Лекція 1. 1.ТЕРМОДИНАМІКА РОЗЧИНІВ ЕЛЕКТРОЛІТІВ

П Л А Н


1. Електролітична дисоціація

          2. Сольватація іонів

          3. Активність і коєфіцієнти активності електролітів

Електролітами називають речовини або системи, що містять в достатній кількості іони і мають іонну провідність. Розрізняють тверді електроліти, розплави та розчини електролітів. В більш вузькому значенні електролітами називають речовини, молекули яких в розчині здатні розпадатися на іони в результаті електролітичної дисоціації. Розчини електролітів також часто називають електролітами.


Електроліти поділяються на сильні та слабкі згідно їх можливостей вступати в процес електролітичної дисоціації. Сильні електроліти в розбавлених розчинах практично повністю дисоціюють на іони. Слабкі електроліти в розчині дисоціюють лише частково. Кількісно здатність до дисоціації речовин характеризується ступенем дисоціації  α та константою дисоціації К.
Ступінь дисоціації α пов’язана з константою дисоціації К законом розведення Освальда, котрий для бінарного електроліту записується таким чином:

                             К = [image: image2.png]


 =[image: image4.png]


 ·[image: image6.png]


                 (1.1)

де С – Молярність електроліту; V=
[image: image7.wmf]C
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 - розбавлення розчину, тобто об’єм, що містить 1 моль електроліту.


В зв’язку зі збільшенням при дисоціації числа частинок в розчині, розчини електролітів мають аномальні колігативні властивості. Рівняння, що описують колігативні властивості розчинів неелектролітів, можна застосовувати і для опису властивостей розчинів електролітів, якщо ввести поправочний ізотонічний коефіцієнт Вант –Гоффа, наприклад :

П =  і ∙с ∙ R ∙ T     
(1.2)
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Ізотонічний коефіцієнт пов’язаний зі ступенем дисоціації α електроліту:
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(1.4)
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де k – кількість іонів, що утворюється при дисоціації молекули.


При термодинамічному описанні розчинів електролітів, як і розчинів неелектролітів, використовується метод активностей. Властивості реальних розчинів описуються рівняннями, в яких замість концентрацій вводиться активність а:

                     [image: image12.png]


+RTln[image: image14.png]


 ,                      (1.6)

де μі  - хімічний потенціал і-того компонента,;

         - стандартний хімічний потенціал і-того компонента; аі  - активність і-того компонента.

Активність аі виражається у вигляді добутку концентрації mi  на коефіцієнт активності γі:
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      (1.7)

Експериментально активність електролітів можна визначити так само, як і активність неелектролітів за вимірюванням колігативних властивостей розчинів – тиску пари, осмотичного тиску, температури кипіння та замерзання, а також за вимірюванням ЕРС гальванічного елементу.


В розчині сильного електроліту, що дисоціює на v+ катіоні та v- аніонів,

                                       A[image: image17.png]v,



B[image: image19.png]


= [image: image21.png]v, A°t



 + [image: image23.png]


  (1.8)

хімічний потенціал електроліту складається з хімічних потенціалів іонів:

                         µ = [image: image25.png]


 [image: image27.png]v,



+ [image: image29.png]



             (1.9)

Хімічні потенціали іонів описуються виразами:
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де   [image: image32.png]


 та [image: image33.png]


  - стандартні хімічні потенціали іонів,

 γ+ та γ- - коефіцієнт активності катіону та аніону.

Підставляючи (1.10 а та б) у (1.9) одержуємо:

µ = ([image: image35.png]vy



) + RTln([image: image37.png]


)= [image: image39.png]


+RTln([image: image41.png]


)                 (1.11а)

µ = [image: image43.png]


                                            (1.11б)

Експериментально визначити активність катіону α  та аніону α – неможливо внаслідок електронейтральності розчину електроліту, тому вводять поняття середньої іонної активності α ± :

                     [image: image45.png]
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· [image: image49.png]


)1/ν                                                   (1.12)

де ν = ν++ ν-.

Аналогічно визначають середній іонний коефіцієнт активності γ±:
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(1.13)

та середню іонну моляльність m±:
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де [image: image52.wmf]-
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 - моляльність розчину електроліту. 

Зв'язок між середніми величинами α±, γ± та m±   наступний:
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(1.15)

 де 
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і залежить від зарядного типу електроліту 

Враховуючи , що  
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, рівняння (1.11) для хімічного потенціалу електроліту записується таким чином:
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                         (1.16)

Тоді активність електроліту дорівнює:
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Згідно емпіричному правилу іонної сили Люіса та Рендала коефіцієнти активності іонів не залежать від конкретного виду іонів, що знаходяться в розчині, а залежать від іонної сили розчину  І: 
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де  zi- заряд іону, mi - його моляльна концентрація. Це правило справедливе при концентрації електроліту до 0,01 моль . кг -1 і наближено виконується до 0,1 моль.кг-1.


Розрахувати коефіцієнт активності у розбавлених розчинах сильних електролітів можна за допомогою теорії Дебая – Гюккеля.
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