Лекція №12

ТЕМА:  Рівновага пара - рідкий розчин у бінарних системах               
П Л А Н

1. Закон Рауля. Позитивні та негативні відхилення від закону Рауля.

2. Перший та другий закони Коновалова

3 .  Обмежена взаємна розчинність рідин. Перегонка з водяною парою.
4.  Розподілення речовини між двома розчинниками, що не змішуються.  Екстракція.  Закон  Нернста.

1.  Закон Рауля.  Позитивні та негативні відхилення від закону Рауля.


Розчин – це однофазна гомогена система, яка складається з двох або більше компонентів і продуктів їх взаємодії. Склад розчину можна змінювати безперервно в певних межах. Тиск насиченої пари – дуже важлива властивість розчинів, з якою пов’язаний ряд інших властивостей. В ідеальних розчинах, де дуже близькі сили взаємодії між однаковими і різними молекулами, між тиском насиченої пари існує проста лінійна залежність. Це визначається законом Рауля: парціальний тиск насиченої пари, якого-небудь і-того компонента над розчином пропорційний мольній частці цього компоненту в розчині і тиску пари над чистим компонентом:

рі=рі0·хі 


(20)
де рі–тиск насиченої пари над розчином;

рі0– тиск насиченої пари над чистим компонентом;

хі–мольна частка і-того компонента.

Якщо умовно прийняти, що в бінарному розчині мольну частку розчиника позначити індексом 1, а розчиненої речовини без індексу, то рівняння (1) можна переписати:

р1=р10·(1-х)  

(21)

де р1–тиск насиченої пари над розчином;

р10– тиск насиченої пари над чистим розчиником;

(1-х)–мольна частка розчиника, т.к. х1+х=1
Закон Рауля має і інше формулювання: відносне зниження тиску насиченої пари, якого-небудь компоненту над розчином дорівнює мольній частці цього компоненту в розчині
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Графічно ця залежність показана на рисунку 4.
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Рисунок 4. Залежність загального тиску та парціального тиску пари компонентів над ідеальним розчином (А-розчиник, В-розчинена речовина).


Для реальних розчинів спостерігаються відхилення від закону Рауля. Відхилення обумовленні фізичними і хімічними причинами: дипольна взаємодія, різна інтенсивність Вандер-Ваальсових сил, вплив водневого зв’язку, дисоціація, сольватація, адсорбція. Для реальних розчинів спостерігаються негативні і позитивні відхилення від законів ідеальних розчинів. 


Позитивні відхилення: тиск насиченої пари реального розчину більше за тиск пари ідеального розчину. Зовнішні прояви позитивного відхилення: утворення таких розчинів, як правило, проходить з поглинанням тепла (ΔН>0) і збільшенням об’єму (ΔV>0). Позитивні відхилення обумовленні перевагою взаємодії між молекулами одного сорту: ЕАВ<1/2(ЕАА+ ЕВВ). Це сприяє переходу молекул із розчину в газову фазу, що призводить до збільшення випаровування і підвищення тиску насиченої пари над розчином (рис. 5а). При цьому збільшується хімічний потенціал компоненту та його активність (γ>1). Приклади таких розчинів: вода-метанол, ацетон-етанол, ацетон-бензол та інш.


Негативні відхилення: тиск насиченої пари реального розчину менше за тиск пари ідеального розчину. Зовнішні прояви позитивного відхилення: утворення таких розчинів, як правило, проходить з виділенням тепла (ΔН<0) і зменшенням об’єму (ΔV<0). Обумовленні негативні відхилення переважною взаємодією між молекулами різного сорту: ЕАВ>1/2(ЕАА+ ЕВВ). Внаслідок цього теплота випаровування компонентів з розчину виявляється більшою, ніж чистого компоненту. Тут тиск насиченої пари виявляється меншим, ніж відповідних найпростіших розчинів (рис.5б). Приклади таких розчинів: водні розчини хлоридної, нітратної кислот, розчини ацетону і бензолу в хлороформі.

[image: image3.jpg]




Рисунок 5. Тиск насиченої пари над розчином з відхиленням від закону Рауля: а–позитивним; б–негативним.

2.  Перший та другий закони Коновалова.
При випаровуванні бінарного розчину між рідиною і парою встановлюється рівновага, яка може бути охарактеризована 3 параметрами: тиск, температура, склад обох фаз.

Зв’язок між зміною складу рівноважних фаз і зміненням тиску та температури вперше був розглянутий Д.П. Коноваловим у вигляді 1 та ІІ зоконів.

І Закон Коновалова:
Тиск пари над розчином зростає при збільшені в рідині концентрації того компоненту, вміст якого в парі більший, ніж у розчині.

Температура кипіння розчину зменшується при збільшені в рідині концентрації того компоненту, вміст якого в парі більший, ніж у розчині.

Тиск пари буде збільшуватись, а температура кипіння буде знижуватись при зростанні в рідині вмісту більш леткого компоненту.
На рисунку 6 (криві а, б), представлені діаграми рідких розчинів, що підпорядковуються першому закону Коновалова.

Розділяти на складові чисті компоненти бінарний розчин можна шляхом дистиляції, фракційної перегонки та ректифікації.

Дистиляцією називається процес розділення розчину на складові частини шляхом перегонки. Розділення взагалі відбувається тим легше, чим більш розрізняються по складу рівноважні рідина та пара. Для кількісної характеристики розчину в цьому відношені використовують коефіцієнт розділення α. 

                                      α   = (1-х) /х /(1-хl ) / х l
У найпростіших системах:
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де Р0А– тиск насиченої пари компонента А;

Р0В– тиск насиченої пари компонента В.

Компонент А більш леткий ніж В.


Дробна або фракційна перегонка – розділення розчину на складові компоненти шляхом відбору окремих фракцій конденсата з наступною повторною їх дистиляцією та фракційною конденсацією.


Ректифікація – розділення розчину на складові компоненти шляхом безперервної фракційної перегонки, де операції конденсації та дистиляції автоматизується.


ІІ Закон Коновалова.
 Екстремуми на кривих залежності тиску пари (або температури кипіння) від складу розчину відповідають такій рівновазі розчину та насиченої пари, при якій склад обох фаз однаковий (або  в точках екстремумів склад рідини співпадає зі складом пари).
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Рисунок 6. Діаграми рідких розчинів.

На рисунку 6 (криві в–ж), представлені діаграми рідких розчинів, що підпорядковуються другому закону Коновалова.

Розділення азеотропних сумішей на окремі компоненти шляхом прямої перегонки не можливе, так як, при перегонці утворюється конденсат того ж складу. Тому азеотропні суміші називаються постійно киплячими, або нероздільно киплячими. До азеотропних сумішей відносяться наприклад водні розчини хлоридної, нітратної, сульфатної кислот, етанолу та інші. Змінити співвідношення компонентів таких сумішей можна: а) перегонкою при підвищеному або зниженому тиску; б) перегонкою в присутності третього компоненту.

        3. Обмежена розчинність рідин. Перегонка з водяною парою.

Обмежена розчинність означає, що змішування може відбуватись у певних концентраційних інтервалах та при певній температурі.

Для таких сумішей рідкий розчин знаходиться в рівновазі з конденсованою фазою :

а) іншим рідким розчином  другої концентрації;

б) твердою (кристалічною) фазою

Р –н , який знаходиться у рівновазі з конденсованою фазою, називається насиченим розчином.

Вміст компонента у насиченому розчині називається його розчинністю при даній  температурі та тиску.

Наприклад,   система анілін – вода після струшування та відстоювання через деякий час розпадається на два  супряжених розчини.   

Верхній супряжений розчин – це насичений розчин аніліну у воді,а нижній – насичений розчин води в аніліні 

При сталій температурі обидва розчини  мають строго визначений рівноважний склад,  який  ( у відомих межах концентрацій) не змінюється при додаванні нових порцій аніліну і води, а змінюються лише відносні кількості розчинів.

Характерною особливістю таких систем є зміна взаємної розчинності при зміні температури. При цьому обмежена розчинність переходить у необмежену.

Характеристика діаграми взаємної розчинності  води  і аналіну.

                                   3.1.   Перегонка з водяною парою.

При дуже малій розчинності двох рідин ( практично взаємно нерозчинні рідини) тиск пари кожного компонента над сумішшю дуже близький до тиску пари чистої рідини,а загальний тиск пари рівний сумі тисків пари двох чистих рідин при тій же температурі:

                               Р= РоА  + РоВ

----------------------------------

Склад пари не залежить від валового складу рідини.

З цього випливає, що температура кипіння суміші двох рідин, що не змішуються,  нижча  ніж температура кипіння кожної  з них  окремо.

Склад пари не залежить від валового складу рідини.

Таким чином, рідина, що погано випаровується, може бути переведена в пару при температурі більш низькій,ніж температура її кипіння , шляхом сумісного кипіння з більш леткою рідиною, з якою вона не змішується та хімічно не взаємодіє.

З цією метою використовують так звану перегонку з водяною парою.

Наприклад, температура кипіння аніліну 189,90С, а з водяною парою пере- ганяється при  98,60С;  нітробензол  208,30С, а з парою  99,30С.

В загальному випадку при перегонці двох рідин, що не змішуються, їх відносна кількість у конденсаті визначається співвідношенням тисків  Р0А  та Р0В насичених пар при даній температурі та молекулярних мас  МА та МВ цих рідин.

Позначимо через   n А  та   nВ  ;     gА ,  gВ   відповідно  кількість моль  та грамів речовин А та В, що випарились із рідини і зібрались у конденсаті.
  Знаючи, що   
n= g / M     ,   

      Р0А  /   Р0В =  n А    / nВ  
можна отримати співвідношення , що зв’язують між собою вагові  кількості обох компонентів :

      Р0А  /   Р0В = gА  *МВ   / gВ* МА
Звідси:

gА / gВ = Р0А*МА /  Р0В *МВ  

Припускаємо, що

Р0А =  Р0н20                   МА  = 18,02 г            gА = gн20

Тоді  отримуємо:

                      gн20 / gВ = Р0н20 * 18,02 /  Р0В *МВ  

gн20 / gВ – розходний коефіцієнт пари – кількість водяної пари, що необхідна  для перегонки 1 вагової  одиниці  речовини,  що переганяється.

Із  рівняння : коефіцієнт  тим більший,  чим  менше значення  Р0В

речовини,  що переганяється і чим  менше  її  молекулярна  маса.

4. Розподілення речовини між двома розчинниками, що не змішуються.  Екстракція.  Закон  Нернста.

Якщо в систему, що складається з двох взаємно нерозчинних рідин, добавити третій компонент, то він розподіляється в них у певному співвідношенні. 

Умовою рівноваги речовини, що розподілена між двома фазами, є рівність її хімічних потенціалів у  обох фазах 
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Якщо припустити, що ми маємо справу з ідеальною системою, то рівняння для хімічного потенціалу запишеться так:
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Тому, виходячи з умови рівноваги розподілу цього третього компоненту між двома рідкими фазами, запишемо
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      (2)
де х’3 і х’’3, - молярні частки розподіленого третього компонента в першій (’) і другій (’’) фазах.
Після перетворення рівняння (2) одержимо
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При сталій температурі підлогарифмічний вираз теж величина стала. Тоді 
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Величина Крозп називається константою розподілу. Ця величина залежить від температури.
У випадку, коли розчини є неідеальними, мольні частки замінюються на активності:
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Якщо розчини достатньо розбавлені і підкоряються рівнянням гранично розведених розчинів, то коефіцієнт розподілу може також виражатись через мольно-об'ємні концентрації (наприклад моль/л)
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Виходячи з вище зазначеного,  Нернст  сформулював закон;
Розподіл будь-якої розчиненої речовини між двома фазами визначається індивідуальним коефіцієнтом розподілення, величина якого не залежить від того чи присутні інші речовини.

Закон Нернста діє за умови:

1. речовина, яка розподіляється, не змінює взаємну розчинність двох рідин;

2.  речовина знаходиться в обох фазах в однаковій формі (нема дисоціації, асоціації та т.п.).

При асоціації чи дисоціації речовини необхідно враховувати ці додаткові рівноваги.

 В зв’язку з цим , закон Нернста має таку загальну форму:

                                  (С3’) m / C3”=K             (7)
m – константа для кожної конкретної системи при певній температурі .

Розрахована m може бути графічно. Для цього прологарифмуємо рівняння (7):

                                        m lg С3’  - lgC3”= lgK   

                                         lgC3”= m lg С3’  - lgK     (8)

Рівняння (8) – це рівняння прямої, tg кута нахилу якої = m, а відрізок на вісі ординат = lgK
      Із закону розподілення витікає, що речовину, яка розчинена в одному розчиннику,  можна виділяти із розчину, добавляючи до нього другий розчинник, що не змішується з першим. 

Таке виділення розчинної речовини з розчину називається екстракцією. Екстракцію широко застосовують у хімії, фармхімії для виділення з рослинної сировини ефірних масел, алкалоїдів та інших фізіологічно активних речовин.

Екстракція може бути однократною, коли екстрагент добавляється в один прийом, і дробною, коли додавання екстрагента здійснюється порціями в декілька прийомів. 

Після додавання екстрагента, струшування і відстоювання проводять розділення фаз і визначають масу екстрагованої речовини яким-небудь аналітичним або фізико-хімічним методом.

 Для оцінки ступеню виділення необхідно порівняти масу екстрагованої речовини з теоретично можливою. 
Припустимо, що у водному розчині, об'єм якого V1 м3, міститься m0 кг речовини. Екстракцію проводять однократно органічним екстрагентом, об'єм якого V2 м3. Після переходу в екстрагент маси m2 речовини встановлюється рівновага з відповідними рівноважними концентраціями у водній і органічній фазах:
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де m1 — маса речовини, що залишилась неекстрагованою внаслідок однократної екстракції, 
[image: image15.wmf]B

i

c

 i 
[image: image16.wmf]0

i

c

— її концентрації у водній і органічній фазах відповідно.
Приймаючи, що коефіцієнти активності в обох фазах рівні одиниці за законом розподілення, матимемо
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Звідси у вихідному розчині залишиться після екстрагування:

m1 = m0* (KV1  / KV1 +V2)    (8)
Для дробної екстракції :  


                                mn = m0* (KV1  / KV1 +V2)n            (9)
де mn - маса речовини, що залишається в розчині після п екстракцій; V2 - об'єм порції екстрагента; n - число екстракцій. 

Звідси маса проекстрагованої речовини me=m0-mn, 

складає:

me = m0 [ 1 -   (KV1  / KV1 +V2)n ]        (10)   
 

Ці співвідношення дозволяють визначити число екстракцій, що необхідні для більш повного екстрагування відповідної речовини. 

Вони показують також, що ефективність процесу сильно залежить від способу проведення процесу: даним об'ємом розчинника можна значно повніше екстрагувати  розчинену речовину, якщо здійснювати екстракцію не одночасно всім об'ємом розчинника, а ділити вихідний об’єм його  на якомога більше число дрібних порцій.

На практиці ділять на порції  і  розчинник , яким екстрагують, і речовину, що екстрагують.

В промисловості використовують для екстракції метод зустрічних потоків ( метод протитоку).  Процес протікає безперервно. Екстрагуючий розчинник має більшу питому вагу порівняно з вихідним, в якому знаходиться речовина для екстракції.
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