РАСТВОРЫ. ТЕОРИЯ ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ ДИССОЦИАЦИИ.

 5.1.Определение растворов.

     Раствором называется гомогенная система, состоящая из двух или более компонентов.
     Всякий раствор состоит из растворенных веществ и растворителя. Растворителем обычно называют тот компонент раствора, который существует в том же агрегатном состоянии, что и раствор. Например, раствор соли в воде, где растворитель – вода. Если же компоненты находятся в одном агрегатном состоянии, например спирт и вода, то растворителем считается тот компонент, которого больше.

     Растворы делят на истинные и коллоидные. В свою очередь, истинные бинарные (состоящие из двух компонентов) растворы можно классифицировать по агрегатному состоянию компонентов:

                                     газ – газ,                                                жидкость – газ,

                                    жидкость – жидкость,                          жидкость – твердое вещество,

                                    твердое вещество – газ,                        твердое вещество – жидкость

     Мы будем рассматривать только истинные жидкие растворы, которые имеют наибольшее значение в химии и технологии.

     Большинство химических реакций протекает в растворах. Чистые химические вещества реагируют между собой либо весьма медленно, либо слишком быстро. В растворах же взаимодействие между веществами протекает, как правило, достаточно легко и плавно. В связи с этим можно предположить, что при растворении вещества претерпевают существенные изменения. Такие изменения можно иногда наблюдать визуально, например, при растворении бесцветного безводного сульфида меди образуется голубой раствор:

                                             CuSO4+4H2O=[Cu(H2O)4]2++SO42-            

                                                                              Голубой раствор

     Процесс растворения, как правило, сопровождается тепловыми эффектами. Так, при растворении серной кислоты в воде выделяется значительное количество тепла, что свидетельствует о специфическом взаимодействии компонентов, составляющих раствор, а не о простом их смешении. Эти наблюдения позволяют сделать вывод о возможности образования при растворении новых химических соединений и, учитывая  однородность растворов, можно было бы предположить, что растворы – это новые химические соединения. Однако основное требование к химическому соединению – постоянство состава (закон постоянства состава) – для растворов не соблюдается, так как состав растворов  можно изменять в широких пределах. Кроме того, в свойствах растворов можно обнаружить многие свойства их составных частей. Растворы можно было бы сравнить с механическими смесями. Однако от последних они отличаются своей однородностью.

     Таким образом, растворы занимают промежуточное положение между механическими смесями и химическими соединениями. 

 5.2. Концентрация растворов и способы ее выражения.

     Для количественной характеристики состава растворов пользуются понятием «концентрация». Концентрацией раствора называется количество растворенного вещества, содержащееся в определенном количестве раствора или растворителя. Растворы в зависимости от содержания растворенного вещества называются разбавленными или концентрированными, причем, чем больше растворенного вещества в растворе, тем более концентрированным он является и наоборот.

     Концентрацию растворов можно выразить различными способами. Рассмотрим наиболее часто встречающиеся способы выражения концентраций растворов.

                                                    Процентная концентрация
     Количество граммов растворенного вещества, содержащееся в 100 г раствора, называется процентной концентрацией.
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где m1 – масса вещества;

      m2 – масса растворителя.

     Пример А. Раствор содержит 10г растворенного вещества – сахара и 100г растворителя – воды. Рассчитать процентную концентрацию раствора.

  Найдем массу раствора: 10г+100г=110г

  Составим пропорцию: 110г раствора содержит 10г сахара
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  Пример Б. Какое количество уксусной кислоты необходимо взять для приготовления 1л 5%-ного раствора плотностью 1,1 г/см3
   Определим массу 1л 5%-ного раствора:

                    100г – 5г СН3СООН

                    1100г – х г
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                                                 Молярная концентрация. Молярность.
     Количество молей растворенного вещества в 1л (1000 мл) раствора называется молярной концентрацией, или молярностью.
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где  m1 – масса вещества;

       m2 – масса растворителя;

       d1,2 – плотность раствора;

       M – молекулярная масса растворенного вещества.

    Молярная концентрация обозначается буквой М. Например, 1 М раствор NaOH обозначает, что в 1л водного раствора содержится 1 моль или 40г едкого натра.

                                              Моляльная концентрация. Моляльность.
     Количество молей вещества, приходящееся на 1000г раствора называется моляльной концентрацией, или моляльностью раствора:
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где  m1 – масса вещества;

       m2 – масса растворителя;

       M – молекулярная масса вещества.

      Моляльная концентрация обозначается m. Например, 1 m раствор H2SO4 означает, что в 100г воды содержится 1 моль или 98г серной кислоты. Моляльная концентрация обозначается m. Например, 1 m раствор H2SO4 означает, что в 100г воды содержится 1 моль или 98г серной кислоты.

                                                  Эквивалентная концентрация. Нормальность.
     Количество эквивалентов растворенного вещества в одном литре раствора называется эквивалентной концентрацией, или нормальностью. Эквивалентная концентрация обозначается буквами Н или N.
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где m1 – масса растворенного вещества;

      m2 – масса растворителя;

     d1,2 – плотность раствора;

     Э1 – эквивалентная масса растворенного вещества.

  Например, 0,1 N раствора NаОН означает, что в 1000 мл водного раствора содержится 4г едкого натра.

                                            Мольная доля
     Отношение числа молей данного вещества к общему числу молей в растворе называется мольной долей.
     Если в растворе содержится n1 молей растворенного вещества и  n2 молей растворителя, то мольные доли равны:
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Интересно отметить, что сумма мольных долей всех компонентов раствора всегда равна 1:
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  Отсюда в бинарных системах

                                          N2=1-N1,

                                           N1=1-N2.

     Существуют и другие способы выражения концентрации растворов, такие, как титр, весовая доля, объемные проценты и др. все они применяются в различных случаях, а их разнообразие обусловлено прежде всего удобствами представления экспериментальных данных. Однако все способы выражения концентраций отражают одну и ту же сущность – соотношение компонентов раствора. В связи с этим легко найти  формулы пересчета одной концентрации в другую, причем необходимым условием для этого является знание плотности растворов. 

     Пример В. Плотность х М раствора едкого натра равна d. Вычислить процентную концентрацию этого раствора.

     Находим массу 1л этого раствора, для этого 1000 мл умножаем на d.

     Определяем массу едкого натра в 1000•d г раствора, умножая х•40г, где 40 – молярная масса едкого натра.

      Составляем пропорцию:

    (х•40)г ΝаОН содержится в 1000•d раствора

                                 Ае NаОН       100г
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 5.3. Сольватация. Гидратация.

     При растворении кристаллических веществ происходит разрушение их кристаллической решетки, что требует определенных затрат энергии. Следовательно, можно было бы ожидать, что процессы растворения должны идти, как правило, с поглощением тепла. Однако это не всегда так. В ряде случаев тепло выделяется, например, при растворении одного моля едкого калия выделяется 55,6 кДж тепла.

     Установлено, что процесс растворения кристаллических веществ идет, как минимум, в две стадии. Первая стадия сопровождается разрушением кристаллической решетки с затратой определенного количества энергии. На второй стадии происходит образование связи между молекулами или ионами растворенного вещества и растворителя, при этом выделяется определенное количество тепла (энергии). Этот процесс называется сольватацией (от латинского solvere – растворять), а соединения, которые образуются при сольватации, называются сольватами. Если энергия сольватации больше энергии разрушения кристаллической решетки, то наблюдается положительный тепловой эффект и наоборот.

Сольватация в воде называется гидротацией, а соединения, образующиеся при этом, называются гидратами.

     При образовании сольватов действуют, как правило, силы Ван-дер-Ваальса: ион – дипольное, диполь – дипольное и дисперсионное взаимодействие. В ряде случаев наблюдается и специфическая сольватация за счет образования водородных связей донорно-акцепторного взаимодействия.

     Таки образом, растворение – это не только процесс диспергирования вещества, но это по своей природе и химический процесс. Подтверждением химизма растворения может служить тот факт, что  многие вещества, выделенные, например, из водных растворов прочно удерживают так называемую кристаллизационную воду. Например, CuSO4·5H2O, FeSO4·7H2O, Na2SO4·10H2O и др.

5.4. Растворимость. Закон Генри.

     Растворимостью называется способность вещества растворяться в определенном количестве того или иного растворителя. Мерой растворимости вещества служит его максимальное количество, растворяющееся в определенном количестве растворителя. Следовательно, растворимость –это максимальная концентрация вещества в данном растворителе, или, что то же самое, концентрация его насыщенного раствора.

     По растворимости вещества делятся на хорошо растворимые (больше 10г на 100г растворителя); малорастворимые (меньше 1г на 100г растворителя); практически нерастворимые (меньше 0,01г на 100г растворителя).

     Поскольку общих принципов или законов растворимости еще не создано, то предсказать растворимость различных веществ в разных растворителях практически невозможно. Поэтому в настоящее время, как и тысячу лет назад, используют «золотое правило» – «подобное растворяется в подобном». Последнее означает, что полярные молекулы лучше растворяются в полярных растворителях, а неполярные – в неполярных растворителях. Несмотря на то, что предсказать растворимость вещества в различных растворителях невозможно, современная теория позволяет рассмотреть вопрос  о влиянии внешних факторов на растворимость веществ в конкретных растворителях.

Растворение представляет собой равновесный процесс:

  Растворенное вещество + растворитель ↔ насыщенный раствор ± Q.

Поскольку процесс растворения равновесный, то к нему можно применить принцип Ле-Шателье.

     Влияние давления рассмотрим на примере процесса растворения газов в жидкостях. Растворение газов в жидкостях представляет собой, как правило, экзотермический процесс, т.е. повышение температуры приводит к уменьшению растворимости. Например, если стакан холодной воды внести в теплую комнату, то на внутренних стенках стакана появляются пузырьки газа: это воздух, который был растворен в воде при низкой температуре, а при нагревании выделился. При длительном кипячении воды можно из нее удалить весь растворенный воздух. При неизменных условиях в системе газ – жидкость устанавливается динамическое равновесие:

         Газ + жидкость ↔ насыщенный раствор газа в жидкости.

     Объем системы при растворении газа в жидкости существенно уменьшается, так как объем раствора, как правило, незначительно отличается от объема растворителя (жидкости). Следовательно, в соответствии с принципом Ле-Шателье увеличение давления в системе должно приводить к смещению равновесия вправо, т.е. к увеличению растворимости газа в жидкости.

     К этому же выводу можно придти и другим путем. Если рассмотреть газ над жидкостью при постоянной температуре (рис. 5.1), то условие равновесия будет характеризоваться тем, что количество молекул газа, переходящих поверхность раздела фаз газ – жидкость из газа в жидкость Nг,ж  и из жидкости в газ  Nж,г, должно быть одинаковым.
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                 Рис. 5.1. Давление насыщенного пара над поверхностью жидкой фазы.

     В то же время количество молекул газа, переходящих границу раздела со стороны газа пропорционально их давлению в газовой фазе, а со стороны жидкости пропорционально их концентрации в растворе, т.е.

                                             Nг-ж= к1р,

                                             Nж-г= к2с.

          В условиях равновесия

                                             Nг-ж= Nж-г
    И следовательно,

                                             к1р=к2с,

    или 
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    если
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где  к – коэффициент Генри; р – парциальное давление газа.

     Коэффициент Генри показывает, во сколько раз увеличивается концентрация газа в жидкости при увеличении давления на единицу. Таким образом приходим к закону Генри:
     Масса газа, растворяющегося при постоянной температуре в данном объеме жидкости, прямо пропорциональна парциальному давлению газа.

Следствие из закона Генри:

     Объем газа, растворяющийся при постоянной температуре в данном объеме жидкости, не зависит от его парциального давления.

     Учитывая это следствие, растворимость газов в жидкостях выражают, как правило, в единицах объема, растворяющихся в единице объема жидкости при определенной температуре.

     Влияние температуры на растворимость твердых веществ рассмотрим на примере процесса растворения твердого тела в жидкости:

   Твердое тело + жидкость ↔ насыщенный раствор ± Q.
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В соответствии с принципом Ле-Шателье, если процесс растворения экзотермический, то увеличение температуры, как уже отмечалось выше, при рассмотрении растворения газов, приводит к смещению равновесия влево, т.е. уменьшает растворимость вещества. При эндотермическом процессе растворения повышение температуры системы приводит к смещению равновесия вправо, т.е. к увеличению растворимости.

                                  Рис. 5.2. Кривые растворимости.

Растворимость подавляющего большинства кристаллических веществ увеличивается с повышением температуры, но есть вещества, у которых растворимость почти не зависит от температуры или даже падает с повышением температуры, например,  щелочи, соли лития, магния, алюминия. На рис. 5.2 представлены  некоторые типичные кривые растворимости.

 5.5. Давление насыщенного пара растворов. Закон Рауля.

     При данной температуре давление насыщенного пара над жидкостью величина постоянная. Как показал опыт, при растворении в жидкости какого-либо вещества давление насыщенного пара этой жидкости всегда уменьшается. Другими словами, давление насыщенного пара растворителя над раствором всегда ниже, чем над чистым растворителем при одной и той же температуре. Разность между этими величинами принято называть понижением давления пара:

                                                  ро – р,

где ро – давление пара над чистым растворителем;

      р – давление пара над раствором.

Величина 
[image: image13.wmf]о

о

р

р

р

-

 называется относительным понижением давления пара.

     В 1887г. французский физик Рауль показал, что
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где N2 – мольная доля растворенного вещества.

       Данное уравнение является математическим выражением закона Рауля:

     Относительное понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором равно мольной доле растворенного вещества.
 5.6. Замерзание и кипение растворов.

     Закон Рауля имеет важное значение при рассмотрении основных физико-химических свойств растворов, к которым относятся температура кипения Ткип и температура замерзания Тзам. Например, вода при нормальном давлении полностью выкипает или полностью кристаллизуется при Ткип=100оС и Тзам=0оС.

     Экспериментально установлено, что растворенное вещество повышает температуру кипения и понижает температуру замерзания растворителя. При этом, температура замерзания тем ниже, а температура кипения тем выше, чем больше концентрация растворенного вещества. Такое поведение растворов объясняется следующим образом.

     Любой растворитель начинает кипеть в том случае, если давление его насыщенного пара равно атмосферному. Вода закипает при 100оС только тогда, когда атмосферное давление равно 760 мм рт.ст., т.е. давление ее насыщенного пара равно 760 мм рт.ст. Если в воде растворить твердое вещество, то давление насыщенного пара раствора в соответствии с законом Генри понизится. Теперь для достижения давления пара, равного атмосферному, потребуется более высокая температура. Следовательно, температура кипения раствора всегда будет выше, чем температура кипения чистого растворителя. Аналогично можно объяснить и понижение температуры замерзания раствора.

     Изучая температуры кипения и замерзания растворов, Рауль установил, что понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения прямо пропорциональны концентрации растворов неэлектролитов:

                                                     ∆Тзам=Тозам-Тзам= кm,

                                                     ∆Ткип=Токип-Ткип= Em,

где m – молярность раствора; к – криоскопическая постоянная; Е – эбуллиоскопическая постоянная.

     Константы к и Е зависят только от природы растворителя. Например, для воды 
[image: image15.wmf]О

Н

к

2

=1,86оС, 
[image: image16.wmf]О

Н

Е

2

=0,52оС, а для бензола 
[image: image17.wmf]6

6

Н

С

к

=5,07оС и 
[image: image18.wmf]6

6

Н

С

Е

=2,6оС.

     Закон Рауля применим только к разбавленным растворам неэлектролитов. На нем основаны удобные методы определения молекулярных масс растворенных веществ. В частности, молекулярная масса растворенного вещества может быть вычислена по уравнению:
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где m1и m2 – масса растворителя и растворенного вещества;

              к – криоскопическая константа растворителя;

       ∆Тзам  - понижение температуры замерзания раствора, которое легко определяется опытным путем.

 5.7. Растворы электролитов.

     Электролитами называются вещества, водные растворы или расплавы которых проводят электрический ток.
     Раствор, как уже отмечалось, представляет собой гомогенную систему, состоящую по меньшей мере, из двух компонентов. Это означает, что если опустить в воду какое-то количество растворимых кристаллов, то через некоторое время молекулы растворяемого вещества равномерно распределятся по всему объему воды, т.е. концентрация раствора в любой точке объема будет одинакова. Произойдет, таким образом, самопроизвольное «перемешивание» раствора. Такой самопроизвольный процесс перемешивания называется диффузией.

     Диффузия может быть двухсторонней (встречной) и односторонней. Односторонняя диффузия называется осмосом. Очевидно, что для осуществления осмоса необходимо наличие полупроницаемой перегородки, которая пропускала бы молекулы только одного из компонентов раствора. Если в сосуд А с полупроницаемой перегородкой поместить раствор какого-нибудь вещества – неэлектролита и погрузить этот сосуд в чистый растворитель (сосуд В), как показано на рис. 5.3, то молекулы растворителя, прошедшие через полупроницаемую перегородку, будут увеличивать объем раствора в сосуде А, это приведет к поднятию уровня жидкости в трубке сосуда А до тех пор, пока гидростатическое давление не станет равным осмотическому давлению, которое служит количественной мерой осмоса. Измеряя гидростатическое давление по разнице уровней h, можно вычислить осмотическое давление.
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                                                 Рис. 5.3. Явление осмоса.

Изучая осмотическое давление различных веществ, Вант-Гофф в 1886г. установил, что осмотическое давление π разбавленных растворов неэлектролитов зависит от концентрации и температуры растворов. Эта зависимость выражается уравнением

                                          Π=cRT,

Где с – молярность раствора; R – универсальная газовая постоянная; Т – температура раствора.

     Следует отметить, что величина осмотического давления не зависит от природы растворителя и растворенного вещества, а определяется только концентрацией и температурой раствора. Поэтому растворы одинаковой молярности имеют одинаковое осмотическое давление при одинаковой температуре.

     Ван-Гофф показал, что  осмотический закон справедлив только для веществ типа сахарозы, а для растворов солей, кислот и оснований он не применим.  Для согласия теории и эксперимента необходимо вводить поправочный коэффициент i (π=icRT), который показывает, во сколько раз измеренное осмотическое давление больше рассчитанного по вышеприведенному уравнению. Этот коэффициент был назван изотоническим, а его величина при достаточном разбавлении приближается к целым числам 2, 3, 4 и т.д. Проводя формальный анализ уравнения Ван-Гоффа, можно придти к выводу, что члены уравнения (R – универсальная газовая постоянная и Т – температура опыта) на увеличение произведения не влияет. Остается с – концентрация раствора. Можно предположить, что изменяется концентрация – число частиц  в единице объема раствора – при растворении таких веществ, как соли, кислоты, основания.

     Следовательно, можно предположить, что при растворении указанных веществ в растворе увеличивается число частиц. Причем, это увеличение неодинаково для разных веществ и связано с простыми целыми числами. Примерно такие рассуждения позволили Ван-Гоффу объяснить полученные экспериментальные данные с позиций уже созданной, но еще не признанной теории электролитической диссоциации, и связать изотонический коэффициент с числом образующихся при диссоциации ионов. 

 5.8. Теория электролитической диссоциации.

     Теория электролитической диссоциации в своих основных положениях была создана Аррениусом. Она была представлена в опубликованной в 1883г. статье «Исследования гальванической проводимости электролитов», рассмотренной в Стокгольмской Академии наук в качестве реферата докторской диссертации. Основные положения теории электролитической диссоциации:

· электролиты при растворении распадаются на ионы;

· электролитическая диссоциация вызывается растворителем в момент растворения электролита;

· диссоциация усиливается с разбавлением раствора;

· химическая активность электролитов обусловлена их  степенью диссоциации: чем больше степень диссоциации, тем больше химическая активность.

С появлением новых экспериментальных данных эти положения были развиты в стройную теорию, к рассмотрению которой в современной  терминологии мы и переходим.

     Электролиты при растворении диссоциируют на ионы: при этом образуется положительно заряженные ионы – катионы и отрицательно заряженные ионы – анионы. 

     Процесс электролитической диссоциации  изображают в виде химических уравнений:

                              HCl↔H++Cl-,

                              Ca(OH)2↔Ca2++2OH-.

                              Na2SO4↔2Na++SO42-,

                              KMnO4↔K++MnO4-.
Из этих уравнений сразу становится ясен смысл изотонического коэффициента. Например, при диссоциации NaCl

                              NaCl↔Na++Cl-
        i=2, т.к. число частиц в растворе увеличивается в 2 раза.

При диссоциации BaCl2
                             BaCl2↔Ba2++2Cl-
Число частиц увеличивается в 3 раза, а i=3.
[image: image34.png]sona

nonynponmuaenas
newbpana

pacteoputens



     Электролитическая диссоциация происходит под действием молекул растворителя в момент растворения. На рис. 5.4. показаны два случая:

                        Рис. 5.4. Растворение и диссоциация ионных и полярных молекул.
· растворение и диссоциация ионных кристаллов;

· растворение и диссоциация полярных молекул с ковалентной полярной связью.

Видно, что в результате растворения и диссоциации образуются гидратированные ионы.

     Следует отметь, что ион водорода (протон) прочно связывается с молекулами воды, образуя ион гидроксония Н3О+. Следовательно, диссоциацию кислот правильнее записать так:

                                                         HCl+H2O↔H3O++Cl-,

                                                         HNO3+H2O↔H3O++NO3-.

Таким образом, диссоциация вещества как ионного, так и молекулярного строения обусловлена действием растворителя.

     Диссоциация усиливается с разбавлением раствора. Как выше отмечалось, Ван-Гофф установил, что изотонический коэффициент увеличивается с разбавлением раствора, приближаясь к целым числам по мере увеличения разбавления.

     Аррениус объяснил этот экспериментальный факт тем, что лишь часть электролита диссоциирует в растворе на ионы, введя понятие степени диссоциации.

     Степенью диссоциации L называется отношение числа молекул электролита, распавшихся на ионы, к общему числу растворенных молекул. По степени диссоциации электролиты делятся на сильные и слабые. Сильные электролиты в водных растворах диссоциируют практически полностью, т.е. L≈1. К сильным электролитам относятся почти все соли. Из важнейших кислот и оснований сильными являются: HNO3, HCl, HClO4, H2SO4, HBr, HJ, KOH, NaOH, Ba(OH)2, Ca(OH)2. К слабым относятся электролиты, степень диссоциации которых меньше 0,1 (L<0,1). Такая степень диссоциации характерна почти для всех органических кислот, а также для: H2CO3, H2S, HCN, H2SiO3, NH4OH.
Степень диссоциации связана с изотоническим коэффициентом:

L=i-1 – для электролитов, диссоциирующих на два иона.
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 - для электролитов, диссоциирующих на три иона.
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     Из приведенных выражений видно, что с увеличением i, который возрастает с разбавлением, растет и степень диссоциации.

     Химическая активность электролитов обусловлена их степенью диссоциации. Применительно к кислотам и основаниям в рамках современных представлений это положение определяет силу кислот и оснований. Чем больше степень диссоциации кислоты или основания, тем сильнее является данная кислота или основание.

                             Процесс диссоциации является равновесным:

                            CH3COOH↔CH3COO-+H+.
 Следовательно, к процессу диссоциации применимы основные законы кинетики и равновесия. В частности, константа равновесия для  уравнения диссоциации уксусной кислоты имеет вид:
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Применительно к слабым электролитам такая константа равновесия называется константой диссоциации. Величина константы диссоциации зависит от природы электролита и растворителя, температуры, но не зависит от концентрации раствора, поэтому она более удобна на практике, чем степень диссоциации. Чем выше константа диссоциации, тем легче электролит диссоциирует на ионы.

     Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют на ионы ступенчато:
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При ступенчатой диссоциации распад на ионы по следующей ступени всегда меньше, чем по предыдущей:

                                      к1>>к2.

5.9. диссоциация воды. Водородный показатель.

     Чистая вода обладает измеримой, хотя и очень слабой, электропроводностью, что связано с ее частичной диссоциацией на ионы:

                                   Н2О↔Н++ОН-.

При 25оС            [Н+]=[ОН-]=10-7 моль/л.

                    Константа диссоциации воды:
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 EMBED Equation.3  [image: image24.wmf]
Так как степень  диссоциации воды очень мала, то концентрация молекул воды практически не меняется в процессе диссоциации и ее можно считать постоянной. Следовательно, выражение для константы диссоциации воды можно записать следующим образом:
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 - новая константа, так называемое ионное произведение воды.

Полученное выражение означает, что для воды при неизменной температуре произведение концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов – есть величина постоянная. Числовое значение этой константы при 25оС равно 10-14, так как     [Н+][ОН-]=10-7·10-7=10-14.

     Растворы, у которых концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов равны, называются нейтральными. Из определения следует, что это возможно, если  [Н+]=[ОН-]=10-7 моль/л.

     Постоянство ионного произведения воды показывает, что если в растворе известна концентрация ионов водорода, то тем самым определена и концентрация гидроксид-ионов. Поэтому степень кислотности раствора можно определить, как и степень его основности, концентрацией ионов водорода:

                                    Нейтральный раствор      [Н+]=10-7,

                                    Кислотный раствор          [Н+]>10-7,

                                    Основной раствор             [Н+]<10-7.

     При обозначении концентрации ионов водорода для удобства применяют так называемый водородный показатель – десятичный логарифм с обратным знаком от концентрации ионов водорода, выраженной в г-экв/л.
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Тогда в нейтральных растворах рН=7, в кислых рН<7, в щелочных рН>7. При этом, чем меньше рН, тем кислее раствор и наоборот.

 5.10. Гидролиз солей.

     Гидролизом называется взаимодействие веществ с водой. Важнейшим случаем гидролиза является гидролиз солей. Гидролизу подвергается три типа солей: соли, образованные слабой кислотой и сильным основанием; соли, образованные сильной кислотой и слабым основанием; соли, образованные слабой кислотой и слабым основанием. Соли, образованные сильной кислотой и сильным основанием, гидролизу не подвергаются.
     Рассмотрим каждый из случаев гидролиза более подробно.

· соль образована слабой кислотой и сильным основанием:

                                       CH3COONa+H2O↔NaOH+CH3COOH,

                                       CH3COO-+Na++H2O↔Na++OH-+CH3COOH,

                                        CH3COO-+H2O↔CH3COOH+OH-.

Уравнение реакции показывает, что, если соль образована слабой кислотой и сильным основанием, то гидролизу подвергается анион соли, и реакция сопровождается увеличением в растворе концентрации гидроксид-ионов. Следовательно, раствор имеет щелочную реакцию, т.е. рН>7.

· соль, образованная сильной кислотой и слабым основанием

                                   NH4Cl+H2O↔NH4OH+HCl,

                                   NH4++Cl-+H2O↔NH4OH+H++Cl-,

                                   NH4++H2O↔NH4OH+H+.

Гидролизуется так, что в растворе накапливаются ионы Н+, т.е. рН<7.

· соли, образованные слабой кислотой и слабым основанием 

                                   ZnCO3+2H2O↔Zn(OH)2+H2CO3
                                   Zn2++CO32-+2H2O↔Zn(OH)2+H2CO3
Гидролизуется почти до конца, поэтому растворы таких солей имеют реакцию, близкую к нейтральной, т.е. рН≈7. В этом случае рН зависит от констант диссоциации кислоты или основания.

     Гидролиз представляет собой равновесный процесс и, следовательно, идет не до конца. Для количественной характеристики гидролиза используют понятие степени гидролиза, понимая под этим долю молекул, подвергшихся гидролизу. Степень гидролиза зависит от концентрации и температуры. Запишем уравнение гидролиза в общем виде:

                                      МА+Н2О↔МОН+НА,

Где МОН – основание; НА – кислота.

Константа равновесия такой реакции:
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Поскольку в разбавленных растворах концентрацию воды можно считать постоянной, то можно записать:
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Величина кг называется константой гидролиза солей. Чем больше кг, тем в большей степени соль подвергается гидролизу. кг  не зависит от концентрации, поэтому с уменьшением концентрации степень гидролиза увеличивается. Например, рассмотрим реакцию гидролиза цианида калия:

                                  KCN+H2O↔KOH+HCN.

Константа гидролиза будет иметь выражение:
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разбавим раствор в 10 раз. В первый момент времени концентрация каждого компонента в указанном уравнении уменьшится в 10 раз, при этом числитель уменьшится в 100 раз, а знаменатель только в 10 раз. Но константа гидролиза не зависит от концентрации, следовательно, должно установиться новое равновесие с новыми концентрациями цианида калия [KCN]1, гидроксида калия [KOH]1 и циановодородной кислоты [HCN]1, так чтобы
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а это означает, что степень гидролиза должна увеличиться. Таким образом, разбавление растворов увеличивает степень гидролиза.

     Реакция гидролиза является обратной реакцией нейтрализации, которая всегда протекает с выделением тепла, следовательно, гидролиз всегда сопровождается поглощением тепла, т.е. является эндотермическим:

                                     МА+Н2О↔МОН+НА-Q.

Это значит, что в соответствии с принципом Ле-Шателье степень гидролиза увеличивается с повышением температуры.

     Из рассмотренного выше следует важный практический вывод: для ослабления гидролиза растворы гидролизующихся солей необходимо хранить концентрированными при низких температурах. 
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