ТЕМА 10. ВЛАСТИВОСТІ РОЗЧИНІВ ЕЛЕКТРОЛІТІВ. ЕЛЕКТРОЛІТИЧНА ДИСОЦІАЦІЯ

Теоретичні питання

Електроліти та неелектроліти. Теорія електролітичної дисоціації Арреніуса та її розвиток Каблуковим.  Сильні та слабкі електроліти. Рівновага в розчинах слабких електролітів. Ступінь та константа дисоціації. Зміщення іонної рівноваги в розчинах слабких електролітів. Закон розведення Оствальда. Основні положення теорії сильних електролітів. Активність  іонів, коефіцієнт активності. Кислоти, основи та солі з точки зору теорії електролітичної дисоціації. Дисоціація води. Іонний добуток води. Водневий показник. рН розчинів кислот та основ. Основні положення протолітичної та електронної теорії кислот та основ. Рівновага в розчинах малорозчинних сполук. Розчинність та добуток розчинності. Умови випадання та розчинення осаду. Буферні розчини
Контрольні запитання та задачі

1. Дайте визначення ступеня дисоціації. Сформулюйте закон діючих мас для дисоціації слабких електролітів. Які фактори визначають величину ступеня та константи дисоціації.
2. Поясніть, чому для характеристики дисоціації сильних електролітів користуються терміном «уявний ступінь дисоціації». 
3. Напишіть рівняння ступінчастої дисоціації карбонатної кислоти та вираз  для констант дисоціації. Наведіть числові значення К1 та К2 карбонатної кислоти.
4. Напишіть математичний вираз закону розведення Оствальда. Укажіть залежність ступеня дисоціації від концентрації розчинів слабких електролітів.
5. Напишіть молекулярні та скорочені іонні рівняння реакцій взаємодії розчинів: гідрату амоніаку з ацетатною кислотою ; вуглекислого газу з кальцію гідроксидом; купрум (ІІ) сульфату з натрію сульфідом.
6. Напишіть вираз добутку розчинності алюмінію гідроксиду. Укажіть умови утворення та розчинення осаду Al(OH)3.
7. рН розчину слабкої одноосновної кислоти дорівнює 3. Ступінь її дисоціації – 0,01. Обчисліть молярну концентрацію кислоти.
8. Вміст хлоридної кислоти у шлунковому соку людини складає 0,5%. Обчисліть рН шлункового соку, якщо йог густина дорівнює 1г/мл.
9. Добуток розчинності кальцію фториду при 25(С дорівнює 4,0ּ10-11. Обчисліть розчинність CaF2 в моль/л та г/л. 
10.  Обчисліть добуток розчинності стронцію карбонату, якщо в 5л його насиченого розчину міститься 0,05г цієї солі.
 Обчисліть рН та рОН 0,001М розчину гідроксиду барію.


Приклад розв’язування задач


Приклад 1. Константа дисоціації гіпобромітної кислоти (HBrO) дорівнює 2,1ּ10-9. Обчисліть її ступінь дисоціації в 0,01 М розчині.


Розв’язування. Користуючись математичним виразом закону розведення Оствальда 
[image: image1.wmf],
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 підставляють відповідні значення Кд та См, тоді 
[image: image2.wmf]%.
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Приклад 2. Ступінь дисоціації нітратної кислоти в 0,01 М розчині дорівнює 18%. Обчисліть константу дисоціації кислоти та значення рК.


Розв’язування. Виражаємо значення ступеня дисоціації нітратної кислоти в долях одиниці: α=0,18. Оскільки α значно більше нуля, використовують повний математичний вираз закону розведення Оствальда
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рКHNO2=3,4


Приклад 3. Обчисліть концентрації іонів гідрогену та гідроксид-іонів у 0,001М розчині форміатної кислоти.


Розв’язування. Записують рівняння електролітичної дисоціації форміатної кислоти НСООН ↔ Н+ + НСОО-. За довідником  знаходять значення константи дисоціації форміатної кислоти, яка дорівнює 1,8ּ10-4. Оскільки форміатна кислота – слабкий електроліт, концентрація іонів гідрогену в розчині дорівнює [H+] = αּCM. У той же час, згідно з законом розведення Оствальда, 
[image: image6.wmf].
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.  Підставляючи значення константи дисоціації форміатної кислоти  та її молярну концентрацію, одержують [Н+]=4,2ּ10-4моль/л.


Записують вираз іонного добутку води 
[image: image7.wmf][
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Обчислюють концентрацію гідроксид-іонів у розчині 
[image: image8.wmf][
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Приклад 4. Молярна концентрація розчину сульфатної кислоти дорівнює 1ּ10-3 моль/л. Обчисліть рН розчину.


Розв’язування. Сульфатна кислота – сильний електроліт, усі молекули якого у розчині дисоціюють на іони H2SO4→ 2Н+ + SO4  2-. Згідно з рівнянням дисоціації з одного моля сульфатної кислоти утворюється 2 моль іонів Гідрогену, тобто СН+ = 2СМ , СН+= 2×10-3 моль/л. рН розчину сульфатної кислоти обчислюють за формулою рН = -lg СН+; рН= -lg 2×10-3= 3-0,3=2,7; рН=2,7.


Приклад 5. Обчисліть концентрацію іонів Гідрогену в розчині сульфатної кислоти, якщо рН дорівнює 2,7.


Розв’язування. Згідно з визначенням  рН = -lg СН+ , таким чином ,          -lg СН+=2,7 або  lg СН+=-2,7. Концентрація іонів Гідрогену в розчині сульфатної кислоти дорівнює антилогарифм числа -2,7, тоді СН+=2×10-3 моль/л.


Приклад 6. Добуток розчинності арґентум хромату Ag2CrO4 дорівнює  1,1×10-12.  Обчисліть розчинність цієї солі в моль/л та г/л.


Розв’язування. Записують рівняння електролітичної дисоціації арґентум хромату Ag2CrO4↔ 2Ag+ +  CrO4 2- та вираз його добутку розчинності ДР Ag2CrO4 = [Ag+]2 ּ[CrO4 2-]. Позначають розчинність Ag2CrO4 через S моль/л, тоді  в насиченому розчині солі міститься S моль/л хромат-іонів та 2S моль/л катіонів Аргентуму. Ці значення концентрацій іонів підставляють у вираз добутку розчинності Ag2CrO4

ДРAg2CrO4= (2S)2ּS=4S3


Обчислюють розчинність солі в моль/л:


[image: image10.wmf].
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 Оскільки рівноважна концентрація хромат-іонів у розчині чисельно дорівнює розчинності арґентум хромату, то розчинність Ag2CrO4 дорівнює 6,5ּ10-5 моль/л. Перемножуючи розчинність солі на її молярну масу, обчислюють  розчинність арґентум хромату в г/л: SAg2CrO4 =6,5ּ10-5 × 331,8=2,2ּ10-2 г/л. SAg2CrO4 = 2,2ּ10-2 г/л. 


Приклад 7. Розчинність арґентум хлориду при 25(С дорівнює 1,34ּ10-5 моль/л. Обчисліть добуток розчинності цієї солі.


Розв’язування. Записують рівняння дисоціації арґентум хлориду та вираз його добутку розчинності AgCl( ↔ Ag+ + Cl- , ДРAgCl= [Ag+]ּ[ Cl-]. У насиченому розчині арґентум хлориду [Ag+ ]=[Cl-]= 1,34ּ10-5 моль/л.


Позначають рівноважну концентрацію іонів у розчині через S, одержують  [Ag+]=[ Cl-]=S, ДРAgCl= S2. Обчислюють добуток розчинності арґентум хлориду ДРAgCl= (1,34ּ10-5)2= 1,8ּ10-10; ДРAgCl= 1,8ּ10-10.

Розв'язати задачі і виконати вправи
1. Обчислити рН розчину, константу і ступінь гідролізу натрій сульфіту в 0,1 М розчині?

Відповідь: 10,1; 1,6·10-7;1,26·10-3.

2. Обчислити константу гідролізу амоній броміду. Яка ступінь гідролізу солі в 0,01 М розчині та рН розчину?

Відповідь: 5,7·10-10; 2,39·10-2%, 5,6

3. ДРВаSO4 складає 1,1·10-10. Обчислити розчинність (S) барій сульфату в молях/л і г/л. 

Відповідь: 1,05·10-5 моль/л;


2,45·10-3г/л

4. Добуток розчинності кальцій сульфату складає 6,1·10-5. Чи випаде осад при змішуванні 100 мл розчину, що містить 0,005 молів CaCl2 і 200 мл розчину, що містить 0,002 моля Na2SO4.

Відповідь: так

Методика експерименту і порядок виконання лабораторної  роботи № 12: Йонний добуток води. Іонні реакції. Зміщення рівноваги електролітів.

Дослід 1. Іонні реакції.

а) У дві пробірки внесіть по 2-3 краплі 0,5 н розчину ферум(ІІІ) хлориду. Потім в одну пробірку додайте 2-3 краплі 2 н розчину натрій гідроксиду, в другу – 2-3 краплі насиченого розчину кальцій гідроксиду. Відмітьте колір осадів та їх масу. Напишіть молекулярні та скорочені іонні рівняння реакцій.

б) У дві пробірки внесіть по 2-3 краплі 0,5 н розчину натрій карбонату, потім в одну пробірку додайте 3-4 краплі 2 н розчину хлоридної кислоти, а в другу – стільки ж крапель 2 н розчину ацетатної кислоти. Зверніть увагу на інтенсивність виділення газу. Напишіть молекулярні та скорочені іонні рівняння реакцій.

в) У дві пробірки внесіть по 2-3 краплі 0,5 н розчину плюмбум(ІІ) нітрату. В одну пробірку додайте 3-4 краплі 0,5 н розчину сульфатної кислоти, у другу – 3-4 краплі 0,5 н розчину натрію сульфату. Відмітьте утворення осадів. Укажіть, чи впливає характер катіонів Н+ та Na+ на утворення осаду. Напишіть молекулярні та скорочені іонні рівняння реакцій.

Дослід 2. Зміщення рівноваги реакції дисоціації слабкого електроліту.

а) у дві пробірки внесіть по 4-5 крапель 0,1 н розчину ацетатної кислоти. У кожну пробірку додайте по краплі метилоранжу. Одну пробірку залиште для контролю, а в другу додайте мікрошпатель кристалічного натрій ацетату. Розчин перемішайте скляною паличкою. Порівняйте забарвлення одержаного розчину із забарвленням розчину в контрольній пробірці. Поясніть причину зміщення рівноваги дисоціації ацетатної кислоти. Напишіть рівняння реакції дисоціації ацетатної кислоти в натрій ацетаті.

б) У дві пробірки внесіть по 4-5 крапель 0,1 н розчину гідрату амоніаку. У кожну пробірку додайте по краплі фенолфталеїну. Одну пробірку залиште для контролю, а в другу додайте 1 мікрошпатель кристалічного амонію хлориду. Вміст пробірки перемішайте скляною паличкою. Порівняйте забарвлення одержаного розчину із забарвленням розчину в контрольній пробірці. Поясніть причину зміщення рівноваги дисоціації гідрату амоніаку. Напишіть рівняння реакції дисоціації гідрату амоніаку та амоній хлориду.

Дослід 3. Умови випадання осадів.

У дві пробірки внесіть по 2-3 краплі 0,5 н розчину ферум (ІІ) сульфату. В одну пробірку додайте 4-5 крапель 2 н розчину сірководневої води, а в другу 4-5 крапель 0,5 н розчину натрію сульфіду. Користуючись величинами добутку розчинності FeS та загальної константи дисоціації H2S, поясніть утворення осаду в одному випадку та його відсутність у другому. Напишіть відповідні рівняння реакцій в молекулярній та скороченій іонній формах.

Дослід 4. Умови розчинення осадів внаслідок хімічної взаємодії.

В одну пробірку внесіть 2-3 краплі 0,5 н розчину купрум(ІІ) сульфату, у другу – 2-3 краплі 0,5 н розчину ферум(ІІ) сульфату. У кожну пробірку додайте по 4-5 крапель 0,5 н розчину натрій сульфіду. Відмітьте колір утворених осадів. До одержаних осадів додайте по 4-5 крапель 2 н розчину хлоридної кислоти. Користуючись величинами добутку розчинності ферум(ІІ) та купрум(ІІ) сульфідів та величинами константи дисоціації сульфідної кислоти, поясніть розчинність осадів у хлорид ній кислоті. Напишіть молекулярні та скорочені іонні рівняння реакцій.

Обговорення результатів та зарахування теми
Тема 11. ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ

І. Теоретичні питання.

Поняття про гідроліз. Причина та механізм гідролізу солей. Взаємозв’язок  між зарядом катіона та аніона і їх здатністю до гідролізу.  Гідроліз солей як оборотний процес: ступінь та константа гідролізу. Фактори, які визначають величину ступеня та константи гідролізу. Взаємозв’язок між силою основи та здатністю її катіона до гідролізу; силою кислоти та здатністю її аніона до гідролізу. Гідроліз кислих солей та кислотність середовища їх розчинів. особливість гідролізу солей стибію(ІІІ), бісмуту (ІІІ) та стануму (IV). Вплив розведення, концентрації однойменних іонів, катіонів Гідрогену та гідроксид-іонів на напрям зміщення рівноваги реакції гідролізу. Сумісний гідроліз солей. Гідроліз сполук з ковалентним типом зв’язку. Значення гідролізу для біологічних систем та фармацевтичної практики. 

Дати письмові відповіді на контрольні питання.
1.Що таке сольволіз і гідроліз?

1. Гідроліз з точки зору різної спорідненості катіонів і аніонів до молекул води? Випадки гідролізу. Привести приклади.

2. Вплив різних факторів (розведення, температура, додавання кислоти чи лугу) на зміщення рівноваги гідролізу.

3. В яких випадках процес гідролізу є необоротнім? Привести приклади.

Кількісні характеристики гідролізу.

4. Перелічіть фактори, що підсилюють гідроліз солей.

5. Поясніть, як приготувати розчин солі SnCl2, яка дуже легко гідролізується. 

6. Наведіть математичний вираз, який зв’язує величини константи гідролізу, ступеня гідролізу та молярної концентрації бінарного електроліту.

7. Обчисліть ступінь гідролізу 0,1М та 0,001М розчинів калію ціаніду. Зробіть висновок про вплив  концентрації солі на ступінь гідролізу.

8. Обчисліть рН розчину, в 50мл якого міститься   0,214г амонію хлориду.

9.  рН 0,1М розчину натрієвої солі певної одноосновної органічної кислоти дорівнює 10. Обчисліть константу дисоціації даної кислоти.

10. Укажіть, додавання яких реагентів до розчину цинку сульфату підсилить гідроліз: HCl, NaOH, Na2CO3, NH4Cl, H2O, ZnCl2.

Приклади розв’язування задач


Приклад 1. Обчисліть рН 0,5 н розчину натрію карбонату, якщо КД1Н2СО3=4,5ּ10-7, КД2Н2СО3=4,7ּ10-11.


Розв’язування. Натрію карбонат – це сіль, утворена слабкою двоосновною кислотою, тому на першій стадії гідролізу утворюється кисла сіль та сильна основа. Подальшому перебігу гідролізу перешкоджає накопичення в розчині гідроксид-іонів.


Записують іонні та молекулярні рівняння реакції гідролізу:

Na2CO3↔ 2Na+ + CO32-

CO32- + H2O↔ HCO3- + OH-
Na2CO3 + H2O ↔ NaHCO3 + NaOH


Обчислюють константу гідролізу за формулою:


[image: image11.wmf].
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У вираз КГ до знаменника записують константу дисоціації тієї кислоти, яка утворюється внаслідок гідролізу.
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Знаходять ступінь гідролізу: 
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Обчислення.

Оскільки рН=14-рОН, а рОН=-lg[OH-], знаходять [OH-].

[OH-]=Смּh=0,25ּ2,9ּ10-2=7,2ּ10-3 моль/л, тоді

рН=14 - lg7,2ּ10-3=14 - 2,14=11,86.

Отже, рН 0,5н розчину натрію карбонату дорівнює 11,86. 


Приклад 2. Наведіть відповідні розрахунки, які пояснюють, чому розчин NaНCO3 має слабо лужну, а розчин NaНSO3 – слабо кислу реакцію.


Розв’язування. Записують іонні та молекулярне рівняння реакції гідролізу натрію гідроген карбонату та обчислюють його константу гідролізу:

NaНCO3 → Na+ + НCO3-

НCO3- + Н2О ↔ Н2СО3 + ОН-

NaНCO3 + H2O ↔ Н2CO3 + NaOH
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[image: image16.wmf].
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Таким чином, константа гідролізу кислої солі, утвореної слабкою двоосновною кислотою, визначається величиною першої константи дисоціації цієї кислоти.


Для оцінки рН кислої солі необхідно враховувати, що у водному розчині такої солі відбуваються одночасно два процеси: гідроліз аніона та його дисоціація Н+ + СО32-↔ НCO3- + Н2О ↔ Н2CO3 + ОН-


Внаслідок гідролізу в розчині накопичуються  ОН- - іони, а внаслідок дисоціації – Н+ - іони. Залежно від співвідношення концентрації цих іонів середовище водного розчину буде або лужне, або кисле. 


Щоб вирішити, який з цих процесів переважає, порівнюють відповідні величини Кг та КД2Н2СО3. Кг=2,2ּ 10-8, КД2= 4,7ּ10-11. Оскільки Кг>Кд2, процес гідролізу переважає. Середовище буде лужним.


Аналогічні обчислення виконують для процесу гідролізу натрію гідрогенсульфіту.     

NaHSO3 → Na+ +   HSO3-

HSO3- + Н2О ↔ H2SO3 + ОН-

NaHSO3 + Н2О ↔ H2SO3 + NaОН
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КД2 H2SO3 > Кг NaHSO3 ( 6,3ּ10-8> 6,25ּ10-13). Отже, у розчині натрію гідроген сульфіту концентрація продуктів дисоціації переважає концентрацію продуктів гідролізу, тобто [Н+] > [ОН-], a pH < 7.

Приклад  3. Обчислити рН 0,01М розчину ацетату натрію.

Алгоритм.

1. Коротко записати умову задачі.

Дано: Кдис.СН3СООН = 1,8·10-5 


Сзаг.конц.солі = 0,01М СН3СООNa

Знайти: рН = ?

2. Записати рівняння гідролізу СН3СООNa, тому що гідроліз проходить по аніону слабкої кислоти з утворенням лужного середовища.

СН3СООNa + НОН = СН3СООН + NaОН

СН3СОО‑ + НОН = СН3СООН + ОН‑
3. Записати формулу обчислення [OH‑]:
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4. Підставити значення і обчислити [OH‑]:
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5. Обчислити [H+], виходячи з іонного добутку води:
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6. Підставити значення і обчислити [H+]:
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7. Обчислити рН, підставляючи у формулу:

рН = -lg[H+];
pH = -lg 4,5·10-9 = -0,65 + 9,0 = 8,35

Приклад 4. Обчислити константу і ступінь гідролізу 0,1 М розчину хлориду амонію. КNH4ОН = 1,76·10-5,

Алгоритм.

1. Коротко записати умову задачі.

Дано:
СNH4Cl = 0,1 М розчину NH4Cl 


КNH4ОН = 1,76·10-5
Знайти: Кг = ?
hг = ?

2. Записати рівняння гідролізу NH4Cl, тому що гідроліз проходить за катіоном слабої основи з утворенням кислого середовища.

NH4Cl + НОН ↔NH4ОН + HCl

NH4+ + НОН ↔NH4ОН + H+
3. Записати формулу обчислення константи гідролізу Кг:
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Кводи ‑ іонний добуток води,

КNH4ОН ‑ константа дисоціації NH4ОН

1. Підставити значення і обчислити константу гідролізу
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2. Записати формулу обчислення ступеня гідролізу hг:


[image: image24.wmf]OH

NH

солі

води

г

К

С

К

h

4

100

×

×

=
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6. Підставити значення та обчислити ступінь гідролізу:
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IV. Розв'язати задачі і виконати вправи.
1. Написати в молекулярній і іонній формі рівняння гідролізу приведених нижче солей (якщо такий має місце): калій ціаніду, натрій фосфату, калій сульфіду, ферум(ІІІ) хлориду, алюміній(ІІІ) сульфіду, хром(ІІІ) карбонату, калій нітрату, купрум(ІІ) сульфату, манган(ІІ) перхлорату, натрій сульфіту, натрій гіпохлориту, кальцій хлориду, бісмут(ІІІ) нітрату , стибій(ІІІ) хлориду. Вказати рН розчину і яке середовище.

2. Обчислити константу і ступінь гідролізу 0,1н розчину натрій гіпохлориту, якщо константа іонізації гіпохлоритної кислоти (HOCl) складає 5,0·10-8.

Відповідь: Кг = 2·10-7
hг = 1,4·10-1% =0,14%

3. Серед наведених сполук укажіть солі, які гідролізують:

Al2(SO4)3, K2S, Pb(NO3)2, Na2SO4. Напишіть іонно-молекулярні рівняння реакцій їх гідролізу.

4. Напишіть іонно-молекулярні рівняння реакції:Na2HPO4+H2O→

NH4NO3+H2O→

CuSO4+H2O→

(NH4)2CO3+H2O →Укажіть реакцію середовища в кожному розчині.

1. Складіть іонно-молекулярні рівняння реакції гідролізу сполук: NaH, Ca3P2, K2HPO4, PCl5. 

2. Укажіть, яка з солей гідролізується  в більшій мірі: FeCl2 i FeCl3, NaCN і NН4CN.

Методика експерименту і порядок виконання лабораторної роботи № 13: Властивості розчинів електролітів. Гідроліз солей. Добуток розчинності.
Дослід 1. Вплив природи солі на реакцію середовища.

У чотири пробірки налити по 2-3 мл розчинів натрій карбонату, алюміній сульфату, натрій хлориду і амоній ацетату. Дослідити реакцію середовища вказаних розчинів за допомогою універсального індикаторного папірця, розчинів метилового оранжевого і фенолфталеїну. Результати досліджень представити у вигляді таблиці:

	Розчин солі
	Забарвлення індикатору

	
	Універсальний індикаторний папірець
	Метиловий оранжевий
	Фенол-фталеїн
	Реакція середовища
	Величи-на рН розчину

	Na2CO3
Al2(SO4)3
NaCl

CH3COONH4
	
	
	
	
	



Чи всі солі гідролізують? Скласти рівняння реакцій гідролізу у молекулярній та іонній формі.


Дослід 2. Вплив температури на ступінь гідролізу.

У дві пробірки налити по 2-3 мл розчину натрій ацетату і додати 2-3 каплі фенолфталеїну. Одну з пробірок з розчином нагріти до кипіння. Порівняти забарвлення холодного і гарячого розчинів. Охолодити пробірку під краном і спостерігати зміну забарвлення розчину. Пояснити спостереження та написати рівняння реакції.


Дослід 3. Вплив середовища на гідроліз солей.

До 1-2 мл розчину стибій(ІІІ) хлориду долити 1-3 мл води. Пояснити причину випадання осаду. Написати рівняння реакції, приймаючи до уваги, що утворюється спочатку основна сіль Sb(OH)2Cl, яка розкладається з утворенням SbOHCl, що випадає в осад.


Дослід 4. Повний гідроліз.

До 3 мл розчину алюміній хлориду прибавляють 3 мл розчину натрій карбонату (пробірка № 1). Пробірку закривають корком з газовідвідною трубкою, яку опускають в пробірку з вапняною водою (пробірка № 2). Cпостерігають утворення осадів в обох пробірках ‑ аморфного у пробірці № 1 та кристалічного в пробірці № 2. З пробірки № 1 зливають розчин з осаду, розділяють на дві пробірки і досліджують його на амфотерність, розчиняючи в розчинах хлоридної кислоти і лугу. Написати всі рівняння реакцій.

Робота з довідником:

1. Теоретично обґрунтувати, яка сіль гідролізує краще ‑ калій ацетат або калій ціанід, купрум(ІІ)хлорид або купрум(ІІ) нітрат.

2. Яка сіль краще розчинна: барій карбонат або барію хромат, аргентум хлорид або аргентум бромід.
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