.                          П.О. Єгоров  та ін.                              Навчальний посібник «Хімія»                   .
                                                  Властивості розчинів електролітів                                               .

9.  ВЛАСТИВОСТІ  РОЗЧИНІВ  ЕЛЕКТРОЛІТІВ
Розглянуто властивості розчинів електролітів,відхилення від законів Вант-Гоффа та Рауля,теорію електролітичної дисоціації, властивості сильних та слабких електролітів, закон розведення слабких електролітів.

9.1. Особливості води як розчинника

Розпад молекул електроліту на іони залежить від роду розчинника. Наприклад, HC1 краще дисоціює у воді, гірше – в етанолі і майже не дисоціює у бензолі, в якому електричний струм практично не проходить.

Під впливом полярних молекул розчинника з високою діелектричною проникністю ε відбувається ще більша поляризація молекул розчиненої речовини, яка приводить до утворення гідратованих (сольватованих) іонів. При 25 оС ε (С2Н5ОН) = 24,2; ε (С6Н6) = 2,3; ε (Н2О) = 78,5. 

При розчиненні у воді полярних молекул дисоціація проходить через розрив високополярних зв’язків. Наприклад, молекула NH4OH дисоціює за типом основи:
[image: image1.wmf]
NH4OH
[image: image2.wmf]Û

NH4++ ОН¯,

а молекула H2SO4 – за типом кислоти:
H2SO4
[image: image3.wmf]Û

2Н+ + (SO4)2¯
При розчиненні у воді кристалів солей, ґратка яких утворена іонами, катіони та аніони взаємодіють з диполями води, відділяючись від кристалу. Чим більша ε розчинника, тим менше роботи потрібно для руйнування іонної ґратки.

9.2. Відхилення від законів Вант-Гоффа та Рауля 

у розчинах електролітів

При вивченні розчинів електролітів (кислот, солей, лугів) виявилося, що ці речовини викликають більш високий осмотичний тиск, ніж це виходить із закону Вант-Гоффа для неелектролітів. Такі дії відображаються і на інших властивостях розчинів: вони замерзають при більш низьких і киплять при більш високих температурах, ніж такі самі за концентрацією розчини неелектролітів. Отже, електроліти у розчині під дією осмотичного тиску поводяться так, наче вони містять більше частинок, ніж це відповідає числу молекул розчиненої речовини. Тому для електролітів Вант-Гофф увів поправковий коефіцієнт ізотонічний (і). Він указує, у скільки разів реальні величини осмотичного тиску в розчині електроліту, підвищення температури кипіння і зниження 
температури замерзання більші від таких самих величин, обчислених теоретично: 
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Коефіцієнт i для різних солей різний. Із розбавленням розчину він зростає, наближаючись до цілих чисел: 2 – для солей, утворених одновалентними металами й одноосновними кислотами; 3 – для солей, утворених двовалентними металами й одноосновними кислотами.

9.3. Теорія електролітичної дисоціації

У 1805 р. Ф.Гротгус висловив думку, що в розчинах електролітів електричні заряди переносяться вільними іонами. При цьому він припускав, що розпад розчинених частинок на іони проходить лише під дією електричного струму. Ці припущення були загальноприйнятні до 80-х років ХІХ століття. 
Р.Ленц висловив думку (1878 р.), що молекули розчинених речовин уже при розчиненні можуть розпадатись або утворювати сполуки між собою або з молекулами розчинника. При розгляданні причин занадто високого осмотичного тиску в розчинах електролітів природньо було припустити, що молекули розчиненої речовини розпадаються на якісь більш дрібні частинки так, що загальне число частинок у розчині зростає. А оскільки осмотичний тиск залежить від числа частинок розчиненої речовини, то із збільшенням їх він підвищується. Таке припущення було вперше висунуно в 1887 р. шведським ученим С. Арреніусом і лягло в основу його теорії електролітичної дисоціації, яка пояснює поведінку кислот, основ та солей у водних розчинах. Водні розчини солей, кислот та основ проводять електричний струм, що обумовлено наявністю в розчинах носіїв електричного заряду. Речовини, що розпадаються в розчинах на іони, називають електролітами.
Суть теорії електролітичної дисоціації зводиться до такого: 

1. При розчиненні у воді електроліти розпадаються (дисоціюють) на позитивно й негативно заряджені іони.

2. Під дією електричного струму позитивно заряджені іони рухаються до катоду, а негативно заряджені – до аноду.

3. Не всі електроліти в однаковому ступені розпадаються на іони. Повнота розпаду залежить від природи електроліту, його концентрації та температури.

Позитивно заряджені іони називають катіонами, наприклад H+, Cu2+, Fe3+, негативно заряджені – аніонами, наприклад Cl¯, SO42–, OH¯. Як і молекули розчинника, іони у розчині знаходяться в стані невпорядкованого теплового руху. Процес електролітичної дисоціації зображають, у вигляді хімічного рівняння, наприклад:
HCl
[image: image8.wmf]Û

 H+ + Cl¯.
Розпад електролітів на іони пояснює відхилення від законів Вант-Гоффа і Рауля. Так, у розведеному розчині барій хлориду, який дисоціює за рівнянням 
BaCl2
[image: image9.wmf]Û

 Ba2+ + 2Cl,¯

осмотичний тиск буде втричі більший від разрахованого за законом Вант-Гоффа, оскільки число частинок у розчині виявляється втричі більшим, ніж у випадку, коли б BaCl2 знаходився в ньому у вигляді молекули.

Теорія електролітичної дисоціації пояснює багато явищ, але не враховує всієї складності їх у розчинах. Вона розглядає іони як вільні незалежні від молекул розчинника частинки. Теорії Арреніуса протистояла хімічна або гідратна теорія Менделєєва, в основі якої лежить уявлення про взаємодію розчиненої речовини з розчинником. У подоланні протиріччя, що виникло, велика заслуга належить російському вченому І.А. Каблукову, який уперше висловив припущення про гідратацію іонів. Розвиток цієї ідеї спричинив об’єднання теорій С. Арреніуса і Д.І. Менделєєва.

Процес електролітичної дисоціації солей, кислот та основ є оборотним і зображається так: 

Al2(SO4)3 
[image: image10.wmf]Û

 2Al3+ + 3SO42–;
H2SO4 
[image: image11.wmf]Û

 2H+ + SO42–;
Ca(OH)2 
[image: image12.wmf]Û

 Ca2+ + 2OH¯.
Досвід показує, що розпад молекул солей, кислот і основ на іони відбувається тільки в розчинниках, молекули яких полярні, а властивостями електроліту володіють речовини із сильно полярними та іонними зв’язками.

Розглянемо дисоціацію речовини з іонною структурою (рис. 27). 

Коли кристал солі, наприклад калій хлориду, потрапляє у воду, то розташовані на його поверхні іони притягують до себе молекули води (іон – дипольна взаємодія). До іонів калію молекули води притягуються своїми негативними полюсами, а до іонів хлору – позитивними. 

Молекули води притягують до себе іони солі. Теплового коливання диполів води та іонів у ґратці електроліту виявляється достатньо для відриву іонів від кристалічної ґратки й переходу їх у розчин у вигляді гідрат-іонів (у загальному випадку – у вигляді сольват-іонів).


[image: image13.png]



Рис. 27. Схема електролітичної дисоціації молекул калій хлориду у водному розчині
Інакше проходить дисоціація полярних молекул (рис. 28):

[image: image14]          Рис. 28. Схема електролітичної дисоціації полярної молекули у водному розчині
Молекули води, що притягуються до кінців полярної молекули (диполь – дипольна взаємодія), викликають розходження  її полюсів – поляризують молекулу. Така поляризація у сполученні з коливальним тепловим рухом атомів у розглянутій молекулі, а також з безперервним тепловим рухом молекул води, що її оточують, приводить зрештою до розпаду полярної молекули на іони. Як і у випадку розчинення іонного кристалу, ці іони гідратуються. При цьому іон Н+ виявляється міцно зв’язаним у іон гідроксонію Н3О+. Існують й інші форми гідроксонію: Н5О2+, Н7О3+, Н9О4+. Дисоціації речовин як іонної, так і молекулярної будови сприяє полярність молекул розчинника.
9.4. Ступінь дисоціації електролітів

У розчинах деяких електролітів дисоціює лише частина молекул. Для кількісної характеристики повноти електролітичної дисоціації ввели поняття ступеня дисоціації.

Ступенем дисоціації називають відношення числа молей речовини, яка розпалася на іони (х), до загального числа молей розчиненої речовини (n), тобто 
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Ступінь дисоціації ( може бути в таких межах: 

0 ≤  (  ≤  1, або 0  ≤  (  ≤  100%.
Поняття ступеня дисоціації дозволяє розкрити суть ізотонічного коефіцієнта. Для цього вводимо позначення:

N – число молей електроліту в розчині;

( – ступінь дисоціації електроліту;

(N – число молей електроліту, що продисоціювали;

(N – (N) – число молей електроліту, що не продисоціювали;
 k – число іонів, утворених при дисоціації одного моля електроліту;

 k(N – загальне число іонів, що утворилося при дисоціації (N молекул електроліту.
З визначення ізотонічного коефіцієнта витікає
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Підставляємо введені позначення:
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звідки ступінь дисоціації електроліту
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9.5. Сильні та слабкі електроліти

За ступенем дисоціації в розчинах усі електроліти поділяються на дві групи: сильні та слабкі. 

Сильні електроліти при розчиненні у воді починають розпадатися на іони, ступінь дисоціації їх дорівнює або близький до 1 і фактично не залежить від концентрації розчину. До них відносять майже всі солі, багато мінеральних кислот: HCl, H2SO4, HMnO4, HClO4; основи лужних і лужноземельних металів. 

Cлабкі електроліти при розчиненні у воді лише частково дисоціюють на іони. До них відносять майже всі органічні і деякі мінеральні (H2CO3, H2S, HNO2, HСlO) кислоти, багато основ металів (основи p-, d- і f-елементів), а також NH4OH, H2O.

Ступінь дисоціації їх менший за одиницю і значно залежить від концентрації розчину.

Між цими двома типами електролітів нема ніякої межі, оскільки одна й та сама речовина в одному розчиннику виявляє властивості сильного, а в другому – слабкого електроліту. Наприклад, NaI у воді проявляє себе як сильний електроліт, а в ацетоні – як слабкий.

9.6. Константа дисоціації слабкого електроліту.
Ступінчаста дисоціація

Для порівняння сили електроліту користуватися значенням ( незручно, оскільки для цього необхідно мати розчини тільки однакових концентрацій. Значно зручніше характеризувати здатність електроліту до дисоціації, яка не залежить від концентрації розчину. 

У розчинах слабких електролітів (α << 1) встановлюється рівновага, до якої можна застосувати закони хімічної рівноваги. Загальний вигляд цієї рівноваги запишеться формулою: 

КА
[image: image21.wmf]Û

 К+ + А¯,
де К+ – катіон; А¯ – аніон.

Відповідно до закону діючих мас швидкість дисоціації при постійній температурі визначиться рівнянням: 

υ1 = k1[KA],
а швидкість зворотного процесу – асоціації – рівнянням 
υ2 = k2[K+]∙[A¯].
У стані рівноваги υ1 = υ2,  або
k1[KA] = k2[K+]·[A¯],
звідси 
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Константа дисоціації слабкого електроліту Кд показує відношення добутку рівноважних концентрацій іонів у розчині слабкого електроліту до рівноважної концентрації недисоційованих молекул, а також є величиною сталою при даній температурі і не залежить від концентрації. Вона характеризує здатність даної кислоти або даної основи розпадатися на іони: чим більша Кд, тим легше електроліт дисоціює, тобто вона може слугувати критерієм для поділу електролітів на більш сильні та більш слабкі.

Слабкі багатоосновні кислоти і багатокислотні основи при розчиненні у воді дисоціюють на іони ступінчасто, поступово, послідовно віддаючи у розчин 1–2 або більше іонів Н+ або ОН¯. У розчинах цих речовин встановлюються складні рівноваги, у яких беруть участь іони різного заряду.

Наприклад, трьохосновна ортофосфорна кислота дисоціює: 

                                1-й ступінь – H3PO4   
[image: image23.wmf]Û

 H+ + H2P
[image: image24.wmf]-

4
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;
                                2-й ступінь – H2PO4¯  
[image: image25.wmf]Û

 H+ + HP
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2

4

О

;
                                3-й ступінь – HPO42-   
[image: image27.wmf]Û

 H+ + P
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Для кожного ступеня рівноважного стану існує своя константа дисоціації, яка зменшується від першого до останнього ступеня: 
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. 
Дисоціація двохкислотної основи магній гідроксиду відбувається таким чином: 

1-й ступінь – Mg(OH)2 
[image: image32.wmf]Û

 MgOH+ + OH¯;
                            2-й ступінь – MgOH+    
[image: image33.wmf]Û

 Mg2+        + OH¯.
Константа дисоціації 
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9.7. Закон розведення слабких електролітів
Розглянемо дисоціацію розчину слабкої кислоти НА. Для цього вводимо позначення:

С – вихідна концентрація слабкої кислоти;

( – ступінь дисоціації цієї кислоти;

(С – кількість молей кислоти, що продисоціювали;
(С – (С) – кількість молей кислоти, що не продисоціювали.
                                НА     
[image: image36.wmf]Û

    Н+   +   А¯.

Вихідний стан         С                0          0

Дисоціація              (С              (С       (С

Рівновага            (С – (С)          (С       (С

Рівняння сталої дисоціації (Кд) для процесу дисоціації слабкої кислоти має вигляд:
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Це рівняння є математичним виразом закону розведення Оствальда. При 
( << 1 рівняння спрощується, оскільки значенням ( у знаменнику можна знехтувати: 

К д = С(2. 
Звідси ступінь дисоціації буде мати формулу
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Таким чином, закон розведення Оствальда формулюється так: із збільшенням розведення слабкого електроліту (зменшенням концентрації) ступінь дисоціації його зростає.

9.8. Стан сильних електролітів у розчині
У водних розчинах сильні електроліти як правило повністю дисоційовані, тому кількість іонів у них більше, ніж у розчинах слабких електролітів тієї ж концентрації. Тому властивості таких розчинів  суттєво залежать від ступеня взаємодії вхідних у їх склад іонів як одне з одним, так і з полярними молекулами розчинника. Взаємодія іонів у розчинах сильних електролітів  приводить до того, що катіони та аніони зазнають взаємного притягання, а іони одного знаку  відштовхуються один від одного. Тому в розчині кожний довільно вибраний іон буде оточений переважно протилежно зарядженими іонами, наприклад, в іонних кристалах.

Однак енергія теплового руху іонів у рідині вища, ніж у кристалах. Тому іони, що взаємодіють з будь-яким центральним іоном, розташовуються навколо нього у вигляді сфери, яка називається іонною атмосферою (рис. 29). Ця назва вперше була запропонована Дебаєм і Гюккелем.
[image: image41.png]



Рис. 29. Схематичне зображення іонної атмосфери 

Іонні атмосфери мають таку особливість: до їх складу входять катіони та аніони. Однак переважають іони, протилежні за знаком заряду центрального іона. Сумарний заряд іонної атмосфери дорівнює за величиною заряду центрального іона і протилежний йому за знаком. Усі іони в розчині рівноправні, тому кожен з них є центральним іоном і одночасно входить до складу іонної атмосфери іншого іона. За рахунок теплового руху такі іони  іонної атмосфери постійно обмінюються місцями з іонами, що знаходяться за її межами, що свідчить про статичний характер іонної атмосфери. Якщо подіяти на розчин сталим електричним полем, то різнойменно заряджені іони будуть переміщуватись у протилежному напрямку. Крім того, атмосфера, що оточує іон, намагатиметься рухатись у бік, протилежний руху іона, внаслідок чого спрямований рух іона уповільнюється, зменшується сила струму, що проходить через розчин. Чим більша концентрація розчину, тим більше проявляється гальмівна дія іонної атмосфери на електропровідність розчину. Ступінь дисоціації калій хлориду, розрахований за електропровідністю його розчинів, вказує, що з ростом концентрації солі α падає: 

концентрація KCl (Сн)

0,01

0,1

1;
ступінь дисоціації (α)

94,2

86,2

75,6.
Падіння ступеня дисоціації пояснюється не результатом утворення молекул, а збільшенням гальмівної дії іонної атмосфери. У зв’язку з цим визначуваний таким чином ступінь дисоціації називають уявним ступенем дисоціації. 

9.9. Іонні реакції та рівновага

Реакції у розчинах електролітів проходять між іонами розчинених речовин. Для перебігу будь-якої хімічної реакції необхідно зіткнення молекул реагуючих речовин, тобто наближення їх до відстані, на якій можливі електронні переходи. Оскільки швидкість руху іонів у розчині значно перевищує швидкість руху молекул, то власне іони визначають реакційну здатність розчинів не тільки сильних, але й слабких електролітів. 

Іонообмінні реакції у більшості своїй – необоротні. Однак рівновага, яка встановлюється при взаємодії різних електролітів, буває зміщена в той чи інший бік. Згідно з принципом Ле-Шательє вона зміщується в бік утворення найменш дисоційованої сполуки – важкорозчинної речовини, газу, слабкого електроліту, комплексного іону.

Рівняння хімічних реакцій між електролітами записують в іонній формі за таким правилом: слабкі електроліти пишуть у молекулярній формі, а сильні – у вигляді іонів, на які вони розпадаються. Наприклад,
1. Утворення осаду: 

Mg2+ + 2C1¯ + 2Na+ + 2OH¯ = Mg (OH)2( + 2Na+ + 2C1¯,
або                                         Mg2+ + 2OH¯ = Mg (OH)2(.

2. Утворення газу: 

2Na+ + CO32- + 2H+ + 2Cl- = 2Na+ + 2Cl¯ + CO2( + H2O ,
або                                         CO32- + 2H+ = CO2( + H2O.

3. Утворення слабкого електроліту:

2Na+ + 2OH¯ + 2H+ + SO42- = 2Na+ + SO42- + 2H2O,
або                                               Н+ + ОН¯ = Н2О.

Обмінні реакції у розчинах електролітів проходять при розчиненні важкорозчинних речовин, наприклад: 

Mg(OH)2 + 2HCl = MgCl2 + 2H2O. 

Оскільки абсолютно нерозчинних речовин не існує, то рідина над осадом 
Mg (OH)2 містить деяку кількість Mg2+ і OH¯. При додаванні до такого розчину хлоридної   кислоти  іони  кислоти  Н+  реагують  з  іонами  ОН¯  і    утворюють слабкодисоційовані молекули Н2О. Іонне рівняння розчинення  Mg(OH)2  буде мати вигляд: 

Mg(OH)2 + 2Н+ = Mg2+ + 2Н2О.

Таким чином, щоб розчинити осад, треба змінити концентрацію хоча б іонів однієї з реагуючих речовин у насиченому розчині, пов’язуючи їх в малодисоційовану сполуку.
Приклади розв’язання типових задач
Приклад 1. Розчин, що вміщує 0,85 г цинк хлориду (ZnCl2) в 125 г води, замерзає при Т = 272,77 К.   Визначити ступінь   дисоціації  ZnCl2  у   цьому   розчині.
Розв’язання. Виражаємо  насамперед   концентрацію  розчину  у  молях на 1000 г води. Оскільки молярна маса ZnCl2 дорівнює 136 г/моль, то
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Знаходимо теоретичну величину зниження точки замерзання ΔТз для даного розчину за формулою

ΔТз = КзСg.

Для води Кз = 1,86, підставимо це значення у формулу 

ΔТз = 1,86∙0,05 = 0,093 К.

Розраховуємо ізотонічний коефіцієнт, маючи на увазі, що за умовою задачі 
[image: image43.wmf]                                       

ΔТ′з = 0,23 К;
ί = 
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Знаходимо ступінь дисоціації
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Приклад 2. Обчислити осмотичний тиск 0,5%-ного розчину магній хлориду при T = 291 К, якщо густина розчину дорівнює 1,01 г/мл, ступінь дисоціації 75 %, R = 8,31 Дж/моль∙К.
Розв’язання. Осмотичний тиск розчину електроліту розраховуємо за рівнянням:
Росм = ίСмRТ.

Знайдемо всі величини, що входять до цієї формули.

Ізотонічний коефіцієнт обчислимо за виразом:

ί = 1 + (k – 1) (,

де k – кількість іонів, що утворюється в результаті дисоціації однієї молекули електроліту.

Магній хлорид при розчиненні дисоціює на три іони: 

MgC12 
[image: image46.wmf]Û

Mg+2 + 2C1–​​.
Отже, k = 3. Тепер підставимо числові значення
ί = 1 + (3 – 1) 0,75 = 2,5.

Молярну концентрацію См обчислимо за формулою перерахунку з процентної концентрації:

См = 
[image: image47.wmf],
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де Ср – процентна концентрація (за умовою задачі); МMgC1
[image: image48.wmf]2

 – молярна маса розчиненої речовини

МMgC1
[image: image49.wmf]2

 = 24 + 35,5 · 2 = 95 г/моль,
тоді

См = 
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Отже, визначаємо осмотичний тиск розчину

Росм = 2,5·0,053·8,31·291 = 320,41 кПа.

Приклад 3. При розчиненні 2,05 г натрій гідроксиду в 100 г води температура кипіння розчину підвищилася на 0,496 оС. Визначити ступінь дисоціації розчиненої речовини, якщо Кк = 0,52 К/моль.
Розв’язання. Ступінь дисоціації 
[image: image51.wmf]α

 обчислюємо за формулою
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де ί – ізотонічний коефіцієнт; k – кількість іонів, що утворюється при дисоціації однієї молекули електроліту.

Натрій гідроксид при розчиненні дисоціює на два іони:

NaOH 
[image: image54.wmf]Û

 Na+ + OH¯,
отже, k = 2.

Збільшення температури кипіння розчину (ΔТк) порівняно з температурою кипіння чистого розчинника виражається формулою

ΔТк = ίКкСg,

де Сg – моляльна концентрація розчину. 

Звідки

ί = 
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Для розрахунку ί треба обчислити Сg.

Моляльна   концентрація – це  кількість  молей   розчиненої  речовини  в 
1000 г розчинника.

За  умовою  задачі   в   100 г   води розчинено 2,05 г  натрій     гідроксиду. Складаємо пропорцію:

2,05 г NaOH – 100 г H2О
       m г NaOH – 1000 г H2О,

звідки 

m = 
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Знаходимо число молей у 1000 г розчинника (Сg):

Сg = 
[image: image57.wmf],
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де                                M (NaOH) = 23 + 16 + 1 = 40 г/моль.

Тоді 

Сg = 
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Обчислюємо ізотонічний коефіцієнт

ί = 
[image: image59.wmf].
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Підставляємо числові значення і визначаємо ступінь дисоціації NaOH:
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Приклад 4. Ступінь дисоціації оцтової кислоти в 0,1М розчині дорівнює 1,32·10-2. Знайти  константу дисоціації кислоти.

Розв’язання. Підставляємо наведені в задачі дані в рівняння закону розведення
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Розрахування за наближеною формулою
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приводить до приблизного значення
Кдис =(1,32·10-2)2∙0,1=1,74·10-5.

Приклад 5. Константа дисоціації ціановодневої (синильної) кислоти дорівнює  7,9∙10-10. Знайти ступінь дисоціації HCN в 0,001М розчині.

Розв’язання. Оскільки константа дисоціації HCN дуже мала, то для розрахування можна скористатися наближеною формулою:
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Питання для самоперевірки
1. У чому суть теорії електролітичної дисоціації?
2. Дайте визначення ізотонічного коефіцієнта. 
3. Що називається ступенем дисоціації електроліту?

4. Які електроліти сильні, а які слабкі?

5. Константа дисоціації слабкого електроліту, її визначення.

6. Сформулюйте закон розведення слабких електролітів, напишіть його математичний вираз.
Контрольні завдання

9.1. Знайдіть ізотонічний коефіцієнт для розчину, що вміщує 0,1 моля MgCl2 у 1000 г води, враховуючи, що цей розчин замерзає при –0,461 оС.

9.2. Осмотичний тиск 0,1 н. розчину поташу К2СО3 дорівнює 2,69 атм при 0 оС. Визначте ступінь дисоціації K2СO3 в розчині.

9.3. Знайдіть ізотонічний коефіцієнт для молярного розчину електроліту, молекула якого дисоціює на три іони, знаючи, що 1 л цього розчину вміщує 6,38∙1023 частинок (молекул та іонів) розчинної речовини.

9.4. Яким повинен бути осмотичний тиск 0,1 н. розчину калій хлориду, якщо ступінь дисоціації КCl у цьому розчині дорівнює 80 %?

9.5. При якій температурі повинен замерзати розчин, що вміщує 2 моля натрій хлориду на 1000 г води, якщо  ступінь дисоціації NаCl у цьому розчині дорівнює 70 %?

9.6. Осмотичний  тиск  0,04М  розчину  електроліту  дорівнює    2,15  атм 
при 0 оС. Ступінь дисоціації електроліту в цьому розчині 70 %. На скільки іонів дисоціює молекула електроліту?

   Вивчення цього матеріалу допоможе        студентам    зрозуміти     закономірності 

 властивостей     розчинів    електролітів,  мати уявлення про ступінь та константу   дисоціації слабких  електролітів.  
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