СОСТАВ, СТРОЕНИЕ И СВОЙСТВА ВОДЫ КАК РАСТВОРИТЕЛЯ

(по А. М. Никанорову и др.)

Состав воды

Вода — химическое соединение кислорода и водорода, которое принято обозначать формулой H2O. На самом деле вода имеет более сложный состав, и химическая природа ее до сих пор окончательно не установлена. Молекулярная масса воды равна 18, но встречаются молекулы с молекулярной массой 19, 20, 21 и 22. Они состоят из более тяжелых атомов водорода и кис​лорода, имеющих атомную массу соответственно более 1 и 16. У водорода два стабильных изотопа: протай (Н) и дейтерий (D); отношение Н : D составляет около 6700. Кроме того, известен еще один радиоактивный изотоп водорода с периодом полураспада 12,26 лет — это тритий (Т). У кислорода три стабильных изотопа: 16О (99,759%) 17О (0,037%) и 18О (0,204%). Имеются также более легкие радиоак​тивные изотопы, с периодом полураспада, исчисляе​мыми в секундах. Установлено, что изотопный состав кислорода атмосферного воздуха одинаков в различных пунктах земного шара.

Изотопная разновидность воды, в которой протий замещен дей​терием, называется тяжелой водой. Однако в природе до сих пор не открыта ни собственно легкая, ни тяжелая вода.

Тяжелую воду для технических целей в настоящее время го​товят искусственно. Она отличается от обычной не только физи​ческими свойствами, но и физиологическим воздействием на организм.

Особый геохимический и практический интерес представляет дейтерий (D). Электронная оболочка атома дейтерия, так же как и протия, состоит из одного электрона, но его ядро—дейтон— примерно вдвое тяжелее и состоит из двух частиц—протона и ней​трона. Дейтерий применяется в современной ядерной технике как взрывчатое вещество.

Различные по генезису природные воды имеют неодинаковый изотопный состав. Изотопный состав поверхностных вод континентов и атмо​сферы Земли зависит от ряда факторов и изменяется в широких пределах. Наиболее обедненная тяжелыми изотопами вода за​фиксирована в осадках полярных регионов, а наиболее обогащен​ная — в закрытых бассейнах аридной зоны.

Одной из главных причин, создающих дифференциацию изото​пов в природных водах, является процесс испарения. Упругость паров тяжелой воды несколько ниже упругости паров обычной, а так как процесс испарения является основным фактором кру​говорота воды, то обогащение вод тяжелыми изотопами в местах испарения и обеднение ими в местах конденсации может вызвать заметную разницу в плотности воды.

Установлена следующая закономер​ность распределения изотопов водорода в поверхностных и атмо​сферных водах:

- пресные поверхностные воды рек, озер и других водоемов, пополняющихся главным образом за счет атмосферных осадков, содержат дейтерия и кислорода-18 меньше, чем океанические воды; 

- изотопный состав пресных поверхностных вод определяется физико-географическими условиями их нахождения.

Аномальные свойства воды

Изучению внутреннего строения воды посвящены иссле​дования фундаментального характера. По степени изученности не​которых свойств вода значительно превосходит другие вещества. Однако многие существенные особенности строения и свойства воды остаются еще невыясненными. Выявляются все новые свой​ства воды. Они не были известны раньше и не находят пока объяснения на основе прежних представлений о внутреннем ее строении.

Нас интересуют те особенности строения молекулы воды, кото​рые придают ей интенсивную растворяющую способность и с кото​рыми связаны специфические свойства, известные под названием аномалий воды. Еще в двадцатых годах нашего века на основе учения о полярной структуре молекул воды были разработаны простейшие представления об ассоциации молекул в жидкой воде как результат взаимодействия диполей. Эти представления заклю​чаются в следующем.

Одной из особенностей строения молекулы воды является не​симметричное расположение атомов водорода вокруг атома кисло​рода: они расположены не по прямой, проведенной через центр атома кислорода, а под углом (рис. 1). Центры ядер атомов водорода расположены на расстоянии 9,5*10-8 см от центра атома кислорода. Угол между линиями, соединяющими центры атомов кислорода и водорода, равен 104,5°. Связь между атомами кисло​рода и водорода в молекуле воды осуществляется электронами. Вследствие несимметричности распределения электрических заря​дов молекула воды обладает полярностью, т. е. имеет два полюса — положительный и отрицательный, которые так же, как и магнит, создают вокруг нее силовые поля.

Таким образом, для молекулы воды характерно дипольное строение (диполи). Их изображают в виде овалов, полюса ко​торых имеют противоположные по знаку электрические заряды. При достаточном сближении молекулы воды начинают действо​вать друг на друга своими силовыми полями. При этом положи​тельно заряженный полюс одной молекулы притягивает отрица​тельно заряженный другой. В результате могут получиться агре​гаты из двух, трех и более молекул (рис. 2).
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Рис. 1. Положение ядер водорода отно​сительно атома кислорода в молекуле воды.
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Рис. 2. Образова​ние диполями воды ассоциированных молекул (дигидроля).

Такие группировки молекул воды называются дигидролями  и тригидролями. Следовательно, в воде одновре​менно присутствуют одиночные (моногидроли), двойные и трой​ные молекулы. Содержание их меняется в зависимости от тем​пературы. Во льду доминируют тройные молекулы, обладающие наибольшим объемом. При повышении температуры скорость дви​жения молекул возрастает, и силы притяжения между молекулами оказываются недостаточными для удержания их друг около друга. В жидком состоянии вода представляет смесь дигидролей, тригидролей и моногидролей. С увеличением температуры тройные и двойные молекулы распадаются, при 100 °С вода состоит глав​ным образом из моногидролей.

Хотя изложенные представления о строении воды были пере​смотрены (рис. 3), основные выводы об известном соответствии структур, возникающих из связанных между собой молекул в жид​кой воде и во льду, получили подтверждение и при последующих исследованиях. В дальнейшем разными исследователями на основе результатов, полученных с помощью экспериментальных методов, были разработаны различные теории жидкого состояния воды, но ни одна из них не находится еще в достаточном согласии со всей совокупностью экспериментальных данных о свойствах воды. Можно считать, что в жидкой воде находятся в динамическом равновесии образования из тетраэдрически связанных молекул и частично или полностью свободных молекул. Химически чистая вода обладает рядом аномальных свойств: 

1) при нагревании воды от 0 до 4°С ее объем не увеличи​вается, а уменьшается, и максимальная плотность ее достигается не в точке замерзания (0°С), а при 4°С (точнее 3,98 °С);

2) вода при  замерзании расширяется, а не сжимается, как все другие тела, плотность ее уменьшается;

3) температура замерзания воды с увеличением давления понижается, а не повышается, как этого следовало бы ожи​дать;

4) удельная теплоемкость воды чрезвычайно велика по сравнению с теплоемкостью других тел;

5) вследствие высокой ди​электрической постоянной вода обладает большей растворяю​щей и диссоциирующей способ​ностью, чем другие жидкости; 

6) вода обладает самым большим поверхностным натяжением из всех жидкостей, за исключе​нием ртути;

Поверхностное натяжение и плотность определяют высоту, на которую может подняться жидкость в капиллярной системе при фильтрации через пористые среды.                                  

Причина перечисленных аномальных свойств воды заключается в особенностях строения ее молекул.

Вода как растворитель

Если поместить воду во внешнее электрическое поле, то молекулы ее под действием поля стремятся расположиться в про​странстве так, как показано на рис. 4. Это явление называется ориентационной поляризацией, ею обладают вещества с поляр​ными молекулами. Высокая полярность молекул воды является одной из важнейших причин ее высокой активности при многих химических взаимодействиях. Она же служит причиной и электро​литической диссоциации в воде солей, кислот и оснований. С нею связана также и растворимость электролитов в воде.

Растворение есть не только физический, но и химический про​цесс. Растворы образуются путем взаимодействия частиц растворенного вещества с частицами рас​творителя. Вода обладает способно​стью растворять многие вещества, т. е. давать с ними однородные фи​зико-химические системы перемен​ного состава (растворы). Раство​ренные в природных водах соли на​ходятся в диссоциированном состоя​нии, в виде ионов. В твердом кри​сталлическом  состоянии  ионные соединения состоят из закономерно расположенных положительных и отрицательных  ионов. Молекулы в этом случае отсутствуют. Так, например, в галите, как это опре​делено рентгеновским структурным анализом, каждый ион Na+ окружен шестью ионами Сl-, а также ион Сl- шестью ионами натрия. Ионы взаимодействуют между собой, притягивая друг друга (ионная связь).

В чем состоит механизм растворения? Молекулы воды в силу особенностей своего строения и возникающего из-за этого вокруг них силового поля обладают способностью притягивать молекулы других веществ. Процесс растворения заключается как раз во взаимодействии частиц растворяющего вещества с частицами воды. При соприкосновении с водой какой-нибудь соли ионы, образующие ее кристаллическую решетку, будут притягиваться противоположно заряженными частицами молекул воды. Например, при погружении в воду кристаллов галита ион натрия (катион) будет притягиваться отрицательным полюсом молекулы воды, а ион хлора (анион) — положительным (рис. 5). Чтобы ионы кристаллической решетки оторвались друг от друга и перешли в раствор, необходимо преодолеть силу притяжения этой решетки. При растворении солей такой силой является притяжение ионов решетки молекулами воды, характеризуемое так называемой энергией гидратации.
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Рис. 4. Ориентационная поляриза​ция молекул воды.
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Рис. 5. Разрушение ион​ной решетки кристалла NaCI полярными молеку​лами воды при растворе​нии.
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Рис. 6. Гидратированные молекулы воды.
Если при этом энергия гидратации бу​дет по сравнению с энергией кристаллической решетки доста​точно велика, ионы будут оторваны от последней и перейдут в раствор.

В зависимости от природы вещества при его растворении обычно происходит выделение или поглощение тепла. Ионы раст​воренного вещества притягивают и удерживают вокруг себя опре​деленное число молекул воды, которые образуют оболочку, назы​ваемую гидратной. Таким образом, в водном растворе ионы яв​ляются гидратированными, т. е. химически связанными с молеку​лами воды (рис. 6). При кристаллизации многих солей часть гидратной воды захватывается кристаллическими решетками. По​добную кристаллизационную воду содержит гипс CaSO4*2H2O, мирабилит Na2S04*10H20, сода Na2CO3*10Н2О. Кристаллические вещества, содержащие молекулы воды, называются кристаллогидратами.
Растворимость солей
В воде могут растворяться твердые, жидкие и газооб​разные вещества. По растворимости в воде все вещества делятся на три группы: 1) хорошо растворимые, 2) плохо растворимые и 3) практически нерастворимые. Необходимо подчеркнуть, что абсолютно нерастворимых веществ нет. Так, стекло, серебро, зо​лото — это примеры практически нерастворимых веществ. Однако и они в ничтожных количествах все же растворяются в воде.
Минерализацию (или сумму всех найденных при химическом анализе воды минеральных веществ) природных вод создают обычно ионы немногих солей: хлориды, сульфаты, гидрокарбонаты натрия, магния, кальция. Весьма важно иметь представление о растворимости этих солей, которая изменяется в значительных пределах (растворимость в %о при 18 °С): СаС12 — 732, MgCl2 — 558, NaCl —359, MgSO4 —354, Na2CO3—194, Na2SO4—168, CaSO4 — 2,01, MgCO3 — 0,022, СаСО3 —0,013.
Как видим, растворимость многих солей очень высокая, за исключением сульфата и карбоната кальция. Однако при изуче​нии природных вод относить CaSO4 к слаборастворимым солям никак нельзя. Эту соль все же следует считать сравнительно вы​соко растворимой и некоторые почвоведы, не без основания, на​зывают гипс хорошо растворимой солью.
Растворимость твердых веществ в воде зависит не только от их химической природы, но и от температуры (рис. 7), давления, измельченности (дисперсности) и от наличия в воде газов и при​месей.
Как видно из табл. 1, растворимость хлористого натрия мало изменяется при повышении температуры от 0 до 60 °С. Раствори​мость же карбоната и сульфата натрия сильно возрастает.
На растворимость кремнекислоты большое влияние оказывает температура. В системе кремниевая кислота — вода зависимость растворимости от температуры носит линейный характер. Темпера​турный коэффициент равен 4 мг/(л*град), т. е. при 200 °С раство​римость кремниевой кислоты достигает 800 мг/л. В обычных усло​виях растворимость ее очень низкая (несколько миллиграммов в 1 л).
К числу солей, понижающих свою растворимость с ростом температуры, относится CaSO4. По мере возрастания давления растворимость в общем повышается, хотя и не намного. Поскольку в природных условиях давление ме​няется незначительно, влияние этого фактора на растворимость солей, за несколькими исключениями, сказы​вается слабо.
Как известно, растворимость данной соли уменьшается в присут​ствии другой соли, имеющей с ней одноименный ион, и, наоборот, по​вышается, если в растворе нахо​дятся неодноименные ионы. Напри​мер, пределы растворимости CaSO4 в присутствии различных солей сильно меняются. При наличии в растворе большого количества хло​ристого натрия (порядка 100 г/л) растворимость CaSO4 достигает 5— 6 г/л.
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Рис. 7. Зависимость раствори​мости  солей  от  температуры.
Из главнейших солей минималь​ной растворимостью обладают карбонаты щелочных земель, но она увеличивается в несколько разнесли вода содержит двуокись углерода (СО2). Растворение идет по схеме:
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Таблица 1
Растворимость солей при различной температуре, %
	
	Температура, oС

	Соль
	0
	10
	20
	30
	40
	50
	60

	NaCl
	35,6
	35,7
	35,8
	36,1
	36,4
	36,7
	37,1

	Na2CO3
	7,0
	12,5
	21,5
	40,8
	50,0
	—
	46,6

	Na2SO4
	5,0
	9,0
	19,2
	41,0
	48,0
	46,8
	45,3


Реакции эти носят обратимый характер и протекают до на​ступления определенного равновесия. В результате указанных реакций в воде появляются гидрокарбонаты кальция и магния. Следует отметить, что ни гидрокарбонаты кальция, ни гидрокар​бонаты магния в твердом виде не существуют. Минерализация широко распространенных в природе гидрокарбонатных магниево-кальциевых вод обычно достигает 500—600 мг/л. В присутствии больших количеств СО2 растворимость Са(НСО3)2 и Mg(HCO3)2 может превосходить 1 г/л (углекислые минеральные воды).
С ростом температуры растворимость гидрокарбонатов каль​ция и магния в значительной степени уменьшается и при 100°С падает практически до 0. При высокой температуре эти соли раз​лагаются с выделением СО2 и выпадением карбонатов в осадок
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Отсюда следует, что гидрокарбонатные кальциевые и магние​вые воды на глубинах, характеризующихся большими значениями температуры, существовать не могут.
Обогащение вод солями совершается не только путем простого растворения. Природные растворы образуются также при гидро​литическом расщеплении некоторых минералов. К числу минера​лов, непосредственно нерастворимых в воде, но способных гидро​литически расщепляться, относятся различные силикаты, алюмо​силикаты, ферросиликаты и прочие, составляющие 75 % всех минералов земной коры. Под влиянием воды и углекислоты при выветривании силикаты и алюмосиликаты отдают в раствор основания Na+, K+, Ca2+, Mg2+. Указанные основания, соединяясь с СО2, образуют углекислые и двууглекислые соли или, при соот​ветствующих условиях, сульфатные и хлоридные соли.

Растворимость газов

Все природные воды представляют газовые растворы. При изучении природных вод важное значение имеет следующее равновесие: природные воды ↔ природные газы.

Обычно газ растворен в воде, но при избытке часть его может находиться в свободном (спонтанном) состоянии, т. е. в виде мельчайших пузырьков. Следовательно, всегда существует подвиж​ное равновесие: растворенные в воде газы ↔ свободные газы. Поглощение газа водой и выделение газа водой — важнейший фи​зико-химический и физический процесс, сопровождаемый изменением ионно-солевого состава воды.

Газы находятся в водах в виде молекулярных растворов. При​родные газы представляют собой, как правило, газовые смеси, в которых можно различать главные и второстепенные компо​ненты. Растворимость газов в воде зависит от природы газа, температуры, давления и минерализации воды. Большой раствори​мостью в воде обладают сероводород и углекислый газ (табл. 2).

Таблица 2

Растворимость газов в воде (о/оо по объему)

при парциальном давлении 1,013*105 Па
	Газ
	Температура, оС

	
	0
	10
	20
	30

	О2 

N2 

Аr 

Не 

CO2 

Н2 

СН4 

H2S
	49,22 

23,59 

57,8 

9,7 

1713 

21,48 

55,63 

4370
	38,42 

18,95 

45,3 

9,9 

1194 

19,55 

41,77 

3590
	31,45 

15,98 

37,9 

9,9 

878 

18,19 

33,08 

2910
	26,73 

13,98 

32,6 

10,0 

665 

16,99 

27,62 

2330


Зависимость растворимости газов от давления определяется законом Генри: растворимость газов в данном объеме жидкости (при постоянной температуре) прямо пропорциональна давлению газа

[image: image9.png]|

KP,




где С—количество растворенного газа (растворимость) в %о по объему; Р -давление данного газа над раствором в паскалях (Па);   К - коэффициент пропорциональности,   выражающий растворимость данного газа при давлении 0,506*105 Па. Напри​мер, растворимость кислорода при температуре 20 °С и давлении 0,506*105 Па будет равна
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C=Kp 1,013.10° 0,506 - 105 = 15,71 % so-




Растворимость смеси газов определяется законом Генри — Дальтона: растворимость каждой составной части смеси газов в жидкости пропорциональна пар​циальному (частичному) давлению данной со​ставной части над раствором.

Ввиду различной растворимости составляющих газовую смесь компонентов химический состав свободного и находящегося с ним в равновесии растворенного газа неодинаков. Возьмем для примера атмосферный воздух. В нем содержится азота 78%, кислорода 21 % и отношение кислорода к азоту приблизительно составляет 1:4. При парциальном давлении кислорода 0,21, а азота 0,78 (табл. 2) растворимость газов при t=Q°C будет равна (в °/оо по объему):

[image: image11.png]Vo, == 4Y,22-U,21 = 10,34,
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Таким образом, отношение O2/N2 в растворенном в воде воз духе примерно равно 1 : 2.

Газы H2S и H2, парциальное давление которых в атмосферною воздухе близко к нулю, в нормальных условиях не могут накапли ваться в воде у поверхности водоемов.

Как видно из табл. 2, растворимость газов с повышением тем​пературы понижается. Больше всего растворяется газов в пресных холодных водах, тогда как с увеличением минерализации раство​римость газа уменьшается. Содержание газов в природных водах определяется также интенсивностью химических, биологических и гидрологических (перемешивание, вертикальная зимняя цирку​ляция и др.) процессов. Поэтому содержание многих газов (O2, CO2, N2) часто выражают в процентах от их насыщающего коли​чества. За насыщение принимают то количество газа, которое мо​жет растворяться в воде при данной температуре и минерализации (при сухом атмосферном воздухе и нормальном давлении).
Основные положения теории электролитической диссоциации. Ионное равновесие в растворе

Образовавшиеся  при  растворении  солей  ионные растворы обладают способностью проводить электрический ток, в то время как молекулярные растворы ток не проводят. Веще​ства, водные растворы которых проводят электрический ток, на​зываются электролитами.  Процесс распада электролитов на ионы под действием растворителя называется электролитической диссоциацией или ионизацией.

Сущность теории электролитической диссоциации сводится к следующим трем основным положениям:

а) все электролиты диссоциируют в растворах на положи​тельно и отрицательно заряженные ионы;

б) под воздействием электрического тока положительно заря​женные ионы движутся к катоду и поэтому называются катио​нами, а отрицательно заряженные—к аноду и называются ани​онами;

в) процесс диссоциации — процесс обратимый: параллельно с распадом молекул на ионы (диссоциацией) идет процесс со​единения ионов в молекулы (моляризация).

Последнее обстоятельство заставляет в уравнениях электроли​тической диссоциации вместо знака равенства ставить знак обра​тимости. В растворах электролитов наряду с их ионами присутст​вуют молекулы. Беря в качестве примера NaCI, имеем:
Диссоциация →

NaCI            ↔            Na+ +С1-
←Моляризация

В то время как скорость диссоциации по мере распада моле​кул уменьшается, скорость обратного процесса – моляризации - увеличивается. Когда скорости обоих процессов сравняются, на​ступит состояние равновесия, при котором относительное количе​ство недиссоциированных молекул и ионов остается постоянным.

Отношение числа диссоциированных молекул к общему числу растворенных молекул называется степенью диссоциации электро​лита. Не все электролиты обнаруживают одинаковую способность к диссоциации. Одни из них полностью распадаются на ионы, другие частично и в разной мере.  Сильные электролиты при растворении в воде полностью диссоциируют на ионы. К ним от​носятся многие соли, минеральные кислоты, основания щелочных и щелочноземельных металлов. Слабые электролиты при раство​рении в воде лишь частично диссоциируют на ионы. К ним отно​сятся почти все органические кислоты, некоторые минеральные кислоты, например Н2СО3, H2S, H2SiO3, многие основания метал​лов. К слабым электролитам относится вода.

Кроме электролитов в растворе находятся и неэлектролиты, молекулы которых хотя и имеют гидратную оболочку, но на​столько прочны, что не распадаются на ионы (02, N2).

Поскольку все реакции в водных растворах электролитов пред​ставляют собой взаимодействие ионов, уравнения этих реакций следует писать в ионной форме. В качестве примера можно при​вести уравнение реакции взаимодействия растворов хлорида ба​рия BaCl2 и сульфата натрия Na2S04. Молекулярное уравнение этой реакции записывается так:

[image: image12.png]BaCl, + Na,SO, = BaSO, + 2NaCl.
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Полное ионное уравнение реакции, в котором хорошо диссоциирующие вещества записываются в виде ионов, а уходящие из сферы реакции вещества - в виде молекул, будет иметь вид:

[image: image13.png]Ba’t 4 2CI™ 4 2Na™ 4 SOi™ = BaSO, + 2Na™ + 2CI".
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Исключив из обеих частей этого уравнения одинаковые ионы, можно получить сокращенное ионное или просто ионное уравнение акции:
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Как видно из этого уравнения, сущность реакции между BaCl2 и Na2S04 сводится к взаимодействию ионов Ва+2 и SO2-4 , в результате чего образуется осадок BaS04.

Несколько иначе записывается уравнение реакции между рас​твором хлорида калия КСl и раствором нитрата натрия NaNO3. Так как эти вещества и продукты реакции хорошо растворимы в воде и не уходят из сферы реакции, то уравнение данной обратимой реакции записывается в молекулярной форме так:

КС1 + NaNO3 ↔ KNO3 + NaCI

в ионной форме уравнение реакции будет иметь следующий вид: 

К+ + Сl- + Na+ + NO3- ↔ К+ + NO3- + Na+ + Сl-
Если сократить в обеих частях этого уравнения одинаковые ионы, то можно прийти к тождеству 0 = 0. Это говорит о том, что с точки зрения теории электролитической диссоциации данная реакция не протекает. Однако если выпарить такой раствор, то ионы соединятся в молекулы и будет получена смесь четырех солей.

Реакции между ионами протекают в тех случаях, когда в ре​зультате их взаимодействия образуются малодиссоциированные, малорастворимые или газообразные вещества, иными словами, когда продукты взаимодействия уходят из сферы реакции.

Многие вещества вступают с водой в реакцию обменного раз​ложения, называемую гидролизом. При гидролизе имеет место сдвиг равновесия диссоциации воды Н2О ↔ Н+ + ОН- за счет связывания одного из ее ионов ионами растворенного вещества с образованием малодиссоциированного или труднорастворимого продукта. Следовательно, гидролиз — это химическое взаимодей​ствие ионов растворенной соли с водой, сопровождающееся изме​нением реакции среды. Ввиду обратимости гидролиза равновесие этого процесса зависит от всех тех факторов, которые вообще влияют на равновесие ионного обмена. В частности, оно сильно (иногда практически нацело) сдвигается в сторону разложения соли, если продукты последнего (чаще всего в виде основных солей) труднорастворимые.

Гидролизу подвержены соли слабых кислот и слабых основа​ний, слабых кислот и сильных оснований, сильных кислот и сла​бых оснований. Соли, образованные сильной кислотой и сильным основанием, гидролизу не подвергаются. Приведем пример гидролиза хлористого магния MgCI2:

MgCI2 + 2НОН ↔ Mg(ОН)2 + 2HCI
В рассматриваемом случае идет связывание ОН-, и равнове​сие сдвинуто в сторону накопления ионов водорода. Раствор ста​новится кислым. Вот почему природные воды, содержащие боль​шие концентрации MgCl2, обладают агрессивностью по отношению к бетону («магниевая агрессия»).

Растворы, виды растворов

Если в какой-либо среде в виде очень мелких частиц распределено другое вещество, то такая система называется дис​персной. Свойства дисперсных систем, в первую очередь их устойчивость, сильно зависят от размеров распределенных частиц. Если раздробленное вещество доведено до размеров раздробления <1*10-6 м), такие высокодисперсные системы очень устойчивы, не разделяются при сколь угодно долгом стоянии,

К категории дисперсных систем относятся растворы. Всякий раствор состоит из растворенного вещества и растворителя. Часто бывает трудно установить, что является растворителем, а что - растворенным веществом. Условно принято считать растворителем то вещество, которое находится в избытке.

Однородность растворов и явления теплового эффекта при растворении приближает растворы к химическим соединениям. Возможность изменения концентрации растворенного вещества в широких пределах сближает растворы с механическими смесями.

В зависимости от величины частиц растворенного вещества различают истинные и коллоидные растворы. Растворы называют истинными, когда растворенное вещество находится в них в иони​зированном состоянии. В ионном растворе по принципу электро​нейтральности всегда содержатся равные количества эквивален​тов катионов и анионов. В природных условиях ионные растворы образуются обычно при растворении простых солей.

Коллоидными называются такие растворы, в которых вещество находится не в ионизированном состоянии, а в виде групп мо​лекул, так называемых «коллоидных частиц». Размеры частиц в коллоидных растворах лежат примерно в пределах 10-10 – 2*10-8 м. В устойчивых коллоидных растворах частицы в боль​шинстве случаев несут электрические заряды, различные по ве​личине, но одинаковые по знаку для всех частиц данной коллоид​ной системы. Коллоидные растворы называются золями. Золи способны переходить в гели, т. е. превращаться в студнеобразные массы в результате укрупнения коллоидных частиц (процесс коа​гуляции).

В природе коллоидные растворы могут быть органическими и неорганическими. Последние образуются преимущественно при гидролитическом расщеплении различных силикатов, которые при гидролизе выделяют заключающиеся в них основания (щелочные и щелочно-земельные металлы), дающие начало истинным раство​рам. Но, кроме того, при гидролизе в раствор переходят кремний, железо, алюминий и другие металлы, образующие большей частью коллоидные растворы.
Концентрация растворов, способы ее выражения

В гидрохимии широко распространен термин минерали​зация воды, под которым понимают сумму всех найденных при анализе минеральных веществ. В океанологии вместо минерализа​ции употребляется термин соленость.

Кроме минерализации, существует еще близкое к ней по величине понятие сумма ионов ∑и, т. е. сумма всех видов ионов мг/л или г/л, концентрация которых больше 0,1 мг/л [1]. В гидрохимической практике для выражения концентрации и формы результатов анализа проб воды применяются различные способы:

а) главные ионы при общей минерализации воды более 1 г/л обычно выражаются в %о (или г/кг), меньше 1 г/л — в мг/л, так как при данных условиях 1 л воды практически равен 1 кг;

б) растворенные газы (О2, N2, СО2, Н2S, CH4 и др.) — количе​ством миллиграммов, растворенных в 1 л воды (мг/л), а в оке​анологической практике — количеством миллилитров, содержа​щихся в 1 л воды (мл/л, или %о по объему, ммоль/л);

в) биогенные вещества (соединения азота, фосфора и крем​ния) — количеством миллиграммов, содержащихся в 1 л воды (мг/л), а иногда и в микрограммах на 1 л воды (мкг/л); в оке​анологической практике — в мкг или мкмоль индивидуального элемента, содержащегося в 1 л воды;

г) микроэлементы — в мг/л, или мкг/л, или в виде степенного выражения, например, 4*10-8 г/л.

Для выражения концентраций растворов существует несколько способов:

1) массовая  концентрация — отношение массы какого-либо компонента, содержащегося в растворе, к общему объему раствора. Она выражается в г/л или г/дм3 (и в кратных им единицах: г/мл, мг/л, мг/мл и т. д.);

2) молярная концентрация, или молярность — отношение количества вещества, содержащегося в растворе, к объему раствора. Примеры указания молярной концентрации С (X):

[image: image15.png]C(CH1) =0,1 moan/ax; 0,1 moab/am?;
C (NHF) =0,2 Mo/




Эти понятия применяют вместо ранее используемых: грамм-молекулярная, грамм-ионная;

3) моляльная концентрация, или моляльность — отношение ко​личества вещества, содержащегося в растворе, к массе раствори​теля;

4) молярная концентрация эквивалента — отношение количе​ства вещества эквивалента, содержащегося в растворе, к общему объему раствора. В некоторых реакциях, в частности нейтрализа​ции, окисления — восстановления и ионообмена, принимает уча​стие не целая частица X, а лишь ее часть, называемая эквива​лентом. Эквивалент есть 1/Z части частицы. При Z = l эквива​лент идентичен самой частице. 

Эти понятия применяют вместо ранее используемых: грамм-эквивалентная концентрация, нормальность или нормальная кон​центрация.

При определении понятий: молярная концентрация, мольная концентрация, моляльная концентрация эквивалента использовано выражение «количество вещества».  Количество вещества — это основная величина, характеризующая размер порции вещества, численностью содержащихся в ней частиц. Последние могут быть атомами, молекулами,  ионами, электронами, эквивалентами. Единицей количества вещества является моль.

ОБЩИЙ ХИМИЧЕСКИЙ СОСТАВ ПРИРОДНЫХ ВОД

Растворенные газы

Все природные воды представляют газовые растворы. Наиболее широко распространены в поверхностных водах кисло​род O2 и двуокись углерода CO2, а в подземных — сероводород H2S и метан СН4. Иногда CO2 в значительных количествах мо​жет насыщать также воды глубоких горизонтов. Кроме того, во всех природных водах постоянно присутствует азот N2. 
Кислород, являясь мощным окислителем, играет особую роль в формировании химического состава природных вод. Образуется он в результате происходящих в природе процессов фотосинтеза. Расходуется на окисление органических веществ, а также в про​цессе дыхания организмов. Концентрация растворенного кисло​рода в природных водах колеблется в ограниченных пределах (от 0 до 14 мг/л). Кислород необходим для существования большинства организмов, населяющих водоемы. Как сильный оки​слитель кислород играет важную санитарно-гигиеническую роль, способствуя быстрой минерализации органических остатков.

Двуокись углерода находится в воде главным образом в виде растворенных молекул газа СО2. Главным источником CO2 в при​родных водах являются процессы окисления органических веществ, происходящие с выделением CO2. К ним относятся дыха​ние водных организмов, биохимический распад и окисление орга​нических остатков. Двуокись углерода может иметь и неоргани​ческое происхождение. В огромных количествах она выделяется лри вулканических извержениях.

Содержание двуокиси углерода в природных водах значительно колеблется — от нескольких десятых долей миллиграмма в 1 л до 3—4 тыс. Наименьшая концентрация CO2 наблюдается в по​верхностных водах, особенно минерализованных (моря, соленые озера), наибольшая — в подземных и загрязненных сточных водах. В реках и озерах концентрация CO2 редко превышает 20— 30 мг/л.

Между CO2 атмосферы и CO2 воды существует состояние под​вижного равновесия. Если парциальное давление CO2, растворен​ной в воде (p CO2 воды), выше, чем парциальное давление CO2 в атмосфере (p CO2 атм), то двуокись углерода выделяется в атмо​сферу, при обратном соотношении (p CO2 воды < р CO2 атм) проис​ходит поглощение CO2 водой из атмосферы. Обычно воды суши, в которых протекают различные процессы разложения органиче​ского вещества, имеют большее содержание CO2 и поэтому выде​ляют ее в атмосферу.

Так же, как и кислород, двуокись углерода имеет важное жиз​ненное значение. Так, для растительных организмов она является источником углерода, без которого в природных водах не было бы жизни. Кроме того, двуокись углерода играет особую роль в гид​рохимических процессах. Она увеличивает растворяющую способ​ность воды и сама по себе является источником образования ионов НCO3 и CO3.

Азот (N2), будучи по своей природе инертным газом, все же участвует в гидрохимических процессах, косвенно являясь перво​причиной появления в воде ионов NH4, NO2, NO3. Растворен​ный в поверхностных водах азот имеет преимущественно воздушное происхождение. Наряду с этим в природе широко распростра​нен азот биогенного происхождения, возникающий в результате денитрификации.

Газ метан (СН4) относится к числу наиболее распространенных газов в подземных водах. В газовой фазе подземных вод почти всегда количественно преобладает азот, двуокись углерода или метан. Основным источником образования метана служат дис​персные органические вещества в породах. В небольших количе​ствах метан наблюдается в придонных слоях озер, где он вы​деляется из ила при разложении органических остатков.

Газ сероводород (H2S) является одним из продуктов распада; белкового вещества, содержащего в своем составе серу, и поэтому скопление его часто наблюдается в придонных слоях водоемов вследствие гниения различных органических остатков. В нижних частях глубоких озер и морей, где отсутствует водообмен, часто образуется сероводородная зона.

При парциальном давлении сероводорода в атмосфере, равном нулю, длительное присутствие его в поверхностных водах невоз​можно. Кроме того, он окисляется кислородом, растворенным в воде. В реках сероводород наблюдается лишь в придонных слоях, главным образом в зимний период, когда затруднена аэрация водной толщи. Встречающийся иногда в поверхностных водах сероводород служит показателем сильного загрязнения и анаэробных условий.
Главные ионы в водах и их происхождение

К числу главных ионов, содержащихся в природных. водах, относятся ионы Cl, SO4, HCO3, Na, Mg, Ca и K, которые образуют основную часть их минерального состава. Главные ионы определяют химический тип вод, иначе их назы​вают макрокомпонентами. Микрокомпоненты содержатся в водах в гораздо меньших количествах и не определяют химического типа воды. Ряд компонентов, растворенных в водах, занимает промежуточное положение между макро- и микрокомпонентами. К их числу относятся Н, NH4, NO3, H2SiO3. Перечисленные компоненты в некоторых типах вод могут приобретать первосте​пенное значение. Массовая концентрация главных ионов в весьма пресных водах выражается первыми единицами миллиграммов. в литре, в рассолах же достигает нескольких сотен граммов на 1 кг (промилле, %о).

Отнесение ионов K к числу главных является спорным. В под​земных и поверхностных водах эти ионы, как правило, занимают второстепенное положение. Только в атмосферных осадках попы K могут играть главную роль.

Хлоридные ионы обладают высокой миграционной способностью, т. е. способствуют к перемещению, определяемой физико-химическими константами данного иона и условиями среды, в ко​торой происходит миграция. Они не образуют труднорастворимых минералов, не адсорбируются коллоидными системами (за исклю​чением красноземных почв влажных тропиков), не накапливаются биогенным путем. Растворимость хлоридных солей натрия, маг​ния и кальция очень высокая. Вследствие указан​ных причин хлоридные ионы беспрепятственно мигрируют с во​дами. Они присутствуют во всех природных водах от следов до первых сотен граммов на 1 л рассола. В слабо- и умеренно ми​нерализованных водах ионы хлора обычно находятся на третьем месте. С увеличением минерализации растет их абсолютное и от​носительное содержание. В водах повышенной минерализации ноны хлора так же, как и сульфатные ионы, по количественному содержанию занимают первое или второе место. Доминирующее значение они приобретают, в высокоминерализованных водах и рассолах. Морская вода, рассолы глубинных подземных горизон​тов и рапа большинства озер относятся к хлоридному классу.

В земной коре количество хлора составляет 0,017 % ее массы (А. П. Виноградов). Главным источником содержания ионов хлора в природных водах является галит (NaCI), как рассеянный в породах, так и содержащийся в них в виде пластов и штоков. Хлор поступает в воду также и при выветривании магматических пород. Важным источником нахождения ионов хлора в поверхно​стных водах являются атмосферные осадки, содержащие то или иное количество этого иона. В засушливых районах ионы хлора поступают в природные воды при растворении солончаков. Ка​кая-то часть хлора попадает в воду с вулканическими выбросами. Наконец, одним из источников характеризуемого иона для неглу​боко залегающих грунтовых вод являются хозяйственные и про​мышленные отходы.

Сульфатные ионы также обладают хорошей подвижностью, уступая в этом отношении хлоридным. Коллоиды почв почти не задерживают SO4, и только во влажных тропиках возможно адсорбирование этого иона положительно заряженными гидро​окислами железа и алюминия. Содержание SO4 в природных водах лимитируется присутствием в воде ионов Са, которые вместе с SO4 образуют сравнительно мало растворимый CaSO4.

При невысоком же содержании Са в минерализованных водах наблюдаются концентрации SO4, выражаемые десятками грам​мов на 1 л воды. В отсутствии кислорода (в анаэробной среде) сульфатные ионы становятся неустойчивыми и восстанавливаются до сероводорода. Основная роль в этом процессе принадлежит сульфатредуцирующим бактериям, развивающим свою деятель​ность при наличии органического вещества. Схематически восстановление сульфатов изображают так:
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В результате десульфатизации воды обогащаются H2S и СО2; в них понижается содержание SO4 и появляется сода, при этом воды из второго типа, по классификации О. А. Алекина, перехо​дят в первый. Если десульфатизации подвергаются сульфатно-кальциевые воды, то сода не образуется.

Так как сера является жизненно необходимым элементом, входя в состав белков, аминокислот и многих других органических соединений, она активно захватывается живым веществом. Рас​тения усваивают серу в форме SO4. С этим связано биогенное

накопление серы в гумусовом горизонте почв. Таким образом, ряд протекающих процессов задерживает накопление ионов SO4  в природных водах по мере роста их минерализации.

Сульфатный ион является одним из важных в природных во​дах. Поверхностные и подземные воды неглубоких горизонтов почти всегда содержат сульфаты. На больших глубинах, где от​сутствует кислород, нередко залегают бессульфатные воды. Суль​фатные ионы доминируют в умеренно минерализованных водах рек и озер. В слабоминерализованных водах сульфатные ионы обычно уступают свое первенство гидрокарбонатным ионам. Уме​ренно минерализованные воды артезианских бассейнов чаще всего имеют смешанный анионный состав.

Основным источником появления в воде сульфатов являются различные осадочные породы, в состав которых входит гипс и ангидрид. Немаловажное значение в обогащении вод ионами SO4 играют процессы окисления сульфидов, широко распростра​ненные в земной коре. Значительное количество сульфидов и особенно H2S выделяется при вулканических извержениях и окисляется до SO4.  Низкие значения концентрации ионов SO4 могут быть обусловлены привносом сульфатов дождевыми водами. В пустынях поверхностные и грунтовые воды обога​щаются сульфатами при выщелачивании солончаков, содержащих кроме галита гипс и мирабилит. Какое-то количество сульфатов попадает в воды при разложении промышленных и бытовых отходов.

Гидрокарбонатные и карбонатные ионы являются важнейшей составной частью химического состава природных вод. Оба эти иона, будучи производными угольной кислоты, находятся в рас​творе в динамическом равновесии между самой угольной кисло​той и составляющими ее ионами в определенных количественных отношениях:
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Изменение содержания одного из членов этого равновесия влечет за собой изменение другого. Эти ионы образуют карбонатную систему химического равновесия, имеющую большое значение в природных водах. Теоретически рассчитанные соотношения между компонентами карбонатного равновесия в зависимости oт величины рН даны в табл. 3.

Таблица 3

Соотношение форм производных угольной кислоты в зависимости от рН воды 

(в молярных долях, %)

	Форма
	рН

	
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	11

	Н2СОЗ
	99,7
	97,0
	76,7
	24,99
	3,22
	0,32
	0,02
	

	НСО3
	0,3
	3,0
	23,3
	74,98
	96,70
	55,84
	71,43
	20,0

	CO3
	—
	—
	—
	0,03
	0,08
	3,84
	28,55
	80,0


В действительности не НСО3, СО3 и Н2СО3 зависят от рН, а, наоборот, — именно соотношение форм карбонатного равновесия определяет в большинстве случаев в природных водах значение рН; в данном случае показатель рН использован лишь как харак​теристика состояния равновесия. Из табл. 3 видно, что в кислых водах преобладает двуокись углерода, поскольку

Н2СО3 —> Н2О+СО2
В таблицах результатов химического анализа вод приводится содержание CO2. При рН < 5 концентрация гидрокарбонатных ионов практически равна 0; такие воды, по классификации О. А. Алекина, относятся к IV типу. В нейтральных и щелочных водах преобладают гидрокарбонатные ионы. Карбонатные ионы появляются в водах при рН > 8, а в сильно щелочных водах они становятся доминирующими.

Таким образом, по присутствию той или иной формы угольной кислоты можно судить о значении рН данной воды.

Гидрокарбонатные ноны встречаются во всех природных водах, кроме кислых. Они, как правило, доминируют в водах низкой и довольно часто — в водах умеренной минерализации. Пресные воды преимущественно относятся к гидрокарбонатному классу. Накопление в водах ионов НСО3 лимитируется присутствием кальция, образующего с HCO3 слаборастворимую соль. В при​родных водах при преобладании Са не наблюдается большого содержания ионов НСО3. Обычно в реках и озерах оно не пре​вышает 250 мг/л. В подземных водах при наличии больших коли​честв двуокиси углерода (CO2) концентрация НСО3 значительно повышается (Нарзан — 1,24 г/л).

Ионы СО3 находятся в природных водах сравнительно редко. Из-за очень низкой растворимости карбонатов кальция и магния содержание СО3 редко превышает в водах несколько миллиграм​мов на литр. Однако в природе известны воды (не часто встречающиеся), в которых содержание СО3 и НСО3 выражается граммами и даже десятками граммов на литр воды. Это так на​зываемые содовые, щелочные воды, в которых карбонатные и гид​рокарбонатные ионы связаны с ионами натрия, причем кальция и магния в подобных водах мало. Считается общепризнанным, что источником НСО3 и СО3 служат различные карбонатные породы — известняки, доломиты, мергели и другие, карбонатный цемент многих осадочных пород. Растворение карбонатов кальция и магния происходит по следую​щим уравнениям:
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Как видно из реакций, гидрокарбонатные ионы имеют ком​плексное происхождение. Часть их получается в результате пере​хода карбонатов в раствор, а часть из CO2. Течение реакции слева направо может идти только в присутствии углекислоты, и чем больше ее содержится в воде, тем интенсивнее растворяются кар​бонаты.

Повсеместным источником появления в природных водах CO2 несомненно является наземный и подземный воздух. Содержание CO2 в подземной атмосфере в результате микробиологических процессов резко увеличивается. По данным почвоведов, почвенный воздух или воздух вообще кластической массы продуктов вывет​ривания содержит до 1 % и более CO2. Содержание CO2 в грун​товом воздухе на глубине 6 м от поверхности достигает 7 %. Столь высокие концентрации CO2 в подземном воздухе и обуслов​ливают более высокие содержания НCO3 в подземных водах.

Гидрокарбонатные ионы могут образовываться в водах совер​шенно независимо от наличия в водоносных породах карбонат​ного вещества. Воды, формирующиеся в современной коре вывет​ривания изверженных пород, относятся преимущественно к гидро​карбонатному классу. Являясь постоянным компонентом этих вод, ионы НСО3 имеют биохимическое происхождение, так как вывет​ривание изверженных пород идет при обязательном участии мик​роорганизмов. Наконец, укажем еще на один источник происхо​ждения угольной кислоты и ее производных, имеющий локальное значение, — это магматические процессы.

Общий график изменения концентраций главных анионов при​родных вод с ростом минерализации представлен на рис. 8.

Ионы натрия по распространенности среди катионов стоят на первом месте. Все соли натрия обладают высокой растворимо​стью. Поэтому миграционные возможности натрия весьма широки. В этом отношении он уступает только иону хлора, так как может вступать в обменные реакции с поглощенным комплексом пород и, следовательно, выводиться из раствора. Последним объясняется наблюдаемое иногда отставание концентраций Na от С1 в про​цессе роста минерализации воды.

В водах низкой минерализации Na чаще всего занимает третье место по концентрации, хотя в коре выветривания изверженных пород нередко встречаются слабоминерализованные воды
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Рис. 8. Относительная роль главных анионов в формировании химического состава природных вод различной минерализации.

натриевой группы. С повышением минерализации содержание Na увеличивается, и уже в водах, имеющих минерализацию несколько граммов на литр, Na в большинстве случаев становится преоб​ладающим катионом. В морской воде ионы Na составляют около 84 % массы всех катионов. Количество их в рассолах выражается несколькими десятками граммов на литр.

Большая часть ионов натрия уравновешивается ионами хлора, образуя подвижное и устойчивое соединение, которое со значи​тельной скоростью мигрирует в растворе. Меньшая, но все же зна​чительная часть Na, мигрирует в форме сернокислых солей и ча​стично в форме неустойчивых углекислых солей.

В земной коре содержание Na составляет 2,5 % по массе. Большая часть его атомов входит в состав различных силикатов. Одним из источников появления Na в водах являются продукты выветривания изверженных пород (гранит и др.).

Другим важным источником Na в водах служат залежи его солей, главным образом каменной соли, и рассеянные в почвах и породах его соединения (кристаллики минералов галита, мира​билита и др.). И, наконец, как одновалентный ион натрий вытес​няется из поглощенного комплекса пород и почв двухвалентными ионами кальция и магния, что способствует накоплению его в природных водах.

Калий по химическим свойствам и величине содержания в зем​ной коре — аналог натрия. Калий так же, как и Na, образует легкорастворимые соединения с главными анионами (КС1, K2SO4, К2СО3). Однако ионы калия содержатся в природных кодах в очень незначительных концентрациях. Количество калия обычно составляет около 4—10 % содержания натрия, с наибольшим процентом в мало минерализованных водах. Но это соотношение под влиянием локальных условий часто нарушается. Причина ука​занного явления заключается не в химических свойствах данного элемента, а в слабой миграционной способности калия, обуслов​ленной главным образом его большей биологической потребно​стью для живых организмов, в первую очередь растительных орга​низмов. Относительная концентрация ионов калия в атмосферных осадках значительно выше, чем в других видах природных вод. Это объясняется иными условиями формирования химического состава вод в атмосфере.

Кальций среди щелочных и щелочно-земельных металлов об​ладает наивысшим кларком (3,6); его содержание в известняках, мергелях и некоторых других породах может превышать 10 % (максимум — до 40%). Среднее содержание кальция в живом ве​ществе составляет 0,5%. Этот элемент активно участвует в био​логических процессах. После смерти организмов кальций быстро переходит в минеральную форму и поступает в почву. Поэтому почвенные растворы, как правило, являются кальциевыми. Каль​ций преобладает и в поглощенном комплексе почв и пород.

Ионы кальция доминируют в катионном составе слабоминера​лизованных вод. Гидрокарбонатные кальциевые воды пользуются региональным распространением в хорошо дренированных мест​ностях. С ростом минерализации относительное содержание Са быстро уменьшается. Это объясняется сравнительно ограниченной растворимостью сернокислых и низкой растворимостью углекис​лых солей кальция, вследствие чего при испарительном концентр п-ровании природных вод, имеющем место в аридных условиях, не​прерывно выводятся из раствора громадные количества Ca в виде CaS04*2H20 и СаСО3. По этой причине количество Са в природных водах редко превышает 1 г/л, обычно его содержание значительно ниже. Только в глубинных хлоридных кальциевых рассолах содержание кальция выражается десятками граммов на килограмм (промилле, %о).

Одним из важных источников Са в природных водах яв​ляются известняки, доломиты и известковистый цемент горных по​род, которые растворяются в воде по следующей схеме:

[image: image20.png]CaCO; 4+ CO, + H,0 == Ca (HCO,




Значительные количества кальция переходят в воду за счет растворения гипса, широко распространенного в земной коре. Ионы кальция освобождаются и поступают в воду в процессе выветривания кальцийсодержащих силикатов. Это — весьма распространенный источник обогащения природных вод кальцием.

Магний по своим химическим свойствам близок к кальцию, кларки их одного порядка (2,10 и 3,6), но миграция этих эле​ментов протекает по-разному. Биологическая активность у магния выражена слабее, чем у кальция. В поглощенном комплексе по​род магний связывается слабее, чем кальций; этот элемент вхо​дит в состав многочисленных вторичных силикатов.

[image: image21.png]coned

B
)

Cas0y,2H,0

g
n
N

N
D

0 3 4 \& Lg abured Muneparusayuy
/0 1000 {79000 j' 2000 OFtyan MunepRIIaYs, Y2

llpeoﬂue __L(,'o/mobamue[ conansie epynne: 608

LoBepoearue,z /1002 cymms
.
S
-’.
]
i
1
)
{
1
1
2 (s





Рис. 9. Относительная роль главных катионов в формировании химического состава 

природных вод различной минерализации.

Хотя ионы магния присутствуют почти во всех природных во​дах, но тем не менее очень редко встречаются воды, в которых магний доминирует. Обычно же в маломннерализованных водах преобладает кальций, в сильноминерализованных — натрий. Од​нако лучшая растворимость сульфата и гидрокарбоната магния по сравнению с CaSО4 и Са(НСО3)2 способствует концентрированию Mg в природных водах.

Ионы магния поступают преимущественно при растворении доломитов, мергелей или продуктов выветривания основных (габбро), ультраосновных (дунит, перидотит) и других пород. В водах, формирующихся в перечисленных породах, даже на низ​ких стадиях минерализации ионы магния занимают первое место в катионном составе или разделяют первенство с ионами кальция. Зависимость концентраций главных катионов природных вод от минерализации приведена на рис. 9.

Ионы водорода. Классификация вод по величине рН

Водород — самый распространенный химический эле​мент во Вселенной. Тем не менее содержание ионов водорода в природных водах очень низкое. Только в сильно кислых водах концентрация его может достигать больших значений. Концентра​ция водородных ионов является важнейшей характеристикой природных вод, так как ионы Н играют исключительную роль в гидрохимических процессах. Многие сложные преобразования химического состава подземных вод проходят при активном уча​стии ионов Н.

Известные свойства кислот независимо от их анионов будут характеризоваться наличием положительно заряженного иона водорода. Основания же независимо от катионов при электроли​тической диссоциации воды образуют гидроксильные ионы ОН, имеющие отрицательные заряды.

Концентрацию водородных ионов выражают в виде их лога​рифмов, взятых с обратным знаком, и обозначают символом рН. Следовательно, рН = -lg (Н+). И кислую, и щелочную реакцию выражают концентрацией водородных ионов, так как их легче определять, чем концентрацию ионов гидроксильных. При рН = 7 реакция воды нейтральная, при рН < 7 — кислая, при рН > 7 — щелочная.

Величина рН в природных водах зависит от содержания в них различных форм угольной кислоты, от присутствия органических кислот, газов, микроорганизмов, от гидролиза солей и т. д.

Для большинства природных вод рН определяется главным образом соотношением концентраций угольной кислоты и ее ионов. Угольная кислота в воде диссоциирует с образованием ионов Н+:

[image: image22.png]H,CO, 2 H* + HCO; = 20t + coi~.




Угольная кислота является слабой кислотой и в нормальных условиях диссоциирует незначительно. Так, для первой ступени диссоциации ее константа К1) составляет всего 3,04*10-7 а для второй ступени еще меньше: К2 = 4,01*10-11.

В природной воде ионы HCO3 образуются в больших количе​ствах в результате диссоциации гидрокарбонатов Са(НСО3)2 и Mg(HCО3)2, которые, увеличивая концентрацию НСО3, ведут к уменьшению Н+ (увеличению рН) в сторону щелочной реак​ции, т. е. появлению ионов ОН, согласно уравнению гидролиза:

[image: image23.png]HCO; 4 H,0 2= H,CO, + OH".




Поэтому для поверхностных вод, в которых содержание дву​окиси углерода небольшое, характерна слабощелочная реакция. Однако в случае наличия больших количеств двуокиси углерода и сравнительно небольших количеств НСО3 рН может быть

ниже 7,0.

Гумусовые кислоты, присутствующие в почвах (особенно кис​лых), в перегное лесной подстилки, а также в болотных во​дах, являются источниками обогащения вод ионами водорода. Поэтому грунтовые воды лесной зоны имеют слабокислую реакцию.

Кислые воды образуются в результате гидро​лиза солей тяжелых металлов. При окислении сульфидов получаются сульфаты железа, меди, свинца и других металлов, которые гидролитиче​ски расщепляются. Например, гидролиз сульфата железа совершается по следующему урав​нению:

FeSO4 +2Н20 = Fe(ОН)2 + 2Н + SO4
Подобный процесс развивается в зоне окис​ления сульфидов металлов и особенно характе​рен для шахтных и рудничных вод.

Значения рН для природных вод колеблются от 0,45 — 1,0 до 8 — 11,5 (рис. 10). Большинство природных вод имеет рН от 6 до 8,5. Наиболее низкие значения рН (0,45—3,0) связаны с при​сутствием свободной серной, реже соляной кис​лоты. Понижения рН от 6,5 до 3,0 могут быть обусловлены, кроме присутствия серной кислоты, влиянием органических кислот и углекислого газа. Для нейтральных и слабощелочных вод (рН 6,5—8,5) характерно наличие в водах Са(НСО3)2, Mg(HCО3)2. Повышение рН до 8,5—10,5 в большинстве случаев связано с при​сутствием соды (Na2CO3 или NaHCO3). Наиболее высокие значения рН (до 11,5) характерны для термальных вод.
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Рис. 10. Величины рН, наиболее ха​рактерные для раз​ных природных вод.

По значению рН природные воды в зависимости от назначения делят на несколько групп. По мнению авторов, подземные воды по значению рН рационально делить на семь групп: 1 ) сильнокислые воды (рН < 3) ;

2) кислые воды (рН = 3-5);

3) слабокислые воды (рН = 5-6,5);

4) нейтральные воды (рН = 6,5-7,5):

5) слабощелочные воды (рН = 7,5-8,5);

6) щелочные воды (рН = 8,5-9,5);

7) сильнощелочные воды (рН > 9,5). 

Как будет видно из последующего изложения, рН служит кри​терием для определения возможности существования в водных растворах многих компонентов (H2S, SiО3, тяжелых металлов и пр.).

Кремниевая кислота

Кремний — второй по распространенности (после кисло​рода) элемент в земной коре. Он является постоянным компонен​том состава природных вод. Однако из-за очень низкой растворимости силикатных минералов, а также в связи с тем, что кремниевокислые соли потребляются некоторыми группами организмов (главным образом для построения внешнего скелета), содержание кремния в поверхностных водах суши невелико.

Существующие представления о формах соединения, в кото​рых кремний находится в растворе, до сих пор неполные и недо​статочно точные. Кремний присутствует в водах в истинно рас​творенном состоянии в виде кремниевой и поликремниевых кислот, а также в виде коллоидов типа xSiO2*yH2O. Предполагают, что кремниевая кислота имеет строение ортокремниевой кислоты H4SiO4. При диссоциации она образует ряд производных, из ко​торых значение для природных вод может иметь лишь ион H3SiO4:

[image: image25.png]H,SiO=H* 4 HsSiOy .




Содержание форм H4SiO4 и H3SiO4 находится в зависимости от рН раствора (табл. 4).

Таблица 4

Соотношение форм производных кремниевой кислоты в воде в зависимости от рН (в молярных долях, %)

	Форма
	рН

	
	7
	8
	9
	10

	H4SiO4
	99,9
	98,6
	87,7
	41,5

	H3SiO4
	0,1
	1,4
	12,3
	58,5


Таблица 4 показывает, что при значениях рН, соответствующих нейтральной и слабощелочной реакции, практически вся H4SiO4, растворенная в воде, присутствует в неионизированном виде и только при значениях рН, отвечающих сильнощелочной реак​ции, начинает преобладать ионная форма. Следует иметь в виду, что указанные значения форм кремниевой кислоты, полученные расчетным путем, не вполне подтверждаются экспериментальными данными.

Повсеместное распространение кремнезема в земной коре обес​печивает непрерывное поступление этого компонента в природные воды. Содержание кремниевой кислоты в современных речных во​дах колеблется в пределах 10—20 мг/л, в морских и океаниче​ских водах 0,5—3,0 мг/л, в подземных водах от 20—40 до 2000—3000 мг/л.

Растворимость кремнезема увеличивается с повышением тем​пературы, а также в высокоминерализованных, сильнощелочных и сильнокислых водах и в присутствии двуокиси углерода,

