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ЛР Электролитическая диссоциация

Образец решения КР «Растворы электролитов»

Вопросы по теме Растворы (ЭД, рН, ГС, Коллигатив.св-ва)

По способности проводить электрический ток в водном растворе или в

расплаве вещества делятся на электролиты и неэлектролиты.


Электролитами называются вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток. К электролитам относятся  соли, кислоты, основания.

Неэлектролитами называются вещества, растворы или расплавы

которых  не проводят электрический ток. К неэлектролитам относятся  простые вещества (кислород, водород и др.), оксиды, многие органические вещества (сахар, эфир, бензол и др.)

Электролитическая диссоциация - это распад ионных или

полярных соединений на ионы под действием полярных молекул растворителя.

Количественной характеристикой способности электролита распадаться на ионы является степень диссоциации – . Степенью диссоциации электролита называется отношение числа его молекул, распавшихся в данном растворе на ионы, к общему числу молекул электролита в растворе.
 =Nмолекул распавшихся/Nмолекул растворенных ;
N =  ν·NА
 = (νмол.расп.·NА)/(νмол.раств.·NА)
ν = С·V
 = Смол.расп.·Vр-ра / Смол.раств.·Vр-ра

По значению степени диссоциации  различают сильные и слабые электролиты:


Сильные электролиты  полностью диссоциируют на ионы,  = 1
В уравнениях диссоциации сильных электролитов ставится либо «=», либо «→». 


Применительно к водным растворам сильными электролитами являются:
- cильные кислоты: 

 HCI, HBr, НI, НNO3, H2SO4, HCIO4, HClO3, HMnO4, H2SeO4   и другие; 

- cильные основания: гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов: 

 LiOH, NаОН, KОH, RbOH, CsOH, FrOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2, Ra(OH)2; (это щелочи, их всего 10)

- большинство растворимых солей. Исключения: Fe(SCN)3, Mg(CN)2, HgCl2,     Hg(CN)2 и др.


Слабые  электролиты не полностью диссоциируют на ионы,  ≤ 0,3
В уравнениях диссоциации слабых электролитов ставится  «↔»

К слабым электролитам относятся:
- слабые кислоты: H2CO3, H2S, H3BO3, HCN, CH3COOH, H2SO3, H3PO4, H2SO3, H2SiO3 и     большинство органических веществ;
- cлабые основания  и амфотерные гидроксиды металлов: Be(OH)2, Mg(OH)2, Fe(OH)2, Zn(OH)2, гидроксид аммония NH4OH, а также органические основания – амины(CH3NH2) и амфолиты(H3N+CH2COO-);

 Диссоциация кислот, оснований и  солей
С позиций теории электролитической диссоциации к кислотам относятся вещества, способные диссоциировать в растворе с образованием ионов водорода, а к основаниям вещества, которые при диссоциации дают гидроксид-ионы.

Наличие в молекулах кислот ионов водорода определяет важнейшие общие свойства этого класса соединений:

1. Способность взаимодействовать с основаниями с образованием солей.

2. Способность выделять водород при взаимодействии с активными металлами (Zn, Fe, Mg, AI   и др.).

3. Изменение окраски индикаторов.

4. Кислый вкус.

Сильные кислоты полностью диссоциированы на ионы:
НNO3 → Н+ + NО3-.

Слабые кислоты диссоциируют частично:
СН3СООH ↔ H+  + CH3COO- 
Слабые многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато:
Н2СО3 ↔ Н+ + НСО3-
НСО3- ↔ Н+ + СО32-
Наличие в молекулах оснований гидроксид-ионов обусловливают следующие общие свойства этих соединений:

1. способность взаимодействовать с кислотами с образованием солей;

2. водные растворы оснований изменяют окраску индикаторов;

3. растворы оснований имеют горький вкус и скользкие на ощупь. 

Щелочи диссоциируют в водных растворах полностью:
NaOH → Na+ + ОН-.

Слабые основания диссоциируют частично: 
NH4OH ↔ NH4+ + ОН-
Слабые многокислотные основания диссоциируют ступенчато:
Mg(ОН)2 ↔ MgОН+ + ОН-
MgОН+ ↔ Mg2++ OH-
Амфотерные гидроксиды проявляют кислотно-основную двойственность.

При взаимодействии с кислотой амфотерный  гидроксид является  донором гидроксогрупп: 
Cr(OH)3 + 3HCl ↔ CrCl3 + 3H2O

Cr(OH)3 + 3H+ ↔ Cr3+ + 3H2O,
а при взаимодействии с основанием - их акцептором:
Cr(OH)3 + 3КОН ↔ К3Сr(ОН)6,
Cr(OH)3 + 3ОН- ↔ Сr(ОН6)3-.
Соли диссоциируют с образованием катионов металла и анионов кислотного остатка:
NaNO3  → Na+ + NO3-.
При диссоциации кислых солей образуются катионы металла и гидроанионы, которые  частично диссоциируют с образованием  ионов водорода:
NaHCO3 → Na+ +HCO3-;

HCO3- ↔ H+ + CO32-.
Молекулы основных солей диссоциируют в растворе на гидроксокатионы и анионы кислотного остатка:
FeOHSO4 → FeOH2+ + SO42-.

Гидроксокатионы частично диссоциируют с образованием катионов металла и гидроксид-ионов:
FeOH2+ ↔ Fe3+ + OH-.
Примеры уравнений диссоциации:
	Сильные
Сильные электролиты диссоциируют на ионы полностью, необратимо.
Сульфат хрома (III)

[image: image24.jpg]o

KOHCTaHTbl ANCCOUMaLMU HEKOTOPLIX CAaBbiX 3NeKTPOUTOB B BOAHBIX pacTsopax npu 25 C

Snekmponum K Inekmpoaum K
[Asotucran kucnota HNO; 410 VicycHan kucnota CH3C00H
BopHan kucnoTa (opro) H3B0; K 5,810 | XnopHOBATUCTaR ¥MCAOT Hocl
|Bpomwosamcran kucnora Hoer 2,110° __ |@ochopwas kucrora (opro) H,PO, K 7.510°
Nepoxcua 5oAopoAa Hi0: K [26107 H 6310%
|[KpemHuesan kucnota H5i0; K 2,2-10"° Ks 1310
Ka 1,610 dToposoaopoa HF. 6,6-10~
[MypasbuHas krcaota HCOOH Ke 1,810 LnaHoBoA0pOA HCEN
[Mbiwsakosas kunota (opro)|  HAsO. K 5,98-10 UWasenesan kunora H1GO0s
K 1,05-107
Ks 3,89-10™  [rmapokcua aniomunus Al(OH)s
|Cenenncran kucnoTa HiSe0; K 3,510 THAPOKCHA BMMOHUA NH .0H
K2 510°% ruapokeua wenesa (2) Fe(OH) :
Cenenosoaopoa HaSe. K 1710+ Fwapokena wenesa (3) Fe(OH);
Ka 110" rmapoKcHa KaaMuA Cd(oH)
[Ceprncren wucnota H150, [ 16102 FuapoKcua mariua Mg(OH) :
K 6,310 Fnapoxcna Mapranua Mn(OH) +
Ceposonopon His K [610° ruapoxca mea (2) Cu(0H):
% [110 _|Tuaporcua nakenn Ni(OH).
|Tennypucran kucnota HaTeOs [ 3107 Fuapokcna pryTv (2) Hg(OH)
K 210" FhapoKcna conHua. Pb(OH)
Tenayposonopoa Hile K |110° _|(wapoxcuacepctpa ‘Ag0H
¥ [1i0" __|(wapokcuaxpows CrloH)
[Yronsian wncaora HaCO0; Ko [45107 |rwapokcna waka Zn{0H)
K 4,7:10™"





Гидроксид рубидия

[image: image2.png]RbOH — Rb* + OH~




Азотная кислота
HNO3 → H+   +  NO3
Селеновая кислота

[image: image3.png]H,Se0, — 2H* + Se0;~





	Слабые
Слабые электролиты диссоциируют на ионы частично, обратимо, ступенчато, 

в основном по I ступени.

Гидроксид никеля (II)
Ni(OH)2  ↔ NiOH+ +  OH- (Iст.)
NiOH+   ↔ Ni2+   +  OH- (IIст.)
Хлорноватистая кислота

[image: image4.png]HOCl2 H* + 0Cl~




Мышьяковая кислота
H3AsO4  ↔ H+  +  H2AsO41-(Iст.)
H2AsO41- ↔ H+  +  HAsO42-(IIст.)
HAsO42- ↔ H+  +  AsO43-(IIIст.)




Константа диссоциации в растворах слабых электролитов

В растворах слабых электролитов устанавли​вается динамическое равновесие между недиссоциированными молекула​ми и ионами:
НСN ↔ Н+ + СN-
Это равновесие количественно характеризуется константой равно​весия, которая применительно к процессу диссоциации называется константой диссоциации:
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Константа диссоциации электролита не зависит от концентрации  раствора, но зависит от его температуры, а также от природы растворенного вещества и растворителя. Чем меньше значение константы, тем слабее электролит.


Константы диссоциации слабых электролитов даны в таблицах.

[image: image1.png]Cry(50,); = 2Cr3* + 3505~







В растворах многоосновных кислот, а также оснований, содержащих несколько гидроксильных групп, устанавливаются ступенчатые равнове​сия,  отвечающие последовательным стадиям диссоциации. Так, диссо​циация ортоборной кислоты протекает в три ступени:
1. H3BO3 ↔ H+ + H2BO-3;
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(1)

2. H2BO3- ↔ H+ + HBO2-3;
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(2)

3. HBO32- ↔ H+ +BO3-3;
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(3) 

Поскольку  Кдисс1 Кдисс2   Кдисс3 , то в наибольшей степени диссоциация протекает по первой ступени  1    2    3. 
Суммарный процесс диссоциации  H3BO3
H3BO3 ↔ 3H+ + BO3-3
характеризуется полной константой  диссоциации:

[image: image9.wmf][

]

[

]

[

]

3

3

3

3

3

.

ВО

Н

ВО

Н

К

дисс

-

+

×

=

.
Перемножив правые и левые части равенств (1) – (3), получим:
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,
откуда видно, что полная константа диссоциации численно равна произведению  ступенчатых  констант: 
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В случае электролита АХ, диссоциирующего на ионы  А+ и Х-, константа и степень диссоциации связаны соотношением (закон разбавления Оствальда):
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См- молярная концентрация электролита, моль/л.

Если степень диссоциации значительно меньше единицы, то при приближенных вычислениях можно принять, что 1 -  
[image: image13.wmf]»

 1. Тогда выражение закона разбавления упрощается:

Кдисс = 2СМ,
откуда     
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Последнее соотношение показывает, что при разбавлении раствора, т.е. при уменьшении концентрации электролита (СМ) степень диссоциации  электролита возрастает.
Расчет концентрации ионов в растворах электролитов

Концентрация любого иона в моль/л в растворе электролита можно вычислить по уравнению
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где См иона – молярная концентрация  иона в моль/л;

См(или С) – молярная концентрация электролита в моль/л;
 - степень диссоциации электролита;

n -количество ионов  данного вида, которое получается при распаде одной молекулы электролита.


Для сильного электролита.

Если электролит является сильным, то  степень диссоциации для него в разбавленном растворе
можно принять равной 1.


C (иона сильного электролита) = С (сильного электролита)∙n(иона)

ν (иона сильного электролита) = ν (сильного электролита)∙n(иона)
Пример.Считая диссоциацию сульфида натрия полной, рассчитайте концентрацию ионов натрия и сульфид-ионов в 0,05М растворе данной соли.
Решение. Уравнение диссоциации: Na2S = 2Na+ +S2-  
С(иона сильного электролита) = С(сильного электролита)∙n(иона),
n(иона) — индекс(число) ионов в формуле электролита
C(Na+) =  C(Na2S) ∙ n(Na+) = 0,05∙2 = 0,1моль/л (или 0,1М)

C(S2-) =  C(Na2S) ∙ n(S2-) = 0,05∙1 = 0,05моль/л (или 0,05М)


Для слабого электролита.


Если электролит слабый, 

то n(иона слабого электролита) принимаем за 1, т. к. для слабых электролитов считаем концентрацию иона по каждой ступени в отдельности.

C (иона слабого электролита) = С (слабого электролита)∙(электролита)

Т.к. степень диссоциации  зависит от концентрации электролита, то чаще применяем в расчетах константу диссоциации. 

 Значение степени диссоциации может быть определено на основании упрощенного закона разбавления Оствальда:
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 EMBED Microsoft Equation 3.0 [image: image18.wmf]1
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Пример.Константа диссоциации слабого однокислотного основания МеОН равна Косн=10-5. Вычислите концентрацию гидроксид-ионов  в растворе этого основания с концентрацией 0,001 н.
          
Решение.
        Т. к. основание однокислотное, то   СМ = СН = 0,001 моль/л  = 10-3  моль/л  

                         ________      _______      ___                                                  
            СOH-  = √ СМ ∙ Кдисс  = √10-3 ∙10-5 = √10-8  =  10-4  моль/л   
Смещение равновесий в растворах слабых электролитов
В растворах слабых электролитов устанавливается динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и образовавшимися в результате диссоциации ионами.

Это динамическое равновесие можно сместить одним из следующих способов:

1) разбавление раствора способствует диссоциации, равновесие смещается в сторону образования дополнительного количества ионов;

2) увеличение концентрации одноименных ионов будет подавлять диссоциацию, равновесие сместится в сторону образования недиссо​циированных молекул. 

Например: при внесении в раствор уксусной кислоты ацетата натрия диссоциация кислоты уменьшается:
CH3COOH ↔ CH3COO- + Н+
NaCH3COO → Na+ + CH3COO-,
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Величина Кдисс при данной температуре постоянная, поэтому увеличение концентрации ацетат-ионов CH3COO- должно привести к умень​шению концентрации водородных ионов H+ и увеличению концентрации недиссоциированных молекул кислоты CH3COOH , т.е. часть ионов Н+ и СН3СОО- должна соединяться в молекулы CH3COOH;
3) связывание одного из образующихся ионов будет усиливать диссоциацию. Например,
NH4OH ↔ NH4+ + OH-;

HCl → H+ + Cl-;

H+ + OH-  ↔ H2O.
Связывание ОН-- ионов в молекулы воды при постоянной
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должно привести к увеличению NH+4 и уменьшению NH4OH , т.е. к усилению диссоциации гидроксида аммония.
Реакции обмена в растворах электролитов
Уравнения реакций обмена обычно записывают в молекулярной и ионно-молекулярной формах. Молекулярная форма уравнения показывает, какие вещества можно выделить из раствора и рассчитать их количества. Ионно-молекулярная форма уравнения позволяет определить возможность превращения и его причины, которые сводятся к образованию малорастворимого либо малодиссоциированного соединения. Такие уравнения позволяют также предсказать принципиальную обратимость или необратимость взаимодействия.

В ионных уравнениях формулы веществ записывают в виде ионов или в виде молекул. 
В виде ионов записывают формулы сильных электролитов.

В виде молекул записывают формулы воды, слабых электролитов, малорастворимых солей (↓), формулы газообразных веществ, формулы оксидов металлов и неметаллов.
1) AgNO3 + NaCl → AgCl↓ + NaNO3;
сил.,раст.       сил.,раст.      сил.,нераст.    сил.,раст.
       Ag+ + NO3- + Na+ + Cl- → AgCl↓ + Na+ + NO3- ;

       Ag+ + Cl- → AgCl↓.

2) Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2↑;
сил.,раст.          сил.,раст.         сил.,раст.         слаб.        неэл.
       2Na+ + CO32- + 2H+ + SO42- → 2Na+ + SO42- + H2O + CO2↑;

       CO32- + 2H+ → H2O + CO2↑.

3) NaOH + HCl → NaCl + H2O;
 сил.,раст.    сил.,раст.    сил.,раст.   слаб.
        Na+ + OH- + H+ + Cl- → 2Na+ + Cl- + H2O;

        H+ + OH- → H2O.

4) HgI2 + 2KI → K2[HgI4];

      сил.,раст.     сил.,раст.    компл. соед.
       HgI2 + 2K+ + 2I- → 2K+ + [HgI4]2-;

       HgI2 + 2I- → [HgI4]2-.

Произведение растворимости
В системе, состоящей из осадка малорастворимого электролита и насыщенного раствора над ним, устанавливается динамическое равновесие:   
Men Xm(тв) ↔ nMem+ + m Xn-
Константа равновесия для данного случая имеет вид
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Знаменатель этой дроби есть величина постоянная, поэтому произ​ведение KравнMenХm тоже является постоянной при данной температуре. Отсюда, следует, что произведение [Mem+]n·[Xn-]m представ​ляет собой постоянную величину, называемую произведением раствори​мости и обозначаемую ПР. Например:
ПР(AgCl) = Ag+·Cl-,

ПР(Bi2S3) = Bi3+2·S2-3.
Таким образом, в насыщенном растворе труднорастворимого электролита произведение концентраций его ионов есть величина постоянная при данной темпе​ратуре.

Если произведение концентраций ионов такого электролита в растворе превышает величину его ПР, то образуется осадок.
сn(Mem+)сm(Xn-) > ПР
Если произведение концентраций ионов труднорастворимого  электролита в растворе меньше его ПР, то осадок не образуется. 

сn(Mem+)сm(Xn-) < ПР
В том случае, когда оса​док был получен ранее, а концентрации составляющих его ионов в растворе каким-либо образом уменьшили и значение ПР не достигается, то происходит растворение осадка.
          Растворимость малорастворимого электролита Men Xm (S,моль\л), т.е. молярность его насыщенного раствора, можно вычислить, зная величину  ПР  для этого вещества, по уравнению:
                                       S = 
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и наоборот,  

          ПР = nn·mm·S(n+m)
Чем меньше ПР или S, тем менее растворимо вещество, тем меньше ионов вещества в растворе и тем быстрее вещество выпадает в осадок, т. е. наиболее полно удаляется из раствора.
Последовательность осаждения ионов

Если к раствору, содержащему смесь ионов, осаждаемых одним и тем же ионом осадителя, добавлять этот осадитель, то образование осадков малорастворимых электролитов происходит ступенчато: 

- если рассматриваемые электролиты дают при диссоциации одинаковое число ионов, то первым осаждается тот электролит, для достижения произведения растворимости ПР которого требуется наименьшая концентрация ионов осадителя;

- если рассматриваемые электролиты дают при диссоциации разное число ионов, то первым осаждается тот электролит, для достижения растворимости S которого требуется наименьшая концентрация ионов осадителя.

В этом случае протекают конкурирующие процессы: конкуренция за общий катион или за общий анион.

Достижение полноты осаждения ионов

Для достижения полноты осаждения одного вида ионов малорастворимого сильного электролита из его насыщенного раствора следует увеличить в растворе концентрацию другого вида ионов этого электролита. Таким образом, в присутствии избытка одноименных ионов растворимость малорастворимого вещества понижается и осаждение будет более полным.
Растворимость электролитов в воде, как правило, уменьшается, если к их раствору добавить хорошо растворимые вещества: соли, спирт, ацетон и другие. Это происходит вследствие гидратации добавляемых веществ, что приводит к уменьшению содержания в растворе «свободной» и «деструктурированной воды» и делает раствор пересыщенным, вследствие чего из раствора выделяются его компоненты. Особенно широко этот прием используется для выделения из водных растворов органических веществ с ограниченной растворимостью. Этот способ выделения веществ из растворов называется заменой «хорошего» растворителя на «плохой», т.е. изменяется природа растворителя.
Таким образом, превращение гомогенного раствора в гетерогенную систему вследствие образования осадка может происходить, если раствор становится пересыщенным в результате:
а) протекания в нем химических процессов, приводящих к образованию малорастворимых соединений;

б) изменения температуры и давления;
в) разрушения сольватных оболочек растворенных веществ при добавлении в раствор соединений, подвергающихся сольватации. 
Примеры заданий по теме «Гетерогенные процессы»
1.Ситуационное задание по теме «Гетерогенные процессы», например:
а) Насыщенный раствор над осадком какого вещества содержит больше всего ионов С2О42-  

а) MgC2O4  ПР=8,6  10-5 


б) NiC2O4
ПР=4,0  10-10

в) FeC2O4
 ПР=2,0  10-7 


г) СаС2О4
ПР=6,0  10-8
 б) Какой реактив является лучшим осадителем ионов SO42- из растворов:


а) Pb(NO3)2
ПР PbSO4 = 1,6  10-8

б) СaCl2
ПР СaSO4 = 1,0  10-5

в) SrCl2
ПР SrSO4  = 3,2  10-7
г) Ba(NO3)2
ПР BaSO4 = 1,1  10-10
 в) Какая соль раньше начнет выпадать в осадок при пропускании сероводорода, если в растворе     содержатся ионы Zn2+, Hg2+, Cd2+ и Cu2+  в равных молярных концентрациях:


а) ZnS

ПР=1,610-24



б) НgS

ПР=1,610-52

в) СdS

ПР=7,910-27



г) CuS

ПР=6,0 10-36
 г) В растворе имеются ионы магния и кальция. При введении какого аниона в системе будет   наблюдаться: а) изолированное гетерогенное равновесие; б) совмещенное гетерогенное равновесие. Какой из двух конкурирующих процессов будет преобладать в случае б? Для ответа воспользуйтесь таблицами: «Растворимость оснований, кислот и солей в воде», «Произведения растворимости некоторых малорастворимых электролитов» (см. таблицу после заданий). 
д) К насыщенному водному раствору сульфида свинца (II) добавили:

     а) раствор нитрата меди (II);                        б) раствор нитрата железа (II). 

     Опишите возможные изменения в обоих случаях.

         а)PbS

ПР=1,010-27



б)CuS

ПР=6,0 10-36
         в)FeS                 ПР=5,010-18

е)К раствору, содержащему сульфат- и оксалат – ионы в равных    концентрациях, добавляют по каплям раствор соли кальция. Какой из    осадков образуется в первую очередь? Объясните почему, используя табличные значения ПР (Кs).

2. Расчетная задача:

а) Образуется ли осадок сульфата серебра, если к 0,02 моль/л растворов   AgNO3 добавить равный объем 0,5 моль/л раствора Н2SO4?

б) Найти массу серебра, находящегося в виде ионов 800 мл насыщенного    раствора AgBr.
в) Насыщенный при комнатной температуре раствор PbSO4 объемом 3 л    содержит 0,132 г соли. Вычислите ПР (Кs)
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Произведения растворимости некоторых малорастворимых электролитов при 25°C
	Электролит
	ПР
	Электролит
	ПР

	AgCl

AgI

BaCO3
BaSO4
CaCO3
CaC2O4
Ca(OH)2
CaSO4
Co(OH)2
Cu(OH)2
CuS

Fe(OH)2
Fe(OH)3
	1,8·10-10
1,1·10-6
5,0·10-9
1,1·10-10
5,0·10-9
2,0·10-9
5,5·10-6
6,1·10-5
2,0·10-16
2,2·10-20
6,0·10-36
1,0·10-15
3,8·10-38
	FeS

Mg(OH)2
MgCO3
Mn(OH)2
MnS

Ni(OH)2
PbCl2
PbI2
Pb(OH)2
PbS

Zn(OH)2
ZnS
	5,0·10-18
5,0·10-12
2,0·10-5
4,0·10-14
1,4·10-15
7,0·10-14
2,0·10-5
8,0·10-9
2,0·10-16
1,0·10-29
5,0·10-17
8,0·10-26
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