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Теория электролитической диссоциации

1. Электролитическая диссоциация. Электролиты и неэлектролиты
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В первой половине XIX века Фарадеем было введено понятие  об электролитах и неэлектролитах. 
Английский физик и химик, член Лондонского королевского общества. Один из основателей количественной электрохимии. В 1823 г. впервые получил жидкие хлор, сероводород, оксид углерода(IV), аммиак, оксид азота(IV). В 1825 г. открыл бензол, изучил его физические и некоторые химические свойства. Положил начало исследованиям каучука. В 1833 - 1836 гг. установил количественные законы электролиза.
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Электролитами он назвал вещества, растворы которых проводят электрический ток, а неэлектролитами – вещества, растворы которых не проводят электрический ток. Электролитами являются расплавы или растворы солей, кислот и щелочей. К неэлектролитам – большинство органических соединений, а также вещества, в молекулах которых имеются только ковалентные неполярные или малополярные связи. Электролиты – проводники второго рода. В растворе они распадаются на ионы, благодаря чему и протекает ток. Очевидно, чем больше ионов в растворе, тем лучше он проводит электрический ток.  
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Ионы – это атомы или группы атомов, имеющие положительный или отрицательный заряд.
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                   Ионы

                                                                 Простые                  Сложные
(Na+, Mg2+,       (NO3-, NH4+,

S2-, Cl- и др.)    SO42-, PO43-                                                                 и др.)

     
Ионные реакции не могут протекать между связанными ионами, которые находятся в узлах кристаллической решетки ионных соединений. Свободные, то есть достаточно подвижные ионы, необходимые для проведения ионных реакций, появляются только в расплавах или растворах вследствие электролитической диссоциации расплавленных или растворенных веществ.

     
Электролитическая диссоциация – это распад электролитов  в расплаве или в растворе на свободные составляющие их ионы.

      
Такой расплав или раствор обладает электропроводностью.
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2. Теория электролитической диссоциации

     В 1887 г. шведский ученый С. Аррениус (1859 – 1927 гг.) предложил теорию электролитической диссоциации.
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Шведский физикохимик, член Шведской королевской АН. На основе своих исследований разработал теорию электролитической диссоциации (Нобелевская премия 1903 года).

Сущность этой теории сводится к следующему: вещества, растворы которых являются электролитами, при растворении распадаются на ионы, несущие положительный и отрицательный заряд. В дальнейшем эта теория была развита многими учеными на основе учения о строении атомов и химической связи. Современное содержание этой теории можно свести к следующим трем положениям:

1. Электролиты при растворении в воде распадаются (диссоциируют) на ионы – положительные и отрицательные.

     
Ионы находятся в более устойчивых электронных состояниях, чем атомы. Само название «ион» в переводе с греческого означает «странствующий». В растворе ионы беспорядочно передвигаются («странствуют») в различных направлениях. 
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Под действием электрического тока ионы приобретают направленное движение: положительно заряженные ионы движутся к катоду, отрицательно  заряженные – к аноду. Поэтому первые называются катионами, вторые – анионами.
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3. Диссоциация – обратимый процесс: параллельно с распадом молекул на ионы (диссоциация) протекает процесс соединения ионов (ассоциация).

     
Поэтому в уравнениях электролитической диссоциации вместо знака равенства ставится знак обратимости. Например, уравнение диссоциации молекулы электролита КА на катион К+ и анион А- в общем виде записывается так:
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КА                К+  +    А -

Например:
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Al2(SO4)3          2Al3+ + 3SO42-
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Ca(OH)2             Ca2+ + 2OH-
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H2SO4              2H+ + SO42-
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Теория электролитической диссоциации объяснила многие явления, связанные  со свойствами растворов электролитов, но не ответила на вопросы, почему одни вещества являются электролитами, а другие – нет, а также какую роль в образовании ионов играет растворитель. 

    Ответы на поставленные вопросы могли быть даны только после установления природы химической связи. Опыт показывает, что распад молекул солей, кислот и оснований на ионы происходит только в растворителях, молекулы которых полярны, а свойствами электролита обладают вещества с сильно полярной и ионной связью. 
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Механизм диссоциации

     
Представим себе, что ионный кристалл, например кристалл хлорида натрия, внесен в воду. Каждый ион, находящийся на поверхности кристалла, образует вокруг себя электростатическое поле. Вблизи от Na+ создается поле положительного знака, а вблизи Cl- - отрицательное. Влияние этих полей простирается на некоторое расстояние от кристалла. В растворе кристалл со всех сторон окружают беспорядочно движущиеся полярные молекулы воды. 
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Попадая в поле действия электрически заряженных ионов, они изменяют свое движение: в непосредственной близости от кристалла они ориентируются таким образом, что к отрицательно заряженному иону хлора диполи воды оказываются направленными положительно заряженным концом, а к положительно заряженному иону  натрия – отрицательным концом. Такое явление. Происходящее в электростатическом поле, называется ориентацией полярных молекул. 
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Между ионами и диполями воды действуют кулоновские силы притяжения. В результате ион-дипольного взаимодействия выделяется энергия, которая способствует разрыву ионных связей в кристалле и переведению иона из кристалла в раствор.


  
Отделенные друг от друга ионы тотчас же после разрыва связи между ними вплотную окружаются полярными молекулами воды и становятся полностью гидратированными ионами. Явление взаимодействия ионов с молекулами воды, в результате чего происходит образование гидратной оболочки, называется гидратацией ионов.  Теплота, выделяющаяся при гидратации ионов, называется теплотой гидратации и выражается в Дж/моль ионов. 

С учетом гидратации ионов уравнения электролитической диссоциации электролитов следовало бы записывать, например, так:

NaCl + xH2O = Na+ . nH2O + Cl- . mH2O

     
Ввиду того, что состав гидратированных ионов не всегда постоянен и связь не очень прочна, эти уравнения обычно записывают упрощенно:

NaCl = Na+ + Cl-

     
Немного иначе протекает диссоциация полярных молекул. Молекулы воды, притянувшись к концам полярной молекулы (диполь-дипольное взаимодействие), вызывают расхождение ее полюсов – поляризуют молекулу. Такая поляризация в сочетании с колебательным тепловым движением окружающих ее молекул воды приводит, в конечном счете, к распаду полярной молекулы на ионы.



      

Схема диссоциации полярных молекул в растворе
Как и в случае растворения ионного кристалла, эти ионы гидратируются. При этом ион водорода Н+ (т.е. протон) оказывается прочно связанным с молекулой воды в ион гидроксония Н3О+. Так, при растворении в воде хлороводорода происходит процесс, который схематически можно выразить уравнением:

H2O + HCl = H3O+ + Cl-

     
В результате этого процесса молекула HCl расщепляется таким образом, что общая пара электронов остается у атома хлора, который превращается в ион  Cl-, а протон, внедряясь в электронную оболочку атома кислорода в молекуле воды, образует ион гидроксония Н3О+.

     
Перешедшие в раствор ионы остаются связанными с молекулами воды и образуют  гидраты ионов. Иначе говоря, в результате диссоциации образуются не свободные ионы, а соединения ионов с молекулами растворителя. В общем случае любого растворителя эти соединения называются сольватами ионов. Но в уравнениях диссоциации обычно пишут формулы ионов, а не их гидратов или сольватов, тем более что число молекул растворителя, связанных с ионами, изменяется в зависимости от концентрации раствора и других условий.

    
Диссоциации веществ как ионного, так и молекулярного строения способствует полярность молекул растворителя. Поэтому не только вода, но и другие жидкости, состоящие из полярных молекул (муравьиная кислота, этиловый спирт, аммиак и другие), также являются ионизирующими растворителями: соли, кислоты и основания, растворенные в этих жидкостях, диссоциируют на ионы.

4. Диссоциация кислот, оснований и солей в водных растворах
     
С помощью теории электролитической диссоциации дают определения и описывают  свойства кислот, оснований и солей.

     
Кислотами называются электролиты, при диссоциации которых в качестве катионов образуются только катионы водорода.

     Например:

HCl          H+   +   Cl-
CH3COOH           H+ +  CH3COO-

     
Основность кислоты определяется числом катионов водорода, которые образуются при диссоциации. Так, HCl, HNO3 – одноосновные кислоты – образуется один катион водорода; H2S, H2CO3, H2SO4 – двухосновные, а H3PO4 – трехосновная, так  как образуются соответственно два и три катиона водорода. 

     
Двух- и многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато (последовательно). Например:

H3PO4             H+ +  H2PO4-  (первая ступень)

H2PO4-          H+  +  HPO42- (вторая ступень)

HPO42-         H+  +  PO43-  (третья ступень)

    
 Основаниями называются электролиты, при диссоциации которых в качестве анионов образуются  только гидроксид-ионы.

Например:

KOH                  K+  +  OH-
NH4OH                 NH4+  +  OH-

     
Основания, растворимые в воде, называются щелочами.  Их немного. Это основания щелочных и щелочно-земельных металлов. 

     
Кислотность основания определяется числом его гидроксильных групп (гидроксогрупп). Например, КОН – однокислотное основание, Ca(OH)2 – двухкислотное, Fe(OH)3 – трехкислотное и т.д. Двух- и многокислотные основания диссоциируют ступенчато: 

Ca(OH)2             Ca(OH)+  +  OH- (первая ступень)

Ca(OH)+              Ca2+  +  OH- (вторая ступень)

    
 Солями называются электролиты. При диссоциации, которых образуются катионы металлов (а также катион аммония NH4+) и анионы кислотных остатков. 

Например:

(NH4)2SO4           2NH4+   +   SO42-
Na3PO4           3Na+  +  PO43-
5. Степень диссоциации. Сила электролитов
     
Разноименно заряженные гидратированные ионы, находящиеся в растворе, могут взаимодействовать  друг с другом, хотя это взаимодействие незначительно и зависит от природы растворителя. Поэтому электролитическая диссоциация  - процесс обратимый:

HF         H+  +  F-

   
Таким образом, оказывается, что в каждый данный момент в водном растворе электролитов присутствуют как ионы, так и молекулы. Между ними практически мгновенно устанавливается подвижное химическое равновесие, то есть такое состояние, когда скорость прямой реакции (диссоциации) равна скорости обратной реакции (ассоциации). 

     
Аррениус ввел понятие степени электролитической диссоциации (:                                                      Число молекул, распавшихся на ионы

                                               ( =   Общее число молекул растворенного вещества

     
Если  обще число молекул в растворе обозначить через N, а число молекул распавшихся на ионы – через n, то степень электролитической диссоциации равна:

                                                                      n                                          

                                                             ( =   N
     
При n = N, степень диссоциации ( = 1. В этом случае все молекулы растворенного вещества распались на ионы. Если n = 0, то вещество совсем не распадается на ионы, то есть является неэлектролитом. Степень электролитической диссоциации лежит в пределах от 0 до 1, и может быть выражена в долях или процентах. Степень электролитической диссоциации зависти от природы электролита и концентрации раствора.

     
Для сравнения силы электролита пользоваться величинами степени электролитической диссоциации неудобно, так как для этого необходимо иметь растворы только одинаковых концентраций. Значительно удобней характеризовать способность электролита к диссоциации в растворе константой диссоциации, которая не зависит от концентрации раствора.

     
В растворе слабых электролитов (значение их степени диссоциации значительно меньше единицы) можно говорить о равновесии между ионами и реально существующими недиссоциированными молекулами. Значит, в общем, виде это равновесие можно записать так:

КА           К+  +  А-

Где К+ - катион; А- - анион.

     
По закону действующих масс скорость диссоциации при постоянной температуре равна:

V1 = k1[KA]

а скорость обратного процесса – ассоциации – выражается:

V2 = k2[K+][A-]

     
Тотчас же после растворения вещества обе эти скорости выравниваются, и наступает состояние подвижного химического равновесия, при котором V1 = V2  или:

k1[KA] = k2[K+][A-]

     
Разделив обе части уравнения на k2 и [KA], получим:

                                                              k1      [K+][A-]

                                                                  =                    = Kд
                                                              k2         [KA] 

     
Величина Кд называется константой диссоциации электролита и показывает отношение произведения концентрации ионов в растворе слабого электролита к концентрации недиссоциированных молекул Константа диссоциации для слабого электролита – величина постоянная при данной температуре и не зависит от концентрации.

     
Следует подчеркнуть, что поскольку для сильных электролитов в разбавленных растворах не существует недиссоциированных молекул, то для них понятие константы  диссоциации не имеет смысла. Однако с изменением концентрации этого электролита константа диссоциации не остается постоянной.

     
Таким образом, константа диссоциации может служить критерием деления электролитов на сильные и слабые. Слабые электролиты характеризуются константой диссоциации, а у сильных электролитов она отсутствует. 


6. Ионное произведение воды. Водородный показатель
     
Если в цепь для определениям проводимости дистиллированной воды включить чувствительный гальванометр, то он  покажет наличие электрического тока. Это значит, что молекулы воды в небольшой степени диссоциируют на ионы:

2H2O              H3O+  +  OH-

или упрощенно:

Н2О        Н+  +  ОН-

     
Применяя закон действия масс к диссоциации воды, имеем:

[H+][OH-]

                                                      K =                                или          K[H2O] = [H+][OH-]     

[H2O]

     
Поскольку на ионы диссоциирует небольшое количество воды, то ее концентрацию можно читать неизменной и постоянной. Обозначая К[H2O] через Кв, получаем:

Кв = [H+][OH-]

     
Эта величина показывает, чему равно произведение концентраций ионов водорода и ионов гидроксила в воде, а потому называется ионным произведением воды.

     
Зная числовое значение ионного произведения воды, можно определить концентрацию ионов водорода и ионов гидроксила в воде (в молях ионов/л):

[H+][OH-] = 10-14;  [H+] = [OH-],  откуда [H+]2 = 10-14

или

[H+] = [OH-] = (10-14   = 10-7

     
Изменение концентрации ионов водорода, а отсюда, естественно, и концентрации ионов гидроксила, приводит к увеличению кислотности или щелочности среды (в молях ионов/л):

  
Таким образом, кислотность  и щелочность раствора можно выразить через концентрацию либо ионов Н+, либо ионов ОН-. На практике пользуются первым способом. Тогда для нейтрального раствора [H+]=10-7, для кислого [Н+]>10-7 и для щелочного [Н+]<10-7 моль/л.

Чтобы избежать неудобств, связанных с применением чисел с отрицательными показателями степени, концентрацию водородных ионов принято выражать через водородный показатель, обозначаемый символом pH (читается ”пэ-аш”).
Водородным показателем pH называется десятичный логарифм концентрации водородных ионов, взятых с обратным знаком:

рH = -lg[H+]

 или

[H+] = 10-pH,

где [H+]- концентрация ионов водорода, моль/л.
Понятие “водородный показатель” было введено датским химиком Сёренсеном в1909 г.: буква p- начальная буква датского слова potenz- математическая степень, буква Н- символ водорода.

С помощью pH реакция растворов характеризуется так: нейтральная - pH 7, кислая – pH<7, щелочная – pH>7.
Химическим путем pH растворов можно определить при помощи кислотно-основных индикаторов. Индикаторы – это специальные реактивы, окраска которых зависит от кислотности среды. Она обратимо изменяется в сравнительно  узком интервале pH. Наиболее распространенными индикаторами являются лакмус, метиловый оранжевый и фенолфталеин. Лакмус изменяет цвет в интервале pH=5,0-8,0, метиловый оранжевый – в интервале pH=3,1-4,4 и фенолфталеин – в интервале pH=8,2-10,0. 

7. Ионные реакции

     
Большая скорость многих химических реакций в растворах электролитов объясняется тем, что они протекают не между молекулами, а между ионами.

     
Для выявления сущности химических реакций их удобнее записывать не в молекулярном, а в ионно-молекулярном  виде. Для простоты такие уравнения называют ионными.
     
Выражение уравнений химических реакций в ионном виде позволяет решить, в каких случаях реакции идут только в одном направлении и когда они обратимы.

     
Обратимые реакции.  Если смешать растворы хлорида натрия и нитрата калия, то никаких изменений не произойдет. Хлорид натрия в растворе диссоциирует на ионы натрия и хлора, а нитрат калия – на ионы калия и нитрат-ионы. Уравнение реакции, происходящей между этими веществами, в молекулярном виде будет:

NaCl + KNO3          NaNO3 + KCl

     
Образующиеся вещества хорошо растворимы  воде, являются сильными электролитами и поэтому в растворе находятся  в виде ионов. Значит, в ионном виде предполагаемая реакция может быть изображена следующим образом:

Na+ +  Cl-  +  K+  NO3-              Na+  +  NO3-  +  K+  +  Cl-

     
Видно, что как в левой, так и в правой частях уравнения в растворе находятся одни и те же ионы. Таким образом, реакции фактически не происходит.

     
Необратимые реакции. Среди практически необратимых реакций можно выделить несколько типов.


1. Реакции двойного обмена с образованием малорастворимого вещества.

     При сливании растворов хлорида натрия и нитрата серебра выпадает белый осадок AgCl (соли натрия и азотной кислоты растворимы в воде):

NaCl  +  AgNO3               NaNO3  =  AgCl↓
     
Далее запишем уравнение так, чтобы растворимые вещества были изображены в виде ионов, а труднорастворимые, практически не дающие ионов, вещества – в виде молекул:

Na+  +  Cl-  +  Ag+  +  NO3-             Na+  +  NO3-  +  AgCl↓
     
Из уравнения видно, что реакция между NaCl и AgNO3 сводится к взаимодействию ионов Ag+  и Cl-, так как все остальные ионы, присутствующие в растворе, не принимают участия в реакции. Таким образом, указанную реакцию можно выразить следующим образом:

Ag+  +  Cl-          AgCl↓
     
Такая запись получила название краткого ионного уравнения. 

     
Таким образом, реакции, происходящие с образованием малорастворимых веществ, направлены только в одну сторону, то есть протекают практически до конца.


2. Реакции с образованием газообразных малорастворимых веществ.

     
Примером таких реакций может служить взаимодействие карбоната натрия с какой-либо кислотой. Запишем уравнение этой реакции в молекулярной и ионно-молекулярной формах:

Na2CO3  +  2HCl              2NaCl  +  H2O  +  CO2↑
                          2Na+  +  CO32-  +  2H+  +  2Cl-           2Na+  +  2Cl-  +  H2O  +  CO2↑
                                                      CO3-  +  2H+              H2O  +  CO2↑
     
Если эту реакцию проводить в открытом сосуде, то углекислый газ удаляется из сферы реакции и не может участвовать в обратном процессе. Поэтому практически данная реакция идет до конца.

3. Реакции с образованием малодиссоциирующих веществ (вода, уксусная кислота, гидроксид аммония, цианистоводородная кислота и т.д.):

а) реакции нейтрализации с образованием воды:

HCl  +  NaOH           NaCl  +  H2O

                                      H+  +  Cl-  +  Na+  +  OH-           Na+  +  Cl-  +  H2O

                                                               H+  +  OH-         H2O
б) реакции с образованием малодиссоциирующих оснований:

NH4Cl  +  NaOH             NH4OH  +  NaCl

                                NH4+  +  Cl-  +  Na+  +  OH-            NH4OH  +  Na+  +  Cl-
                                                       NH4+  +  OH-             NH4OH
в) реакции с образованием малодиссоциированной кислоты:

2CH3COONa  +  H2SO4             Na2SO4  +  2CH3COOH

                  2CH3COO-  +  2Na+  +  2H+  +  SO42-            2Na+  +  SO42-  +  2CH3COOH

                                                   CH3COO-  +  H+            CH3COOH

8. Гидролиз солей

     
При растворении некоторых солей в воде происходит нарушение равновесия диссоциации воды. Так, например, если испытать с помощью индикаторов лакмуса, фенолфталеина или метилового оранжевого растворы карбоната натрия и сульфата алюминия в воде, то окажется, что раствор Na2CO3  обладает щелочными свойствами, а раствор Аl2(SO4)3 – кислотными. Растворы же таких солей как хлорид натрия или нитрат калия обладают нейтральными свойствами. Изменение  рН некоторых растворов солей, по сравнению с рН растворителя – воды, - объясняется тем, что они реагируют с водой. Это явление получение название гидролиза.

       Гидролиз (гидро – вода, лиз – разложение) – разложение вещества водой. Гидролизом называется взаимодействие вещества с водой, при котором составные части вещества соединяются с составными частями воды.

     
В данном случае нас интересует гидролиз солей. Гидролизом соли называется обратимое взаимодействие ионов соли с ионами воды, приводящие к изменению соотношения между ионами водорода и гидроксила  в растворе. Рассмотрим гидролиз в зависимости от природы оснований и кислот, образующих соль.

1. Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кислотой.

     
Примером такой соли может служить карбонат натрия, образованный сильным основанием (гидроксидом натрия) и слабой угольной кислотой. При растворении этой соли в воде происходит ее частичный гидролиз:

Na2CO3  +  H2O                    NaOH  +  NaHCO3
2Na+ + CO32-  +  H2O                       2Na+  +  OH- + HCO3-
    
Исключив  одинаковые ионы в левой и правой частях уравнения, напишем сокращенное ионное уравнение:

CO32-  +  H2O                 OH-  +  HCO3-
      
Видно, что в результате гидролиза Na2CO3 в растворе образовался избыток ионов гидроксила, и реакция среды стала щелочной.

     
Вода, хоть и в малой степени, но диссоциирует по уравнению:

Н2О          Н+  +  ОН-
     
Карбонат-ионы, связывая ионы водорода, смещают равновесие диссоциации воды в правую сторону.

     
Нетрудно видеть, что гидролиз иона по существу является процессом, обратным диссоциации:

CO32-  +  H+  +  OH-            HCO3-  +  OH-  (гидролиз)

                                                   Н2О

HCO3-               H+  +  CO3- (диссоциация)

     
В процессе гидролиза  происходит присоединение ионов водорода к остатку слабой кислоты. Таким образом, в соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой, гидролизу подвергается анион слабой кислоты.  При диссоциации, наоборот, ионы водорода отщепляются от кислотного остатка или кислоты.

     
Поскольку диссоциация слабых электролитов протекает ступенчато, то и гидролиз также должен идти по стадиям. Отрыв первого иона водорода от угольной кислоты:

H2CO3            H+  +  HCO3-
характеризуется константой диссоциации К1 = 4,2 . 10-7, отрыв второго иона водорода:

HCO3-           H+  +  CO32-
константой диссоциации К2 = 4,7 . 10-11. Таким образом, второй ион водорода удерживается  кислотным остатком гораздо прочнее, чем первый. Поэтому присоединение ионов водорода по первой ступени гидролиза:

СO32-  +  H2O              HCO3-  +  OH-
должно быть выражено более сильно, чем по второй ступени:

HCO3-  +  H2O            H2CO3  +  OH-
     
При гидролизе карбонат-иона в качестве продукта реакции образуются ионы гидроксила, накопление которых в соответствии с принципом Ле-Шателье должно препятствовать протеканию гидролиза. Поэтому в присутствии щелочей гидролиз карбоната натрия подавляется, а в кислой среде происходит связывание ионов гидроксила и гидролиз усиливается.

2. Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кислотой.
     
Примером такой соли может служить сульфат алюминия, образованный слабым основанием (гидроксидом алюминия) и сильной серной кислотой. При растворении этой соли в воде происходит ее частичный гидролиз:

Al2(SO4)3  +  2Н2O                  2AlOHSO4  +  H2SO4
2Al3+  +  3SO42-  +  2H2O               2AlOH2+  +  2H+  +  3SO42-
Al3+  +  H2O               AlOH2+  +  H+
     
Из этого уравнения видно, что гидролизу подвергается ион алюминия и в растворе имеется избыток ионов водорода, в результате чего реакция среды стала кислой. Следующие ступени гидролиза практически не имеют места. В присутствии кислот гидролиз сульфата алюминия подавляется, а в щелочной среде – усиливается.

3. Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кислотой.
     
В зависимости от силы основания и кислоты, которыми образованы эти соли, возможны три случая гидролиза.

     
Соль образована слабым основанием и слабой кислотой различной силы. Примером такой соли служит цианид аммония NH4CN (KNH4OH = 1,8 . 10-5, KHCN = 5,0 . 10-10). 

     
Гидролиз NH4CN можно изобразить следующим образом:

NH4CN  +  H2O          NH4OH  +  HCN
NH4+  +  CN-  +  H2O            NH4OH  +  HCN
     
Поскольку гидролизу подвергается как анион, так и катион, то реакция смещена в правую сторону значительно сильнее, чем это было бы солей NH4Cl и NaCN. В этой реакции катионы соли связывают ионы гидроксила, а анионы – ионы водорода. Таким образом, гидролиз катиона способствует гидролизу аниона. Поскольку при гидролизе NH4CN ионы CN- связывают ионы водорода прочнее, чем ионы NH4+  ионы гидроксила, концентрация свободных ионов ОН- в растворе будет выше, чем концентрация ионов Н+, и среда станет слабо-щелочной.

    
 Соль образована слабым основанием и слабой кислотой одинаковой силы.  Примером такой соли может служить ацетат аммония NH4CH3COO. Константы диссоциации NH4OH и CH3COOH практически одинаковы и равны 1,8 . 10-5. Реакция гидролиза в ионно-молекулярном виде будет:

NH4+  +  CH3COO-  +  H2O           NH4OH  +  CH3COOH
     
Поскольку концентрации ацетат-ионов и ионов аммония в растворе одинаковы, а соответствующие кислота и основание равны по силе, то реакция среды будет нейтральной.

     
Реакция среды в результате гидролиза соли, образованной слабым основанием и слабой кислотой, определяется относительной силой этих основания и кислоты. При одинаковой силе основания и кислоты среда будет нейтральной.

     
Соль образована слабым многокислотным основанием и слабой многоосновной кислотой. Примером такой соли может служить сульфид алюминия Al2S3, получаемый при спекании алюминия с серой. В таблице растворимости солей соли Al2S3 нет, так как при растворении происходит ее полный гидролиз. В результате этого выпадает студенистый осадок гидроксида алюминия, и раствор пахнет сероводородом.

     
Вследствие гидролиза ион алюминия связывает ионы гидроксила:

Al3+  +  H2O          AlOH2+  +  H+

          Cульфид-ион, напротив, связывает ионы водорода:

S2-  +  H2O                HS-  +  OH-
     
В результате в растворе не накапливаются в избытке ни ионы Н+, ни ионы ОН-, и гидролиз не останавливается на первых стадиях, а протекает дальше, вплоть до образования конечных продуктов – Al(OH)3 и H2S. Уравнение реакции этой соли имеет вид:

Al2S3  +  6H2O  =  2Al(OH)3  +  3H2S
     
Соли, образованные слабыми многокислотными основаниями и слабыми многоосновными кислотами, в водных растворах подвергается глубокому гидролизу, который часто протекает до конца.

4. Соли, образованные сильными основаниями и сильными кислотами, гидролизу не подвергаются.

     
При их растворении  воде не происходит нарушения равенства между количеством ионов водорода и гидроксила, поэтому реакция среды остается нейтральной. Уравнения реакции такой соли с водой будут следующими:

NNO3  +  H2O             NaOH  +  HNO3
Na+  +  NO3-  +  H2O              Na+  +  OH-  +  H+  +  NO3-
     
Исключив одноименные ионы в обеих частях уранения, получим сокращенное ионное уравнение, показывающее сохранение равновесия диссоциации воды:

Н2О             Н+  +  ОН-
     
Такой раствор, конечно, имеет нейтральную реакцию.

     
Влияние температуры на гидролиз солей.  Повышение температуры раствора соли приводит к усилению гидролиза. Так, если к раствору ацетата натрия прибавить несколько капель фенолфталеина, то при комнатной температуре изменения окраски фенолфталеина не произойдет (в концентрированном растворе ацетата натрия лишь слабое розовое окрашивание). Однако стоит раствор нагреть, как он окрасится в малиновый цвет, что указывает на наличие избытка ионов гидроксила:

NaCH3COO  +  H2O            CH3COOH  +  NaOH

Na+  +  CH3COO-  +  H2O               CH3COOH  +  Na+  +  OH-
CH3COO-  +  H2O              CH3COOH  +  OH-
     
При охлаждении раствора малиновая окраска исчезает, что указывает на обратимость процесса:

CH3COO-   +  H2O      Повышение  температуры    CH3COOH  +  OH-
                                                           Понижение температуры

    
 Влияние температуры на гидролиз можно наблюдать и в растворе FeCl3, когда при нагревании появляется осадок смеси основных солей и гидроксида железа (III), что свидетельствует об усилении гидролиза соли:

FeCl3  +  H2O              FeOHCl2  +  HCl
FeOHCl2  +  H2O               Fe(OH)2Cl  +  HCl
Fe(OH)2Cl  +  H2O                 Fe(OH)3  +  HCl

или  в ионном виде:

Fe3+  +  H2O           FeOH2+  +  H+
FeOH2+  +  H2O             Fe(OH)2+  +  H+
Fe(OH)2+  +  H2O           Fe(OH)3  + H+
     
Усиление гидролиза с повышением температуры объясняется  увеличением эндотермической диссоциации воды:

Н2О            Н+  +  ОН- - 56,8 кДж/моль

     
При повышении температуры равновесие этой реакции смещается в сторону образования ионов Н+ и ОН-, то есть тех ионов, которые необходимы для осуществления гидролиза.

    
 Степень гидролиза – это отношение количества гидролизованной соли к общему количеству растворенной соли. Чем слабее кислота или основание, тем больше степень гидролиза. 

     
Гидролиз соли – процесс обратимый, поэтому к нему применим закон действия масс. Исходя из этого, можно найти математическое выражение константы гидролиза. Уравнения гидролиза ацетата натрия можно записать так:

СH3COONa  +  H2O              CH3COOH  +  NaOH

CH3COO-  +  H2O             CH3COOH  +  OH-
Отсюда
[CH3COOH][OH-]

                                                 K = 

[CH3COO-][H2O]

или
[CH3COOH][OH-]

                                   K. [H2O] =                                          = Кгидр

[CH3COO-]

     
Поскольку произведение К[H2O] постоянно, то и Кгидр будет также величиной постоянной, показывающей способность соли гидролизоваться. Она получила название константы гидролиза соли.

9. Электролиз

     
В электролитах под влиянием электрического поля направленное движение получают разноименнозаряженные ионы, находящиеся в растворе или расплаве. На катоде или аноде они принимают или отдают электроны, претерпевая при этом качественные изменения.

Окислительно-восстановительный процесс, происходящий на электродах при пропускании постоянного электрического  тока через раствор или расплав электролита, называется электролизом.

     
Процессы, происходящие в электролите, зависят от состава электролита, материала электродов, напряжения и силы электрического  тока.

     
В первой половине  XIX в. английским ученым Фарадеем были сформулированы следующие законы электролиза:

1. Масса веществ, образующихся в результате катодной или анодной реакции пропорциональна количеству электричества, прошедшего через электролизер.

2. Равные количества электричества выделяют при электролизе различных химических соединений эквивалентные количества веществ.

3. Для выделения 1 эквивалента любого вещества нужно пропустить через электролизер 96500 Кл электричества. Это количество электричества называется Фарадеем и обозначается F. 

     
Законы электролиза относятся как к электролизу растворов, так и расплавов.

     
Сущность электролиза состоит в осуществлении за счет электрической энергии химических реакций – восстановление на катоде и окисления на аноде. При этом катод отдает электроны катионам, а анод принимает электроны от анионов. Восстановительное и окислительное действие электрического тока во много раз сильнее действия химических восстановителей и окислителей. Схема электролиза расплава хлорида натрия выглядит так:

NaCl
                                          катод        Na+      +      Cl-          анод

                                    Na+   +  e- = Na                     2Cl-  -   2e- = Cl2
    
Для проведения электролиза электроды  погружают в расплав или раствор электролита и соединяют их с источником постоянного тока. Прибор, в котором проводят электролиз, называют электролизером или электролитической ванной.

  Надо  различать электролиз расплавленных электролитов и их растворов. В последнем случае в процессах могут участвовать молекулы воды. В качестве примера рассмотрим электролиз концентрированного раствора хлорида натрия (электроды угольные). В этом случае в растворе находятся гидратированные ионы Na+   и  Cl-, а также молекулы воды. При прохождении тока через раствор катионы Na+ движутся к катоду, а хлорид-ионы Cl- - к аноду. Однако реакции, протекающие на электродах, существенно отличаются от реакций, идущих в расплаве соли. Так, на катоде вместо ионов натрия восстанавливаются молекулы воды:

2Н2О  +  2е- = Н2  +  2ОН-

а на аноде окисляются хлорид-ионы:

2Cl-  -  2e- = Cl2
     
В итоге на катоде выделяется водород, а на аноде – хлор, а в растворе (вблизи катода) накапливается гидроксид натрия NaOH (отрицательные заряды ионов ОН- компенсируются положительными зарядами ионов Na+). Общее уравнение электролиза водного раствора NaCl в ионной форме имеет вид:

2H2O  +  2e- = H2  +  2OH-
2Cl-  -  2e- = Cl2
                                                                               электролиз

2H2O  +  2Cl-                     H2  +  Cl2  +  2OH-

или в молекулярной форме:

                                                                                  электролиз

2H2O  +  2NaCl                       H2  +  Cl2   +  2NaOH
     
Катодные и анодные процессы. Как же протекает восстановительный процесс на катоде в водных растворах?

     
Ответ можно получить с помощью ряда стандартных электродных потенциалов. Здесь возможны три случая:

1. катионы металлов, имеющих больший стандартный электродный потенциал, чем у водорода  (от Сu2+ до Au3+), при электролизе практически полностью восстанавливаются на катоде;

2. катионы металлов, имеющих малый стандартный электродный потенциал (от   Li+ до  Al3+ включительно), не восстанавливаются на катоде, а вместо них восстанавливаются молекулы воды;

3. катионы металлов, имеющих стандартный электродный потенциал меньший, чем у водорода, но больший, чем у алюминия (от Al3+ до H+), при электролизе на катоде восстанавливаются одновременно с молекулами воды.

     
Если же водный раствор содержит катионы различных металлов, то при электролизе выделение их на катоде протекает в порядке уменьшения алгебраической величины стандартного электродного потенциала соответствующего металла. 

     
Характер реакций, протекающих на аноде, зависит как от присутствия молекул воды, так и от вещества, из которого сделан анод. Обычно аноды подразделяются на нерастворимые и растворимые. Первые изготавливаются из угля, графита, платины, иридия; вторые – из меди, серебра, цинка, кадмия, никеля и других металлов.

     
На нерастворимом аноде в процессе электролиза происходит окисление анионов или молекул воды. При этом анионы бескислородных кислот (например, S2-, I-, Br-) при их достаточной концентрации легко окисляются. Если же раствор содержит анионы кислородных кислот, то на аноде окисляются не эти ионы, а молекулы воды с выделением кислорода.

     
Растворимый анод при электролизе сам подвергается окислению, то есть посылает электроны во внешнюю цепь. При отдаче электронов смещается равновесие между электродом и раствором:

Ме                     Меn+     +      ne-
                                                    металл анода         уходят в раствор  уходят во внешнюю цепь   

     Например: Задача 1. Составьте схему электролиза водных растворов: а) сульфата   меди; б) хлорида магния.

Решение: а) В растворе сульфат меди диссоциирует на ионы:

CuSO4              Cu2+  +  SO42-
Ионы меди могут восстанавливаться на катоде в водном растворе. Сульфат-ионы в водном растворе не окисляются, поэтому на аноде будет протекать окисление воды (объяснение см раньше). Схема электролиза:

Cu2+  +  2e-  =  Cu                      2

2H2O  -  4e-  =  4H+  +  O2              1


                                     2Cu2+  +  2H2O    электролиз       2Cu  +  4H+  +  O2  или
2CuSO4  +  2H2O   электролиз       2Cu  +  2H2SO4  +  O2
б) Диссоциация хлорида магния в водном растворе:

MgCl2                  Mg2+  +  2Cl-
     
Ионы магния не могут восстанавливаться  в водном растворе (идет восстановление воды), хлорид-ионы – окисляются. Схема электролиза:

2H2O  +  2e-  =  H2  + 2OH-      1

2Cl-  -2e-  =  Cl2                         1

2H2O  +  2Cl-    электролиз     Сl2  +  H2  +  2OH-   или

MgCl2  +  2H2O      электоролиз   Cl2  +  H2  +  Mg(OH)2
          Электролиз широко используется в промышленности для выделения и очистки металлов, получения едких щелочей, хлора, водорода и других химических продуктов. Активные металлы, например, натрий, получают не электролизом водных растворов солей, а электролизом их расплавов. Электролиз лежит в основе гальванопластики  других процессов.

Вопросы для самопроверки

(попробуйте устно ответить на них)

1. Что называется ЭД, или ионизацией?

2. Какие вещества относят к электролитам, а какие – к неэлектролитам? Приведите примеры.

3. Кто и когда предложит ТЭД?

4. Какова главная причина ЭД в водных растворах?

5. Что такое ионы? Какие ионы называют катионами, а какие – анионами? Приведите примеры.

6. Какая химическая связь существует в соединениях, относящихся к электролитам?

7. Что называется степенью диссоциации? От чего она зависит?

8. Какие электролиты называются ионными?

9. Какие реакции называются ионными?

10. Какими уравнениями выражаются обменные ионные реакции?

11. В каких случаях реакции обмена в растворах электролитов являются необратимыми?

12. Что называется гидролизом соли?

13. Какие соли подвергаются гидролизу?

14. Что такое электролиз?

15. Какие процессы протекают на катоде и аноде в водных растворах?

Контрольные задания

(выполняются письменно)

1.Напишите уравнения электролитической диссоциации для:

А) гидроксида натрия;

Б) нитрата цинка;

В) серной кислоты;

Г) гидроксосульфата меди (II);
Д) гидроксохлорида меди (II);

Е) дигидрофосфата натрия;

Ж) гидросульфата магния;

З) гидрокарбоната кальция;

И) бромида бария;

К) нитрата железа (III)
2. Из данного перечня выберите сильные электролиты:

А) уксусная кислота; 

Б) нитрат натрия;

В) нитрат бария;

Г) сероводородная кислота;

Д) гидроксид бария;

Е) сульфид натрия;

Ж) угольная кислота;

З) карбонат калия.

3. Найдите рОН и рН в 10-2М растворе NaOH.
4. Зная, что серная кислота диссоциирует полностью, найдите рН ее 0,012М раствора.

5. Чему равен рН 0,01М раствора НСl, в котором степень диссоциации хлороводорода равна 100%?

6. Напишите уравнения возможных реакций между:

А) серной кислотой и сульфидом калия;

Б) серной кислотой и хлоридом бария;

В) серной кислотой и гидроксидом калия;

Г) сульфатом натрия и нитратом калия;

Д) оксидом железа (III) и серной кислотой;
Е) гидроксидом алюминия и соляной кислотой.
Составьте ионные уравнения.

7. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидролиза солей, укажите реакцию среды (кислотность) их водных растворов:
А) Na2SO3;

Б) K2S;

В) K2CO3;

Г) K3PO4;

Д) AlCl3.

8. При смешивании растворов Al2(SO4)3 и K2S в осадок выпадает Al(OH)3. Укажите причину этого и составьте соответствующие молекулярные и ионно-молекулярные уравнения.
9. Составьте молекулярные и ионные уравнения процессов, происходящих на инертных электродах при электролизе растворов СаСl2, КОН.
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