей продукту. Наприклад, в'язкість молока збіль​шується з підвищенням в ньому вмісту жиру і білків. Із усіх типів білків, що містить молоко, найбільший вплив на в'язкість має казеїн. Існує лінійна залежність зниження в'язкості молока при підвищенні температури до 30°С, потім ступінь зниження зменшується.
Значно підвищується в'язкість молока при гомогенізації, тобто механічній обробці молока під тиском 10-15 МПа і температурі 45-55 °С, при якій подрібнення жирових кульок молока збільшується, підвищується в 'язкість і покращаться  смак.
В'язкість сиропів і меду залежить від концентрації вугле​водів. При кип'ятінні розведених цукрових розчинів відбувається гідроліз цукру (сахарози), що сильно знижує в'язкість. Тому для добування в'язких сиропів слід вести процес при м'яких умовах кипіння.
Вважається, що соки з більш високою в'язкістю мають більш високу якість, ніж з низькою. В'язкість фруктових соків залежить головним чином від вмісту пектинових речовин. Ферменти, що містяться в плодах можуть значно знизити в'язкість соків, що пов'язано із перетворенням пектинових речовин. Унаслідок гомогенізації в'язкість соків підвищується, так як збільшується загальна поверхня частинок.
12. Для твердих тіл характерна здатність зберігати не тільки об’єм, як у рідин, але і форму. Збереження форми являється головною зовнішньою відмінністю твердих тіл від рідких і газоподібних. Сили притягання між частинками, які складають тверде тіло, настільки великі, що вони не можуть рухатися вільно відносно одна до одної, а тільки коливаються відносно певної точки.

Всі тверді тіла поділяються на кристалічні і аморфні. В кристалічних тілах атоми, молекули або йони розташовані в певному, характерному для кожної речовини порядку, і цей порядок поширюється на весь об’єм. В аморфних тілах впорядковане розташування  частинок поширюється так само, як і в рідинах, тільки на сусідні  частинки (ближній порядок). У всьому ж об’ємі аморфного тіла порядку у розміщенні частинок немає. В цьому відношенні аморфні тіла можна розглядати як рідини з аномально великою в’язкістю. 

Кристалічні тіла мають чітку внутрішню структуру, тому у них строго визначена температура плавлення, теплопровідність, механічна міцність. Аморфні тіла не мають строго визначеної температури плавлення, вони розм(якшуються в певному інтервалі температур і переходять у рідкий стан, а  при охолодженні знову переходять в твердий (наприклад, силікатний клей). Властивості твердих кристалічних речовин визначаються особливостями їх кристалів.

Кристалічний стан більш стійкий, зазвичай речовини поступово переходять із аморфного стану  в кристалічний. За нормальних умов цей процес проходить дуже повільно, підвищення температури може його прискорити.

Порядок в просторовому розміщенні частинок у кристалічних тіл – кристалічна гратка – визначає основні зовнішні ознаки кристалічного стану. До таких ознак відносяться: певна і різко виражена температура плавлення (переходу в рідий стан); певна геометрична форма одиничних кристалів; анізотропія.

Анізотропія – це неоднорідність фізичних властивостей кристалів у різних напрямках. Такі властивості, як теплопровідність, електропровідність, показник заломлення, визначені у кристалів у різних напрямках, можуть бути різними. У аморфних тіл, як у рідин і газів, анізотропії немає.
На відміну від кристалічних для аморфних тіл, так само як і для газів та рідин, характерна властивість ізотропності, тобто сталість властивостей (теплопровідності, електропровідності, механічних властивостей тощо) у всіх напрямах. 
Властивості твердих кристалічних речовин визначаються особливостями їхніх кристалів. Зовнішня форма кристала відображає його внутрішню будову. Атоми, молекули або йони певним чином розміщуються у просторі, утворюють просторову кристалічну гратку. Розрізняють чотири типи кристалічних граток:  молекулярні, атомні, йонні, металічні.

У вузлах молекулярних кристалічних граток містяться нейтральні молекули, зв’язані силами міжмолекулярних взаємодій. Ці сили слабші від електричних або від сил ковалентних зв′язків, тому речовини з такою кристалічною граткою володіють низькою твердістю, низькими температурами плавлення і кипіння (нафталін, сахароза, глюкоза, бензен), їхні розчини мають порівняно малу електропровідність.
Атомні кристалічні гратки побудовані з нейтральних атомів, певним чином розміщені в просторі й зв’язані силами ковалентних зв’язків. Усі зв’язки в таких кристалах рівноцінні й дуже міцні, тому речовини з атомними кристалічними гратками мають велику твердість, високу температуру плавлення, погану розчинність (алмаз, кремній, бор, графіт).
У вузлах йонних кристалічних граток містяться позитивно і негативно заряджені йони, зв’язані між собою силами притягання різнойменних зарядів. Йонні гратки типові для більшості солей і деяких оксидів, що скадаються з елементів з дуже відмінно електронегативністю. Речовини з йонною граткою володіють великою міцністю, високою температурою плавлення, їх розчини і розплави проводять електричний струм.

Металічні гратки відрізняються від інших граток тим, що в вузлах містяться позитивно заряджені йони, між якими є електрони в особливому, так званому вільному стані. Електрони неначе скріплюють однойменно заряджені йони металу в надзвичайно щільну кристалічну гратку. В свою чергу самі електрони утримуються катіонами металів і не можуть вільно покинути гратку. Висока електропровідність, ковкість, а також хімічні властивості металів пояснюються наявністю "електронного газу".

Відомі також змішані і перехідні гратки із різними типами зв’язків.
Тема 1.3. Хімічна кінетика. Хімічна рівновага.
Програма
13. Швидкість хімічної реакції. Вплив концентрації реагуючих речовин на швидкість хімічної реакції. Закон діючих мас.
14. Вплив температури на швидкість хімічної реакції.

15. Ферменти як біологічні каталізатори білкової природи. 
16. Хімічна рівновага. Зміщення рівноваги. Принцип Ле Шательє.

Методичні вказівки
13. Хімічна реакція – це процес. Будь-який процес характеризується швидкістю. Швидкість гомогенної реакції, що відбувається в замкненому об’ємі – це фізична величина, що визначається зміною концентрації реагуючих речовин за одиницю часу. Для певної реакції аА + bВ  =  сС + d D:       
                      ∆с         ∆с (А)       ∆с (В)     ∆с (C)      ∆с (D)
           υ = ±  –––  = -  ––––– = - –––––– = ––––– =  –––––   

                      ∆t            а ∆t           b ∆t         c ∆t        d ∆t  
де     a, b, с, d – стехіометиричні коефіцієнти;                                                                                     

        ∆с – зміна концентрації певного компоненту реакції (А, В, С, D) за     

        проміжок часу ∆t.

Швидкість хімічної реакції залежить від природи реагуючих речовин і умов перебігу реакції, з яких найважливіші – концентрації реагуючих речовин, температура та наявність каталізаторів.

Значно впливає на швидкість хімічної реакції концентрація реагуючих речовин. Необхідною умовою того, щоб між частинками реагуючих речовин відбулася хімічна взаємодія, є їх зіткнення між собою. Кількість зіткнень, у свою чергу тим більша, чим вища концентрація кожної із вихідних речовин. Чим вища концентрація, тим більше молекул реагуючих речовин є в одиниці об'єму, тим більша ймовірність зіткнення їх, отже, тим частіше відбуваються активні зіткнення, що спричинюються до утворення нових молекул, тобто тим більша швидкість реакції. Активні не всі зіткнення, а лише ті, які сталися між молекулами, що в момент зіткнення мали деякий надлишок енергії порівняно із середнім значенням енергії решти молекул.
Залежність швидкості простих хімічних реакцій від концентрацій була відкрита у 1867 році К.М. Гульдбергом і П. Вааге і має назву закон діючих мас: швидкість хімічної реакції при постійній температурі прямо пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин,  взятих у ступенях, що дорівнюють коефіцієнтам у хімічній реакції.
У реакції  aA + bB ( сС + dD цей закон описується кінетичним рівнянням: 

υ = k · са(A) · сb(B),

де  с(A), с (B) – молярні концентрації речовин А і В; 

     а, b – стехіометричні коефіцієнти хімічного рівняння;

     k – константа швидкості реакції.

Константа швидкості реакції чисельно дорівнює швидкості реакції при концентраціях реагуючих речовин, що дорівнюють 1 моль/л. Константа швидкості реакції залежить не від концентрації реагуючих речовин, а від їх природи.

14. Хімічна реакція – це процес. Будь-який процес характеризується швидкістю. Швидкість гомогенної реакції, що відбувається в замкненому об’ємі – це фізична величина, що визначається зміною концентрації реагуючих речовин за одиницю часу. Для певної реакції аА + bВ  (  сС + dD:       
                      ∆с         ∆с (А)      ∆с (В)      ∆с (C)    ∆с (D)
         υ  = ±  –––  = -  ––––– = - –––––– = ––––– =  –––––   
                      ∆t           а ∆t           b ∆t          c ∆t       d ∆t  
де     a, b, с, d – стехіометиричні коефіцієнти;                                                                                     

        ∆с – зміна концентрації певного компоненту реакції (А, В, С, D) за     

        проміжок часу ∆t.

Швидкість хімічної реакції залежить від природи реагуючих речовин і умов перебігу реакції, з яких найважливіші – концентрації реагуючих речовин, температура та наявність каталізаторів.

Значно впливає на швидкість хімічної реакції температу​ра. З підвищенням температури швидкість хімічних реакцій, як правило, зростає. При підвищенні температури зростає швидкість руху молекул і, відповідно, збільшується кількість зіткнень між ними. Тому чим вище температура, тим більша швидкість реакції. Однак, розрахунки показують, що при підви​щенні температури на 100°С кількість зіткнень між молекулами збільшується тільки в 1,2 рази, в той час, як швидкість зростає більш чим в тисячу разів. Тому збільшення числа зіткнень між молекулами не є головною причиною такого значного збіль​шення швидкості реакції при нагріванні. 
Швидкість хімічної реакції під час збільшення температури зростає згідно з правилом Вант-Гоффа, яке визначається рівнянням:

         υ(t2)            (t2 – t1)/10              

       ––––– =   γ                  ,
         υ(t1)                                                   

 де  υ (t1), υ (t2) – швидкість реакції при зазначених температурах;                                                                

       γ  - температурний коефіцієнт швидкості реакції.        

За правилом Вант-Гоффа підвищення температури на кожні 100С  призводить до зростання швидкості більшості реакцій в два-чотири рази. 

Великий вплив температури на швидкість хімічних реакцій пояснює теорія активації. Згідно з цією теорією лише активні  молекули  вступають у хімічну  взаємодію, оскільки мають достатню енергію для здійснення реакції. Щоб  зробити неактивні молекули активними, їм треба надати додаткової енергії. Цей  процес називається активацією.

Енергія, яку слід надати одному молю реагуючої речовини, щоб усі її молекули стали активними, називають енергією активації реакції. Її позначають А або Е, вимірюють у кДж/моль. Підвищення температури  збільшує число активних молекул у системі, швидкість хімічної реакції зростає.  

15. Речовини, які змінюють швидкість реакцій, але не входять до складу продуктів реакцій, називаються каталізаторами. Зміна швидкості хімічних реакцій при наявності каталізаторів – це каталіз. Реакції, швидкість яких можна змінити за допомогою каталізаторів, називають каталітичними.

Розрізняють кілька груп каталізаторів: специфічні та універсальні каталізатори. Дія деяких каталізаторів специфічна: каталіз, який прискорює одну реакцію, буває зовсім неефективним для іншої. З однієї речовини, використовуючи різні каталізатори, можна одержати різні продукти реакції. Якщо один і той же каталізатор змінює швидкість різних реакцій, його називають універсальним.
Розрізняють гомогенний та гетерогенний каталізи. Під час гомогенного каталізу каталізатор знаходиться в тому ж агрегатному стані, що й реагуюча речовина і між ними немає поверхні поділу. Коли каталізатор і реагуючі речовини перебувають у різних фазах і між ними є поверня поділу, такий вид каталізу називається гетерогенним.
Природними каталізаторами є ферменти – це білкові речовини, що являються каталізаторами різних ферментативних процесів. Ферменти існують у всіх живих клітинах і поділяються на прості, що складаються тільки з білка, та складні, що складаються із білка та білкової частини – кофермента. 

Ферменти відрізняються високою каталітичною активністю, специфічністю дії та селективністю.

Реакцію ферментативних процесів можна порівняти із замком, а фермент з ключем, який підходить тільки до цього замка. Так, для гідролізу різних вуглеводів потрібні різні ферменти: для крохмалю – амілаза, для сахарози – сахараза, для мальтази – мальтаза.
[image: image2.wmf]Дослідження властивостей ферментів показали, що їх селективність і активність взаємопов'язані: чим вище селективність, тим вище і його активність. Ферменти, що мають унікальну селективність мають і найвищу активність.
Перебіг ферментативних процесів залежить від температури і концентрації йонів Гідрогену. При низьких температурах процеси відбуваються повільно. З підвищенням температури швидкість ферментативних процесів збільшується, досягаючи  максимальної величини близько 40 (С. При вищих температурах дія ферментів зменшується і, зрештою, при 80 – 100 (С реакція припиняється, бо ферменти руйнуються. Для більшості ферментів найкраще слабкокисле або нейтральне середовище. Концентрованими розчинами спиртів, кислот, лугів багато ферментів руйнуються.

Ферментативний каталіз - основа життєдіяльності всіх живих організмів. До хімічних функцій живих клітин входить розклад і синтез білків, жирів, вуглеводів і інших складних речовин. Завдяки високій специфічності і активності ферментів, за стислий час і при низьких температурах у живому організмі утворюються сполуки, необхідні для його життєдіяльності.
Велике значення має ферментативний каталіз у харчовій технології. Відомо, що одним із основних процесів виготовлення хліба є дріжджове бродіння тіста. Вуглеводи, що містить борошно, під дією дріжджів перетворюються на карбон (IV) оксид і етанол.
Вміст ди- і моносахаридів у борошні невеликий, вони не забезпечують інтенсивного газоутворення. Але борошно містить ферменти амілази, які розщеплюють крохмаль. У процесі бродіння тіста вони підтримують необхідну концентрацію моно- і дисахаридів. Борошно містить ферменти з пониженою активністю, тому при замісі тіста рекомендують додавати до нього солод, джерело  амілоферментів.

Ферменти мають величезне значення, оскільки природні біохімічні процеси в основному ферментативного характеру. Ферментативні процеси використовують при виготовленні спирту, пива, квасу, хліба, квашеної капусти тощо.
16. Хімічні реакції бувають необоротні та оборотні. Реакції, які перебігають в одному напрямку до повної витрати однієї з реагуючих сполук, називаються необоротними. Реакції, що за однакових умов протікають у протилежних напрямках, називаються оборотними.
Розглянемо встановлення хімічної рівноваги на прикладі оборотної реакції:

Н2 + І2  (  2 НІ
Кінетичне рівняння швидкості прямої реакції: υ = k1 · с(Н2) · с(І2).                                    Кінетичне рівняння швидкості зворотної реакції: υ = k2 · с2(НІ). На початку оборотної реакції швидкість прямої більша, ніж зворотної: υпр. > υзв.. Через деякий час швидкість швидкості прямої та зворотної реакції стануть однаковими: υпр. = υзв., отже, реакція перебуває в стані хімічної рівноваги.                                                                         

Стан оборотної реакції, у якому швидкості прямої та зворотної реакції однакові, називають хімічною рівновагою. 

Концентрації компонентів реакції в стані рівноваги називають рівноважними. Рівноважні концентрації за умов даної рівноваги незмінні. Вони позначаються [ ]. Тоді кінетичне рівняння швидкості прямої реакції в стані рівноваги має вигляд:
υпр. = k1 · [Н2] · [І2] , а зворотної  υзв.= k2 · [НІ]2  .

Стан хімічної рівноваги характеризується константою рівноваги. Константа рівноваги К – це відношення констант швидкостей прямої та зворотної реакцій: 

К =k1 / k2.

Константа рівноваги залежить від температури та природи реагуючих речовин, але не залежить від концентрації компонентів речовин.
За постійних зовнішніх умов рівновага оборотної реакції може зберігатися дуже довго. Вона порушується, якщо змінюється температура реагентів, тиск, тому що швидкості прямої та зворотної реакції стають нерівними. У 1884 році французький вчений Ле Шательє виявив закономірність впливу зовнішніх умов на рівновагу оборотних хімічних реакцій – принцип зміщення рівноваги (принцип Ле Шательє). Він формулюється так: якщо на систему, що знаходиться в стані рівноваги, подіяти зовнішнім впливом (концентрація, тиск, температура), то рівновага зміщується в напрямку процесів, що послаблюють цей вплив.
Розглянемо термохімічне рівняння: N2 + 3 Н 2  (  2N Н 3 + 92 кДж

Вплив концентрації. У разі збільшення концентрації азоту або водню, рівновага буде зміщуватись у бік зменшення цих концентрацій – напрям утворення амоніаку.

Вплив температури. При збільшенні температури рівновага буде зміщуватися в бік зворотної (ендотермічної) реакції, яка протидіє підвищенню температури. У разі зниження температури рівновага буде зміщуватися в бік прямої (екзотермічної) реакції, яка протидіє охолодженню. 

Вплив тиску. Зміна тиску зміщує рівновагу системи, якщо реакція йде між газами і при цьому змінюються об’єми газоподібних речовин.

Вплив каталізатора. Каталізатори не зміщують хімічну рівновагу, бо впливають однаково на швидкість прямої і зворотної реакції.
Тема 1.4. Властивості розчинів.
Програма
17. Загальна характеристика розчинів. Способи вираження концентрації розчинів.
18. Розчинність газів у рідинах, залежність їх розчинності від температури і тиску. 
19. Дифузія, залежність швидкості дифузії від температури, розміру частинок, середовища, ступеня невирівнюваності концентрації. Значення дифузії у фізіології харчування.

20. Явище осмосу. Осмотичний тиск. Закон Вант–Гоффа. Плазмоліз і тургор у живих клітинах. Розчини ізотонічні, гіпертонічні, гіпотонічні. Значення осмосу в процесах обміну речовин при консервування харчових продуктів. 

21. Замерзання і кипіння розчинів. Другий закон Рауля. 
Методичні вказівки
17. Розчин – гомогенна система змінного складу, яка складається з розчиненої речовини, розчинника і продуктів їх взаємодії.

Залежно від агрегатного стану розчиненої речовини і розчинника розчини бувають газоподібні, тверді і рідкі.
Залежно від кількості розчиненої речовини в одиниці розчинника (об'ємі чи ваговій кількості) розчини можуть бути розведені і концентровані. Прикладом розведених розчинів у природі може бути річкова вода, а прикладом концентрованих — вода солоних озер, морів тощо. 

За розчинністю у воді речовини поділяються на розчинні (розинність › 1г/100г води), малорозчинні (розинність  0,1-1г/100г води), нерозчинні (розинність ‹ 0,1г/100г води).

Розчинність речовин залежить від їх природи (описується емпіричним правилом: подібне розчиняється в подібному), від температури (розчинність більшості твердих речовин із підвищенням температури зростає, газів – зменшується (в стакані з холодною водою при кімнатній температурі на стінках з’являються бульбашки), від тиску (впливає лише на розчинність газів).
Щодо концентрації розчини поділяють на ненасичені, насичені та пересичені. Ненасиченими розчинами називають такі, які при даних умовах можуть розчинити ще деяку кількість речовини. Розчин, у якому речовина більше не розчиняється за даної температури, називається насиченим. Деякі речовини можуть утворювати так звані пересичені розчини, які при певній температурі містять більше розчиненої речовини, чим це обумовлено межею розчинення. Проте на відміну від насичених розчинів, які є термодинамічно стабільними системами, пересичені розчини – метастабільні (нестійкі) системи. Вони утворюються при повільному і обережному охолодженні насичених розчинів деяких речовин. Тому при внесення в такий розчин затравки у вигляді кристала тієї ж самої речовини, яка утворює пересичений розчин, або іншої речовини з подібною кристалічною формою, в осад випадає (кристалізується) надлишок цієї речовини, а розчин стає насиченим (стабільним), в ньому встановлюється рівновага.
Сучасна теорія розчинів розглядає розчинення як сукупність таких процесів: 

· взаємодія розчинника з частинками розчиненої речовини - сольватація (утворюються зв'язки), що супроводжується виділенням теплоти; 

· руйнування структури розчиненої речовини і кристалічних ґраток - йонізація, що відбувається з поглинанням теплоти; 

· розподіл сольватованих (гідратованих) частинок в об'ємі розчинника - дифузія.
Залежно від співвідношення значень теплових ефектів процес розчинення речовини може бути екзо- або ендотермічним. 

Концентрація- це вміст розчиненої речовини в одиниці маси чи об’єму розчину. Види концентрацій:

Концентрацію розчинів виражають:

а) в процентах, тобто кількістю грамів розчиненої речовини в 100г  розчину. Процентну концентрацію розраховують за формулою:
            m

С% =  (( 100 %, де
            m1

m -  маса розчиненої речовини,
m1 - маса розчину,
С%- процентна концентрація.
Для переходу від маси розчину до його об(єму користуються залежністю:
           m1
v =    ((
            (
б) нормальністю, тобто числом грам-еквівалентів розчиненої речовини в літрі розчину.

           m

Сн =  (( 1000

           Ev
Сн – нормальність розчину,
m - маса розчиненої речовини,
Е- еквівалентна маса розчиненої речовини,
v - об(єм розчину.
в) молярністю, тобто числом молів розчиненої речовини в літрі розчину:
            n

См =  (( 1000

            v
См – молярність розчину,
n – число молів розчиненої речовини,
v - об(єм розчину.
18. Багато газів розчиняється в рідинах. Розчинність газів залежить не лише від природи газу і природи  розчинника, а й від тиску та температури. Як правило, розчинність газу вища, коли під час розчинення відбувається хімічна взаємодія його з розчинником. Наприклад, в одному об(ємі води розчиняється 748,7 об(єму амоніаку. 
Розчинність газів значною мірою залежить від температури. З підвищенням температури розчинність їх зменшується, а із зниженням збільшується. При нагріванні стакану з холодною водою внутрішні стінки його вкриваються бульбашками газу – це повітря, що було розчинене у воді. Кипятінням можна виділити з води все розчинене в ній повітря. Цей факт слід враховувати при виготовлені і зберіганні напоїв, що містять вуглекислий газ. При зберіганні в теплому приміщенні вони втрачають СО2 і їх якість погіршується. Під час розчинення газів майже завжди виділяється теплота, тому згідно з принципом Ле Шательє  підвищення температури знижує їхню розчинність і сприяє збільшенню ентропії; у цьому разі розчинюватиметься менша кількість газу, бо ентропія речовини  в газоподібному стані вища, ніж у рідині.

Однак, при розчиненні газів у органічних розчинниках, дуже часто відбувається поглинання теплоти. У цих випадках зі зростанням температури розчинність газів збільшується.

Залежність розчинності газів від тиску визначає  закон Генрі (1803 р.), за яким  розчинність газу в рідині сp при сталій температурі прямо пропорційна тиску  його  над рідиною р: 

сp = k p,
де сp – концентраці газу в рідині; р – тиск газу над розчином; k – коефіцієнт пропорційності. Коефіцієнт k залежить від природи газу і розчинника, але не залежить від тиску. 
Відношення концентрації розчиненого в рідині газу сp до концентрації його над розчином сг при сталій температурі – величина стала:
сp 
     ──  =  К.

сг  
Гази підкоряються закону Генрі при відносно невеликому тиску і тоді, коли не вступають в хімічну взаємодію. При високому тиску, коли поведінка всіх газів значно відрізняється від ідеального, спостерігаються  відхилення від закону Генрі. Аналогічно – і в випадках, коли газ не реагує із розчинником.

Проявом закону Генрі є поява піни при відкриванні пляшки з газованою водою або газованими напоями. Цей закон пояснює утворення кесонної хвороби. Залежність розчинності газів від  температури і тиску покладено в основу приготування і зберігання  шипучих напоїв.
Рочинність газу зменшується при наявності в розчині третього компоненту. Так, в розчинах солей, основ, кислот гази розчиняються значно гірше, ніж у чистій воді.
19. Розведені розчини нагадують по поведінці ідеальні гази, бо в них молекули розчиненої речовини майже не взаємодіють між собою, так як відстані між молекулами будуть надто великі в порівнянні з їх молекулами. Розведені розчини  можуть, як і гази, рівномірно розподілятися по всьому об’єму, тому вони підлягають законам ідеальних газів. Властивості таких розчинів не залежать від природи розчиненої речовини, а визначаються лише їх концентрацією. Якщо взяти в стакані дві незмішані речовини – концентрований розчин цукру і воду, то через деякий час концентрація розчину вирівнюється. 
Явище дифузії можна спостерігати при проведенні наступного досліду. Якщо в стакан з забарвленим розчином будь-якого барвника обережно налити розчинник, то спочатку між шарами розчину і розчинника буде спостерігатись чітка межа розділу. Поступово межа розділу стає менш чіткою і через деякий час весь об'єм рідини набуває рівномірного забарвлення. Це відбувається внаслідок дифузії.

Дифузія — спонтанний процес вирівнювання концентрацій йонів, молекул або колоїдних часточок внаслідок їхнього безладного теплового руху (в колоїдних часточок — броунівського руху). Дифузія закінчується після того, як часточки рівномірно розподіляються по всьому об'єму. Отже, дифузія можлива лише в системах  з неоднаковими концентраціями.

З термодинамічної точки зору – це спонтанно необоротний процес, який супроводиться збільшенням ентропії системи. З молекулярно-кінетичної точки зору, дифузія є наслідком теплового руху часточок розчиненої речовини, що спричиняє до вирівнювання концентрації. Дифузія в розчинах в порівнянні з газами відбувається з меншою швидкістю внаслідок в’язкості рідини. 
Швидкість дифузії пропорційна ступеню невирівняності концентрації (закон Фіка). Вона залежить також від величини і форми часточок, температури і в'язкості дисперсійного середовища. Цю залежність установив А. Ейнштейн в 1906 році.

Значить швидкість дифузії прямо пропорційна температурі, тобто зростає з підвищенням температури. Швидкість дифузії обернено пропорційна розмірові часточок і в'язкості дисперсійного середовища, тобто чим більший розмір часточок і вища в'язкість середовища, тим менша швидкість дифузії. 

Дифузія відіграє значну роль в життєдіяльності організмів і технологічних процесах. Так, процес переміщення різних поживних речовин і продуктів обміну в живих організмах пов'язаний з дифузією. В технології харчування з дифузією мають справу при вимочуванні риби, заварюванні чаю, кави. Такі процеси, як варка, пасерування, припускання також є практичним застосуванням дифузії.
20. Дифузія відбувається і тоді, коли розчини відокремлені напівпроникною мембраною. Якщо лійку з цукром занурити в посуд з водою, то вода збільшується в лійці, а в стакані або в посудині цукру немає – значить це однобічний процес переходу розчинника в розчин з більшою концентрацією. 

Перехід розчинника через напівпроникаючу мембрану з розчину з меншою концентрацією в розчин з більшою концентрацією називають осмосом. Силу, що зумовлює осмос, називають осмотичним тиском. 
Величина осмотичного тиску розчину визначається тим зовнішнім тиском, який потрібно застосувати, щоб осмос припинився. Величину осмотичного тиску вимірюють в атмосферах, або в міліметрах ртутного стовпа, а в системі СІ в паскалях. 
Розбавлені розчини добре підлягають законам ідеальних газів. На основі цього вчений Вант-Гофф вивів закон: осмотичний тиск розбавленого розчину дорівнює газовому тиску, який чинила б розчинена речовина, коли б вона у вигляді газу при тій самій температурі займала той самий об’єм, що й розчин.

Для кількісної характеристики осмотичного тиску скористаємось основним рівнянням газового стану:

p · v = n · R · T; тоді   pосм. · v = n · R· T;  де
v – об’єм розчину;

n – число молів розчиненої речовини;

R– універсальна газова стала;

Т – абсолютна температура.

             n · R· T        n    

росм. =  –––––––   ;  –– = с, тоді  pосм. = с · R· T;            

                  v            v
        m                       m
с = –––;  тоді росм. =  –– · R· T      

        M                      M

Осмос має велике значення для життєдіяльності тварин і рослин. Процеси засвоєння їжі, обміну речовин тісно пов´язані з вибірною проникикністю стінок клітин живих організмів. Осмос зумовлює підняття води по стеблу рослин, ріст клітин й багато інших явищ.

Своєрідним є також явище плазмолізу і тургору в живих клітинах. Якщо помістити клітину в розчин, концентрація якого дорівнює концентрації  клітинного соку, то стан клітини не зміниться, бо осмотичний тиск у клітині і в розчині однаковий.
Розчини, що при однакових концентраціях і температурі мають однаковий осмотичний тиск, називають ізотонічними. У концентрованих сольових розчинах  спостерігається зморщування клітин (плазмоліз), зумовлене втратою води, яка відходить з клітин у концентрованіший зовнішній розчин. При цьому осмотичний тиск зовнішнього розчину вищий, ніж усередині  клітин. Такий розчин називається гіпертонічним. Якщо ж помістити клітину в розчин, концентрація якого нижча від концентрації клітинного соку, то вода всмоктується в клітину. Об'єм клітини збільшується й клітина перебуває в стані напруження (тургору). Це явище  пояснюється нижчим осмотичним тиском зовнішнього розчину,  який називають гіпотонічним.
Осмотичний тиск у крові, лімфі і тканинах людини сягає 7,7 атм. Організм людини здатний підгримувати осмотичний тиск на сталому рівні. Якщо осмотичний тиск змінюється, організм намагається відновити його. Так, коли в організм вводиться з їжею велика кількість розчинних речовин (цукор, сіль) осмотичний тиск змінюється. Потребою організму відновити осмотичний тиск до норми зумовлюється відчуття спраги, що виникає в цей час.
Широко відоме використання великих концентрацій цукру або солей для консервування харчових продуктів. У цих умовах внаслідок високої концентрації розчину мікроорганізми зазнають плазмолізу й гинуть.
21. Розчини і розчинники характеризуються температурою замерзання і температурою кипіння. Замерзає рідина при тій самій температурі, при якій тиск пари речовини в твердому стані зрівнюється з тиском пари цієї речовини в рідкому стані. 

Підвищення температури кипіння і зниження температури замерзання розчинів залежить від концентрації. Цю залежність дослідив Рауль і вивів другий закон, який стверджує, що зниження температури замерзання або підвищення температури кипіння розчинів прямо пропорційне концентрації розчиненої речовини. Математично це можна виразити так:

∆tзам. = Ккр. · с;

∆tкип. = Кеб. · с;

 де     ∆tзам. – зниження температури замерзання;

          ∆tкип.– підвищення температури кипіння;

           Ккр  – кріоскопічна стала – величина, що являє собою зниження температури замерзання, що зумовлене розчиненням 1 моль речовини в 1000 г цього розчинника;

           Кеб. – ебуліоскопічна стала - величина, що являє собою підвищення температури кипіння, що зумовлене розчиненням 1 моль речовини в 1000 г цього розчинника;

           с   –   концентрація розчину.

Метод вивчення властивостей розчинів, оснований на вимірюванні температури їх замерзання називається кріоскопією. Цей метод використовують для визначення молекулярних мас розчинених речовин за зниженням температури замерзання. Метод дослідження властивостей розчинів, оснований на визначенні температури їх кипіння, називається ебуліоскопією.

Для розрахунку у формулі ∆tзам. концентрацію виразимо числом молів розчиненої речовини в 1000 г розчинника,  с = ν /1000, де ν = m/M.

       mр.р. ·1000

с = –––––––((
     M · mр-ка
тоді  підставивши в рівняння  ∆tзам. = Ккр. · с дістаємо:

                       mр.р. · 1000                                     mр.р. · 1000

∆tзам =   Ккр ––––––––––– ;    звідки  М =  Ккр ––––––––––;  

                               М · mр-ка                                       ∆tзам. mр-ка
де   mр.р.  – маса розчиненої речовини;

       М – молекулярна маса; 

       mр-ну – маса розчинника.

Аналогічно підвищення температури кипіння розчинів описується такою залежністю:

                       mр.р. · 1000                                     mр.р. · 1000

∆tкип =   Кеб ––––––––––– ;    звідки  М =  Кеб ––––––––––;  

                               М · mр-ка                                       ∆tкип. mр-ка

Відповідно, температура кипіння розчину і температура його замерзання будуть дорівнювати: tкип(р-ну) = tкип(р-ка) + ∆tкип ; tзам(р-ну) = tзам(р-ка) - ∆tзам .
Властивості розчинених речовин знижувати температуру замерзання води широко використовується при виготовленні так зв. антифризів. Антифризи – речовини, додавання яких знижує температуру замерзання розчину. Використовуються як охолоджувальні суміші для автомобільних і тракторних двигунів у морозну погоду.

Завдяки тому, що температура замерзання розчинів нижча, ніж температура замерзання розчинників, речовини використовують в якості холодоносіїв. Для цього використовують розчини етиленгліколю, гліцеролу. Така рідина, як молоко, є багатокомпонентним розчином. Температура замерзання коров’ячого молока становить  -  0,54 - 0,58 °С. Відхилення від цієї температури свідчить про розведення молока водою. Зниження температури замерзання розчинів дає можливість зберігати овочі і фрукти при -1°С, бо температура замерзання їхнього клітинного соку нижча від цієї температури через вміст у ньому значних концентрацій органічних речовин.
Тема 1.5. Електрохімія. Гальванічний елемент. Електроліз. Електричні кола постійного струму.
Програма

22. Загальна характеристика розчинів електролітів. Сильні і слабкі електроліти. Ступінь дисоціації, її залежність від температури та концентрації розчину. Константа дисоціації. Закони розведення Оствальда. 

23. Дисоціація води. Нейтральне, кисле і лужне середовище. Водневий показник. Методи визначення рН середовища. Вплив рН середовища на ферментативні та технологічні процеси приготування їжі.
Методичні вказівки
22. Водні розчини електролітів не підлягають законам Вант-Гоффа і Рауля, так як розчини цих речовин мають завищений осмотичний тиск, вищі точки кипіння і нижчі точки замерзання, ніж це випливає із законів Вант-Гоффа і Рауля. Такі речовини за властивість проводити електричний струм в розчиненому або розплавленому стані назвали електролітами. Щоб властивості розчинів електролітів відповідали законам Вант-Гоффа і Рауля, у відповідні розрахункові формули було введено коефіцієнт і, так званий ізотонічний коефіцієнт. Формули Вант-Гоффа і Рауля набувають такого вигляду:
Росм.=  і  · с ·R · T;   ∆tзам. = і · Ккр.· с;   ∆tкип. = і  · Кеб.· с.

Поправочний коефіцієнт можна вирахувати, знаючи величини, одержані дослідницьким шляхом і розрахунковим.

       р осм. (досл.)          ∆tзам. (досл.)       ∆tкип. (досл.)       

і  = –––––––– = –––––––––  = –––––––––––

       росм. (розрах.)    ∆tзам. (розрах.)     ∆tкип. (розрах.)
Основоположником теорії електролітичної дисоціації є шведський вчений Сванте Арреніус, який в 1887 році розробив основні положення теорії електролітичної дисоціації, згідно яких речовини поділяються на електроліти і неелектроліти. Електроліти у водному розчині дисоціюють на йони – позитивно і негативно заряджені. Якщо через водний розчин електроліту пропустити електричний струм, то відбувається направлений рух. Позитивно заряджені частки рухаються до катоду і називаються катіонами, негативно заряджені частки рухаються до аноду і називаються аніонами. Дисоціація – це зворотний процес. Поряд з розпадом молекул на йони (дисоціація) іде процес асоціації.

За ступенем дисоціації у водних розчинах електроліти поділяються на сильні і слабкі. До сильних електролітів відносяться майже всі солі, які розчинні у воді, багато мінеральних кислот і розчинні у воді основи. Сильні електроліти майже повністю дисоціюють на йони. Слабкі електроліти при розчиненні у воді лише частково дисоціюють на йони. 

Ступінь електролітичної дисоціації – це відношення числа продисоційованих часток до загального числа часток:

                n 

       α = ––––,     де α – ступінь дисоціації;

                N              n – число продисоційованих молекул;

                                 N – загальне число молекул.

Для сильних електролітів α > 30%, а для слабких – 3% < α < 30%.

Розчини електролітів характеризуються константою дисоціації. Дисоціацію слабкого електроліту виражають рівняння: КА ↔ К+ + А-. Згідно закону діючих мас концентрація дисоційованих молекул до концентрації недисоційованих молекул дорівнює:

      [К+][А-]

Кд. = ––––––––.
       [КА]

Константа рівноваги дисоціації слабкого електроліту має назву константа дисоціації. Величина її залишається сталою за будь-яких змін концентрації електроліту. Чим більша величина Кд., тим більша концентрація йонів при рівновазі, тим сильніше дисоціює електроліт. Константу дисоціації визначають дослідним шляхом. 

Між константою дисоціації і ступенем дисоціації слабкого електроліту існує залежність:

        с  α2
Кд. = ––––––

       1- α
Наведений вираз називається законом розведення Оствальда. Якщо α для слабкого електроліту дуже мала, то (1- α) ( 0 і в цьому випадку:   Кд. = с α2 , отже, 

           Кд.
α = (  ______
             с

Чим менша  концентрація електроліту с, тим більшим  має бути ступінь  його дисоціації α.

23. Вода – дуже слабкий електроліт, який дисоціює лише частково, розпадаючись на на гідроксид-йони ОН- та йони гідрогену  Н+.

Н2О ↔ Н+ + ОН-
Згідно з законом діючих мас константа рівноваги буде дорівнювати:

          [Н+ ]  [ОН-]

Кд. = ––––––––––– = 1,8 · 10-16
              [Н2О]

Беручи до уваги, що вода практично недисоційована, можна припустити, що рівноважна концентрація молекул води дорівнює загальній концентрації води в молях на літр, тобто концентрація води дорівнює:

               1000

[Н2О] = ––––– = 55,56 моль/л

                 18

З виразу константи дисоціації води, знаючи значення Кд. і [Н2О], можна визначити величину добутку  [Н+] [ОН-], тобто                                                                    

 [Н+] [ОН-] = Кд. [Н2О] = 1,8 · 10-16 · 55,56 = 10-14   (при температурі 22° С)
Отже:

К Н2О = [Н+] [ОН-] = 10 -14
Йонний добуток води- це добуток концентрацій гідроген- і гідроксил-йонів.  Величину, за допомогою якої характеризують кислотність або лужність розчину, з від’ємним показником ступеню дуже незручно, тому водневий показник визначають від’ємним логарифмом концентрації йонів водню: 
рН = - lg [Н+].
Якщо:     [Н+] = [ОН-] – середовище нейтральне

                            [Н+] > [ОН-] – середовище кисле

               [Н+] < [ОН-] – середовище лужне
Концентрацію йонів Н+  у нейтральному, кислому і лужному середовищах можна виразити кількісно:

нейтральний розчин - [Н+] = 10-7

кислий розчин - [Н+] ( 10-7

лужний розчин - [Н+] ( 10-7

Для практичного визначення рН розчинів користуються індикаторами.

Кислотно-основні індикатори — це органічні речовини, що змінюють своє забарвлення в залежності від рН середовища. Індикаторний метод визначення рН ґрунтується на тому, що різні індикатори при різних значеннях рН неоднаково змінюють своє забарвлення. Метод визначення рН, заснований на використанні кислотно-основних індикаторів називається колориметричним.

У каламутних і забарвлених розчинах визначити рН за допомогою індикаторів неможливо, тому користуються спеціальними електричними приладами, рН-метрами. Для визначення рН користуються і потенціометричним методом. Цей метод базується на вимірюванні електродного потенціалу водневого, хінгідронного, скляного електродів, які перебувають у рівновазі з йолами Гідрогену. Для нього використовують прилади, які називаються рН-метрами.
Для багатьох процесів рН має велике значення, наприклад, шлунковий сік людини має рН - 0,9-1,5. Підвищення або зниження кислотності шлункового соку викликає патологічні зміни в організмі людини.

Всі ферментативні процеси відбуваються при певних значеннях рН. Так, сахараза дріжджів проявляє максимальну активність при рН = 5, амілаза слини - при рН = 6,8. Дуже багато технологічних процесів відбуваються в кислому середовищі: дріжджове бродіння, молочнокисле бродіння, переробка плодів, ягід. Значення рН враховують при кулінарній обробці продуктів. Від величини рН залежить корозійна стійкість металів, що слід враховувати при використанні металічного обладнання і приладів.
Розчини, що здатні стійко зберігати рН при додаванні до них кислот або лугів, називаються буферними. Вони складаються з двох компонентів: слабкої кислоти і її солі, або слабкої основи і її солі. Буферна дія властива суміші амоній хлориду і амоній гідроксиду, деяким груповим розчинам, крові. Буферні розчини застосовують в технологічних процесах і лабораторних дослідженнях в тих випадках, коли необхідно підтримувати певне значення рН середовища.
Тема 1.7. Поверхневі явища. Адсорбція.
Програма
24. Поверхневі властивості розчинів. Адсорбція, її суть і види, залежність від температури, площі поверхні, вибірковий характер. Рівняння Гіббса. 
25. Поверхнево – активні і поверхнево – неактивні речовини, їх роль в емульгуванні і піноутворенні. Застосування адсорбції при виготовленні прозорих бульйонів, фруктово – ягідних сиропів, при виробництві цукру, глюкози, вин, очищення питної води. 

Методичні вказівки
24. У дисперсних системах, що характеризуються розвинутою поверхнею поділу фаз, велике значення мають поверхневі явища. Колоїдна хімія – це фізична хімія дисперсних систем і поверхневих явищ. Молекули поверхневого шару колоїдних часточок мають вільну поверхневу енергію:
E= ( · S

Концентрування газоподібної або розчиненої речовини на межі поділу фаз  - на поверхні твердого тіла або рідини – називають адсорбцією. Адсорбція зумовлена наявністю адсорбційних сил, що мають різну природу. Розрізняють міжмолекулярні і хімічні (йонні, ковалентні) сили взаємодії між атомами та молекулами, що є на поверхні. Речовину здатну поглинати (адсорбувати) іншу речовину на своїй поверхні, називають адсорбентом, а речовину, що  адсорбується – адсорбтивом. У деяких випадках поглинання, почавшись на поверхні, поширюється вглиб поглинача, такий процес називають  абсорбцією. Якщо поглинання супроводжується хімічною взаємодією речовини, що поглинається, то такий процес має назву хемосорбція. Адсорбція, абсорбція, хемосорбція об´єднується загальним поняттям сорбція. Процес адсорбції оборотний. Часточки в адсорбційних шарах не закріплені жорстко, вони коливаються, то наближаються до поверхні адсорбенту, то віддаляючись від неї. Деякі з них можуть виходити за межі дії сил притягання адсорбенту. Тоді спостерігається зворотній процес – десорбція.
Адсорбція має вибірний характер. Тому активоване вугілля добре поглинає хлор, але не адсорбує карбон(ІІ) оксид – чадний газ. Тому недоцільно користуватися звичайними протигазами під час гасіння пожеж.

Процес адсорбції екзотермічний, отже, відповідно до принципу Ле Шательє, із зростанням температури адсорбція спадає. При цьому коливання часток, адсорбованих поверхнею, збільшуються, внаслідок цього рівновага зміщується в бік процесу десорбції.

Поверхнева активність, а отже, адсорбтивність речовини залежить від природи полярної групи, будови молекули і довжини вуглеводневого ланцюга. На поверхні поділу фаз дифільні молекули поверхнево – активних речовин орієнтуються, причому їхні полярні групи повернуті до більш полярної, а неполярні до менш полярної фази. Адсорбція поверхнево – активних речовин на поверхні рідин полегшує спінювання й емульгування, підвищує міцність піни, стійкість емульсій тощо. 

Поверхня твердих тіл, так само як і рідин, має надлишок поверхневої енергії за рахунок незрівноважених зв´язків у кристалічній решітці. Через це на межі поділу між твердим тілом і газом, твердим тілом і рідиною може відбуватися адсорбція речовин, що знижують поверхневу енергію. 

Оскільки адсорбція відбувається на поверхні адсорбенту, то чим більша його поверхня, тим вища здатність до адсорбції. Особливе значення мають нерівності поверхні, оскільки інтенсивно адсорбція відбувається на активних центрах (кутах, ребрах кристалів тощо). Найбільша поверхня в поруватих, порошкоподібних речовин, а також у золів. Найважливішим з адсорбентів – спеціально оброблене вугілля (деревне, кісткове) яке називають активованим. Активоване вугілля як препарат "карболен" застосовують у медицині для зв´язування отрут, що потрапили в травний канал.

Різні речовини розчиняючись в одній і тій же рідині можуть знижувати або підвищувати поверхневий натяг. Це пояснюється тим, що концентрація розчинених речовин в поверхневому шарі рідини і всередині неоднакова.

Є речовини, які адсорбуються з розчину  і нагромаджуються в поверхневому шарі, знижуючи при цьому поверхневий натяг. Інші рідини намагаються відійти з поверхні рідини вглиб, при цьому трохи підвищуючи поверхневий натяг. Отже,  є певна залежність  між зміною поверхневого натягу й адсорбцією на межі розчин – газ. Для розбавлених  розчинів  вона підлягає рівнянню Гіббса:

                                                              с       ((
Г= - ((  (( ,
                                                             RT     (с
де Г – величина  поверхневої  адсорбції;

    (( -  зміна поверхневого натягу, що відповідає зміні концентрації (с;

    R- універсальна газова стала;

    T – абсолютна температура;     

З рівняння Гіббса випливає, що лише в тому разі, якщо поверхневий натяг ( зменшиться із збільшенням  концентрації с, тобто якщо

  ((
 (( ( 0, концентрація речовини  у поверхневому шарі буде більша, ніж в усьому v
 (с                                                                                         ((
і Г ( 0. А якщо ( збільшується із збільшенням с, тобто ((  (  0,  то Г( 0, 
                                                                                       (с

що спричинюється до зниження концентрації в поверхневому шарі  порівняно з концентрацією в усьому об’ємі.

25. Концентрування газоподібної або розчиненої речовини на межі поділу фаз - на поверхні твердого тіла або рідини – називають адсорбцією. Адсорбція зумовлена наявністю адсорбційних сил, що мають різну природу. Розрізняють міжмолекулярні і хімічні (йонні, ковалентні) сили взаємодії між атомами та молекулами, що є на поверхні. Речовину здатну поглинати (адсорбувати) іншу речовину на своїй поверхні, називають адсорбентом, а речовину, що  адсорбується – адсорбтивом. У деяких випадках поглинання, почавшись на поверхні, поширюється вглиб поглинача, такий процес називають  абсорбцією. Якщо поглинання супроводжується хімічною взаємодією речовини, що поглинається, то такий процес має назву хемосорбція. Адсорбція, абсорбція, хемосорбція об´єднується загальним поняттям сорбція. Процес адсорбції оборотний. Часточки в адсорбційних шарах не закріплені жорстко, вони коливаються, то наближаються до поверхні адсорбенту, то віддаляючись від неї. Деякі з них можуть виходити за межі дії сил притягання адсорбенту. Тоді спостерігається зворотній процес – десорбція.
Речовини, що знижують поверхневий натяг і адсорбуються на поверхні поділу, називають поверхнево – активними. Це жирні кислоти, спирти, кетони, мила, багато білків. Речовини, що спричинюють підвищення поверхневого натягу і не адсорбуються на поверхні називаються поверхнево – неактивними. Стосовно води поверхнево – неактивними є неорганічні солі, кислоти, луги і деякі органічні речовини.

Практичне значення абсорбції.

Тверді адсорбенти застосовують для вловлювання цінних парів і газів, прояснювання розчинів у виробництві цукру, глюкози, багатьох фармацевтичних препаратів, нафтопродуктів, за допомогою адсорбції дістають малі кількості речовин, розчинених у великих об’ємах рідини, наприклад у технології добування рідкісних елементів. Важливу роль, адсорбційні процеси відіграють у гетерогенному каталізі, під час фарбування волокон, збагачення корисних копалин (флотація). Миюча дія мила ґрунтується на адсорбції часточок.

Миюча дія мила ґрунтується на адсорбції часточок. Адсорбційні властивості мила зумовлені тим, що воно має гідрофільні властивості. Наприклад, якщо шкіра рук, білизна, столовий посуд внаслідок забруднення стають жирними і втрачають властивість гідрофобності, тобто змочуватись водою, використовують мило. При обробці милами ці поверхні стають гідрофобними, мило утворює піну, яка піднімає вгору забруднені частини, тому миюча дія мила заснована на процесах адсорбції частинок.

Явищем адсорбції пояснюється врахування товарного сусідства при зберіганні продуктів на складах та сховищах. 

Явище адсорбції впливає на смакові якості харчових продуктів. Тому необхідно в складських приміщеннях, в холодильних камерах дотримуватись правила товарного сусідства. Так, молочні продукти (сир, творог, масло тощо) не можна зберігати і трансформувати разом з рибними продуктами, копченостями, різними ароматними речовинами, бо вони поглинають їх запах. Зберігають макаронні вироби, борошно, крохмаль, цукор і кухонну сіль в сухих чистих приміщеннях (без сторонніх запахів), які часто вентилюються, без різких коливань температури, що не перевищує 20°С і при відносній вологості не більше 70%. Цукор і крупи ізолюють від сильно пахнучих продуктів, а також вологих продуктів, тому що вони своєю поверхнею адсорбують сторонні запахи та вологу, при цьому зменшується цукристість, вміст клейковини в борошні. 

РОЗДІЛ ІІ. КОЛОЇДНА ХІМІЯ

Тема 2.1. Колоїдні розчини.
Програма

26. Поняття про дисперсні системи. Ступінь дисперсності, питома поверхня. Грубодисперсні системи, колоїдні розчини (золі), дійсні розчини, розчини полімерів. 

27. Методи одержання колоїдних розчинів: диспергування, конденсація. Застосування цих методів для одержання харчових продуктів.
28. Пептизація як метод одержання колоїдних розчинів.

29. Поняття про агрегативну і кінетичну стійкість.


30. Коагуляція колоїдних розчинів. Причини коагуляції. Кількісні характеристики процесу коагуляції. Колоїдний захист.


31. Молекулярно – кінетичні властивості дисперсних систем: броунівський рух, дифузія, осмотичний тиск. Седиментація. Центрифугування. Значення цих процесів.


32. Оптичні властивостей золів. Опалесценція, ефект Фарадея – Тиндаля, забарвлення. 
33. Ультрамікроскопія, нефелометрія, рефрактометрія – методи аналізу харчових продуктів.

Методичні вказівки
26. Дисперсними називають системи, які складаються з речовини подрібненої до часточок більшого чи меншого розміру і рівномірно розподілених в іншій речовині. Подрібнену речовину називають дисперсною фазою. Речовину, в якій розподілена дисперсна фаза, називають дисперсійним середовищем. 
Поверхня поділу між часточками дисперсної фази і дисперсійного середовища в колоїдних системах досягає колосальних розмірів. Завдяки високому ступеню дисперсності колоїди мають велику питому поверхню. Якщо вважати, що всі  колоїдні часточки кулясті, то питома поверхня в см-1 визначається виразом:
                                               S          4(r2               3

Sпит. = ( = ((( = ((
                                                v         4/3(r3             r               

де Sпит  - питома поверхня  часточок; S – загальна поверхня часточок; v – об´єм речовини дисперсної фази.

Для характеристики дисперсних систем вживають поняття ступеня дисперсності, тобто ступеня подрібненості речовини дисперсної фази. Ступінь дисперсності становить  величину, обернену до розміру часточок:

D = 1 / а см -1

Ступінь дисперсності і питома поверхня взаємопов´язані. За ступенем дисперсності всі дисперсні системи можна поділити на три групи: грубодисперсні, колоїднодисперсні, молекулярно – і йоннодисперсні системи.
Грубодисперсні системи. Розміри часточок дисперсної фази цих систем знаходяться у межах між 10-3 - 10-5 см, а розмір часток дисперсійного середовища дорівнює 10-8 см. В грубодисперсних системах є межа поділу між дисперсною фазою і дисперсійним середовищем, тобто вони гетерогенні. Їх властивості: осідають, спливають в гравітаційному полі; фільтруються через паперовий фільтр; видно в звичайний мікроскоп. Поділяються на:

1) Суспензії являють собою гетерогенні системи, в яких часточки твердої дисперсної фази розподілені в рідкому дисперсійному середовищі. Це завись крохмалю в холодній воді, напої кави, какао, вапняний і цементний розчини.

2) Емульсії утворюються двома незмішуваними рідинами. Однією з фаз в емульсіях є вода. Це молоко, майонез, маргарин, емульсія бензен у воді.

3) Піни складаються з комірок заповнених газом і відокремлених одна від одної плівками дуже малої товщини. Це мильна піна, муси,  тверді піни – пемза, пінопласти. 

Грубодисперсні системи дуже поширені в природі і використовуються в практичній діяльності людини. Особливо велике значення мають вони в технології приготування їжі, оскільки більшість кулінарних виробів чи напівфабрикатів — це емульсії, порошки, піни або суспензії.
Колоїднодисперсні системи (колоїдні розчини). Розмір часточок дисперсної фази становить 10-5 - 10-7см, а розмір часточок дисперсійного середовища 10-8см. Ступінь дисперсності вколоїдах значно вищий, ніж у грубодисперсних системах, тому колоїдні розчини можна розглядати як мікрогетерогенні системи з високою дисперсністю і дуже великою поверхнею поділу. Колоїдні розчини називають золями. Залежно від  природи дисперсійного середовища золі називають гідрозолями, якщо дисперсійним середовищем є вода і аерозолями, якщо дисперсійне середовище  є повітря. Їх властивості: не розподіляються в гравітаційному полі; проходять через паперовий фільтр, але фільтруються через мембрани; видно в ультрамікроскоп.

Молекулярно – і йоннодисперсні системи (істинні розчини). 
В істинних розчинах часточки досягають границі дисперсності й мають розмір порядку 10-8  см, тобто такий, який дорівнює розмірам молекул та йонів. У таких системах гетерогенність зникає, системи стають гомогенними (однофазними) утворюються істинні розчини, тобто молекулярно - або йоннодисперсні системи. До них належать істинні розчини низькомолекулярних речовин неелектролітів (водні розчини цукру, спиртів і подібних до них речовин, а також дисперсні системи, в яких розчинена речовина є у вигляді окремих гідратованих йонів – водні розчини сильних електролітів. 

До істинних розчинів належать і розчини високомолекулярних речовин, молекулярна маса яких досягає десятків і сотень тисяч одиниць. Розчини високомолекулярних сполук також однофазні (гомогені системи). 
27. Колоїдні розчини за ступенем дисперсності часточок займають проміжне місце між грубодисперсними системами й істинними розчинами низькомолекулярних речовин. Тому їх можна добути двома принципово відмінними способами:

а) подрібнюванням більших розміром часточок до колоїдного ступеня дисперсності — методи   диспергування;
б) збільшенням часточок внаслідок об'єднання  атомів і молекул в агрегати колоїдного ступеня дисперсності — методи конденсації.

Неодмінною умовою для добування колоїдних розчинів є нерозчинність речовин у дисперсійному середовищі. Крім того, як при першому, так і при другому способі добування розчинів потрібна участь стабілізаторів. 

Методи диспергування: 

1) Механічне диспергування. Цей спосіб полягає в енергійному і тривалому розтиранні, розмелюванні або розпорошуванні речовини дисперсної фази і змішуванні її з рідиною, яка є дисперсійним середовищем. Щоб золь був стійкий, додають стабілізатор. Великі часточки подрібнюють, використовуючи для цього ступки, вальці, фарботерки, колоїдні млини тощо. Тонкоподрібнені барвники набувають кращої барвної здатності, більшої стійкості, красивіших відтінків; харчові продукти — кращих смакових якостей та засвоюваності. Способом механічного подрібнювання добувають мастильні матеріали, фармацевтичні препарати, харчові продукти (крохмаль, прянощі, каву, какао і т. ін.).

2) Електричне диспергування. Два електроди з металу, золь якого хочуть добути, занурюють кінцями в рідину, потім зближують їх і пропускають струм силою 5—10 А і напругою на електродах близько 100 В. Виникає вольтова дуга. У зоні її від електродів відриваються частинки, вони надходять у середовище й утворюють золь. Таким способом добувають гідрозолі (дисперсійне середовище — вода) благородних металів. 

3) Диспергування ультразвуком. Високої дисперсності можна досягти ультразвуковим диспергуванням. Диспергуюча дія ультразвуку зумовлена кавітацією - утворенням і захлопуванням порожнин у рідині. Захлопування порожнин супроводжується виникненням кавітаційних ударних хвиль, які руйнують матеріал.  Так добувають речовини із невеликою міцністю, н-д, крохмаль, графіт, фарби, сірку, свинець. До дисперсійних методів відносять і пептизацію – перехід у колоїдний стан осадів, що утворилися при коагуляції. 

Методи конденсації: 
1) Метод заміни розчинника полягає у тому, що розчин речовини додають невеликими порціями до рідини, яка змішується з розчинником, у якому речовина малорозчинна, і практично виділяється у вигляді високодисперсної фази, тобто утворюється ліозоль. Наприклад, при додаванні до води спиртового розчину каніфолі утворюється золь каніфолі. Подібним чином можна отримати золь сірки, камфори.

2) Хімічна конденсація заснована на використанні реакцій, внаслідок яких утворюється малорозчинна система. До утворення колоїдних систем призводять реакції: подвійного обміну, гідролізу, окиснення - відновлення.

28. Часто спостерігається процес, протилежний коагуляції,— перехід коагуляту в золь. Називають цей процес пептизацією, або дезагрегацією. Якщо при коагуляції часточки золю збільшуються і випадають в осад, то під час пептизації часточки осаду переходять у розчин, утворюючи золь. При цьому роль ядер виконують часточки осаду. Напри​клад, пептизацію осаду ферум(III) гідроксиду можна викликати, додаючи невеликі кількості ферум(III) хлориду. При цьому в розчині з'являються потенціаловизначаючі йони Fe 3+, які адсорбуються часточками осаду і підви​щують їхній електричний заряд, що спричинюється до утворення подвійного електричного шару достатньої тов​щини.

Пептизацією називають перехід у колоїдний розчин осадів, що утворилися при коагуляції. Пептизація відбувається під впливом дисперсійного середовища, в якому є той чи інший  пептизатор. Під час промивання осаду вилучаються йони, що зумовили коагуляцію, а колоїдні часточки адсорбують йони пептизатора. На поверхні часточок утворюється подвійний електричний шар, який стабілізує дисперсну систему, при цьому сили відштовхування між часточками починають переважати над силами притягання. Формуючись, колоїдні частки під впливом теплового руху розподіляються рівномірно по всьому об’єму рідини, утворюючи колоїдний розчин.

Проте не всі осади піддаються пептизації. Пухкі і свіжі осади легко переходять у золь, а осади, що зазнали старіння, як правило, не пептизуються. Пептизацію можна спостерігати під час «відновлення» сухого молока, де пептизатором є білок.
На пептизацію впливає механічна дія. Так, перемішу​вання сприяє пептизації. Швидкість пептизації збільшується і з підвищенням температури. З пептизацією, наприклад, пов'язане очищення поверхонь від забруднення. Часточки бруду за допомогою мила (пептизатор) відриваються від поверхні (пептизують), переходячи в стан золю.

29. В колоїдних системах розрізняють два види стійкості: агрегативна та кінетична (седиментаційна). Кінетична стійкість – це здатність дисперсної системи протистояти силі тяжіння.

На дисперговані в рідкому або газоподібному середовищі часточки речовини впливають протилежно напрямлені сили: сила тяжіння і дифузія. 

У грубодисперсних системах, де розмір часточок досить значний, сили ваги набувають великого значення, вони змушують часточки седиментувати (осідати) і концентруватися на дні посудини. Прикладом може бути утворення осаду при розшаровуванні суспензії крохмалю в холодній воді. Отже, грубодисперсні системи кінетично нестійкі і досить легко седиментують.

Істинні розчини мають високу кінетичну стійкість, бо часточки їх досить легкі, тому дифузія переважає над силами ваги і відбувається вирівнювання концентрацій в усьому об'ємі системи.

Колоїдні системи за ступенем дисперсності займають проміжне положення. Дія сили ваги для колоїдних часточок невелика і зрівноважується дифузією, тобто настає седиментаційна рівновага. Через це колоїдні часточки не осідають під дією сили ваги і можуть бути як завгодно довго в завислому стані. Отже, колоїди — седиментаційно стійкі системи, бо їхні часточки знаходяться в активному броунівському русі.

Седиментаційна стійкість колоїдних систем залежить від розміру їх часток і чим менший розмір часток, тим колоїдний розчин більш стійкий.

Під дією сили тяжіння частинки прагнуть осісти на дно, тобто седиментувати. Седиментація – це процес осідання часток дисперсної фази під дією сили тяжіння. Чим більші розміри часток, тим з більшою швидкістю вони осідають. 

Седиментаційна рівновага характеризується постійним зменшуванням концентрації часточок у напрямі від нижніх шарів до верхніх. Це спадання концентрації підлягає закону Лапласа: при збільшенні стовпа золю в арифметичній прогресії концентрація часточок спадає в геометричній прогресії.

Отже, седиментаційна рівновага — це рівноважний розподіл часточок по висоті в полі земного тяжіння. Для систем з більшими, ніж колоїдні, часточками спостерігається седиментація, тобто вільне осідання їх під дією сили ваги.
В кулінарній практиці, щоб зменшити швидкість седиментації, значно збільшують в'язкість середовища і зменшують радіус часточок, ретельно подрібнюючи харчові продукти (виготовлення протертих супів).

Колоїдні часточки під дією сил ваги не осідають або осідають дуже повільно. Проте виявилося, що можна приско​рити седиментацію в колоїдних системах. Для цього А.В. Думанський запропонував застосувати центрифугування, а пізніше Сведберг сконструював ультрацентрифугу. Ультрацентрифуги можуть давати тисячі обертів на хви​лину і розвивати відцентрову силу, що в тисячі разів перевищує силу земного тяжіння. За допомогою центрифуг було визначено розміри часточок у деяких колоїдах, а також молекулярні маси ряду полімерів.

Можливість збільшувати швидкість седиментації вна​слідок дії відцентрової сили дістала практичне застосування при сепаруванні молока. У молочному сепараторі жир, емульгований у молоці, під дією відцентрової сили кон​центрується у вигляді вершків набагато швидше, ніж під час природного відстою молока. Центрифуги застосовують і при визначенні жирності молока.

Під агрегативною стійкістю розуміють властивість системи протидіяти збільшуванню, злипанню (коагуляції) часточок. Цей вид стійкості пояснюється з одного боку наявністю однойменного заряду в усіх часточках золю. Заряд перешкоджає злипанню і збільшуванню колоїдних часточок, тобто перешкоджає коагуляції. З іншого боку, агрегативна стійкість пояснюється тим, що  навколо колоїдних часток утворюються тісно пов’язані  ними сольватні (гідратні) оболонки з молекул розчинника. Вони не дать змоги протийонам дифузного шару проникати в адсорбційний шар і нейтралізувати цілком заряд потенціалвизначаючих йонів. Чим товщий дифузний шар, тим стійкіший колоїд. Стійкість колоїдної системи пояснюється взаємодією міжмолекулярних сил притягання між часточками й електричних сил відштовхування, що перешкоджають коагуляції.
Якщо в колоїдних розчинах сили притягання між часточками більші, ніж сили відштовхування, то відбувається злипання частинок у більші за розміром агрегати, що призводить до порушення агрегативної стійкості. Коагуляція – процес злипання колоїдних часток, утворення більш крупних агрегатів із подальшою втратою колоїдною системою агрегативної стійкості. Колоїдні розчини мають різну агрегативну стійкість. Деякі золі живуть лише секунди, а інші існують тривалий проміжок часу (золь золота створений англійським вченим Фарадеєм у 1845 році зберігається донині в Британському музеї). 
30. Стійкість колоїдних систем пояснюється взаємодією міжмолекулярних сил притягання між часточками й електричних сил відштовхування, що перешкоджають коагуляції. Інтенсивність притягання і відштовхування залежить від відстані між часточками: на відносно  великих віддалях переважає відштовхування, на малих - притягання. На дуже малих віддалях сили міжмолекулярного притягання починають переважати над силами відштовхування і часточки золю злипаються, тобто відбувається коагуляція колоїдних часток. 

Сили відштовхуваня зменшуються із збільшенням товщини електричного шару, що може бути зумовлене, наприклад, добавкою електроліту до золю. При цьому відбувається десольватація (дегідратація) йонів дифузного шару, що спричиняє повну нейтралізацію зарядів потенціалвизначаючих йонів, тобто втрата заряду колоїдної частинки. Такий стан золю, коли наступає повна електрична нейтралізація гранул і заряд починає дорівнювати нулю, відповідає ізоелектричному стану системи.

Колоїдний розчин в ізоелектричному стані найменш стійкий і легко руйнується. При цьому порушується агрегативна стійкість – можливою стає коагуляція. Потім порушується кінетична стійкість – відбувається осадження колоїдної речовини під впливом сил тяжіння - седиментація. 
Коагуляцію можна викликати підвищенням температури, механічною дією, високочастотними коливаннями та ін. Встановлено, що доливання електролітів також спричинює коагуляцію. У цьому разі коагуляція пояснюється тим, що введені в колоїдний розчин йони електроліту дегідратують йони дифузного шару, сприяють переходові їх до адсорбційного шару. При цьому дифузний шар стискається і зменшуються сили електричного відштовхування, а сили міжмолекулярного зчеплення зростають, що сприяє злипанню  і збільшенню часточок.
Щоб викликати коагуляцію золів доливанням електролітів, потрібно брати електроліт в певній кількості. Якщо концентрації електролітів невеликі, настає лише початкова стадія коагуляції, коли відбувається незначне злипання часточок. Початкова стадія коагуляції проходить для неозброєного ока непомітно й тому називається прихованою коагуляцією. Із збільшенням концентрації електроліту коагуляція розвивається, підвищується її швидкість, що супроводиться появою більших часточок. При цьому золь мутніє. Цю стадію процесу називають явною коагуляцією. Та найменша кількість електроліту, яка спричинює початок явної коагуляції, визначає поріг коагуляції. У золів поріг коагуляції звичайно невеликий, виражається  він у частках мілімолів електроліту на літр золю.

Стійкість колоїдного розчину можна збільшити, добавляючи до нього невелику кількість розчину високомолекулярної речовини. Це явище називають колоїдним захистом. Так, червоний золь золота швидко коагулює від доливання невеликої кількості електроліту. Якщо ж до золю золота попередньо долити невелику кількість розчину желатину, то стійкість золю до дії коагулюючих йонів різко зросте. Щоб викликати коагуляцію такого захищеного золю золота, потрібна значна кількість електроліту.

Механізм захисної дії зводиться до утворення навколо колоїдної часточки адсорбційної оболонки з високомолекулярної речовини. Макромолекули полімеру, адсорбуючись на поверхні міцели, утворюють міцну оболонку, що перешкоджає злипанню колоїдних часточок.

Часто спостерігається процес, протилежний коагуляції,— перехід коагуляту в золь. Називають цей процес пептизацією, або дезагрегаціею. Якщо при коагуляції часточки золю збільшуються і випадають в осад, то під час пептизації часточки осаду переходять у розчин, утворюючи золь. При цьому роль ядер виконують часточки осаду. На пептизацію впливає механічна дія. Так, перемішування сприяє пептизації. Швидкість пептизації збільшується і з підвищенням температури. З пептизацією, наприклад, пов'язане очищення поверхонь від забруднення. Часточки бруду за допомогою мила (пептизатор) відриваються від поверхні (пептизують), переходячи в стан золю.
31. До молекулярно-кінетичних властивостей золів відносяться броунівський рух, дифузія, осмотичний тиск.

Броунівський рух виявляється в тому, що частинки дисперсної фази під впливом ударів молекул розчинника весь час перебувають у хаотичному рухові. Уперше це явище виявив в 1827 році англійський ботанік Р. Броун у мікроскопічних часточок квіткового пилку рослин, що перебувають у воді.

Броунівський рух властивий часточкам будь-яких речовин малих розмірів. Чим менший розмір часточок, тим інтенсивніший їх броунівський рух. Особливо помітним броунівський рух стає в часточок колоїдного ступеня дисперсності. Крім того, інтенсивність броунівського руху зростає з підвищенням температури і зменшенням в'язкості середовища. Броунівський рух не припиняється з часом, тобто він не залежить від тривалості існування системи. Вивчення броунівського руху підтвердило, що молекули реально існують.

Дифузія — самочинний процес вирівнювання концентрацій йонів, молекул або колоїдних часточок внаслідок їхнього безладного теплового руху (в колоїдних часточок — броунівського руху). Дифузія закінчується після того, як часточки рівномірно розподіляються по всьому об'єму. Отже, дифузія можлива лише в системах з неоднаковими концентраціями.

Швидкість дифузії пропорційна ступеню невирівняності концентрації (закон Фіка). Вона залежить також від величини і форми часточок, температури і в'язкості дисперсійного середовища. Цю залежність установив А.Ейнштейн в 1906 році.

Значить швидкість дифузії прямо пропорційна температурі, тобто зростає з підвищенням температури. Швидкість дифузії обернено пропорційна розмірові часточок і в'язкості дисперсійного середовища, тобто чим більший розмір часточок і вища в'язкість середовища, тим менша швидкість дифузії.

Колоїдні розчини мають осмотичний тиск (однобічний перехід розчинника через напівпроникну мембрану з розчину з меншою концентрацією у розчин з більшою концентрацією), хоч для золей він має невелике значення. Осмотичний тиск залежить тільки від кількості частинок в одиниці об’єму.  

Осмотичний тиск прямо пропорційний кількості молекул чи йонів, що містяться в одиниці об'єму істинного розчину, або кількості колоїдних часточок в одиниці об'єму колоїдного розчину. Він також прямо пропорційний температурі. Коли взяти до уваги, що колоїдні часточки порівняно з молекулами низькомолекулярних речовин мають більші розміри і більшу масу, то при тій самій масовій частці (в %) колоїдного й істинного розчинів в одиниці об'єму колоїду часточок є набагато менше, ніж в одиниці об'єму істинного розчину (молярна концентрація). Тому осмотичний тиск у золях дуже малий порівняно з осмотичним тиском істинних розчинів.

Відносно малі часткові концентрації колоїдних розчинів зумовлюють також мізерно малі значення всіх інших величин, що залежать від кількості часточок у розчині. Так (для колоїдних розчинів характерне надзвичайно мале зниження пружності пари, мізерні (не підлягають вимірюванню) зниження температури замерзання і підвищення температури кипіння.

На дисперговані в рідкому або газоподібному середовищі часточки речовини впливають протилежно напрямлені сили: сила тяжіння і дифузія. 

У грубодисперсних системах, де розмір часточок досить значний, сили ваги набувають великого значення, вони змушують часточки седиментувати (осідати) і концентруватися на дні посудини. Прикладом може бути утворення осаду при розшаровуванні суспензії крохмалю в холодній воді. Отже, грубодисперсні системи кінетично нестійкі і досить легко седиментують.

Істинні розчини мають високу кінетичну стійкість, бо часточки їх досить легкі, тому дифузія переважає над силами ваги і відбувається вирівнювання концентрацій в усьому об'ємі системи.

Колоїдні системи за ступенем дисперсності займають проміжне положення. Дія сили ваги для колоїдних часточок невелика і зрівноважується дифузією, тобто настає седиментаційна рівновага. Через це колоїдні часточки не осідають під дією сили ваги і можуть бути як завгодно довго в завислому стані. Отже, колоїди — седиментаційне стійкі системи, бо їхні часточки знаходяться в активному броунівському русі.

Седиментаційна стійкість колоїдних систем залежить від розміру їх часток і чим менший розмір часток, тим колоїдний розчин більш стійкий.

Під дією сили тяжіння частинки прагнуть осісти на дно, тобто седиментувати. Седиментація – це процес осідання часток дисперсної фази під дією сили тяжіння. Чим більші розміри часток, тим з більшою швидкістю вони осідають. 

Седиментаційна рівновага характеризується постійним зменшуванням концентрації часточок у напрямі від нижніх шарів до верхніх. Це спадання концентрації підлягає закону Лапласа: при збільшенні стовпа золю в арифметичній прогресії концентрація часточок спадає в геометричній прогресії.

Отже, седиментаційна рівновага — це рівноважний розподіл часточок по ви​соті в полі земного тяжіння. Для си​стем з більшими, ніж колоїдні, часточками спостерігається седиментація, тобто вільне осідання їх під дією сили ваги.
В кулінарній практиці, щоб зменшити швидкість седиментації, значно збільшують в'язкість середовища і зменшують радіус часточок, ретельно подрібнюючи харчові продукти (виготовлення протертих супів).

Колоїдні часточки під дією сил ваги не осідають або осідають дуже повільно. Проте виявилося, що можна прискорити седиментацію в колоїдних системах. Для цього А.В. Думанський запропонував застосувати центрифугування, а пізніше Сведберг сконструював ультрацентрифугу. Ультрацентрифуги можуть давати тисячі обертів на хвилину і розвивати відцентрову силу, що в тисячі разів перевищує силу земного тяжіння. За допомогою центрифуг було визначено розміри часточок у деяких колоїдах, а також молекулярні маси ряду полімерів.

Можливість збільшувати швидкість седиментації внаслідок дії відцентрової сили дістала практичне застосування при сепаруванні молока. У молочному сепараторі жир, емульгований у молоці, під дією відцентрової сили концентрується у вигляді вершків набагато швидше, ніж під час природного відстою молока. Центрифуги застосовують і при визначенні жирності молока.

32. Своїми оптичними властивостями колоїдні розчини істотно відрізняються від істинних розчинів низькомолекулярних речовин, а також від грубодисперсних систем. Найхарактерніші оптичні властивості колоїдних розчинів — опалесценція, ефект Фарадея — Тіндаля та забарвлення. В основі цих властивостей лежить розсіяння і поглинання світла колоїдними часточками.

В істинних розчинах і чистих рідинах світлорозсіюваня мізерне, тому що розчинена речовина роздрібнена до молекул або йонів і немає перешкод для проходження променів видимого світла (розчини оптично порожні). У грубодисперсних системах розмір часточок більший за довжину хвиль видимого світла. Тому світлові промені, що проходять крізь грубодисперсну систему, не можуть обійти часточок суспензій чи емульсій. Вони безладно відбиваються і заломлюються на межі поділу часточок з середовищем, зумовлюючи каламутність суспензій і емульсій, що видно неозброєним оком. 

Ефект Фарадея — Тиндаля. Якщо в темряві світловий промінь пропустити крізь прозорий колоїдний розчин, то в золі помітно буде конус світлового пучка. Подібне явище спостерігається, коли промінь світла проходить у темному запорошеному приміщенні або промінь прожектора — на нічному небі, а також при світінні автомобільних фар у туманну погоду і в багатьох інших випадках. Уперше в 1857 році явище розсіювання світла колоїдними часточками спостерігав М. Фарадей. Пізніше М. Тіндаль дослідив це явище докладніше. Тому світний слід світлового пучка в колоїдних системах називають ефектом /конусом Фарадея— Тиндаля.

В істинних розчинах або чистих рідинах це явище не спостерігається. Тож ефектом Фарадея — Тиндаля часто користуються, щоб вирішити питання, чи належить система до колоїдів. Іноді за зовнішнім виглядом колоїдний розчин важко відрізнити від істинного (наприклад, золь берлінської лазурі від істинного розчину мідного купоросу), лише явище Фарадея — Тиндаля дає змогу переконатися, що це справді колоїдна система.

Ефект Фарадея — Тиндаля пов'язаний з тим, що хвилі світла, натрапляючи на дрібні часточки колоїдів, огинають їх і розсіюються в усіх напрямах.

Інтенсивність розсіяння світлі залежить від розмірів колоїдних часточок, прямо пропорційна концентрації часточок золю і квадратові їхньою об'єму й обернено пропорційна довжині хвилі падаючого світла в четвертому степені. Отже, якщо джерело падаючого світла випромінює хвилі різної довжини (біле світло), то найбільше будуть розсіюватися найкоротші хвилі. Тому розсіяне світло від джерела білого світла повинно мати блакитний відтінок. Справді, цілий ряд колоїдних систем, якщо спостерігати їх під кутом до напряму падаючих променів, має блакитнувате забарвлення, тимчасом як у прохідному світлі вони можуть бути забарвлені інакше.

Опалесценція. З явищем розсіяння світла колоїдними часточками пов'язана опалесценція. Виявляється вона в тому, що виникає деяка каламутність і змінюється забарвлення золю в прохідному і відбитому світлі. Так, водні золі сірки, каніфолі і аргентум хлориду в прохідному світлі мають червонувато-жовтий відтінок, а у відбитому (тобто, коли спостерігають збоку) — блакитнуватий. Колір опалесценції золів переважно блакитний (голубий колір розбавленого водою молока, синій колір морської хвилі, тютюнового диму). Пояснюється це тим, що жовті й червоні промені (з великою довжиною хвиль) мало розсіюються і проходять крізь систему, а блакитні й сині (з меншою довжиною хвиль) добре розсіюються.

33. Ультрамікроскопія. На явищі розсіювання світла ко​лоїдними часточками ґрунтуються два найважливіші мето​ди дослідження їх: ультрамікроскопія і нефелометрія.

Оскільки розмір колоїдних часточок не дає змоги спо​стерігати їх за допомогою звичайного мікроскопа, їх спосте​рігають в ультрамікроскопі.  У звичайному мікроскопі об'єкт спостерігають у прохідному світлі, через це поле зору освітлене яскравіше від зображення об'єкта. В ультрамікроскопі застосовують бічне освітлення. При цьому світло не потрапляє в об'єктив мікроскопа і в око спостерігача, тому фон поля зору мікроскопа темний. На загальному темному фоні стає помітним слабке світло, розсіюване колоїдними часточками. Спостері​гач бачить їх як окремі світні цятки.

Ультрамікроскопія дає можливість спостерігати броунівський рух часточок. За кількістю світних цяток можна підрахувати кількість часточок в одиниці об'єму (часткову концентрацію). Знаючи загальну масу диспергованої речо​вини і встановивши кількість часточок у всьому об'єкті, можна обчислити масу однієї часточки, а за масою, враху​вавши густину диспергованої речовини, визначити об'єм і розмір часточок.

Роздивитися особливості форми і будову колоїдних часточок можна лише за допомогою електронного мікроскопа, в якому на об'єкт спрямовується пучок електронів, що фокусуються не скляними лінзами, а електричними і магнітними полями. Нині випускають електронні мікроскопи із збільшенням у 250 000 разів і більше, що дає змогу бачити ко​лоїдні часточки і деякі макромолекули полімерів.

Нефелометрія. На явищі світлорозсіяння грунтується метод визначення концентрації і ступеня дисперсності колоїдних систем — нефелометрія.

Якщо взяти два золі, в яких відмінні лише концентрації (с1 і с2), а всі інші величини однакові, то при освітленні золів пучком світла однакової інтенсивності дістанемо:

                           І1   =    с1
                           І2        с2
тобто інтенсивність розсіяного світла прямо пропорційна концентрації часточок, а отже (якщо ступені дисперсності рівні) і масовій концентрації дисперсної фази. Тому, знаючи концентрацію одного із золів сІ (стандартний золь відомої концентрації), можна легко визначити концентрацію другого золю.


                                        І1   с1

                                            с2  =  (((
                                           І2
Тема 2.2. Грубодисперсні системи.
Програма

34. Емульсії, їх будова, класифікація. Стійкість емульсій, використання емульгаторів. Деемульгування. Застосування емульсій.


35. Порошки. Їх будова та способи одержання. Аерозолі. Аерозолі в харчовій промисловості. 

Методичні вказівки
34. Емульсії — гетерогенні системи із взаємно нерозчинних рідин. У таких системах одна з рідин (дисперсна фаза) суспендована в іншій (дисперсійне середовище) у вигляді краплинок.

Найчастіше емульсії складаються з води і другої рідини, яку зазвичай позначають як «масло». Так, до «масел» належать бензин, гас, бензен, мінеральні, тваринні масла, рослинні олії та інші неполярні рідини.

Емульсії існують двох типів: масло у воді (скорочено м/в), де дисперсною фазою буде масло, а дисперсійним середовищем — вода, і вода в маслі (скорочено в/м), коли дисперсна фаза — вода, дисперсійне середовище — масло. Прикладом емульсії першого типу може бути коров'яче молоко (емульсія жиру в гідрозолі білка), а емульсії другого типу — природна нафта, всілякі медичні мазі.

Емульсії зазвичай добувають механічним диспергуванням (емульгуванням) однієї рідини в іншій. Рідини, які емульгують, добре перемішують, струшують або піддають вібраційному впливові за допомогою мішалок, колоїдних млинів, ультразвуку. У кулінарній практиці це здійснюють на спеціальних збивальних машинах або іноді вручну різними збивалками. 
Завдяки величезному збільшенню поверхні поділу між двома рідинами емульсія набуває великого запасу вільної поверхневої енергії Е і стає термодинамічно нестійкою. Згідно з другим законом термодинаміки така система буде намагатися самочинно перейти в стійкий стан, зменшуючи запас вільної поверхневої енергії. 
Якщо зниження запасу вільної поверхневої енергії відбуватиметься за рахунок зменшення сумарної поверхні системи, це виявиться в злитті краплинок жиру, в зменшенні кількості жирових краплинок. Злиття краплин емульсії називають коалесценцією, вона подібна до коагуляції і швидко закінчується розшарування системи на дві окремі рідкі фази з мінімальною поверхнею поділу. Таке злиття спричинює руйнування емульсії. Отже, так само як колоїди, емульсії - агрегативно нестійкі системи.

Зниження поверхневої енергії емульсії можна добитися, зменшуючи поверхневий натяг. Цього можна досягти, якщо ввести в систему будь-яку поверхнево-активну речовину, здатну адсорбуватися на поверхні краплинок емульсії і перешкоджати злиттю їх. Подібні речовини, що стабілізують емульсію, називають стабілізаторами, або емульгаторами. При цьому сумарна поверхня лишається незмінною, а утворювана емульсія стає агрегативно стійкою.

За складом дисперсної фази емульсії поділяють на розбавлені, концентровані і висококонцентровані, або желатиновані.

До розбавлених емульсій відносять системи, в яких об'ємна частка дисперсної фази менша від 1 %. Вони стійкі без спеціальних емульгаторів. Стійкість розбавлених емульсій пояснюється досить малими розмірами краплинок рідини і незначною концентрацією цих систем.

У концентрованих емульсіях об'ємна частка дисперсної фази від 1 до 74 %. Збільшення концентрації спричинює зниження агрегативної стійкості, бо збільшується ймовірність зіткнення, а отже, і коалесценція краплин. Через це для підвищення агрегативної стійкості концентрованих емульсій вводять емульгатор, який, адсорбуючись на межі поділу двох рідин, зменшує поверхневий натяг. Утворювані на поверхні краплинок емульгованої рідини міцні адсорбційні плівки перешкоджають коалесценції. Система стає агрегативно стійкою. Залежно від типу емульсій слід брати гідрофільні або гідрофобні емульгатори того чи іншого ступеня дисперсності.

Емульгатор має бути подібний до тієї рідини, яка утворює дисперсійне середовище. Так, емульсії типу м/в стабілізуються розчинними у воді високомолекулярними сполуками, наприклад білками або водорозчинними гідрофільними милами (натрій олеатом і взагалі милами лужних металів). Емульгаторами при добуванні емульсії типу в/м є високомолекулярні речовини, нерозчинні у воді, але добре розчинні у вуглеводнях (каучук, смоли та ін.), а також нерозчинні у воді мила багатовалентних металів.

В адсорбційних шарах молекули емульгатора, що містять у собі полярні і неполярні групи (мила, білки), орієнтуються полярними кінцями до полярної рідини, а неполярними до неполярної. На поверхні краплинок рідини в емульсіях типу м/в і в/м спостерігатиметься протилежна орієнтація молекул цих емульгаторів.

Такі оболонки з поверхнево-активних речовин на поверхні краплинок емульсії досить міцні і пружні. При зіткненні часточок вони, як правило, не руйнуються — емульсії набувають стійкості.
Висококонцентровані емульсії з концентрацією дисперсної фази 74 % називають желатинованими. У таких емульсіях краплинки дисперсної фази дуже деформовані. З кульок вони перетворюються на многогранники, які можуть бути щільніше упаковані. Тому висококонцентровані емульсії можуть містити дисперсної фази до 99 %. Дисперсійне середовище в таких емульсіях перетворюється на тонкі плівки, що поділяють дисперсну фазу на многогранники. Желатиновані емульсії твердоподібні: вони зберігають свою форму, не розтікаються. Прикладом можуть бути вершкове масо, маргарин, густі креми.
Велике значення мають емульсії і емульгування в кулінарній практиці. Фізіологія харчування ставить перед технологією приготування їжі завдання не тільки збільшити засвоюваність їжі, а й зменшити енергетичні затрати на засвоєння її і полегшити перебіг біохімічних реакцій у травному каналі. 

Емульсії знаходять різноманітне застосування у виробництві продуктів харчуваня. Частина продуктів харчування являє собою емульсії. До них належать молоко, вершкове масо, маргарин, майонез, тобто жирові продукти харчування.
35. У порошків дисперсна фаза - тверда речовина, а дисперсійне середовище - газ. Це надзвичайно концентровані системи. Розмір часток різних порошків коливається в широких межах. До порошків відносяться різноманітні будівельні матеріали (цемент, крейда, вапно), сухі фарби, пігменти, мінеральні добрива, лікарські препарати, продовольчі товари (борошно, крохмаль, какао). 

Як і колоїднодисперсні системи, порошки добувають методом диспергування і конденсації. Метод конденсації ґрунтується на добуванні порошків осадженням з розчинів внаслідок коагуляції золів колоїдів або внаслідок хімічної реакції між електролітами.

Деякі високодисперсні порошки дістають спалюючи (окислюючи) метали.

Метод диспергування ґрунтується на подрібненні вихідної сировини на різних млинах і наступному поділі її на фракції за розміром часточок. Порошки є полідисперсними системами, оскільки містять у собі часточки різного ступеня дисперсності.  

Дисперсність порошків має велике практичне значення, наприклад, яскравість забарвлення і покривна здатність фарб, смакові властивості порошків, що їх використовують у харчовій промисловості (кава, какао, борошно, крохмаль), значною мірою залежать від ступеня їх дисперсності.

Дисперсні системи з газоподібним дисперсійним середовищем називають аерозолями. Аерозоль з рідкою дисперсною фазою називають туманом. Аерозоль з твердою дисперсною фазою може бути у вигляді диму або пилу. Трапляються також системи мішаного типу, наприклад, аерозолі в атмосфері промислових міст. Під час згоряння палива утворюється дим, на часточках сажі й золи його конденсується волога з атмосфери. Утворюється система, що є одночасно димом і туманом. Називають її англійським терміном смог.

Аерозолі трапляються в природі — хмари, тумани, дими та ін. Різні аерозолі — постійні відходи багатьох виробництв, вони забруднюють повітря в містах і промислових центрах. Високодисперсний пил горючих речовин не тільки забруднює повітря, а й утворює, якщо концентрація його велика, вибухову суміш. Прикладом може бути вугільний, борошняний і цукровий пил. У кулінарному виробництві прикладом аерозолю може бути кухонний дим, так званий кухонний чад. Очищення повітря від таких аерозолів — одне з найважливіших завдань техніки безпеки. Часточки дисперсної фази аерозолів здебільшого несуть електричний заряд. Причиною виникнення його може бути тертя часточок у рухомому потоці або адсорбція йонів з газоподібного дисперсійного середовища. Електричний заряд часточок дає змогу відокремлювати дисперсну фазу від дисперсійного середовища в електричному полі. Це використовують у техніці для усунення шкідливих промислових аерозолів за допомогою електрофільтрів.

Аерозолі можуть використовуватися у військовій справі для маскування у вигляді димових заслін. У сільському господарстві отрутохімікати для боротьби з шкідниками також застосовують у вигляді аерозолів, що дає більший ефект, ніж обробка тих самих об'єктів обприскуванням. У медицині тепер широко використовують аерозольний метод лікарської терапії. Інгаляцію (вдихання) аерозолів різних лікарських речовин, застосовують, наприклад, при лікуванні інфекційних захворювань легень, а також захворювань дихальних шляхів. В аерозольній упаковці випускають нині багато товарів побутової хімії тощо.
Тема 2.3. Найважливіші органічні речовини, що використовуються в технології приготування їжі. 

Програма

36. Жири, їх поширення у природі, склад, будова. Фізичні властивості жирів: температура плавлення і димоутворення. Процес емульгування і гідроліз жирів. 

37. Ферментативний гідроліз сахарози і мальтози при бродінні тіста. Кислотний гідроліз сахарози при варінні плодів та ягід. Інверсія сахарози. 
38. Карамелізація сахарози. Реакція меланоїдування в продуктах рослинного і тваринного походження.
39. Ферментативний і кислотний гідроліз крохмалю. 

40. Студні (драглі) і їх характеристика.

Методичні вказівки
36. Жири відіграють важливу роль в житті тваринного і рослинного світу. В рослинах вони накопичують в насінні, плодовій м(якоті, в живих організмах в сполучній підшкірній і жировій тканинах. Вміст жирів в харчових продуктах коливається: масло рослинне містить 94% жиру, вершкове – 78%, свинина –37%, яловичина –21%, горіхи - 67%, зернові –2%, плоди і овочі - 0,5 %. 
Жири (гліцериди або ліпіди) — це складні естери, які утворені трьохатомним спиртом гліцеролом та вищими жирними (аліфатичними) монокарбоновими кислотами. Жири поділяються на тверді і рідкі. До складу твердих жирів входять залишки вищих насичених карбонових кислот, до складу рідких - залишки вищих ненасичених карбонових кислот. 
Жири проявляють специфічні фізичні властивості. Мають маслянисту консистенцію; легко проходять через самі дрібні пори, тому їх зберігають у спеціальній упаковці; температура їх плавлення визначається процентним вмістом вищих насичених карбонових кислот; жири мають температуру затвердіння на 5-10 ºС нижчу від температури плавлення; мають температуру димоутворення – максимальну температуру, яку витримує жир не згораючи (найвища у кухонних жирів - 230оС); мають властивості розчиняти фарбуючі речовини, наприклад, каротин моркви; для жирів характерна здатність до емульгування, тобто здатність з водою утворювати емульсії. Для продуктів, які потребують тривалого смаження, використовують жири з малим вмістом вологи і високою температурою димоутворення. 
Найбільш важливими властивостями жирів являється їх здатність піддаватися гідролізу, або омиленню та гідрогенізації. При гідролізі жирів водою утворюється гліцерол і вищі карбонові кислоти. При взаємодії жирів з лугами утворюються гліцерол і натрієві солі вищих карбонових кислот, які є милами. Звідси і походить назва реакції гідролізу складних естерів – омилення. Присмак мила, що іноді з′являється в їжі в результаті порушення технологічних режимів, може бути результатом омилення жирів при варінні харчових продуктів.
В промисловості жири із рідкого стану поперетворюють в тверді жири. Ці жири мають кращі смакові якості, добре зберігаються, менше псуються, легко транспортуються. Цей процес називають процесом гідрогенізації і широко використовують в харчовій промисловості для одержання маргарину, кулінарного жиру, легкого масла. Гідрогенізований жир є сировиною для одержання мила.              

При неправильному зберіганні жирів вони піддаються процесу прокисання, що пов’язаний із гідролізом жирів та призводить до накопичення кислот і зумовлює кислий смак жирів; процесу прогіркання, що пов’язаний із окисненням жирних кислот з утворенням альдегідів, кетонів, які надають жирам гіркого присмаку; процесу осалювання, що пов’язаний із окисненням ненасичених кислот до оксикислот, при цьому змінюється консистенція жиру, підвищується температура його плавлення, жир знебарвлюється та набуває присмаку сала.
37. Представниками дицукрів є сахароза, лактоза, мальтоза. Сахароза С12Н22О11 розповсюджена в природі, мітиться в плодах тростнику, цукровому буряці (16-20%). Це біла кристалічна речовина, гігроскопічна, добре розчинна у воді. 
Молекула сахарози побудована із залишків двох різних моносахаридів – глюкози і фруктози. Сахароза не містить ні глікозидного, ні фруктозидного гідроксила, тому не може окиснюватись в звичайних умовах, не володіє відновлюючою здатністю (не дає реакції срібного дзеркала і якісної реакції з купрум(ІІ) гідроксидом). Сахароза не може мати таутомерних форм. 
При гідролізі під дією ферментів або в кислому середовищі сахароза розщеплюється на моносахариди:

С12Н22О11 + Н2О ( С6Н12О6 + С6Н12О6
                                    сахароза                   глюкоза     фруктоза

Гідроліз сахарози називається інверсією, а одержана суміш рівних кількостей фруктози і глюкози – інвертним цукром (штучний мед). Інвертний цукор значно солодше, ніж сахароза, легше засвоюється організмом людини. Він володіє важливою технологічною здатністю – затримує кристалізацію сахарози, що дуже важливо в кондитерському виробництві при варінні варення, при приготуванні помадки. Кислотний гідроліз відбувається при варінні джемів, варення, приготування соків, запіканні яблук. Ферментативний гідроліз відбувається під дією фермента сахараза, утворюється глюкоза, яка бродить з утворенням СО2; цей процес спостерігається при бродінні тіста. 

Солодовий цукор або мальтоза С12Н22О11 утворюється в живих організмах під впливом ферментів, а також при деяких технологічних процесах в бродильній промисловості (наприклад, пивоварінні). Мальтоза менш солодка, ніж сахароза (на 35-40%). 
В молекулі мальтози є напівацетальний гідроксил, тому мальтоза, як і лактоза, має таутомерні форми, проявляє властивості, характерні для альдегідної групи, наприклад, легко окиснюється, відноситься до відновлюючих цукрів. При гідролізі мальтози під дією фермента мальтази утворює дві молекули глюкози 

С12Н22О6  + Н2О ( 2 С6Н12О6

мальтоза                    глюкоза       
В промисловості використовується мальтозна патока.

Молочний цукор або лактоза С12Н22О11 міститься в молоці (від 4-5%), а також в молочній сироватці, яку одержують після видалення жиру і білка з молока. 
В молекулі лактози міститься напівацетальний гідроксил, тому лактоза, на відміну від сахарози, може мати таутомерну форму. Лактоза дає характерні для альдегідів реакції, окиснюється (реакція «срібного дзеркала») і тому відноситься до відновлючих цукрів.

При гідролізі під дією фермента емульсина лактоза утворює глюкозу і галактозу:
                                          фермент

            С12Н22О11  + Н2О  (((( С6Н12О6 + С6Н12О6

            лактоза                               глюкоза     галактоза

Лактоза – це кристалічна речовина, погано розчинна у воді, менш солодка, ніж  сахароза, негігроскопічна. 

38. Карамелізація цукрів – складний процес, пов´язаний з рядом хімічних змін і перетворень цукру, які відбуваються при його нагріванні. Продукти карамелізації за своїм складом значно складніші сполуки, ніж вихідний цукор. Вони мають темне забарвлення: від світло - жовтого до темно - коричневого – забарвлення залежить від температури і тривалості нагрівання. Умови карамелізації не однакові для різних цукрів. Наприклад, сахароза починає карамелізуватись при 160оС, лактоза - при досить тривалому нагріванні. Карамелізація лактози відбувається при одержанні пряженого молока.

Карамелізація протікає поступово через ряд проміжних реакцій. Спочатку молекула цукру зневоднюється, потім зневоднені залишки молекул з´єднуються одна з одною з утворенням більш складних сполук. В подальшому цей процес повторюється знову. При карамелізації сахарози утворюються забарвлені сполуки: карамелан і карамелен.

Карамелан С24Н36О18 являє собою як би залишки двох молекул сахарози, в яких відщеплені чотири молекули води. Це порошок жовтого кольору, з специфічним приємним запахом і смаком.

Карамелен С36Н50О25 – порошок коричневого кольору, гіркий на смак.

Продукти карамелізації широко застосовують в харчовій промисловості (для надання відповідного смаку і забарвлення). В кулінарії ці продукти відомі під назвою "жженка".
Меланоїдиноутворення – взаємодія відновлюючих цукрів з речовинами білкового характеру з утворенням темнозабарвлених продуктів – меланоїдинів. Меланоїдиноутворення протікає легко при нагріванні цукрів з амінокислотами до 100оС і вище. Цей процес спостерігається при тепловій обробці продуктів, як тваринного, так і рослинного походження. Меланоїдини утворюються в кірочці на поверхні продуктів при їх обсмажуванні, запіканні, вони надають забарвлення пряженому молокові, бульйонам, їх наявністю обумовлене темне забарвлення перевареного варення і фруктово-ягідних пюре.

39. Крохмаль – це білий аморфний порошок. У воді він не розчинний, а набухає, утворючи колоїдний розчин (крохмальний клейстер). У гарячій воді амілоза частково розчинна, але і ці розчини нестійкі, при стоянні частина розчиненої амілози осаджується.

Крохмаль - хімічно малоактивна речовина, не володіє відновлюючою здатністю. З йодом дає яскраво-синє забарвлення, яке зникає при кип´ятінні і знову з´являється при охолодженні. Найбільш важливими хімічними властивостями, які широко використовуються в харчовій промисловості, являються гідроліз, декстринізація і клейстеризація. 
Гідроліз крохмалю відбувається при нагріванні його в присутності ферментів або в кислому середовищі. Процес цей відбувається ступінчасто з утворенням ряду проміжних продуктів. Кінцевим продуктом гідролізу крохмалю є (- D-глюкоза: 

(С6Н10О5)n + n H2O  ( n С6Н12О6

         крохмаль                     (- D-глюкоза

Схема гідролізу крохмалю
	Продукти гідролізу
	Йодна реакція
	Розчинність у воді

	Крохмаль (С6Н10О5) n
	Темно –синє забарвлення
	Нерозчинний

	Розчинний крохмаль

(С6Н10О5) m
	Синє забарвлення
	Розчинний в гарячій воді

	Ряд декстринів 

(С6Н10О5) х
(С6Н10О5) у
	Від фіолетового до жовтого (залежно від ступеня складності мо-лекули декстринів)
	Розчинний в холодній воді

	Мальтоза С12Н22О11
	Не дає 
	Розчинний в холодній воді

	Глюкоза С6Н12О6
	Не дає
	Розчинний в холодній воді


Мальтоза утворюється тільки при ферментативному гідролізі. В кулінарії ми стикаємось як з кислотним гідролізом крохмалю (варіння киселів з кислих фруктів, запікання яблук), так і з ферментативним (випічка хліба, варіння картоплі). 
Декстринізація крохмалю – це процес зміни крохмалю при нагріванні до 190оС. При цьому відбувається частковий гідроліз крохмалю з утворенням декстринів. Декстрини відрізняються від крохмалю меншим вмістом залишків молекул глюкози, тому вони являються більш простими сполуками і легше засвоюються організмом людини. 
Декстрини розчиняються у воді, мають солодкуватий присмак, залежно від ступеня складності своєї молекули з йодом дають різне забарвлення. Процес декстринізації поряд з меланоїдиноутворенням має місце при випічці хліба (забарвлена шкоринка). На властивості крохмалю переходити в декстрини оснований технологічний процес - обсмаження крупи і борошна в маслі (пасерування).

40. Розчини високомолекулярних речовин і деякі колоїдні системи здатні за певних умов втрачати текучість і драгліти, утворюючи при цьому драглі.

У драглях часточки дисперсної фази зв'язані між собою в сітчастий каркас, а дисперсійне середовище міститься в проміжках між ними. Отже, драглі — це структуровані системи з властивостями еластичних твердих тіл. Драглеподібний стан речовини можна розглядати як проміжний між рідким і твердим станами.

Багато органічних і неорганічних речовин природного і штучного походження за певних умов можуть утворювати драглі. Драглями є багато харчових продуктів (хліб, м´ясо, джем, желе, мармелад, кисіль, сир, кисле молоко), а також нехарчових продуктів (клей, каучук та ін.), драглисті осади гідроксидів: Fе(ОН)3, А1(ОН)3. Драглі відіграють велику роль у житті живих організмів, оскільки більшість їхніх тканин являє собою драглі. 

Для драглів характерний ряд властивостей твердих тіл: вони зберігають форму, мають пружні властивості й еластичність. Проте їхні механічні властивості визначаються концентрацією і температурою. Так, залежно від концентрації драглі можуть бути або дуже малої пружності або, навпаки, малоеластичними, твердими. Цю особливість слід враховувати при добуванні харчових драглів, оскільки як одне, так і друге погіршує властивості продукту.

При нагріванні драглі переходять у в'язкотекучий стан. Цей процес називають плавленням. Він зворотний, оскільки при охолоджуванні розчин знову драгліє. Багато драглів здатні розріджуватися і переходити в розчин при механічній дії на них (перемішування, струшування). Цей процес зворотний, оскільки в стані спокою через деякий час розчин драгліє. Властивість драглів багаторазово ізотермічно розріджуватися при механічній дії і драгліти в стані спокою називають тиксотропією. До тиксотропних змін здатні, наприклад, шоколадна маса, маргарин, тісто.

Через те що до складу драглів входить багато води, вони мають і властивості рідкого тіла. У них можуть відбуватися різні фізико-хімічні процеси: дифузія, хімічні реакції між речовинами.

Дифузія в драглях низькомолекулярних речовин нічим не відрізняється від дифузії у відповідних чистих розчинниках. Швидкість дифузії залежить від концентрації драглів і густоти структурної сітки. Із збільшенням концентрації речовини драглів швидкість дифузії знижується, що пов'язано із зменшенням розмірів вічок сітки драглів. Здатність до дифузії в драглях залежить і від ступеня дисперсності часточок дифундуючих речовин. Так, барвники з великим ступенем дисперсності дифундують краще, ніж грубодисперсні часточки.

Драглі, що містять у собі електроліти, мають електропровідність, яка приблизно дорівнює електропровідності розчинів, з котрих їх добуто. Розчинник, що міститься в драглях, являє собою середовище, в якому можуть пересуватися йони. Драглі з добре дифундуючими йонами мають високу електропровідність. На цій властивості ґрунтується використання драглів у гальванічних колах, наприклад, у батареї кишенькового ліхтаря.

Синерезис драглів. Свіжоприготовлені драглі з часом зазнають змін, оскільки процес структурування в драглях триває. При цьому на поверхні драглів починають з'являтися краплинки рідини, які, зливаючись, утворюють рідке середовище. Утворюване дисперсійне середовище є розбавленим розчином полімеру, а дисперсна фаза лишається драглеподібною. Такий самочинний процес поділу драглів на дві фази, що супроводиться зміною об'єму драглів, називають синерезисом (відмоканням).

Синерезис розглядають як продовження процесів, що зумовлюють утворення драглів. При цьому встановлюється більша кількість зв'язків між макромолекулами, структурна сітка стягується, витискуючи з себе значну частину розчинника, об'єм драглів зменшується. Драглі, стискуючись у процесі синерезису, зберігають форму тієї посудини, в яку були налиті у вигляді рідини до застигання.

Швидкість синерезису в драглів різна, залежить вона в основному від температури і концентрації. Незначне підвищення температури здебільшого сприяє синерезису, полегшуючи переміщування молекул, необхідних для усадки драглів. Проте, якщо підвищення температури значне, драглі переходять у розчин. Як правило, із збільшенням концентрації швидкість синерезису зростає, тому що збільшенням кількості часточок дисперсної фази веде до зменшення відстані між часточками і збільшення кількості зв'язків між ними. Це спричинюється до того, що структурна сітка густішає і стягується. У білкових драглів швидкість синерезису залежить від величини рН. Для драглів амфотерних білків швидкість синерезису максимальна в ізоелектричній точці.

Синерезис у драглів, утворених полімерами, оборотний, під час зберігання не виникає будь-яких хімічних процесів. Іноді досить нагрівання, щоб драглі, що зазнали синерезису, повернути у вихідний стан. У кулінарній практиці цим способом користуються, наприклад, для освіження каш, пюре, черствого хліба.

Якщо під час зберігання драглів виникають хімічні процеси, синерезис ускладнюється й оборотність його втрачається, відбувається старіння драглів.  При цьому драглі втрачають здатність утримувати зв'язану воду. Так, у свіжоспеченому хлібі кількість зв'язаної води досягає 83 %. Після зберігання хліба протягом 5 діб зв'язаної води лишається 67 %. Хліб почерствів, тобто втратив здатність зберігати  зв'язану  воду.  Такий  синерезис розвивається навіть у живих організмах. Відомо, що м'ясо молодих тварин соковитіше і ніжніше, ніж старих.  Це  пояснюється тим, що з віком тканини тварин через синерезис і дегідратацію твердішають.                           

Практичне значення синерезису досить велике. Здебільшого синерезис у побуті і в промисловості небажаний. Це черствіння хліба, відмокання мармеладу, желе, карамелі, фруктових джемів. Синерезис відбувається під час зберігання мила, клею і т. ін. Прикладом позитивного синерезису може бути самочинне відокремлення рідини в процесі визрівання сиру в  сироварінні.

Складання формул міцел та схем їх будови
(скористатися при виконанні завдань № 41-45)

Приклад. До надлишку розчину арґентум нітрату повільно додають розчин калій йодиду. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

Розв'язок:
1.   Складаємо рівняння хімічної реакції в молекулярній та повній йонних формах:
АgNO3 + КІ → АgІ ( + КNO3

Аg + + NO3- + К+ + І- → АgІ ( + К+ + NO3-.
2. Так, як арґентум нітрат у надлишку, то після закінчення реакції у розчині будуть знаходитись нони: Аg+, NO3- 
3. Агрегатом буде малорозчинний АgІ. На ньому за правилом Фаянса-Панета будуть адсорбуватись йони, що входять до складу агрегату, тобто Аg + -йони. Разом з агрегатом вони утворюють ядро міцели:
m(AgI( n Ag+
'—ядро —'
4.
До ядра із розчину будуть приєднуватись йони протилежні за зарядом (NO3-) - протийони адсорбційного шару. Утворюється гранула:
{m(AgI(, n Ag+, (n-x) NO3- }x+ .

                                     '————гранула ———'
Заряд гранули дорівнює заряду потенціалвизначаючих йонів (х+).
5. Навколо гранули розташовується дифузний шар протийонів, концентрація якого зменшується по мірі віддалення від гранули. Утворення, що складається з гранули з протийонами дифузного шару, називається міцелою.
                               потенціалвизначаючі йони     протийони       


                                 {m(AgI(, n Ag+, (n-x) NO3- }x+    x NO3- .

                                   '———'    '——————'          '———'    
                                    агрегат     адсорбційний шар     дифузний шар

                                   '—ядро——'
                         '————гранула ———'
                         '——————міцела ———————'
Розв’язування типових задач на визначення температур кипіння і замерзання розчинів

(скористатися при розв’язуванні задач № 46-50)

Теоретична частина
Вивчаючи замерзання і кипіння розчинів, Рауль встановив: підвищення температури кипіння і зниження температури замерзання розведених розчинів неелектролітів прямо пропорційне молярній концентрації розчину. 

                      mр.р. · 1000                                       mр.р.  · 1000                          

∆tзам. = Ккр.  ––––––––––– ;              ∆tкип. = Кеб.  –––––––––––  ;
                        М · mр-ка                                            М · mр-ка   
   де    ∆tзам. – зниження температури замерзання;

          ∆tкип. – підвищення температури кипіння;

           Ккр.  – кріоскопічна стала;

           Кеб. – ебуліоскопічна стала;

           mр.р. – маса розчиненої речовини;

           М – молекулярна маса розчиненої речовини; 

           mр-ка – маса розчинника.

Відповідно, температура кипіння розчину і температура його замерзання будуть дорівнювати:

tзам. (р-ну) = tзам. р-ка - ∆tзам. ;  tкип. (р-ну) = tкип. р-ка + ∆tкип. ;
Задача. Розрахуйте, при якій температурі буде замерзати або кипіти розчин, який містить 54 г глюкози у 250 г води. Кріоскопічна стала води – 1,86. Ебуліоскопічна стала води - 0,52.

Дано:

mр-ка = 250 г                         Згідно ІІ закону Рауля:
mр.р. (C6H12O6) = 54 г

Ккр = 1,86                                                   m · 1000                                            
Кеб. = 0,52                          ∆tзам. = Ккр.  ––––––––––– ;              

          (tкип. - ?                                            М · mр-ка                                            
          (t зам. -?                     tзам. (р-ну) = tзам. р-ка - ∆tзам. ;
Визначаємо молекулярну масу глюкози:

М (C6H12O6) = 6·12+12·1+6·16 = 180 г/моль;
    Визначаємо зниження температури замерзання розчину глюкози у воді:

                     54 · 1000                                                                   

∆tзам. = 1,86  –––––––––––  =  2,232 оС;
                             180 · 250                                            

    Отже, температура замерзання розчину, який містить 54 г глюкози у 250 г води,  становить:  tзам. (р-ну) = 0 – 2,232 = - 0,232  оС

    Визначаємо підвищення температури кипіння розчину глюкози у воді:

                     54 · 1000                                                                   

∆tкип. = 0,52  –––––––––––  =  0,624 оС;
                             180 · 250                                            

    Отже, температура кипіння розчину, який містить 54 г глюкози у 250 г води,  становить: ∆tкип.  = 1000 + 0,6240 = 100,624 оС.
Загальні методичні вказівки по виконанню контрольної роботи

1. Перед виконанням контрольної роботи студентам необхідно ознайомитися з рекомендованою літературою, вивчити теоретичний матеріал, звернути увагу на методичні вказівки по темам.

2. Відповіді на теоретичні питання необхідно продумати, щоб вони відображали високий рівень знань з дисципліни.

3. Студенти мають право скористатися індивідуальною консультацією, як перед виконанням контрольної роботи, так і в разі її не зарахування. При необхідності студент має право на письмову консультацію.

4. Контрольна робота виконується згідно з термінами, вказаними в графіку, виданому студентові заочним відділенням.

5. Контрольна робота виконана не за своїм варіантом на рецензування не приймається. 

6. В разі не зарахування контрольної роботи студент повинен доповнити відповіді, використовуючи зауваження і рекомендації викладача.

7. В разі не виконання контрольної роботи і не доопрацювання студент до екзамену не допускається.

8. Контрольну роботу зберігати до екзамену.

Правила оформлення контрольної роботи

1. На титульній сторінці вгорі вказати шифр студента, номер контрольної роботи, повну назву дисципліни, курс, відділення, прізвище, ім(я та по батькові. В правому нижньому кутку вказати адресу студента.

2. Робота виконується власноруч, розбірливим почерком, чорнилом одного кольору, охайно, грамотно, скорочення в написі окремих слів робити не можна.

3. Зошит повинен мати поля й пронумеровані сторінки, обов(язково слід залишити місце для рецензії викладача (1-2 сторінки) в кінці роботи і чверть сторінки після кожної відповіді на запитання контрольної роботи.
4. Об(єм роботи не менше 10 сторінок. Кожну відповідь на питання писати з нової сторінки.
5. Закінчити роботу слід списком літератури, що була використана під час виконання контрольної роботи, за алфавітним порядком авторів.

6. Наприкінці роботи написати дату виконання і поставити особистий підпис.

Вибір варіанту контрольної роботи

Варіант контрольної роботи визначається двома цифрами шифру студента. В нижче наведеній таблиці по горизонталі вгорі вказана остання цифра шифру (Б), а по вертикалі (А) – передостання цифра шифру. Перехрещення горизонтальних і вертикальних ліній визначає номери запитань вашого варіанту контрольної роботи. Наприклад, шифр студента 02001, останні дві цифри 01 визначають варіант, перехрещення горизонтальної 1 і вертикальної 0 дає номери запитань: 2,12,22,39,44. 
Таблиця варіантів контрольної роботи

	     Б

А
	Остання цифра шифру

	
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9

	0
	1

11

21

40

43
	2

12

22

39

44
	3

13

23

38

45
	4

14

24

37

46
	5

15

25

36

47
	6

16

26

35

48
	7

17

27

34

49
	8

18

28

33

50
	9

19

29

32

41
	10

20

30

31

42

	1
	9

19

30

39

42
	10

18

29

40

41
	7

20

28

37

43
	6

17

27

38

44
	5

16

26

31

45
	4

15

25

32

46
	3

14

24

33

47
	1

11

23

34

48
	8

13

21

35

49
	2

12

22

36

50

	2
	8

18

22

38

41
	7

19

23

31

42
	10

17

24

32

44
	5

20

25

38

45
	4

12

21

34

46
	6

14

27

35

47
	2

13

28

36

48
	1

15

29

37

49
	9

11

30

39

50
	3

16

26

40

43

	3
	7

17

23

37

50
	6

18

24

38

49
	9

19

25

31

48
	10

16

26

32

47
	3

20

27

33

41
	2

12

26

34

42
	1

11

29

35

43
	8

14

30

36

44
	5

13

22

40

45
	4

15

21

39

46

	4
	6

16

24

36

49
	7

15

26

37

50
	8

14

27

38

41
	9

13

28

31

42
	10

12

29

32

43
	1

20

30

33

44
	2

18

21

34

45
	3

19

22

40

46
	4

17

23

39

47
	5

11

25

35

48

	5
	5

15

25

40

48
	4

14

27

39

47
	3

13

28

33

50
	2

12

30

34

49
	1

11

29

35

43
	10

16

21

36

45
	7

20

22

37

46
	9

19

23

38

41
	8

18

24

31

44
	6

17

26

32

42

	6
	4

14

26

32

47
	3

15

28

31

48
	2

13

29

34

49
	1

12

30

35

50
	8

17

21

36

42
	9

16

22

37

43
	10

12

23

38

44
	6

20

24

33

45
	5

19

25

39

46
	7

18

27

40

41

	7
	3

13

27

31

46
	2

17

29

32

45
	1

15

30

33

47
	4

16

21

34

48
	5

14

22

35

50
	7

12

23

36

49
	9

19

24

39

41
	10

13

25

37

42
	6

20

26

40

43
	8

18

28

38

44

	8
	2

12

28

40

45
	1

13

30

38

46
	6

14

22

39

42
	7

11

23

36

41
	3

20

24

37

43
	8

16

25

31

44
	4

15

26

32

50
	5

17

27

33

47
	10

19

29

34

48
	9

18

21

35

49

	9
	1

11

30

39

44
	2

12

21

40

41
	3

13

26

31

46
	4

14

27

32

47
	5

15

26

33

49
	6

16

24

34

50
	7

17

25

35

48
	8

18

23

36

43
	9

19

22

37

42
	10

20

29

38

45


Запитання контрольної роботи
1. Основні поняття термодинаміки: система, фаза, види систем, параметри, види процесів. 

2. Дайте характеристику параметрам і процесам, які визначають стан системи.

3. Перший закон термодинаміки. Ентальпія. Ізохорні і ізобарні процеси.

4. Термохімія. Тепловий ефект реакції. Теплоутворення реакцій: розкладу, згорання, розчинення.

5. Основні закони термохімії: А. Лавуазьє – П. Лапласа. Закон Г. Гесса і висновки із закону.

6. Другий закон термодинаміки. Ентропія – міра зв(язаної енергії.

7. Загальна характеристика газоподібного стану. Дайте порівняльну характеристику газоподібного стану з рідким і твердим станом речовини. 

8. Ідеальний газ, його характеристика. Основні закони ідеального газу. 

9. Реальні гази. Критичний стан. Застосування скраплених газів.

10. Характеристика рідкого стану речовини: механізм виникнення поверхневого натягу рідин. Фактори, які впливають на величину поверхневого натягу. 

11. Використовуючи сучасні наукові уявлення про будову рідин, поясніть явище внутрішнього тертя або в(язкість рідин, вплив в(язкості на якість кулінарних і кондитерських виробів.

12. Охарактеризуйте різницю між аморфними і кристалічними тілами. Типи кристалічних ґраток в твердих речовинах.

13. Швидкість хімічної реакції. Вплив на швидкість хімічної реакції концентрації реагуючих речовин. Закон діючих мас.

14. Поясніть залежність швидкості хімічної реакції від температури, правило Вант – Гоффа. 

15. Ферменти як каталізатори, умови їх дії. Роль ферментів у виготовленні дріжджового тіста.

16. Хімічна рівновага. Умови зміщення рівноваги. Принцип Ле Шательє.

17. Загальна характеристика розчинів. Методи вираження концентрації розчинів. 

18. Розчинність газів у рідинах. Закон Генрі.
19.  Дифузія в розведених розчинах. Роль дифузії в технологічних процесах. 

20. Осмос і осмотичний тиск в розчинах. Закон Вант-Гоффа. Значення осмосу в консервуванні харчових продуктів.

21. Другий закон Рауля. Що називається кріоскопією, ебуліоскопією? 

22. Властивості розчинів електролітів. Ступінь дисоціації і константа дисоціації. Закон розведення Оствальда.

23. Йонний добуток води і водневий показник. Як впливає рН середовища на технологічні процеси? 

24. Адсорбція, її суть і види, залежність від температури, площі поверхні, вибірковий характер. Рівняння Гіббса. 

25. Значення адсорбції для зберігання сировини і продуктів харчування. Правило товарного сусідства, контроль вологості складських приміщень.

26. Поняття про дисперсні системи. Ступінь дисперсності, питома поверхня. Класифікація дисперсних систем за розміром часток.

27. Методи одержання колоїдних розчинів. Наведіть приклади золей, які входять до складу харчових продуктів.

28. Опишіть одержання колоїдних розчинів методом пептизації. 

29. Дайте пояснення агрегативної і кінетичної стійкості колоїдних розчинів.

30. Коагуляція золів. Фактори, що викликають коагуляцію. Колоїдний захист. Ізоелектричний стан. Поріг коагуляції.

31. Молекулярно-кінетичні властивості дисперсних систем: броунівський рух, дифузія, осмотичний тиск. Седиментація, вплив швидкості седиментації на виготовлення протертих страв.

32. Оптичні властивості золей: явище опалесценції, ефект Фарадея – Тиндаля.

33. Методи дослідження дисперсних систем: ультрамікроскопія, нефелометрія.
34. Емульсії, будова, добування, застосування в технології приготування їжі.

35. Порошки, їх характеристика. Практичне застосування в харчовій промисловості. Аерозолі, їх характеристика, використання.

36. Будова і властивості жирів. Температури плавлення і димоутворення жирів. Гідроліз жирів.

37. Загальна характеристика дицукрів: сахарози, лактози, мальтози. Види гідролізу: ферментативний при бродінні тіста, кислотний при варінні плодів і ягід. 

38. Процес карамелізації сахарози, лактози. Використання цього процесу в технології виготовлення продуктів харчування. Реакція меланоїдиноутворення.
39. Гідроліз крохмалю: ферментативний, кислотний. Декстринизація крохмалю.

40. Драглі, їх властивості. Явище синерезису, його застосування. Позитивні і негативні сторони процесу синерезису.

41. До надлишку розчину арґентум нітрату повільно додають розчин натрій хлориду. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

42. До надлишку розчину натрій хлориду повільно додають розчин арґентум нітрату. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

43. До надлишку розчину арґентум нітрату повільно додають розчин калій броміду. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

44. До надлишку розчину калій броміду повільно додають розчин арґентум нітрату. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

45. До надлишку розчину калій йодиду повільно додають розчин арґентум нітрату. Утворюється колоїдний розчин. Складіть схему будови міцели і вкажіть всі її складові.

46. Розрахуйте, при якій температурі буде замерзати розчин, який містить 100 г глюкози у 500 г води. Кріоскопічна стала води – 1,86. 

47. Розрахуйте, при якій температурі буде кипіти розчин, який містить 100 г глюкози у 500 г води. Ебуліоскопічна стала води - 0,52.
48. Розрахуйте, при якій температурі буде кипіти розчин, який містить 100 г сахарози C12H22O11  у 1000 г води. Ебуліоскопічна стала води - 0,52.
49. Розрахуйте, при якій температурі буде замерзати розчин, який містить 52 г глюкози у 200 г води. Кріоскопічна стала води – 1,86. 

50. Розрахуйте, при якій температурі буде кипіти розчин, який містить 52 г глюкози у 200 г води. Ебуліоскопічна стала води - 0,52.
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Рецензія

на методичний посібник по виконанню контрольної роботи

з дисципліни "Фізична і колоїдна хімія"

для студентів заочної форми навчання


Методичний посібник розроблений викладачем дисципліни «Фізична і колоїдна хімія» Панько І.В. згідно навчальної програми спеціальності «Виробництво харчової продукції» для студентів заочної форми навчання.

Посібник містить загальні методичні вказівки, теоретичний матеріал курсу, в якому розглядаються основи фізичної і колоїдної хімії, загальні методичні вказівки по виконанню контрольної роботи, запитання контрольної роботи, список рекомендованої літератури.

Теоретичний матеріал викладений з використанням сучасної української хімічної номенклатури. Враховуючи фахове спрямування посібника, в ньому наведено приклади фізико-хімічних явищ, що мають місце в технологічних процесах харчових виробництв та технології приготування їжі. Автору вдалося викласти матеріал в найбільш доступній і, по можливості, стислій формі. Математичні виведення зроблені достатньо просто і зрозуміло. Кожна тема розглядається з урахуванням того, що викладання фізичної і колоїдної хімії базується на матеріалі, відомому студентам з курсів математики, фізики і попередніх хімічних дисциплін.
Робота виконана професіонально, матеріал викладено грамотно і логічно.
У цілому методичний посібник по виконанню контрольної роботи з дисципліни "Фізична і колоїдна хімія" може бути рекомендований для використання студентами заочної  форми навчання  вищих  навчальних  закладів І-ІІ рівня акредитації під час самостійного вивчення даної дисципліни.
Рецензент:                                                  Ташріфова І.М.-

викладач дисципліни 

«Фізична і колоїдна хімія»
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