Лекция 

Термохимия и термодинамика Химическая кинетика и химическое равновесие.

При изучении химических процессов исследователь должен знать наперед - возможно ли протекание реакции, какие условия нужны для протекания реакции, каков состав продуктов реакции, с какой скоростью протекает реакция. Все эти вопросы можно решить с помощью законов термодинамики и кинетики.

 Химическая термодинамика  изучает превращение энергии при химических реакциях

ПРИ изучении основ химической термодинамики мы будем использовать такие понятия как теплота, работа, внутренняя энергия.

Теплота - это мера хаотического движения частичек, что образуют данное тело или систему тел.

Работа - мера упорядоченного движения в направлении силового поля

Химические реакции протекают с выделением или поглощением энергии. Проявление этой энергии происходит в виде теплоты.

Например

Реакции нейтрализации протекают с выделением тепла, а реакции разложения карбоната кальция протекают с поглощением теплоты.

Вещества до реакции обладают некоторой скрытой энергией, так называемой внутренней энергией вещества. При химических превращениях  происходит изменения веществ ведущее к перераспределению внутренней энергии в результате может происходить освобождение ее части. Эта энергия может проявляться в виде теплоты, или лучистой энергии, реакции протекающие с взрывом часть энергии превращается в механическую. Внутренняя энергия U вещества - это полная энергия частиц, составляющих данное вещество. Внутренняя энергия слагается из кинетической и потенциальной энергий частиц. Вспомним, что кинетическая энергия - это энергия поступательного, колебательного и вращательного движения частиц

U = Е (кин ) + Е (пос) + Е(вращ)

Потенциальная же энергия обусловлена силами притяжения и отталкивания между частицами

Внутренняя энергия системы - это полная энергия частичек. Она состоит с кинетической и потенциальной энергии.

 Кинетическая энергия - энергия поступательного движения, колебательного та вращательного движения

Потенциальная энергия обусловлена силами притяжения  и отталкивания между частичками.

Абсолютное значение внутренней энергии системы не подлежит экспериментальному изучению. На практике можно измерять изменение внутренней энергии системы как 

(U = Uкон-Uнач
Итак. При химических реакциях происходит взаимное превращение внутренней энергии веществ. 

Реакции, протекающие с выделением энергии называются экзотермическими, а реакции протекающие с поглощением энергии - эндотермическими

Раздел химии, посвященный количественному изучению тепловых эффектов реакции, -  термохимия

Если (U<0, то Uкон< Uнач
Это происходит в случае, когда система теряет энергию, то есть когда энергия передается от системы в окружающую среду. Передача тепла может происходить как в форме тепла, так и в форме работы

Теплота, которая придана системе, используется на изменение внутренней энергии системы и совершение работы против внешних сил

Q = (U + A

Это выражение является математическим выражением первого закона термодинамики. Рассмотрим систему, состоящую из газа в цилиндре, который отделен от внешней среды двигающимся поршнем. Для создания идеальных условий будем считать, что поршень двигается без трения.

Под работой против внешних сил понимают работу против внешнего давления

А = p(V = p (V2-V1)

1. Если в нашей системе поршень закреплен неподвижно, о теплота данная системе идет на увеличение внутренней энергии, так как А=0, а Q = (U (изохорный процесс)
2. если поршень двигается, то газ выполняет работу при постоянном давлении - изобарный процесс

Q = (U + A= U2-U1 + p (V2-V1) = (U2 + pV2 ) - (U1 + pV1)= H2 - H1 = (H

Таким образом, мы ввели новую термодинамическую величину называемую энтальпией системы

Энтальпия системы больше за величину внешней энергии системы на величину работы расширения

 Н = U + pV

Энтальпия или теплосодержание характеризует энергетическое состояние системы. Эта величина связана с количеством теплоты, что выделяется в результате реакции.

Для экзотермической реакции  Q> 0       (H<0

Для эндотермической реакции  Q<0        (H>0

В 1980 г Лавуазье-Лаплас сформулировал первый закон термохимии
Количество тепла, поглощающего или выделяющегося при разложении какого-либо сложного вещества на входящие в его состав компоненты, равно количеству тепла, выделяющегося или поглощающегося при его образовании из тех же компонентов. Тепловой эффект прямой реакции равен тепловому эффекту обратной реакции с обратным знаком

Основной принцип  расчетов тепловых реакций лежит в Законе Гесса

 В 1840 г Гессом был предложен второй закон термохимии

Итак тепловой эффект реакции зависит только от начального и конечного состояния веществ и не зависит от промежуточных стадий процесса

Иначе суммарный тепловой эффект ряда последовательных химических реакций равен тепловому эффекту любого другого ряда реакции с теми же начальными и конечными продуктами 

(Н=(Н1 + (Н2 + (Н3 +(Н4 = (Н1 + (Н2
Или тепловой эффект реакции зависит от природы и состояния реагирующих (исходных и продуктов) веществ и не зависит от числа и характера промежуточных ступеней, через которые может происходить химическая реакция

Нетрудно видеть. Что закон Гесса, выведенный им имперически на основании анализа многочисленных опытных данных является следствием 1 начала термодинамики

Закон Гесса используют для расчета тепловых эффектов  реакций

 Так процесс сжигания угля можно повести 

С + О2 = СО2                      (Н

Или ступенчато

С + 1/2 О2 = СО         (Н1
СО + 1/2 О2 = СО2       (Н2
(Н=(Н1 + (Н2
Количество теплоты, которое выделяется при образовании одного моля соединения из простых веществ, называется теплотой образования данного соединения

Н2 + 1/2 О2 = Н2О

Теплота образования 1 моля (18 г) жидкой воды равна 285,8 кДж моль

1 следствие закона Гесса Теплоты образования простых устойчивых веществ равны 0 

Теплоты образования могут быть записаны в уравнении Такие химические уравнения, в которых  указано количество выделившейся или поглощенной энергии называется термохимическим уравнением
Н2 + 1/2 О2 = Н2О + 285, 8 кДж

N2 + O2 = 2 NO - 180, 5 кДж

Величина теплового  эффекта  зависит от природы исходных веществ  и продуктов реакций, агрегатного состояния и температуры. Агрегатное состояние веществ также необходимо указывать в термохимическом уравнении

Н2 (г) + 1/2 О2 (г) = Н2О (ж) + 285, 8 кДж

2 следствие закона Гесса Стандартная энтальпия реакции равна сумме стандартных энтальпий образования продуктов реакции минус сумма стандартных энтальпий исходных веществ.

 (Н =  ((Н (продуктов ) - (( Н(исходных)

Так, для реакции взаимодействия газообразного SO3  и кристаллического оксида алюминия

Al2O3 + 3 SO3 = Al2(SO4)3

(Н = [(Н(Al2(SO4)3)]- [(Н(Al2O3) + 3(Н(SO3)]

Подставляя в уравнение значения теплот образования веществ используя таблицу рассчитываем тепловой эффект реакций 

(Н = - 3433 кДж - (-1673 кДж + 3(-395 кДж))= - 575 кДж

Энтропия

Энтропия - мера беспорядка системы.

 Пусть система из состояния 1 переходит в более вероятное  - 2. Тогда S1 = R ln W1 , а, S2 = R ln W2 (W2 (  W1 и S2 ( S1), а, следовательно, S2 - S1 = R ln W2 - R ln W1, но S2 - S1 = (S, значит (S = R ln W2 / W1 или 
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В самопроизвольных процессах, происходящих без изменения энергии, энтропия увеличивается. При переходе жидкости в пар, при растворении кристаллического вещества наблюдается уменьшение порядка в относительном расположении частиц. Наоборот, в процессах конденсации веществ энтропия уменьшается.

В процессе превращения пара в жидкость, а жидкости в кристалл порядок частиц возрастает, а S уменьшается.

В химических реакциях об изменении энтропии можно судить по изменению объема в ходе реакции

С(графит) + СО2 (газ) = 2 СО (газ)

Происходит увеличение объема и энтропия возрастает, а для реакции

3Н2 + N2 = 2 NH3 

объем уменьшается

Для реакции протекающей между твердыми веществами

2Mg + Sn = Mg2Sn

изменение объема не происходит и энтропия не изменяется

Изменение энтропии реакции можно определить по разности энтропий продуктов и исходных веществ

3Н2 + N2 = 2 NH3 

(S =( Sпрод -( Sисход

(S = 2S(NH3) - [S(N2) + 3 S(Н2)]

Второй закон термодинамики  в изолированной системе самопроизвольные процессы происходят в сторону увеличения энтропии

Устойчивость любой системы определяется соотношением энтальпийного и энтропийного факторов. Первый, то есть энтальпийный фактор характеризуется упорядочиванием, поэтому этот процесс сопровождается уменьшением (U, устойчивость системы увеличивается. Энтропийный фактор - отображает тенденцию к разупорядочиванию, так как такое состояние наиболее вероятно. Эти две функции объединяются функцией Энергия Гиббса

Энергия Гиббса является мерой устойчивости системы при постоянном давлении  и представляет собой разницу между энтальпийным и энтропийным факторами 

(G =(Н - Т(S

Теперь 2 закон термодинамики можно сформулировать  все процессы могут протекать самопроизвольно в сторону уменьшения свободной энергии Гиббса

О направлении химической реакции можно судить на основании энергии Гиббса

Энергию Гиббса для химической реакции, протекающей в стандартных условиях при Т = 298 К 

Р = 1 атм. определяется по уравнению 

(G = (G(продуктов) - ( G(исходных)

или 

(G =(Н - Т(S

В момент равновесия (G = 0 

(G > 0 - процесс не самопроизвольный. - Самопроизвольной является обратная реакция

(G <0   -  процесс самопроизволен

Рассчитав (G  химической реакции, можно не производя экспериментов, дать ответ о принципиальной возможности протекания данной реакции

Знак (G  зависит от соотношения величин  (Н - и Т(S 

Таблица

	Знак (Н 
	Знак (S
	Знак (G 
	Самопроизвольность реакции

	 - 
	 + 
	 Всегда -
	Самопроизвольно при любых температурах

	 +
	-
	Всегда +
	Несамопроизвольна при любых температурах

	-
	-
	- при низких температурах

+ при высоких температурах
	Самопроизвольна при низких температурах

Несамопроизвольна при высоких температурах

	+0
	+
	 + при низких температурах

- при высоких температурах
	Несамопроизвольна при низких температурах

самопроизвольна при высоких температурах


Значение (G веществ в стандартных условиях в таблице (G0298 выражено в кДж /моль, в то время как (S0298 в Дж / К моль   и (Н0298 в кДж /моль  Для нахождения энергии Гиббса следует выражение записывать так

(G =(Н - Т(S/ 1000

Наука, что изучает скорость химических превращений, называется хиической кинетикой

Часть системы, обладающая на всем протяжении одинаковым химическим составом, одинаковыми химическими свойствами и отделенная от других частей системы поверхностью раздела, называется фазой. 

Поэтому однородные (гомогенные) системы можно именовать еще однофазными, разнородные (гетерогенные) - многофазными.

Примером гомогенной системы является смесь газов, раствор соли или сахара в воде, гетерогенной - насыщенные растворы соли и сахара с выделившимися из них кристаллами; глина, разболтанная с водой; две несмешивающиеся жидкости и т.п.

Химическая реакция может протекать в объеме фазы, т.е. гомогенно, или на границе раздела фаз, т.е. гетерогенно. Таким образом, различают гомогенные и гетерогенные реакции.
 Примером гомогенной реакции является взаимодействие газообразных веществ водорода и хлора, протекающие с образованием газообразного хлористого водорода:

Н2(г) + Сl2(г) = 2НCl(г).

Взаимодействие натрия с водой представляет собой пример гетерогенной реакции:

2N(т) + 2H2O(ж) ( 2NaOH(р-р) + H2(г).

В химической кинетике скорость реакции принято характеризовать изменением концентрации реагирующих веществ в единицу времени.

В гетерогенных системах реакции протекают на границе раздела фаз. Например, горение угля:

С(т) + О2(г) ( СО2(г).

Может протекать только на поверхности частиц угля, потому что только здесь соприкасается друг с другом углерод и кислород. Следовательно, масса твердой фазы не влияет на скорость реакции.

В связи с изложенным, скоростью гетерогенной реакции называют количество вещества вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени на единице поверхности фазы.
В общем случае выражение для средней скорости, протекающей гетерогенно реакции, будет иметь вид:
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где S - площадь поверхности фазы.

Находящиеся в системе частицы (молекулы, атомы, ионы) могут реагировать только при столкновениях, число которых тем больше, чем больше концентрация. Число столкновений газовых молекул при нормальных условиях равно примерно 1010 в 1 см3 за 1 сек. Если бы каждое столкновение вызывало реакцию, то она заканчивалась бы в течение промежутка времени между двумя столкновениями, т.е. за 10-10 с. Однако, известно, что длительность химических реакций гораздо больше. Разные реакции имеют различные скорости. Наряду со взрывными реакциями, протекающими в течении десятитысячных долей секунды, некоторые процессы, например, протекающие в земной коре, растягиваются на десятки, сотни и тысячи лет.

Следовательно, не всякое столкновение частиц приводит к химическому взаимодействию. Последнее происходит в том случае, когда частицы приближаются на расстояние, при котором становится возможным перераспределение электронной плотности и возникновение новых химических связей. Сталкивающиеся частицы должны обладать энергией, достаточной для преодоления сил сталкивания (энергетического барьера), возникающих между их электронными оболочками. Такие реакционноспособные частицы называются активными, а энергия, необходимая для преодоления энергетического барьера - энергией активации реакции.

Закон действия масс Каков бы ни был процент активных молекул число эффективных столкновений будут расти с увеличением концентрации. Поэтому будет расти и скорость химической реакции. Теоретическое и экспериментальное изучение зависимости скорости реакции, протекающей гомогенно, от концентрации реагирующих веществ привело к открытию закона действующих масс.

При постоянной температуре скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ в степенях равных стехиометрическим коэффициентам в соответствующем уравнении реакции.

Идею закона действующих масс одним из первых выдвинул в !965 году русский ученый Н.Н.Бекетом. А окончательная формулировка закона была дана норвежским ученым Гольдбертом и Вааге в 1867 году.

 Для реакции 2А + В = А2В математическое выражение закона действующих масс можно записать в следующем виде

V = kCACACB = kCA2CB

закону действующих масс хорошо подчиняют идеальные газовые системы и разбавленные растворы.

Для реакции аА + вВ = АаВв

Закон действия масс V = kCAа CBв

Коэффициент пропорциональности к в математическом выражении скорости реакции называется константой скорости химической реакции. Константа скорости реакции зависит от природы реагирующих веществ, температуры, но не зависит от их концентрации. Она характеризует влияние природы реагирующих веществ на скорость реакциии не зависит от концентарации реагирующих веществ

Физический смысл к - константа скорости это скорость реакции при концентрации каждой из веществ 1 моль /л

В случае реакций, протекающих в газовой фазе, увеличение давления приводит к возрастанию концентраций, поэтому в законе действующих масс вместо концентрации можно взять парциальное давление участников реакции.

V = kРAа РBв

2Н2 + О2 = 2Н2О      V = kРН22 РО2
В гетерогенных системах реакции протекают на границе раздела фаз. Для реакции горения углерода скорость реакции запишется как С + О2 = СО2 V = kCо2
Скорость гетерогенной реакции пропорциональна только концентрации газообразных или жидких веществ. Величина концентрации твердого вещества обычно представляет собой постоянную величину и поэтому входит в значение константы скорости.

Зависимость скорости реакции от температуры

При увеличении температуры на каждые десять градусов скорость химической реакции увеличивается примерно в 2-4 раза(правило Вант-Гофа) 

Математическое выражение правила Вант Гоффа
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Коэффициент пропорциональности  называется температурным коэффициентом скорости реакции. Температурный коэффициент скорости - есть отношение констант скоростей при температуре   t+10 u t 
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Например если (=3 , и при 00С реакция протекает за 10 мин то при 1000С она будет протекать 0.01 сек

Такое резкое увеличение скорости реакции вызвано не увеличением числа столкновений частиц, а увеличением числа активных молекул в системе.

В химической кинетике реакции классифицируют также и по признаку кинетического порядка

Для гомогенной реакции       а А + вВ = АаВв

Закон действия масс V = kCAа CBв

Порядок реакции  n = а +в

 Порядок реакции определяет зависимость реакции от концентрации

Примером реакции первого порядка является реакция разложения ацетона

CH3COCH3 = CO + CH3CH3
Реакции разложения диоксида азота относится к реакциям второго порядка

2NO2 = 2NO + O2

реакция третьего порядка 

2NO + O2 = 2NO

Молекулярность определяется числом молекул при одновременном взаимодействии. Молекулярность можно определить на основании уравнения реакции. 

CH3COCH3 = CO + CH3CH3 мономолекулярная реакция

2NO2 = 2NO + O2 - бимолекулярная

2NO + O2 = 2NO тримолекулярная

Скорость обратимых химических реакций и химическое равновессие в гомогенных системах
Для обратимой реакции

а А + вВ = сС + dD

Скорость прямой реакции V = k1 CAа CBв

Скорость обратной реакции V2 = kCСс CDd

В начале реакции вещества А с веществом В скорость прямой реакции имеет наибольшее значение, а скорость обратной реакции равна 0. По мере развития реакции скорость прямой реакции  уменьшается , а скорость обратной реакции увеличивается, так как концентрация продуктов реакции увеличивается. По истечении некоторого времени скорость прямой реакции станет равной скорости обратной реакции по абсолютной величине. Обратимые реакции не доходят до конца.

Состояние обратимой реакции, при котором скорости прямой и обратной реакций становятся равными, а концентрации реагирующих веществ сохраняются в определенном соотношении, называется химическим равновесием.

При установлении равновесия V1 = V2, следовательно
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легко показать, что
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Поскольку К1 и К2 постоянны при заданной температуре, то будет постоянным и их отношение, обозначив которое через Ке получим:
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Приведенное уравнение выражает закон действующих масс для обратимых реакций:

При обратимых реакциях равновесие наступает тогда, когда произведение концентраций образующихся веществ, деленное на произведение концентраций веществ, вступающих в реакцию, станет равной некоторой постоянной для данной реакции, при данной температуре величине называемой константой равновесия.

H2 + Cl2 = 2HCl выражение для константы равновесия будет иметь следующий вид
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Следует запомнить, что условиями, или параметрами равновесия являются давление, температура, а также концентрация реагирующих веществ, Зная концентрации всех исходных веществ и величину константы равновесия, можно вычислить равновесие концентрации, т.е. концентрации всех реагирующих веществ при химическом равновесии. И. Наоборот, по равновесным концентрациям легко вычислить константу равновесия и исходные концентрации взятых для реакции веществ.

Для реакции    CO + H2O = CO2 + H2
 При температуре 8500 Kc = 
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 Исходные концентрации равны CCO=0.01 Моль/л

CH2O = 0.03 Моль/л

 Равновесные концентрации будут равны

CCO=0.01-x;       CH2O= 0.03-x;         CCO2= CH2 = x
 Следовательно Kc = 
[image: image11.wmf]1

)

03

.

0

)(

01

.

0

(

=

-

-

×

x

x

x

x


 Откуда        x=0.075

CCoравн = 0.01-0.075 = 0.0025 Моль/ л

СН2О=0.03-0.075 = 0.0225 Моль /л

 CCO2= CH2 = 0.075

Равновесие в гетерогенных системах

Для  обратимой гетерогенной реакции 

Fe3O4 + 2H2 = 4H2O + 3Fe

Концентрации твердых фаз постоянны тогда Kc = 
[image: image12.wmf]2

2

4

2

H

O

H

C

C


Смещение равновесия. Принцип Ле-Шателье

При неизменных внешних условиях состояние химического равновесия сохраняетяс любое время. Однако внешние условия не могут постоянно оставаться неизменными, поэтому всякое равновесие рано или поздно нарушается. Переход системы из одного равновесного состояния в другое, отвечающее изменившимся условиям, называется смещением химического равновесия.

 Смещение химического равновесия с изменением условий подчиняется правилу, известному под названием Принцип Ле-Шателье.

Изменение одного из условий (температуры, давления, концентрации) при которых система находится в состоянии химического равновесия, вызывает смещение равновесия в направлении той реакции, которая противодействует произведенному изменению

1. Влияние концентрации на смещение равновесия

Пусть система   2NO2 = N2O4
Пришла в равновесие при заданной температуре. Если увеличить концентрацию  NO2  , то прямая реакция пойдет быстрее. Затем в связи c течением прямой реакции увеличится концентрация продуктов реакции и уменьшится концентрация исходных веществ. Скорость прямой реакции снова уменьшится, а скорость обратной увеличится, пока они не сравняются. Наступит новое состояние  химического равновесия

При увеличении концентрации исходных веществ равновесие смещается в сторону уменьшения концентрации этих веществ

Если уменьшить концентрацию исходных веществ, то скорость обратной реакции станет больше и равновесие сместится в сторону исходных веществ.

2. Влияние давления на смещение равновесия

При уменьшении давления равновесие смещается в сторону большего числа молекул

При увеличении давления равновесие смещается в сторону меньшего числа молекул

3. Влияние температуры

Понижение температуры будет смещать равновесие в сторону экзотермической реакции.

 При  повышении температуры равновесие будет смещаться в сторону эндотермической реакции.

Катализ

Катализатором называют процесс изменения скорости химической реакции за счет введения в систему небольших добавок специфических веществ, называемых катализатором

 Различают положительный катализ- ускорение реакции , и отрицательный катализ - замедление реакции

Характерной особенностью катализаторов является то, что они, являясь активными участниками реакции, остаются в результате реакции в химически неизменном состоянии и не расходуются.

Если катализатор и реагирующее вещество находятся в одной фазе, то такой катализ называют гомогенным
Гетерогенный катализ осуществляется на поверхности различных фаз, одной из которых является катализатор

Механизм действия катализатора может быть самым различным, однако общим для всех катализаторов является то, что они ускоряют реакцию, изменяя ее механизм и уменьшая энергию активации

Одной из распространенных теорий катализа является теория промежеточных соединений. В соответствии с этой теорией катализатор и реагирующее вещество образуют промежуточное соединение, которое затем ступает в реакцию с другим исходным веществом с образованием продуктов реакции и молекул катализатора

Рассмотрим схему процесса катализатора гомогенной обратимой реакции в общем виде

А+К=АК

АК+В=ВАК - активный комплекс

АВК= П+Н+К

Для обратимой реакции катализатор не смещает химического равновесия и не влияет на константу равновесия, лишь ускоряет процесс достижения химического равновесия

Многие реакции протекают с выделением большого количества тепла. Введение в систему катализаторов позволяет снизить температуру реакции одновременно увеличить скорость реакции.

Химическая кинетика и термодинамика связаны между собой за счет свободной энергии Гибсса.

(G = - R T ln K
Если знать Константу равновесия реакции или же энергию Гибсса то можно расчитать другие параметры

K = 10 - (G / 2.3 R T
                                                                          Лекция 

Растворы. Способы выражения концентрации растворов. Растворимость. Понятие о диффузии и осмосе.

Растворы относятся к дисперсным системам.

Дисперсные системы это системы, в которых одна из веществ в виде мелких частичек распределена в объеме другого вещества

Вещество, что распределяется - дисперсионная фаза или растворенное вещество.

Вещество в объеме, которого распределено другое вещество - дисперсионная среда или растворитель

Раствором называется жидкая или твердая гомогенная система, состоящая из двух и более компонентов.

Всякий раствор состоит из растворенных веществ и растворителя

Стойкость дисперсионных систем зависит от дисперсионной среды, и характеризуется степенью дисперсности

По ступени дисперсионности различают

1. грубодисперсные суспензии (Р+Т), эмульсии (Р+Р), ( средний диаметр частичек > 10-6 мкм)

2. високодисперсионные или коллоидные системы (диаметр частичек от 10-6 до 10-9 мкм)

3. действительные растворы (размеры частиц 10-9 мкм)

 Растворитель обычно называют тот компонент, которого больше. Растворы характеризуются однородностью сохраняют свойства входящих в него компонентов.

Растворения кристалла можно представить следующим образом:

При внесении кристалла от его поверхности под действием растворителя отрываются отдельные молекулы и благодаря диффузии равномерно распределяются по всему объему. Молекулы в кристалле колеблются,  ослабляя тем самым связи претерпевают притяжение, со стороны растворителя отрываясь от кристалла. С другой стороны наблюдается и обратный процесс кристаллизация. Чем больше растворителя, тем больше молекул переходит в раствор.

В 19 столетии существовало два взгляда на образование растворов 

 Физическая теория рассматривала образование раствора дроблением растворителем растворенного вещества до молекулярного уровня. Однако она не могла объяснить   
теплового эффекта при растворении, уменьшения объема при смешивании, например спирта и воды

· не могла объяснить наличия солей-кристаллогидратов

Кристаллогидраты- Вещества в кристаллы, которых входит молекулы воды. Вода, содержащаяся в кристаллах веществ носит название кристаллизационной.  При многие соли способны гидролизоваться - притягивать к себе воду. Состав кристаллогидратов принять изображать формулами показывающие количество кристаллизационной воды на одну молекулу вещества    СuSO4 5H2O. Прочность связи кристаллизационной воды различна. Многие теряют кристаллизационную воду при комнатной температуре другие при нагревании.

Химическая теория рассматривала процесс растворения как химическое взаимодействие растворенного вещества и растворителя.

В настоящее время процессы рассматриваются как совокупность химического и физического взгляда на этот процесс.

1. разрушение структуры и диффузия частичек в массе растворителя - это физический процесс сопровождающийся поглощением тепла

2. гидратация частичек растворенного вещества - химический процесс - сопровождающийся выделением тепла

Тепловой эффект реакции зависит от суммы тепловых эффектов 

(Нраств = (Нхим + (Нфиз

1. Для эндотермического процесса ((Н(<((H(( (Hраств > 0

При растворении солей NaNO3; KCl; K2SO4; KNO3 NH4Cl температура понижается 

2.  Для экзотермических процессов ((Н(>((H(( (Hраств < 0

При растворении веществ AgNO3; Zn2SO4; KOH  температура понижается 

Раствор - физико-химическая система, которая содержит растворенное вещество, растворитель и продукты химического взаимодействия растворителя и растворенного вещества

Растворы занимают промежуточное положение между химическими соединениями и механическими смесями

	Механические смеси
	Растворы
	Химические соединения

	Неоднородность
	Однородность
	Однородность

	Можно разделить механическим способом
	Не можно разделить механическим способом
	Не можно разделить механическим способом

	Отсутствует тепловой эффект при образовании
	Образование сопровождается тепловым эффектом
	Образование сопровождается тепловым эффектом

	Состав переменный
	Состав переменный
	Состав постоянный


Растворимостью называется способность вещества растворяться в том или ином растворителе

Растворимость можно показывать как количество растворенного вещества в 1 л раствора, или масса  вещества, которая может раствориться в 100 граммах растворителя.

 По растворимости вещества делятся на

 Растворимые (10 г вещества в 100 г воды)

Нерастворимые 

Малорастворимые (0.01 г вещества растворяется в 100 г воды)

Растворы следует делить на:

ненасыщенные

насыщенные 

пересыщенные

 Ненасыщенный раствор это раствор, в котором можно растворить еще некоторое количество вещества

Насыщенный раствор это раствор, в котором растворенное вещество и осадок находятся в равновесии.

Пересыщенные растворы Растворимость веществ зависит от температуры. Если  приготовить горячий насыщенный раствор, а затем его медленно охладить то можно получить раствор, содержащий значительно большее количество растворенного вещества, чем содержал бы насыщенный холодный раствор

Состав раствора может выражаться разными способами. В химической практике наиболее употребляемые.

 Для количественной характеристики растворов используют понятие концентрированный или разбавленный раствор

Разбавленный раствор содержит небольшое количество растворенного вещества и большое количество растворителя.

Концентрированный раствор содержит большое количество растворенного вещества и небольшое количество растворителя. 

Концентрация раствора называют количество растворенного вещества, что содержится определенной массе или объеме

способы выражения концентрации:

Массовая доля

Показывает сколько грамм растворенного вещества растворено в 100 г раствора. И представляет собой отношение массы растворенного вещества к массе раствора. Может быть выражено в долях от 1 и в процентах.

W%=
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Мольная доля

· отношение количества растворенного вещества (или растворителя) к сумме количеств всех веществ, составляющих раствор.

В случае, когда раствор состоит из одного растворенного вещества и раствора

Мольная доля растворенного вещества равна:

N2 = 
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Мольная доля растворителя

N1 = 
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Где  -  количество растворителя

· количество растворенного вещества

Моляльность  - отношение количества растворенного вещества к массе растворителя  Показывает количество вещества в 1000 г растворителя (
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Титр - отношение массы растворенного вещества к объему растворителя 

Т = 
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Молярная концентрация (молярность)

Показывает количество растворенного вещества в одном литре раствора.

· это отношение количества растворенного вещества к объему раствора. Обычно молярность обозначают буквой СМ
2 М раствор хлорида натрия обозначает, что 1 литр раствора хлорида натрия содержит 2 моля сухого хлорида натрия.

СМ =2 М=2 Моль/литр

· СМ = 
[image: image18.wmf])
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Эквивалентная концентрация или нормальность

-это отношение числа эквивалентов растворенного вещества к объему раствора

· Обычно нормальность обозначают буквой СN
2 H раствор хлорида натрия обозначает, что 1 литр раствора хлорида натрия содержит 2 моля эквивалентов сухого хлорида натрия.

СN =2 H=2 Моль/литр

· СN = 
[image: image19.wmf])
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Эквивалент и закон эквивалентов

Эквивалент вещества называется такое его количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химической реакции

Эквивалентная масса - масса 1 эквивалента вещества.

Для определения эквивалента необходимо исходить из его валентности

1  1

HCl      

Э(Сl) = 1   Эm(Cl)= 
[image: image20.wmf]1
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Cl2O5
Э(Cl)=1/5 Эm(Cl)= 
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Эквивалентную массу сложных соединений следует находить по формулам

1. Для  кислотно- основных реакций

1) Для кислот - обратно пропорциональна основности кислоты

Например, НСl     основность = 1     Э = 1       Эm = 
[image: image22.wmf]5
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H2SO4   основность  = 2        Э = 1/2         Эm = 
[image: image23.wmf]49
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Если в кислотно -основной реакции происходит частичное замещение водорода, то эквивалент соответствует количеству замещенного водорода H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O         Э(H2SO4) = 1

H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O      Э(H2SO4) = 1/2

2. Для оснований эквивалент обратно пропорционален кислотности основания, т.е. числу гидроксильных групп

При полном замещении в основании гидроксильных групп на кислотный остаток   Э(Ва(ОН)2)= 1/2    Эm(Ва(ОН)2=
[image: image24.wmf]=
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При частичном  замещении Э = 1

3. Для оксидов и солей эквивалент обратно пропорционален произведению числа атомов металла на его валентность

Э(Al2O3)= 1/ 2(3= 1/6

Эm(соли или оксиды) = 
[image: image25.wmf]количество
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При решении некоторых задач целесообразно использовать понятие эквивалентный объем - объем 1 эквивалента 

 1 моль Н2      Vm= 22.4 л, но 1 моль молекулярного водорода содержит 2 моля атомов водорода, тогда эквивалентный объем Vэ= 22.4/2 = 11.2 л/моль.

Закон эквивалентов
Эквивалент и эквивалентную массу можно вычислить по составу соединения данного элемента с любым другим, эквивалент которого известен
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Вещества реагируют друг с другом в  эквивалентных количествах

Разные объемы растворов одинаковой нормальности содержат одинаковое число эквивалентов растворенного вещества. Для растворов веществ вступающих в реакцию закон эквивалентов записывается 

V CN =  V CN 

Этот закон можно использовать при решении вопроса концентрации или объема одного из реагирующих веществ

Пример

Сколько миллилитров 0.3 Н раствора хлорида натрия необходимо прибавить к 150 мл 0.16 Н раствору нитрата серебра, чтобы осадить все серебро

150 ( 0.16 = х 0.3

х=80 мл


Если в концентрированный раствор какого либо вещества, находящийся в цилиндре налить немного  растворителя без перемешивания, то через некотоое время концентрация раствора по всему объему выравяется. Таким образом, растворитель и вещество стремятся равномерно распространиться по объему поникая друг в друга. Такое двухстороннее перемещение обусловлено тепловым движением частичек и составляет суть диффузии

Диффузия - это процесс самопроизвольного перемещения вещества, результатом которого есть равномерное распределение концентрации в объеме

Диффузия может быть односторонней, если раствор с различной концентрацией (раствор и растворитель) перегорожены полу проникающей перегородкой, которая пропускает лишь растворитель

Примером таких перегородок являются - пергамент, целлофан тд.

Возьмем сосуд, разделенный такой перегородкой на две части. Слева будет сосуд с чистой водой, а справа - раствор, какого либо вещества. Так как концентрации растворов будут выравниваться, и молекулы воды диффундируют через перегородку разбавляют раствор. Уровень воды с лева будет уменьшаться, а с права - увеличивался. 

 Такая односторонняя диффузия молекул растворителя через полупроницаемую мембрану называется осмосом. А давление, которое возникает в следствии диффузии растворителя в раствор, называется осмотическим давлением. Величина осмотического давления обусловлена внешним давлением, который необходимо приложить к раствору для прекращения осмоса.

Осмотическое давление зависит от концентрации раствора- чем больше концентрация раствора, тем больше осмотическое давление. Величина осмотического давление раствора численно равна тому давление, которую производила бы растворенное вещество, находясь в газообразном состоянии в том же объеме и той же температуре, что в растворе

Математически закон Вант Гоффа имеет вид

Росм = СRT
С- концентрация в моль л

Величина осмотического давления для растворов не зависит от природы растворителя и растворенного вещества

Такое явление как осмос играет важную роль в биосистемах  - мембраны клеток животных и растений. Процесс усвоения пищи, обмена веществ связан с проникновением воды  веществ через клетки.
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