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Лекція 4: Добуток розчинності. Іонний добуток води, водневий показник. Гідроліз солей

Розглянемо особливості поведінки розчинів електролітів.


 Візьмемо, наприклад, насичений розчин малорозчинної солі-барій сульфату. Між осадом ВаSO4  та іонами Ва2+ та SO42-, що знаходяться  в розчині, встановлюється динамічна рівновага: 
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                                      тверда фаза            насичений розчин

Примінимо до цієї рівноваги закон діючих мас та запишемо вираз для константи рівноваги:


[image: image4.wmf]

[image: image5.wmf][

]

[

]

[

]

4

2

4

2

BaSO

SO

Ba

Kp

-

+

×

=


Тому що  
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 , то це значення ми переносимо до 
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Таким чином, в насиченому розчині важкорозчинного електроліту добуток концентрації його іонів  при даній температурі є величина постійна, яка називається добутком розчинності і позначається ДР .
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Значення ДР –величини з довідника. Величина ДР характеризує здібність електроліту розчинятися. З величини ДР електроліту можна визначити його розчинність, та навпаки, з розчинності можна визначити величину ДР (розчинність виражають в моль/л ). Для того, щоб визначити розчинність солі в моль/л, треба написати рівняння дисоціації солі. Розглянемо дисоціацію аргентум карбонату:  
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Тепер запишемо вираз для ДР:
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Коло концентрації іонів 
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з’являється показник ступеня. Якщо концентрація 
[image: image15.wmf]3

2

CO

Ag

 була 
[image: image16.wmf]S

 моль/л, то 
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Визначивши масу 
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 можна перейти від розчинності в моль/л на г/л. 

Поняття ДР широко використовується в аналітичній хімії для аналізу різних сполук. Зі значенням ДР пов’язані так звані якісні реакції (на 
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— хлориди тощо). 

Треба пам’ятати, що осад випадає тільки в тому разі, коли добуток концентрацій утворених іонів буде більше ДР: ІД>ДР. 

Повернемося до 
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 осад не випадає, а якщо 
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 осад випаде.

Не дивлячись на те, що ми весь час кажемо, що вода — це диполь, тобто заряди в ній розподілені на два полюси, але чиста вода, що не містить ніяких домішок,  у вигляді солей або інших електролітів, погано проводить електричний струм. Однак, сучасні чутливі прилади дозволяють вимірювати електропровідність води. Тому доля молекул все ж розпадається на іони за схемою:
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Запишемо 
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для цього рівняння:
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Але для води та водних розчинів 
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, тому перенесемо її до 
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                                                                       іонний добуток води

Отримане рівняння показує, що для води та розведених розчинів при постійній температурі добуток концентрації гідроген — іонів та гідрооксид-іонів є величина постійна, яка називається іонним добутком води.

З величин електропровідності були визначені концентрації гідроген — і гідроксид-іонів, що дорівнюють 
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. Також, як константа рівноваги, 
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Якщо 
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 тощо, то розчин кислий. Якщо 
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— розчин лужний. Але,  яким би не було середовище розчину, добуток концентрації гідроксид — та гідроген — іонів залишається рівним 
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На практиці використання  показника ступеню  у виразі концентрації не зручно. Тому використовують десятковий логарифм цієї концентрації з протилежним знаком. Ступінь кислотності чи лужності розчину прийнято виражати не концентрацією іонів гідрогену, а її десятковим логарифмом, що взятий з протилежним знаком. Цю величину  називають водневим показником,  та позначають  через pH:
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Для кислих розчинів pH<7, тому що 
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. Для нейтральних розчинів pH=7, тому що 
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. Для лужних розчинів pH>7, тому що 
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Зараз дуже часто згадують про pH, коли обговорюють осади: дощі кислі, нейтральні та лужні. 

Виміряти pH можна за допомогою скляних електродів, потенціал яких змінюється в залежності від активності катіонів 
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в розчині (pH — метри або потенціометри).

Приблизне значення pH можна визначити за допомогою кислотно-основних індикаторів.

Кислотно-основні індикатори — це речовини, які змінюють забарвлення в залежності від pH речовину.
Найчастіше такими речовинами є або слабкі кислоти або слабкі основи. Як індикатори використовують такі кислоти, забарвлення яких досить відрізняється від забарвлення  відповідної їм основи. Процес переходу кислоти в основу рівноважний, тому, якщо додавати надлишок 
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 - іонів — забарвлення одне, а для надлишку 
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Найчастіше використовувані індикатори:
1. тимоловий синій (червона - жовта); 
                         перша зміна при 
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                         друга зміна (жовта – синя ): 
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2. метиловий оранжевий (червона - жовта): 
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3. бромкрезоловий зелений  (жовта - синя); 
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4. метиловий червоний (жовта - червона); 
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5. бромтимоловий синій (жовта-синя); 
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6. тимоловий червоний ( жовта-червона);
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7. фенолфталеїн (безбарвна-рожева  ); 
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Як ви бачите, індикатори змінюють забарвлення  в дуже вузькому інтервалі 
[image: image66.wmf]pH

, тому найчастіше використовують універсальний індикатор — це суміш індикаторів, яка дає поступову зміну забарвлення в широкому діапазоні 
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. По забарвленню розчину можна приблизно визначити значення  
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.

Буферні розчини або буфери —  це розчини, 
[image: image69.wmf]pH

 яких значно не змінюється при додаванні невеликої кількості кислоти чи основи.
Таких розчинів — 4 види:

1. буферні розчини, що містять сильну кислоту 
[image: image70.wmf])
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2. буферні розчини, що містять сильну основу 
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3. буферні розчини, що містять слабку кислоту
[image: image72.wmf])
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4. буферні розчини, що містять слабку основу
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Буферні речовини мають важливе значення в багатьох технологічних процесах: захисні покриття, виробництво барвників, фотоматеріалів, хімічний аналіз

Більшість біологічних систем представляє собою буферні розчини, які підтримують постійне 
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, тому що більшість ферментів може функціонувати лише в вузьких інтервалах 
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Ось деякі природні буферні системи:
1. кров людини                   
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2. слина                                
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3. шлунковий сік                 
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4. молоко                              
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5. морська вода                    
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6. томатний сік                    
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7. сльози                               
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8. сеча                                  
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9. білок курячого яйця        
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10. апельсиновий сік             
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Для різних рослин необхідний 
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 ґрунтових розчинів та 
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 поливних вод, властивості мінеральних природних вод залежить від 
[image: image88.wmf]pH

.

З процесом дисоціації води пов’язаний такий процес, як гідроліз солей. Гідролізом взагалі називається взаємодія речовини з водою, при якій складові частини речовини об’єднуються зі складовими частинами води. Гідролізу підпадають сполуки різних класів, однак ми розглянемо тільки гідроліз солей.

Давайте згадаємо, як одержують солі. Їх  одержують в результаті взаємодії кислоти та лугу, тобто в результаті реакції нейтралізації. Тепер ми з вами знаємо про такий параметр, як водневий показник, або 
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, розчину. Тому ми можемо припустити, що в результаті гідролізу солей, таких як 
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або 
[image: image91.wmf]3

3

)

(

NO

Al

 реакція середовища буде нейтральною. Однак це припущення справедливе лише для першої солі, а для другої — реакція середовища буде кислою. Чому це відбувається ? Іонна теорія пояснює: різне середовище в результаті гідролізу солі обумовлене взаємодією води з іонами розчинної солі, при якій утворюється надлишок гідроген- або гідроксид-іонів. Хоча концентрація 
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 - іонів в розчині дуже мала, але вони знаходяться в стані рівноваги з великою кількістю недисоційованих молекул води. З’єднання одного з цих іонів з іонами солі порушує рівновагу та визиває дисоціацію нових молекул води. А в результаті  в розчині накопичуються іони іншого виду і розчин набуває чи кислу, чи лужну реакцію.

Взаємодія іонів солі з водою, що супроводжується зміною концентрацій гідроген - та гідроксид - іонів води називається гідролізом солі. Основною причиною гідролізу є утворення малодисоційованих речовин (молекул або іонів).

Гідроліз перебігає по-різному, в залежності від сили кислоти та основи, з яких утворилася сіль:
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З того, що процес гідролізу — це процес зворотній слід, що для нього можна визначити 
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 або 
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З того, що 
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для розведених розчинів, слід, що:
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Значення 
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 солі характеризує здатність даної солі підлягати гідролізу: чим більше 
[image: image103.wmf]K
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, тим в більшому ступені сіль підлягає гідролізу.
В залежності від сили вихідних кислоти чи основи солі можна розподілити на 4 типи:
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Солі 1,2,3 типів підлягають гідролізу, солі 4-го типу — не підлягають гідролізу.
Розглянемо гідроліз солей кожного типу:

1) 
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— визначається праворуч  — лужне.

    
[image: image111.wmf]O

H

CN

2

+

-



 EMBED Equation.3  [image: image112.wmf]«



 EMBED Equation.3  [image: image113.wmf]HCN

OH

+

-


гідроліз іде по аніону (середовище має такий самий знак). 
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Чим більш слабкою буде кислота, тим сильніше її солі підлягають гідролізу.
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     Таким чином, в розчині накопичиться надлишок іонів 
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     середовище кисле, а гідроліз іде по катіону.
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     Чим більш слабка основа, тим в більшому ступені підлягають гідролізу 

     солі, що утворені нею.
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близько 7, тому немає надлишку  ні іонів 
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 гідроліз іде по аніону і катіону.
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      Чим більш слабкі кислота і основа, тим  більш буде 
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 і тим більше сіль 

      підлягає гідролізу.
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      Тому, процес гідролізу солей, що утворені сильною кислотою та сильною основою зведений до процесу дисоціації молекул води і вести розмову про гідроліз не можна. Гідролізу не підлягають, тому що рівновага між недисоційованими молекулами і іонами води не порушується.

Для перших трьох типів солей гідролізу підлягає не вся кількість солі, що знаходиться в розчині, а лише її частка. Тобто, в розчині встановлюється динамічна рівновага між сіллю і утвореною кислотою або основою. Таким чином, стан гідролізу може бути охарактеризований ступенем гідролізу. 

Ступінню гідролізу солі називається відношення числа гідролізованих молей солі до загальної кількості молей солі, що знаходяться в розчині:  
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Ступінь гідролізу 
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 концентрації солі. 
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 визначається природою солі і 
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 теж визначається природою солі, що видно з попередніх викладок (закон Оствальда ). Рівновага гідролізу, як і любому рівноважного процесу, може бути зміщеною.

Підвищення температури розчину солі або зменшення його концентрації, тобто розведення розчину, може значно посилити гідроліз. Крім того, ослабленню гідролізу сприяє підкислення або підлуження розчинів.

До цього ми розглядали гідроліз солей, що перебігають в одну стадію. Що ж відбувається, коли солі і змістити рівновагу в сторону продуктів гідролізу. Зміщенню рівноваги в сторону вихідних речовин, тобто ослаблення його, сприяє зниження 
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 розчину і підвищення концентрації солі.

З цього вибігає, що зберігати розчини для ослаблення процесу сіль містить більше 1-го катіону, чи аніону.

Гідроліз солей, утворених слабкою багатоосновною  кислотою  або слабкою багатокислотною основою, перебігає поступово, декілька стадій.

Розглянемо в тому ж порядку, що й одноосновні і однокислотні сполуки.
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        Як ви пам’ятаєте 
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. Тому гідроліз по першій стадії завжди перебігає в більшому ступені, ніж по другій. Гідроліз по третій стадії — проблематичний.

Треба пам’ятати, що стадій гідролізу завжди на одиницю менше, ніж заряд самого багатозарядного іона (виняток 
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3) більш глибоко іде гідроліз солей, що утворені слабкою кислотою та слабкою основою :
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Гідроліз йде в одну стадію і до кінця, тому що гідроліз катіона і аніона підсилюється один одним і рівновага зміщується в сторону утворення кінцевих продуктів.


Важливим є процес посилення гідролізу в результаті реакції обміну між солями. Наприклад:
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Повинна була б утворитися сіль — алюміній сульфід, але ви пам’ятаєте, що гідроліз такої солі йде до кінця, тому в реакції обміну утворюються  одразу продукти гідролізу солі. Таке відбувається для солей, в таблиці розчинів яких стоїть риска.

Довідка:
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Лекція 5. ОКИСНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ

Реакції, які розглядалися раніше (обмінні, гідроліз), перебігають без зміни ступеня окиснення елементів.
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Реакції, в яких ступінь окиснення елементів не змінюється, називаються реакціями  невалентних перетворень..

Пригадаємо поняття валентність і ступінь окиснення.

Ступінь окиснення – умовний заряд, який мав би атом, якби електрони всіх його зв'язків з рештою атомів були зміщені до більш електронегативного елемента.
Тобто рід ступенем окиснення розуміють електричний заряд атома, розрахований виходячи з допущення, що дана сполука складається з іонів. Тому ступінь окиснення може бути як позитивним, так і негативним. Ступінь окиснення позначають арабськими цифрами із знаком «+» або «-» перед числом і пишуть над символом елемента:  Н+, Na+, Cl-, Mg2+, P5+. Ступінь окиснення можна приписувати елементам як в іонних, так і в ковалентних сполуках.

Чисельне значення ступеня окиснення визначається декількома правилами. 1. Ступінь окиснення дорівнює:
· вільного елемента: 0  ( О2   - 0, Р5 - 0);

· одноатомного простого іона: рівний заряду іона ( Cl - );

· атома водню в сполуках з неметалами: +1;

· атома кисню (окрім Н2О2   -1 і ОF2  +2):  -2;

· атома фтору (самий електронегативний): -1;

· лужних металів у всіх сполуках:  +1;

· лужноземельних металів у всіх сполуках: +2;

· атома алюмінію: +3.

2. Сума ступенів окиснення всіх елементів в сполуці дорівнює нулю.

3. Ступінь окиснення елемента, що утворює оксоаніон дорівнює (2*число атомів кисню в оксоаніоні) мінус абсолютне значення заряду іона:
MnO4–   іон             (2*4)-1=7

Поняття ступінь окиснення не треба прирівнювати до поняття валентність, навіть коли вони чисельно співпадають.

Валентність – це число електронів, що використовуються атомом при утворенні хімічного зв'язку.
Валентність атома рівна числу електронів, що втрачаються ним при утворенні катіона або приєднуваних до нього при утворенні аніона. Валентність атомів в ковалентній молекулі дорівнює числу електронів, узагальнених ним при утворенні зв'язків з іншими атомами.

Валентності завжди дорівнюють невеликим цілим числам. Негативної валентність не буває, окрім інертних газів, які в звичайних умовах не утворюють сполук з іншими елементами.

Іноді валентності чисельно співпадають із ступенем окиснення, але частіше не співпадають. Особливо чітко це видно на прикладі органічних сполук.

 Наприклад: валентність вуглецю в сполуках майже завжди 4, а ступінь окиснення змінюється від –4 до +4: Метан СН4 (-4); хлорметан СН3Cl (-2); дихлорметан CH2Cl2 (0); тетрахлорметан CCl4 (+4).

Повернемося до поняття «ступінь окиснення». Не зважаючи на формальний характер, він широке використовується в класифікації хімічних процесів, при розгляді окислювально-відновних здібностей речовин, при розрахунках коефіцієнтів в окисно-відновних реакціях. 

Окисно-відновними  реакціями називаються процеси, в яких електрони переходять від атомів одного елемента до атомів іншого. Ці реакції супроводжуються зміною ступеня окиснення елементів.

В окисно-відновних реакціях зміна ступеня окиснення обумовлена зсувом або повним переходом електронів від атома одного елемента до атома іншого елемента.

Наприклад:  2Н20 + О20 = 2Н2+1О-2
Реакція супроводжується переходом двох електронів від атомів гідрогену до оксигену і останній отримує стабільну електронну конфігурацію s2p6, переходячи в іон  О-2. Атоми гідрогена одержують позитивний заряд. Таким чином, окисно-відновна реакція супроводжується перенесенням електронів.

Процес втрати частинкою електронів називається окисненням, а процес приєднання електронів – відновленням. При окисленні атома елемента або іона відбувається зростання його ступеня окиснення: Fe+2 + e = Fe3+. При відновленні атома або іона відбувайся зменшення його ступеня окиснення: Си2++ 2е=Си0.

В хімічних реакціях ці два процеси відбуваютьсяч одночасно і тому окисно-відновні реакції є єдністю двох протилежних тенденцій, тобто в наявності чітке дотримання закону збереження матерії.

Речовини, що містять елементи, які приєднують електрони, називаються окисниками. Речовини, в яких елементи  віддають електрони, називаються відновниками.
До окисників відносяться речовини, що мають тенденцію до приєднання електронів. Всі окисники містять елемент, електронна конфігурація якого не стабільна, а для утворення стійкої конфігурації (наприклад: s2p6) не вистачає одного або декількох електронів.

Окисники приєднують бракуючі електрони і знижують свій ступінь окиснення.

 До окисників відносяться: кисень, галогени, кисневмісні кислоти, хлор, бром і їх солі, азотна кислота і її солі, марганцева кислота і її солі,сполуки деяких металів у вищих ступенях окиснення (K2Cr2O7,PbO2,,Fe3+), концентрована сульфатна кислота, перекис водню.

До відновників відносяться речовини, здатні віддавати електрони. Тобто у них електронна конфігурація повинна бути нестійкою. 

Легше віддають електрони ті елементи, конфігурація електронів в яких  s1  або  s2, тобто ті, що знаходяться на початку періодичної системи.

До відновників відносяться: водень, метали, сірководень і його солі, солі Fe2+, тобто речовини, які містять атоми в низьких ступенях окиснення.

Речовини з атомами в проміжних ступенях окиснення, можуть бути як окисниками, так і відновниками: SO2, H2SO3.

До окисно-відновних можуть бути віднесений реакції наступних типів: 

1. металів з неметалами:
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2. металів з кислотами:
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3.металлов з водою:
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4. заміщення (витіснення):


[image: image214.wmf]O

H

Zn

H

ZnO

2

2

+

=

=


5. реакції між двома речовинами, що знаходяться у вищому і нижчому ступенях окиснення:
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Всі перераховані реакції можуть бути розділений на три типи:

1. міжмолекулярної взаємодії: окисник і відновник належать різним молекулам
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2. внутрішньо молекулярної взаємодії: окисником і відновником є елементи однієї молекули: 
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3.диспропорционування або самоокиснення-самовідновлення: один і той же елемент є і окисником і відновником, тобто він і підвищує і знижує свій ступінь окиснення:
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При складанні рівнянь окисно-відновних реакцій застосовують два методи:

· метод електронного балансу (його часто застосовують в школі);

· іонно-електронний метод.

В методі електронного балансу підрахунок числа приєднаних електронів робиться на підставі знань ступенів окиснення елементів до і після реакції

При складанні рівнянь окисно-відновних реакцій, що протікають у водних розчинах правильніше користуватися іонно-електронним методом. Цей метод базується на складанні окремих рівнянь реакцій відновлення іона або молекули і окиснення іона або молекули з подальшим складанням цих реакцій в одне загальне. Для цього необхідна іонна схема: сильні електроліти пишуть у вигляді іонів; слабкі електроліти, осади і гази у вигляді молекул. Ті іони, які не зазнають змін в результаті реакції в іонну схему не вносяться.

Порядок складання іонних рівнянь окисно-відновних реакцій

1. скласти іонну схему реакції

2. скласти електронне рівняння процесу окиснення і процесу відновлення так, щоб сума алгебраічнихзарядів зліва і праворуч від знака рівності була однаковою

3. знайти коефіцієнти для окисника і відновника, враховуючи, що число електронів, що втрачаються відновником, повинне дорівнювати числу електронів, приєднуваних окисником.

4. скласти електронні рівняння, заздалегідь помноживши їх на знайдені коефіцієнти.

Приклад окисно-відновної реакції з участю солі безкисневої кислоти:
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Окисно-відновні реакції часто протікають між іонами або молекулами, які містять оксиген. В результаті змінюється вміст кисню в молекулах окисника і відновника.

В цьому випадку в рівнянні реакції з'являються іони Н+ або ОН -, тобто ми говоримо про те, що дана реакція перебігає в якомусь середовищі: кислому (іони Н+), лужному (іони ОН -),  нейтральному (молекули Н2О).
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Перевірити, чи правильно розставлені коефіцієнти в рівнянні можна по кількості атомів оксигену зліва і справа від знака рівності.

Якщо окисно-відновний процес перебігає в лужному середовищі, в схему  для створення середовища додається луг.
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Якщо до вихідних речовин не додається ні кислота, ні луг, то вважають, що окисно-відновна реакція проходить в нейтральному середовищі. В цьому випадку в лівій частині схеми враховується вода
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Деякі особливі випадки окисно-відновних реакцій
· реакції диспропорціонування
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реакції, ускладнені утворенням солей
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· реакції з участю перекису водню
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Лекція 6: ЗАГАЛЬНІ ПОНЯТТЯ МАТЕРІАЛОЗНАВСТВА 

Матеріалознавство – це прикладна наука про будову і властивості технічних матеріалів, основна задача якої – встановлення зв’язку між складом, структурою та властивостями. 

Розвиток техніки вимагає постійного розширення переліку матеріалів, які в ній використовуються; разом з традиційними матеріалами, що забезпечують певний комплекс механічних та технологічних властивостей, з'являються нові матеріали з особливими властивостями. До них можливо віднести магнітні, тепломіцні і тугоплавкі порошкові матеріали; напівпровідникові матеріали; матеріали атомної техніки; композиційні матеріали; надпровідники; полімерні матеріали; ситали та таке інше. 

Для більшості технічних матеріалів як металевих, так і неметалевих характерна кристалічна будова. Це дозволяє з єдиних позицій розглянути закономірності формування кристалічної будови і властивості, шо визначаються  природою зв'язку між атомами.

Всі тверді тіла ділять на кристалічні і аморфні. Кристалічні тіла при нагріві залишаються твердими до певної температури (температури плавлення), при якій вони переходять в рідкий стан. Аморфні тіла при нагріві розм'якшуються у великому температурному інтервалі; спочатку вони стають в'язкими і лише потім переходять в рідкий стан.

Всі метали і їх сплави - тіла кристалічні. 

Металами називають хімічні елементи, характерними ознаками яких є непрозорість, блиск, високі електро- і теплопровідність, пластичність, а для багатьох металів також здатність зварюватися.

 Не втратило свого наукового значення визначення металів, дане більше 200 років тому великим російським вченим М. В. Ломоносовим: "Метали суть світлі тіла, які кувати можна". Для металів характерний те, що, вступаючи в хімічні реакції з елементами, неметалами, що є, вони віддають останнім свої зовнішні валентні електрони. Це пояснюється тим, що у атомів металу зовнішні електрони неміцно пов'язані з його ядром. Метали мають на зовнішніх оболонках всього 1-2 електрони, тоді як у неметалів таких електронів багато (5—8).

Чисті хімічні елементи металів (наприклад, залізо, мідь, алюміній і ін.) можуть утворювати складніші речовини, до складу яких можуть входити декілька елементів-металів, часто з домішкою помітних кількостей елементів-неметалів. Такі речовини називаються металевими сплавами. Прості речовини, створюючі сплав, називають компонентами сплаву.

Частинки речовини (іони, атоми), з яких побудований кристал, розташовані в певному геометричному порядку, який періодично повторюється в просторі. На відміну від кристалів в аморфних тілах (стекло, пластмаси) атоми розташовуються в просторі безладно, хаотично.

Для опису кристалічної структури металів користуються поняттям кристалічної гратки. Кристалічна гратка - це уявна просторова сітка, у вузлах якої знаходяться атоми або іони, які утворюють метал.  Формування кристалічних граток в металі відбувається таким чином. Під час переходу металу з рідкого в твердий стан відстань між атомами скорочується, а сили взаємодії між ними зростають. Характер взаємодії атомів визначається будовою їх зовнішніх електронних оболонок. При зближенні атомів електрони, що знаходяться на зовнішніх оболонках, втрачають зв'язок з своїми атомами унаслідок відриву валентного електрона одного атома позитивно зарядженим ядром іншого і т.д. Відбувається утворення вільних електронів, оскільки вони не належать окремим атомам. Таким чином, в твердому стані метал є структурою, що складається з позитивно заряджених іонів, оточених вільними електронами.

Зв'язок в металі здійснюється електростатичними силами. Між іонами і вільними електронами виникають електростатичні сили притяжіння, які стягують іони. Такий зв'язок між частинками металу називають металевим.

Сили зв'язку в металах визначаються силами відштовхування і силами притяжіння між іонами і електронами. Іони знаходяться на такій відстані один від одного, при якому потенційна енергія взаємодії мінімальна. В металі іони розташовуються в певному порядку, утворюючи кристалічну гратку. Таке розташування іонів забезпечує взаємодію їх з валентними електронами, які зв'язують іони в кристалічних гратках.

Якнайменший об'єм кристала, що дає уявлення про атомну структуру металу в будь-якому об'ємі, називають елементарною кристалічною коміркою

Поговоримо проце більш детально.

Кристалічні речовини можуть існувати у вигляді моно- або полікристалів. Монокристали характеризуються регулярністю роз​міщення атомів, іонів, молекул у всьому об'ємі зразка. В полі​кристалах регулярні ділянки структури існують у певних межах, після яких орієнтація регулярності різко змінюється. Полікристалічні зразки — агрегати значної кількості дрібних, по-різному орієнтованих кристалів неправильної форми. Поодинокі кристали правильної форми (моно​кристали) іноді трапляються у природі (ал​маз, кварц, пірит тощо), або вирощуються штуч​но в лабораторних умовах. Ідеальний кристал обмежений певними плоскими гранями, які сходяться у прямолінійних ребрах, що перетинаються у вершинах. При .кристалізації речовина утворює кристал пра​вильної форми. 

Рис.1. Елементар​на комірка криста​лічної гратки
Для опису форми кристалів  використовують систему трьох кристалографічних осей, які відрізняються від звичайних координатних осей тим, що вони є відрізками певної довжини а, Ь і с, кути між якими а, β і γ можуть бути як прямими, так і непрямими (рис. 1). 

Форму кристала описує геометрична кристалографія, одним з ос​новних законів якої є закон сталості гранних кутів. Згідно з цим законом, для всіх кристалів даної речовини кути між відповідними гранями завжди залишаються однаковими. На'приклад, у кристалах галеніту NaCI кути між гранями дорівнюють 90°.
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Рис. 2. Форми кристалів галеніту NaCI

Проте закон сталості гранних кутів не означає, що кристал певної речовини завжди має одну й ту саму форму. Так, кристали  галеніту можуть мати різну форму, хоч кути між відповідними гранями у них однакові (рис. 2).

Певна зовнішня форма кристалів є наслідком їхньої внутрішньої періодичності структури. Для опису внутрішньої структури кристалів використовують поняття кристалічної гратки.

 Кристалічна гратка — це просторова сітка вузлів, що регулярно повторюються і паралельно розміщуються у просторі і в яких можуть розміщуватися атоми, іони або молекули речовини.

В основі кристалічної гратки лежить елементарна ко​мірка, яка є паралелепіпедом з характерним для даного типу гратки розташуванням атомів (див. рис. 1). Грані цього парале​лепіпеда а, Ь, с і кути між ними α, β, γ співпадають з кристалогра​фічними осями даного типу кристалів.

Якщо взяти велику кількість елементарних комірок і заповнити ними впритул одна до одної певний об'єм, зберігаючи паралельність граней та ребер, то отримаємо кристал ідеальної будови.

В залежності від геометрич​ної форми кристалів або форми елементарної комір​ки, кутів між її гранями а, β, γ та від співвідношення довжин ребер а, Ь, с роз​різняють   сім    систем (с и н г о н і й) кристалів: кубічну, тетраго​нальну, ромбічну, моноклінну,  триклінну,   гексаго​нальну,  ромбоед​ричну. Системи криста​лів та їх геометричні ха​рактеристики наведені на      рис. 3.
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Кубічна  а=Ь=с   α=β=γ=90°
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Тетрагональна а=Ь≠с α=β=γ=90'
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Ромбічна а≠Ь≠с α=β=90'    Моноклінна а≠Ь≠с α=γ=90°β≠90°   Tpиклінна а≠Ь≠с α≠β≠γ≠90'
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Гексагональна   а=в=с α=β=90° γ=1200
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Ромбоедрична   а=в=с α=β=γ≠90'
Рис.3 Основні системи кристалів

В кубічній сис​темі всі кути елементар​ної комірки прямі і всі її ребра однакової довжини. Основними формами кубіч​ної системи є куб і октаедр (див. рис. 5). Для криста​лів цієї системи існують три решітки: проста, об'ємноцентрована та  гранецентрована. В кубічній системі кристалізу​ється значна кількість металів (літій, залізо, мідь), деякі немета​ли (алмаз, кремній) та багато неорганічних сполук (NaCl, KC1, ZnS).

В тетрагональній системі всі кути між ребрами елементарної комірки дорівнюють 90°. Довжини двох ребер елемен​тарної комірки однакові за величиною і утворюють квадрат. Дов​жина третього не дорівнює довжині двох перших. Основні форми кристалів — квадратна призма та біпіраміда з квадратною основою (див. рис. 5). У цій системі кристалізуються Sn, SnO2 тощо.

В гексагональній системі довжини двох ребер кристала однакові, а кути між ними дорівнюють 120°. Третє ребро знаходиться під кутом 90° і його довжина не дорівнює довжинам двох перших. Основні форми кристалів: гексагональна призма та біпіраміда (див. рис. 5). У гексагональній системі кристалізуються деякі метали (Zn, Hg) і сполуки (SiO2, HgS, NaNO3 тощо).

Геометричні характеристики кристалів інших сингоній наве​дено на рис. 3.

Типи  кристалічних  граток.

В залежності від природи частинок, що містяться у вузлах кристалічної гратки, а також від характеру сил між ними, розрізняють такі основні типи кристалічних граток: іонні, атомні, молекулярні і металічні.

У вузлах іонних граток розміщені іони протилежного знаку, зв'язані силами електростатичного притягання. Зазначимо, що чисто іонний зв'язок в криста​лах не реалізується. В іонних сполуках завжди є також кова​лентний зв'язок, а частка іон​ного зв'язку не перевершує 80—90 %. Наприклад, в кри​сталі NaCI частка іонного зв'яз​ку не перевершує 82%, а в мак​симально іонній сполуці CsF частка іонного зв'язку стано​вить 93%. В іонних решітках можуть міститися прості іони (кристал NaCI) і складні (кри​стал NH4NO3).
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Рис.4.Кристалічна гратка алмазу

Як зазначалось,  внаслідок ненасиченості і ненапрямленості іонного зв'язку іонні кристали характеризуються ве​ликими координаційними числами. До сполук з іонними гратками належать більшість солей і невелика кількість оксидів. Іонні гратки міцніші за молекулярні, проте слабкіші за атомні. Іонні сполуки характеризуються досить високими температурами плав​лення і кипіння; розчини і розплави їх мають високу електропровідність.

У вузлах атомних граток містяться атоми, зв'язані між собою ковалентним зв'язком. До речовин з атомними гратками належать алмаз (рис. 4), кремній, бор і деякі неорганічні сполуки. Будова ковалентних кристалів визначається типом гібридизації орбіталей атомів, які входять до їх складу. Речовини з атомними гратками характеризуються високими температурами плавлення, великою твердістю і практично нерозчинні у жодному з розчинників. У вузлах молекулярних граток розміщені молекули, зв'язані між собою міжмолекулярними силами. До речовин з молекуляр​ними гратками належать неметали (крім вуглецю і кремнію), всі органічні сполуки з неіонним зв'язком і багато неорганічних сполук. У сполуках, які містять атомні групи F—Н, О—Η, Ν—Н, структура кристалів в основному визначається водневим зв'язком. Сполуки з молекулярними гратками мають невелику твердість, .легкоплавкі і леткі.

У вузлах металічних граток містяться атоми металів, між якими вільно рухаються електрони. Для них найхарактерніші такі три типи кристалічних решіток (рис. 5): кубічна гранецентрована а (к.ч. 12), гексагональна б (к.ч. 12) та кубічна об'ємноцентрована в (к. ч. 8).

Є речовини, в кристалах яких значну роль відіграють два види взаємодії між складовими частинками. Так, у графіті атоми вуглецю зв'язані між собою в одних напрямках ковалентним зв'язком, а в ін​ших — металічним. Тому гратку графіту можна розглядати і як атомну, і як металічну. У деяких неорганічних сполуках (напри​клад, BeO, ZnS. CuCl) зв'язок між частинками, що містяться у вуз​лах гратки, частково іонний, а частково ковалентний. Тому такі гратки можна розглядати як проміжні між іонними і атомними.

Типи кристалічних грат у різних металів різні  найбільш часто зустрічаються гратки: об'ємно-центрована кубічна (ОЦК) - а-Fe, Cr, W, гранецентрована кубічна (ГЦК) - г-Fe, А1, Си і гексагональна щильноупакована (ГЩУ) - Mg, Zn і ін. 

Кристалічна гратка характеризуються певними параметрами, наприклад довжиною ребра куба для ОЦК і ГЦК, яка складає для металів 2,8-6· 10-8 см.
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Рис. 5. Кристалічні гратки металів

Будова реального кристала. Дефекти кристалічної гратки
Впорядкованість структури кристалічної гратки і правильність її зовнішньої форми властиві тільки так званим ідеальним криста​лам. В ідеальному кристалі положення атомів, іонів, молекул в гратці відповідає мінімальному значенню енергії системи, що узго​джується з наявністю ближнього і дальнього порядку.

Жоден реальний кристал не має такої досконалої структури, оскільки для нього характерний цілий ряд відхилень від ідеальної просторової гратки. 

Недосконалості кристалічної гратки отри​мали назву дефектів структури.

 За своєю природою дефекти кри​сталічної гратки поділяють на електронні та атомні. 

.До електронних дефектів належать надлишкові електрони в кристалі та незаповнені валентні зв'язки, або вакантні орбіталі (дірки).

Атомні дефекти поділяють на точкові дефекти; лі​нійні дефекти (дислокації); поверхневі дефекти (ме​жі фаз і кристалів), об'ємні дефекти (пустоти, включення).

Дефекти кристалічної гратки за своїм станом можуть бути рівноважними або нерівноважними. 

Рівноважні дефекти знаходяться у стані термодинамічної рівноваги з структурою кристала. До них належать електрони, дірки та точкові дефекти. 

Дислокації, поверхневі та об'ємні дефекти належать до нерівноважних дефектів. 

Де​фекти кристалічної гратки суттєво впливають на хімічні та фізич​ні властивості твердих речовин. Зокрема дефекти кристалічної гратки зумовлюють існування сполук змінного складу, пояснюють перебіг хімічних реакцій за участю твердих речовин, а також впли​вають на електричні, магнітні, оптичні та інші фізичні властивості .кристалів.

Електрони та дірки. Віднесення електронів до де​фектів твердої речовини з першого погляду може бути незрозумілим. Дійсно, відповідно до теорії хімічного зв'язку пара електронів, яка забезпечує ковалентний зв'язок між двома атомами, не може переміщуватись в кристалі при температурі 0 К. Проте при темпе​ратурах, вищих ніж 0 К, деякі електрони можуть збуджуватись і за рахунок надлишкової енергії переміщуватись у кристалі. Такі електрони називають електронами провідності, оскільки вони бе​руть участь у перенесенні електричних зарядів. Вакантне місце, що виникає в системі з ковалентним зв'язком після відривання електрона має назву позитивної дірки. Зрозуміло, що для кристала, який знаходиться у стані рівноваги з дефектами, кількості елек​тронів провідності і позитивних дірок однакові. Електрони і дірки зумовлюють електронну провідність твердих речовин, навіть тих, що належать до непровідників (ізоляторів).

За певних умов, при наявності в кристалі хімічних домішок, що входять в його структуру, утворюючи тверді розчини, кількості електронів і дірок можуть не дорівнювати одна одній. Саме такий стан спостерігається у матеріалів, що мають назву напівпровідників.

Точкові атомні дефекти в реальних кристалах можуть існувати у вигляді вакантних вузлів кристалічної гратки (вакансій), у вигляді зміщення атома (іона) з вузла кристалічної гратки в простір між вузлами (дефект вкорінення) або у вигляді входження чужорідних атомів (іонів) у кристалічну решітку (тверді розчини). 

Розглянемо детальніше точкові дефекти на прикладі йонних кристалів. Основна умова існування точкових дефектів в іонних кристалах полягає в непорушенні його загального елек-троннноro балансу. Зокрема катіонні та аніонні вакансії кристалічної решітки повинні утворюватись так, щоб їхні кількості були однадковими. Така комбінація однакових кількостей катіонних і аніонних вакансій дістала назву дефектів за Шоттки. Проте слід зауважти, що електронейтральність кристала зберігається і за умови, коли на кожну катіонну (аніонну) вакансію припадає така сама кількість іонів того ж знаку в просторі між вузлами. Сполучення вакансії й іона в просторі між вузлами носить назву дефекту за Френкелем.
 Дефекти за Шоттки. Утворення дефектів за Шоттки полягає в зміщенні еквівалентної кількості катіонів і аніонів з вузлів кристалічної решітки на поверхню кристала і в появі відповідної кількості катіонних та аніонних вакансій в решітці (рис. 8). Дефекти за Шоттки здатні переміщуватись у кристалі з одного місця на інше. При цьому іони, що займають сусідні з вакансією вузли, переходять на її місце, утворюючи нову вакансію.

Дефекти за Шоттки утворюються майже в усіх кристалах за рахунок термічного збудження іонів при Τ > 0 К. Зокрема, дефек​ти за Шоттки характерні для кристалів типу галогенідів лужних металів (NaCl, KBr, CsI). Утворення дефектів за Шоттки для іонних кристалів більш характерне, ніж утворення дефектів за Френкелем,
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Дефекти за Френкелем. Оскільки розміри катіонів завжди менші, ніж розміри аніонів, дефекти за Френкелем в іонних кристалах виникають тільки за

Рис. 6. Точкові дефекти в іонних кристалах типу ΑВ:
а - дефекти за Шоттки; в - дефектн за Френкелем

рахунок зміщення катіона з вузла кристалічної гратки в простір між вузлами. При цьому утворюються іон вко​рінення та катіонна вакансія. Дефекти за Френкелем виникають, як правило, в кристалах, до складу яких входять неве​ликі за розмірами катіони, здатні легко поляризуватися. Зокрема дефекти за Френкелем характерні для галогенідів срібла (AgBr, Agl).

Відносний вміст вакансій у кристалічній решітці невеликий і становить для більшості кристалів близько 10-12 % від загальної кількості іонів (атомів) у вузлах кристалічної решітки. З підвищенням температури відносний вміст вакансій швидко збільшується і, наприклад, при 600 К досягає близько 10-5'%. Незважаючи ка невеликий відносний вміст дефектів за Шоттки або дефектів за Френ​келем, вони суттєво впливають на стехіометрію твердих речовин, зумовлюючи існування сполук змінного складу, створюють можли​вість дифузії компонентів під час перебігу хімічних реакцій тощо. Крім того, точкові дефекти сильно впливають на такі фізичні власти​вості кристалів, як електропровідність, механічна міцність, оптичні властивості тощо. Регулювання кількості дефектів кристалічної решітки дозволяє змінювати певні хімічні і фізичні властивості ре​човин в необхідному напрямку, що в свою чергу дозволяє створю​вати нові типи матеріалів з наперед заданими властивостями.

Лабораторна робота 6 РЕАКЦІЇ ОБМІНУ ТА ГІДРОЛІЗУ

Наведена в методичному посібнику: 

Практикум з загальної та неорганічної хімії. – Дн-вськ: ДДУ. – 1995.

Практикум у відскановану вигляді був переданий студентам групи ТЗ-09-1

на початку семестру
Солі
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