Фізико-хімічна природа розчинів, їх властивості.

Електролітична дисоціація

План.

1. Фізико-хімічна природа розчинів
2. Способи вираження концентрації розчинів
3. Колігативні властивості розчинів неелектролітів.
4. Розчини електролітів. Теорія електролітичної дисоціації (ТЕД).
5. Водневий показник
6. Гідроліз солі
1 питання. Фізико – хімічна природа розчинів.

За розчинністю у воді всі речовини поділяються на :

- добре розчинні ( NaОН, С2Н5ОН, НСl);

- малорозчинні ( Са(ОН)2, С6Н6, N2, О2):

- практично нерозчинні (скло, інертні гази, золото).
Розчинністю називають здатність речовин розчинятися у тому чи іншому розчиннику.

 Розчинення – фізико-хімічний процес, а розчини - фізико-хімічні системи. 
Розчинність речовини залежить природи розчиненої речовини і розчинника,їх агрегатного стану, наявності  у розчині сторонніх речовин, температури,а у випадку газоподібної речовини розчиненої речовини і від тиску.

Згідно правила «подібне розчиняється у подібному»:  іонні сполуки та молекули з полярним типом зв’язку краще розчиняються у полярних розчинниках, неполярні речовини – у неполярних розчинниках.
Западна хімічна школа висунула фізичну теорію розчинів (Вант -  Гофф, Арреніус) – розчинник індиферентний до розчиненої речовини, розчин- це гомогенна суміш розчинника та розчиненої речовини.
Сучасна хімічна теорія розчинів (основи-Менділєєв, Каблуков)- розчинник активно взаємодіє з розчиненою речовиною:

- взаємодія молекул води (або іншого розчинника) з молекулами розчиненої речовини називається гідратацією (сольватацією), при цьому теплота виділяється;

- руйнування структури розчиненої речовини – іонізація (дисоціація), відбувається з поглинанням теплоти;

-   розподіл сольватованих часток розчиненої речовини в об’ємі розчинника – дифузія, супроводжується поглинанням теплоти.

Загальний тепловий ефект процесу розчинення визначається співвідношенням значень теплових ефектів всіх процесів і може бути екзо- чи ендотермічним.
Розчин – це гомогенна (тобто однорідна) термодинамічно стійка система, яка складається з двох або більше компонентів (розчинника, розчиненої речовини) і продуктів їх взаємодії.
 Компонент, який у розчині міститься в більшій кількості і не змінює агрегатний стан під час утворення розчину, називається розчинником. Компонент, який у розчині міститься в меншій кількості, називається розчиненою речовиною.
КЛАСИФІКАЦІЯ РОЗЧИНІВ:
1.За агрегатним станом розчини бувають:

- рідкі ( напр., розчини солей, кислот, основ у воді)

- тверді ( сплави металів, скло);

- газоподібні (повітря та інші суміші газів).

2. За кількістю речовин, що переходять в розчин та виходять із нього:
Ненасичений розчин – це розчин, в якому розчинена речовина ще може розчинятися за даних умов.

Розчин, що перебуває в стані рівноваги з надлишком розчиненої речовини, називається насиченим  розчином. У ньому за певних умов (t) речовина більше не розчиняється.
Пересичений – розчин, що містить речовини більше, ніж це визначається його розчинністю. 
3. За наявністю заряджених частинок у розчині:

- розчини електролітів;

- розчини неелектролітів.

4. За концентрацією:
  розчини бувають:

-концентровані ( > 40% - 50%);

- розбавлені (< 40%).

Концентрація розчину – це кількість розчиненої речовини, яка міститься в певній масовій кількості або певному об’ємі розчину або розчинника. 

2 питання.   Способи вираження концентрації розчинів.
СПОСОБИ ВИРАЖЕННЯ КОНЦЕНТРАЦІЇ РОЗЧИНІВ
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	Визначається числом грамів розчиненої речовини, що міститься в 100 г розчину
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	Визначається числом молів розчиненої речовини в 1 л розчину
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	Визначається числом еквівалентів розчиненої речовини, що містяться в 1 л розчину
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	Визначається числом молів розчиненої речовини в 1кг (1000г) розчинника
	моль/кг


- титр розчину (Т) показує кількість грамів розчиненої речовини в 1 мл розчину.

    3 питання.   Колігативні властивості розчинів неелектролітів.
Вивчення властивостей розведених розчинів неелектролітів показало, що їхні властивості змінюються прямо пропорційно концентрації розчинів.

Властивості розчинів , які залежать лише від їхньої концентрації і не залежать від природи розчиненої речовини, називаються колігативними:

·  тиск пари над розчином;
·  зниження температури замерзання;
·  підвищення температури кипіння;
·  осмотичний тиск.
А) Тиск пари розчинів (леткий розчинник):

Розчинена речовина ускладнює випаровування розчинника внаслідок взаємодії молекули розчиненої речовини і розчинника. Тому при сталій температурі тиск пари над розчином , де розчинена нелетка речовина, менший, ніж над чистим розчинником.


Зниження тиску пари над розчином тим більше, чим вища концентрація розчину.


Залежність зниження тиску пари розчинів від  концентрації виражена  законом Рауля (два варіанти): 

1 варіант.  Тиск насиченої пари над розчином прямо пропорційний добутку тиску насиченої пари над чистим розчинником на мольну частку розчинника: 
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1
2 варіант.   Відносне зниження тиску насиченої пари над розчином прямо пропорційна мольній часткі розчиненої речовини:
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- тиск пари чистого розчинника
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 - тиск пари розчину
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1-  мольна частка розчинника
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2 – мольна частка розчиненої речовини 

Б) Підвищення температури кипіння і зниження температури замерзання розчинів (два наслідки із закону Рауля).


Згідно  закону Рауля розчини нелетких речовин, повинні кипіти за більш високої температури і замерзати (кристалізуватися) за більш низької температури ніж чистий розчинник (рис.1).
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Рисунок 1. Залежність тиску насиченої пари від температури: 1–для чистого рідкого розчиника; 2, 3–розчиника над розчином з концентраціями С2 та С3; 4–для чистого твердого розчиника (крига).

Два наслідки із закону Рауля:

      Підвищення температури кипіння ( або зниження температури замерзання) розчину прямо пропорційне моляльній концентрації розчиненої речовини

1-й наслідок:                         ΔТ кип. = Е* Сm
2-й наслідок                          ΔТзам  = К* Сm

Для розчинів електролітів: 
ΔТзам  = і *   К* Сm

ΔТкип.  = і *   Е* Сm

ΔТкип.  – підвищення температури кипіння; 
ΔТзам  –зниження температури замерзання;

Е  - ебуліоскопічна стала розчинника (град/ моль);

К – кріоскопічна стала розчиника (град/моль);

Сm – моляльна концентрація розчину (моль/кг).
          і–ізотонічний коефіцієнт, який зв’язаний зі ступенем дисоціації :
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          k –кількість іонів, на які розпадається електроліт;
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–уявна ступінь дисоціації електроліта.
Значення ебуліоскопічної  та  кріоскопічної констант не залежать від концентрації і природи розчиненої речовини а залежать лише від природи розчинника, вимірюються в градусах/моль (довідникові даннї).

      За даними зниження температури замерзання (підвищення температури кипіппя) розчинів розраховують молекулярну масу розчиненної речовини.
 Цей метод називається кріоскопічний (ебуліоскопічний).
Розраховують молекулярну масу (М) досліджуваної речовини за рівнянням:
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де    К - кріоскопічна стала (1,86),  або ебуліоскопічна стала Е (0,52)
g0 - наважка досліджуваної речовини, г
g - наважка розчинника, г
Δt - зниження температури кристалізації (підвищення температури   кипіння) розчину.


 В)  Осмотичний тиск.
 Якщо розділити розчин і розчинник напівпроникною перегородкою (мембраною) крізь яку проходять молекули розчинника і не проходять молекули розчиненої речовини, то внаслідок односторонньої дифузії молекул розчинника крізь мембрану відбувається вирівнювання концентрації   розчиненої речовини у всьому об’єму розчину.

Процес односторонньої дифузій молекул розчинника крізь напівпроникну  перегородку називається осмосом а тиск, що спричинює осмос – осмотичним тиском.

Згідно закону Вант – Гоффа про осмотичний тиск : осмотичний тиск розбавленного розчину чисельно дорівнює тому тиску, який би чинила дана кількість розчиненої  речовини , якщо б вона займала у вигляді газу при даній температурі  той же  об’єм, що і розчин. 
Для розчинів неелектролітів:
                                                  П = С*R*T
Для розчинів електролітів:
                                                  П = i* С*R*T, де

П –  осмотичний тиск ,кПа;

С – молярна концентрація розчиненої речовини, моль/л;
R – газова стала;

Т –температура розчину;

i- ізотонічний коефіцієнт
4 питання.  Розчини електролітів. ТЕД.

Електроліти – це речовини, які під час розчинення у воді (або іншому полярному розчиннику) чи розплавлення розпадаються на іони і тому їх розчини або розплави проводять електричний струм. Речовини, які під час розчинення чи розплавлення не розпадаються на іони і тому їх розчини або розплави не проводять електричний струм, називаються неелектроліти.

Процес розпаду електролітів на іони під дією полярних молекул розчинника або під час розплавлення називається електролітичною дисоціацією (ЕД):

NaOH ↔ Na+ + OH-
HNO3 ↔ H+ + OH-
Основні положення теорії електролітичної дисоціації (ТЕД):

-  під час розчинення електроліту у воді або в іншому полярному розчиннику чи в процесі розплавлення відбувається ЕД –розпад електроліту на іони ( прості – Cl-, K+ та складні - NH4+, SO42- );

-  іони у воді оточені оболонкою, тобто знаходяться у гідратованому стані;

-  іони відрізняються від нейтральних атомів наявністю електричного заряду;

- під дією електричного струму позитивно заряджені іони рухаються до катоду (-),   негативно заряджені – до аноду (+);

-наявність іонів в розчині зумовлює його електропровідність;

- електролітичній дисоціації в розчинах підлягають речовини з іонними або ковалентними полярними зв’язками, в розплавах – лише з іонними;

- електролітичної дисоціації – процес оборотній.

Механізм ЕД іонної сполуки: молекули води (диполі) орієнтуються протилежно зарядженими полюсами навколо іонів розчиненої речовини. Коли сили іон-дипольної взаємодії перевищують сили  міжіонного притягання, відбувається дисоціація.  В результаті гідратації утворюються гідратовані іони.

Механізм ЕД полярної молекули: спочатку відбувається іонізація, тобто перетворення на іонну сполуку, потім – перехід гідратованих іонів у розчин подібно до іонної сполуки.

Кількісні характеристики процесу електролітичної дисоціації:

1. Ступінь дисоціації (α) – це відношення числа молів електроліту, що розпалися на іони (Сдис), до його загальної концентрації в розчині (Сзаг). За величиною α 0,01-0,1 н. розчинів усі електроліти поділяють на сильні (α >30%), середньої сили (2-3%<α <30%)та слабкі (α <.2-3%). На величину α впливають такі фактори:

-хімічна природа розчиненої речовини;

-природа розчинника;

-температура;

-концентрація розчину.

 

2. Константа дисоціації (Кд.)– це відношення добутку рівноважних концентрацій іонів, що утворилися при дисоціації електроліту, до рівноважних концентрацій недисоційованих молекул електроліту.
Вираз для константи дисоціації:
                                        Кд =[Н+][OH-]/ [H2O],

де [Н+] – концентрація водневих іонів;

[OH-] – концентрація гідроксид-іонів;

[H2O] – концентрація недисоційованих молекул електроліту.
Реакції у водних розчинах електролітів відбуваються між іонами, які з них утворюються при дисоціації. Такі реакції називаються іонними, а рівняння цих реакцій – іонними рівняннями.

При складанні іонних рівнянь слід дотримуватися такої послідовності:

-  скласти молекулярне рівняння реакції;

- представити його у вигляді повного іонного рівняння реакції, записуючи сильні електроліти у вигляді іонів, а нерозчинні, малодисоційовані, газоподібні сполуки – у молекулярній формі;

-виключити з рівняння іони, що не приймають участь у реакції;

-записати скорочене іонне рівняння реакції.
 Лекція «Гідроліз солей»

Вода- слабкий електроліт, частково дисоціює на гідроксид-іони та іони водню:

Н2О↔Н+ + ОН-
Вираз для константи дисоціації: Кд =[Н+][OH-]/ [H2O],

де [Н+] – концентрація водневих іонів;

[OH-] – концентрація гідроксид-іонів;

 

[H2O] – концентрація недисоційованих молекул. 
Звідси [Н+]*[OH-] = Кд *[H2O],
Кдис.= 1,8×10-16
Ступінь електролітичної дисоціації води дуже низький, зміна концентрації недисоційованих молекул настільки незначна, що її можна вважати постійною.

Молярна концентрація води дорівнює частці від ділення маси одного літра води на її молекулярну масу:

[H2O] ( 1000г/ 18г / моль = 55,6 моль / л, тоді
[Н+]*[OH-] = Кдис *[H2O] = 1,8×10-16×55,6 моль/л = 1×10-14 моль/л

Ця величина є постійною і називається іонним добутком води  КН2О .

Будь-який розчин кислоти, основи або солі містить як іони [Н+], так і іони [OH-]. 
Для чистої води [Н+] = [OH-] =√КН2О = √1×10-14 = 1×10-7 моль/л

Залежно від концентрації [Н+] або [OH-] реакцію середовища виражають так:

- нейтральне середовище [Н+] = [OH-] = 10-7 моль/л

-кисле середовище [Н+] > [OH-] > 10-7 моль/л

-лужне середовище [Н+] < [OH-] < 10-7 моль/л

Водневий показник – це від’ємний десятковий логарифм концентрації іонів водню в розчині: pН = - lg [Н+]

Аналогічно pОН = - lg [ОН-]

Оскільки [Н+][OH-] = 1×10-14, то рН + рОН = 14

Концентрація [Н+] може змінюватися у межах іонного добутку, тому рН змінюється в інтервалі від 0 до 14:

- рН = 7 – середовище нейтральне;

- рН < 7 – кисле;

- рН > 7 – лужне.

Експериментально рН середовища водних розчинів визначають за допомогою індикаторів. Це речовини, що змінюють своє забарвлення залежно від концентрації іонів [Н+] або [OH-].

Буферні розчини – це розчини, значення рН яких не змінюється при введенні невеликої кількості сильної кислоти або лугу і не залежить від розбавлення. Це суміші концентрованих розчинів слабкої кислоти та її солі або слабкої основи та її солі. Наприклад, ацетатний буфер: СН3СООН + СН3СООNa, аміачний буфер: NH4OH + NH4Cl.

Гідроліз солі – це хімічна взаємодія іонів розчинної солі з водою, яка супроводжується утворенням слабкого електроліту. Це призводить до накопичення іонів Н+ або ОН- і, відповідно, до зміни реакції середовища розчину солі.

Гідролізують солі, утворені за участю слабких кислот або слабких основ. Солі, до складу яких входять багатозарядні катіони, гідролізують ступінчасто ( за стадіями). При цьому гідроліз солі відбувається переважно за першим ступенем.

Солі, які є похідними сильних кислот і сильних основ, не гідролізують, оскільки їх іони не зв’язують іони води (Н+ або ОН-) в слабкий електроліт, а отже не зміщують її іонну рівновагу.

Типи гідролізу:

1. За катіоном - для солей, утворених катіоном слабкої основи і аніоном сильної кислоти ( ZnCl2, NH4NO3, MnSO4). Відбувається внаслідок зв’язування катіоном  солі  гідроксид-іонів води в малодисоційований електроліт.
 Реакція середовища кисла (рН < 7).

 Продуктами гідролізу таких солей залежно від заряду катіона є:
· слабка основа (якщо сіль утворена однозарядним катіоном):

NH4NO3 + HOH ↔ NH4OH + HNO3;
· основна сіль (якщо сіль утворена багатозарядним катіоном): 
CuCl2 + HOH ↔ CuOHCl + HCl (I стадія).

2. За аніоном - для солей, утворених катіоном сильної основи і аніоном слабкої кислоти (СН3СООNa;  K3PO4, Ca(NO2)2 ). Відбувається внаслідок зв’язування аніоном солі іонів Н+ води в малодисоційований електроліт.
 Реакція середовища лужна (рН > 7).

Продуктами гідролізу таких солей залежно від заряду аніона є:
– слабка кислота (якщо сіль утворена однозарядним аніоном): 
СН3СООNa + HOH ↔ СН3СООH + NaOH;

- кисла сіль (якщо сіль утворена багатозарядним аніоном):

Na2CO3 + HOH ↔ NaHCO3 + NaOH (I стадія).

3. За катіоном і аніоном – для солей, утворених катіоном слабкої основи і аніоном слабкої кислоти (СН3СООNH4, NH4NO2, (NH4)2CO3, Fe(СН3СОО)2). Відбувається внаслідок  зв’язування  аніоном і катіоном солі кожного з іонів води (Н+ і ОН-) в малодисоційовані електроліти.

Продуктами гідролізу таких солей залежно від зарядів катіона і аніона є:

- основна сіль (якщо сіль утворена багатозарядним катіоном):
 Zn(СН3СОО)2 + HOH ↔ ZnOHСН3СОО + СН3СООH;

- кисла сіль (якщо сіль утворена багатозарядним аніоном):

(NH4)2CO3 + HOH ↔ NH4HCO3 + NH4OH.

Реакція середовища визначається відносною силою слабких електролітів, що утворюються.

Повністю (необоротно) гідролізують солі слабких основ і дуже слабких, нестійких або летких кислот: Al2(CO3)3,  Al2S3,  Fe2(SO3)3,  SnCO3, ін. 
Їх гідроліз супроводжується повним розкладанням солі з виділенням кислот і гідроксидів, що приймали участь в утворенні солі.

Al2(CO3)3 + HOH ↔ Al(OH)3 + H2O + CO2↑

Кількісно гідроліз солей оцінюють за величиною ступеня гідролізу (h) та константи гідролізу (Кг).

Ступінь гідролізу (h) – це відношення концентрації гідролізованої солі (Сг) до її загальної концентрації (Сз):
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Величина h залежить від:

- хімічної природи солі;

- температури (зростає з підвищенням температури розчину);

- концентрації розчину ( збільшується із зменшенням концентрації).

Константи гідролізу (Кг) - це відношення добутку рівноважних концентрацій продуктів реакції гідролізу до рівноважної концентрації солі з урахуванням стехіометричних коефіцієнтів.

                       СН3СООNa + HOH ↔ СН3СООH + NaOH
Кг = [СН3СООH]* [NaOH] / [СН3СООNa]
ВИПАДКИ ГІДРОЛІЗУ СОЛЕЙ

	сіль
	випадок гідролізу

реакція середовища
	рівняння реакції гідролізу

	К+с. осн. + А-с. к-ти
	Не піддаються гідролізу,

рН середовища

не змінюється
	KOH – сильна основа
КCl┤

           HCl – сильна кислота 


K+ + Cl- +HOH↔K+ +OH- + H+ + Cl- 

HOH ↔ OH- + H+
Рівновага дисоціації води не порушується



	К+с.осн. + А-сл. к-ти
	Гідроліз

за аніоном,

рН > 7,

середовище лужне
	         KOH – сильна основа
KCN┤
          HCN – слабка кислота

KCN+HOH↔K+ +OH- + HCN
CN- +HOH↔OH- + HCN


	К+сл.осн. + А-с. к-ти
	Гідроліз

за катіоном,

рН < 7,

середовище кисле
	           Cu(OH)2 – слабка основа
CuCl2┤

           HCl – сильна кислота

CuCl2+HOH↔ CuOHCl+ HCl
Cu2++2Cl- +HOH↔CuOH++2Cl- +H+


	К+сл.осн. + А-сл.к-ти
	Гідроліз

за катіоном

та аніоном

рН = 7
	Al(OH)3 – слабка основа
Al2S3┤

          H2S – слабка кислота

Al2S3+ 6HOH ↔ 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑

2Al3+ +3S2- +6HOH↔2Al(OH)3↓ + 3H2S↑
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