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7. ОСНОВНА ХАРАКТЕРИСТИКА РОЗЧИНІВ
Розглянуто хімічні теорії розчинів та

класифікація    їх    за різними    ознаками. Наведено  приклади  розв'язання   типових задач.
7.1. Загальні поняття про розчини. Дисперсні системи

Система, що утворена з двох або більше речовин, одна з яких розподілена у вигляді дуже малих частинок у другій, називається дисперсною. Розподілена речовина називається фазою, а речовина, в якій розподілена дисперсна фаза, – дисперсійним середовищем. 

Гомогенність або гетерогенність дисперсної системи залежить від лінійних розмірів дисперсної фази. Гомогенна дисперсна система називається істинним розчином або розчином. В істинному розчині ступінь подрібнення дисперсної фази молекулярний або іонний, розміри частинок не перевищують розмірів окремих молекул чи іонів (до 1 нм). Найбільше значення мають розчини, в яких дисперсійним середовищем є вода. Вода, яка зустрічається у природі, вміщує розчинені речовини. Природні водні розчини беруть участь у процесах новоутворення, утворення деяких мінералів. Складні фізико-хімічні процеси протікають у водних розчинах. Існує думка, що утворення білковоподібних сполук з неорганічних речовин, тобто виникнення життя на Землі, відбувається у водних розчинах.

7.2. Класифікація дисперсних систем

Гетерогенні дисперсні системи за ступенем дисперсності поділяються на: 

а) грубодисперсні  (суспензії,   емульсії)    з   розміром   частинок   більше 
100 нм;

б) тонкодисперсні   (колоїдні  розчини)  з  розміром  частинок  від  100  до 1 нм;

в) істинні розчини – розмір частинок 
[image: image1.wmf]£

1 нм. 

Розчини однорідні у різних частинах об’єму. Цією властивістю вони нагадують хімічні сполуки, однак, на відміну від них, склад розчину може бути різноманітним, і крім того, в деяких випадках при змішуванні розчиненої речовини і розчинником в різних співвідношеннях (наприклад, спирт у воді) можна отримати розчини з різними властивостями. Таким чином, закон сталості складу і закон кратних відношень до розчинів  не застосовуються, і тому вони  не можуть бути віднесені до хімічних сполук . 

Тривалий час стосовно природи розчинів існували дві точки зору – фізична й хімічна. Фізичний підхід до теорії розчинів розвивали Вант-Гофф, Арреніус, Оствальд. Згідно з фізичною теорією процес розчинення розглядався подібно випаровуванню. Поведінка розчиненої речовини порівнювалася з поведінкою газу, який розчинився в іншому газі. Хімічну теорію розвивали російські хіміки на чолі з Д.І. Менделєєвим. У створенні сучасної фізико-хімічної теорії розчинів велику роль відіграли роботи Д.І. Менделєєва, І.А. Каблукова, Д.П. Коновалова, Н.А. Ізмайлова та ін. 

7.3. Хімічна теорія розчинів Д.І. Менделєєва

Розчинення речовин проходить часто з виділенням або поглинанням тепла, а іноді зі зміною об’єму. Д.І. Менделєєв вважав, що ці явища, безумовно, вказують на якість взаємодії між розчинною речовиною й розчинником.
Хімічна теорія Менделєєва лежить в основі сучасного вчення про розчини, на користь якої свідчать кілька факторів:

а) зміна кольору речовини при розчиненні у різних розчинниках; 

б) утворення кристалогідратів, наприклад CuSO4 ∙ 5H2O;

в) наявність теплового ефекту при розчиненні.

Згідно з хімічною теорією розчинів  Д.І. Менделєєва, між розчиненою речовиною та розчинником відбувається хімічна взаємодія, яка знайшла відображення в наступних положеннях: 

1. Утворення та існування розчинів обумовлено дією між усіма частинками як вже існуючими, так і тими, що утворилися при розчиненні. 

2. Розчин є динамічною системою, в якій сполуки, що розпадаються, знаходяться у рухомій рівновазі з продуктами розпаду відповідно до закону дії мас. 

Таким чином, він розвивав думку, що в розчині  молекули розчиненої речовини утворюють з розчинником хімічні сполуки, які отримали назву сольватів, а процес їх утворення – сольватації. Якщо розчинником є вода, то сполуки, що утворюються у розчині, називаються гідратами, а процес – гідратацією . 
Сольватація, або в окремому випадку гідратація, обумовлена силами міжмолекулярної взаємодії (силами Ван-дер-Ваальса) розчинних речовин з розчинником. Сольватація протікатиме тим легше, чим більш полярні молекули розчинника, тобто води. 

7.4. Класифікація істинних розчинів

1. За агрегатним станом виділяють дев’ять типів розчинів, оскільки розчинник і розчинена речовина можуть існувати у твердому, рідкому й газоподібному станах. 

2. За електропровідністю  розрізняють розчини неелектролітів та електролітів. Неелектроліти – це речовини, розчини яких не проводять електричний струм (цукор у воді), а водні розчини електролітів, навпаки, проводять, наприклад розчини солей, кислот й основ (провідники 2-го роду).
3. За концентрацією розчини бувають: розведені, концентровані, ненасичені, насичені й пересичені.

7.5. Розчинність речовин
Здатність речовини розчинятися у рідині має кількісну характеристику – розчинність. 
Розчинність речовини – це концентрація насиченого розчину, і тому її часто визначають масою речовини, що розчиняється у 100 г води при 25 оС. Вона залежить від природи розчиненої речовини і розчинника, а також від температури. 
Неполярні або малополярні сполуки добре розчинні у неполярних або малополярних розчинниках і менш розчинні у високополярних. Наприклад, бром і йод – речовини неполярні, їх дипольний момент  дорівнює 0, і тому у бензолі або сірковуглецю  вони розчинюються краще, ніж у воді. Тоді як у воді добре розчиняються полярні сполуки, наприклад аміак, етиловий спирт тощо. 
Завдяки дипольної будови молекул, вода є добрим розчинником багатьох сполук, особливо з іонними зв’язками. Енергія, необхідна для руйнування іонної кристалічної ґратки, компенсується в значній мірі енергією утворення іон-дипольних зв’язків, тобто енергією утворювання гідратованих іонів. 

Розчинення – процес оборотний, і тому насичені розчини знаходяться у стані рівноваги з надлишком розчиненої речовини. Розчин, концентрація якого менша ніж у насиченого, називається ненасиченим. За принципом Ле-Шательє у нього швидкість розчинення речовини більша за швидкість осадження. Розчин, концентрація якого більша ніж у насиченого, називається пересиченим і у нього швидкість осадження більша за швидкість розчинення. Ці системи нестійкі.
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  Рис.  21 . Залежність розчинності  деяких ре човин від температури    

[image: image50.emf]  Рис.  22 . Залежність розчинності  деяких газів від температури    

Залежність розчинності твердих речовин від температури зображається графіком кривих розчинності (рис. 21). Як правило, розчинення – це процес ендотермічний, і тому з підвищенням температури розчинність речовин збільшується (KNO3, NaNO3 тощо). Виключенням є, наприклад NaCl, розчинність якого практично не залежить від температури. Розчинення деяких речовин (Са(ОН)2) – процес екзотермічний, і тому підвищення температури призводить до зниження розчинності.
Розчинність газів у воді також залежить від температури, цей процес в більшості екзотермічний, тому з підвищенням температури розчинність газів зменшується (рис. 22). Розчинність газів характеризується  їх об’ємом, розчиненим в 1 л води. Маса розчиненого газу пропорційна тиску (закон Генрі): 

m = kР.
При розчиненні суміші газів кожен з них розчиняється незалежно від інших прямо пропорційно своєму парціальному тиску (закон Дальтона): 
mi = kiРi.
7.6. Концентрація розчинів

Концентрацією розчинів називається кількість розчиненої речовини у певній масовій або об’ємній кількості розчину або розчинника. Найбільш уживані такі види концентрації розчинів: 
1. Процентна концентрація (СР) – число   грамів   розчиненої   речовини  у 100 г розчину. Наприклад, СР = 20 % КСІ, тобто 20 г  КСІ міститься у 100 г розчину. 
2. Молярна концентрація, або молярність (СМ) – число молів розчиненої речовини в 1 л розчину. Наприклад, СМ = 0,1М НСІ, тобто 0,1 моля НСІ міститься в 1 л розчину. 
3. Нормальна концентрація, або нормальність (CН) – число молів еквівалентів розчиненої речовини, що вміщується в 1 л розчину. Наприклад,  CН= 0,02 н. CuSO4 , тобто 0,02 моля еквівалентів CuSO4 міститься в 1 л розчину. 
4. Моляльна концентрація, або моляльність (Cg) – число молів розчиненої     речовини,      що     вміщується    в   1 кг   розчинника.  Наприклад, 
Cg = 0,5 моля КОН, тобто 0,5 моля КОН міститься в 1 кг розчинника.
5. Мольна доля (N) дорівнює відношенню числа молів розчиненої речовини ( nB ) до суми числа молів розчиненої речовини та розчинника (nA) 
6. Титр (Т) – число грамів розчиненої речовини, що вміщується в 1 мл розчину. Наприклад Т(НСІ) = 0,0035 г/мл, тобто 0,0035 г НСІ міститься в 1 мл розчину.
7.7. Змінення ентальпії при розчиненні

Процес розчинення – це сукупність хімічних і фізичних явищ, що складаються головним чином з таких стадій:

1. Руйнування хімічних і молекулярних зв’язків у розчинюваних газах, рідинах та  твердих тілах, що потребує витрати енергії.

Ентальпія системи при цьому зростає: 
(Н1 > 0 ; Q < 0.

При розчиненні у воді кристалів солей, частина яких утворена іонами, катіони та аніони взаємодіють з диполями води, відділяючись від кристалу. 
2. Хімічна взаємодія розчинника з розчинюваною речовиною, пов’язана з утворенням сольватів (гідратів) та супроводжується виділенням енергії (ентальпія системи при цьому зменшується) : 

(Н2 < 0; 
Q2 > 0. 

3. Мимовільне перемішування розчину, або розподіл гідратів (сольватів) у розчиннику, пов’язане з дифузією і потребує енергії ззовні (ентальпія системи при цьому зростає) : 

(Н3 > 0; 
Q3 < 0.

Сумарний тепловий ефект хімічної реакції 
(Нx.p = (Н1 + (Н2 + (Н3; 
Qx.p = Q1 + Q2 + Q3
може бути позитивним (поглинання тепла) або негативним (виділення тепла). 

При розчиненні у воді газів або рідини енергія, що витрачається на розрив зв’язків, велика і процес розчинення супроводжується виділенням тепла ((Н < 0; Q > 0). 

При розчиненні кристалічних речовин на їх подрібнення також витрачається значна кількість енергії, тому розчинення твердих речовин у воді часто проходить з поглинанням теплоти ((Н > 0; Q < 0) і має назву ендотермічного процесу. 

Теплота розчинення залежить від кількості розчинника, наприклад: 

m, г H2O на 1 моль NH4NO3
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Приклади розв'язання типових задач
Приклад 1. Розрахувати процентну концентрацію розчину, отриманого при змішуванні 280 г води і 40 г цукру. 
Розв'язання. Щоб обчислити процентну концентрацію, необхідно знати масу речовини та масу розчину, в якому вона розчинена:
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Відома кількість розчину і розчиненої речовини дають можливість скласти пропорцію:

40 г цукру міститься 
в 320 г розчину

 х г цукру 
– « – 

в 100 г розчину

х 
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Цю задачу можна розв’язати по-іншому, якщо застосувати друге визначення процентної концентрації: процентна концентрація показує, скільки процентів від маси всього розчину припадає на розчинену речовину. В цьому випадку масу розчину приймаємо за 100%, тоді процентний вміст речовини, розчиненої в розчині, розраховуємо так:
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Приклад 2. Скільки грамів натрій сульфату потрібно для приготування 
5 л  8%-ного розчину, густина якого дорівнює 1,075 г/мл.

Розв'язання.  Для  розв’язання   задачі  потрібно  визначити  масу розчину, а також кількість розчиненої речовини. Для визначення маси розчину використовуємо співвідношення 
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. При цьому необхідно дотримуватися однієї умови: об’єм і густина розчину повинні бути виражені в одній системі одиниць. Густина розчину подана в г/мл, тому об’єм розчину потрібно виражати також в мл:
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Розчинена речовина складає  8 %  від маси всього розчину:
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Отже, для приготування 5 л 8 %-ного розчину потрібно взяти 430 г 
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Приклад 3. Яку кількість  натрій  нітрату  треба  взяти  для приготування 300 мл 0,2 М розчину?

Розв'язання.  Молярна концентрація означає, що  в  1 л розчину знаходиться 0,2 моля 
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 в грамах, потрібно спочатку обчислити молярну масу 
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Далі складаємо пропорцію:

                                     1 моль 
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Таким   чином,  17 г  
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  знаходяться в 1 л розчину. Кількість 
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 в даному об’ємі розчину (300 мл) знайдемо за пропорцією

1000 мл вміщує 17 г 
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Для приготування 300 мл 0,2 М розчину 
[image: image25.wmf]3

NaNO

 потрібно взяти 5,1 г 
[image: image26.wmf]3
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Приклад 4. До 500 мл  32%-ного  розчину   нитратної   кислоти,  густина  якого  дорівнює 1,2 г/мл,  додали  1 л  води.   Розрахувати    процентну    концентрацію    одержаного розчину.

Розв'язання.  Маса одержаного розчину дорівнює сумі мас первинного розчину і води. Оскільки кількість їх подано об'ємними одиницями, то ці величини потрібно виразити в одиницях маси. Знаходимо маси:
первинного розчину
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одержаного розчину
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Маса розчиненої речовини складає  32 %  від маси первинного розчину:
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Знаходимо процентну концентрацію одержаного розчину:

192 г 
[image: image31.wmf]3
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 міститься в 1600 г розчину

      х г 
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        – « –       в 100 г розчину

х 
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Приклад 5. До якого об’єму потрібно розбавити 500 мл 20%-ного розчину натрій хлориду (густина 1,152 г/мл), щоб одержати 4,5%-ний розчин густиною 1,029 г/мл.

Розв'язання. Для того, щоб розв’язати цю задачу, потрібно знайти масу NaCl, що міститься в початковому розчині.

Обчислимо спочатку масу розчину:
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Далі складаємо пропорцію:

  в 100 г розчину міститься 20 г NaCl;
                          в 576 г                  – « –         m г NaCl.
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Знаючи кількість розчиненої речовини (115,2 г NaCl) і Ср одержаного розчину, можна розрахувати його масу:

   4,5 г NaCl містяться в 100 г розчину;
                      115,2 г NaCl  –– « –        в 
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Об’єм одержуваного розчину знаходимо за співвідношенням
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Вихідний  розчин  потрібно  розбавити  дистильованою водою до об’єму 2 488 мл.

Приклад 6. Скільки  мілілітрів 2 н. розчину сульфатної кислоти потрібно для приготування 500 мл 0,5 н. розчину?

Розв'язання. Після розбавлення розчину кількість розчиненої речовини, вираженої в будь-яких одиницях (грамах, молях, молях еквівалентів), залишається постійною. У даному випадку наведені нормальні концентрації первинного й одержаного розчинів. Кількість молів еквівалентів дорівнює добутку нормальної концентрації на об’єм розчину (в літрах):
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Отже, 
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Підставимо в це співвідношення всі задані умовами задачі величини:
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Приклад 7. Обчислити титр 40%-ного розчину H2SO4,  густина   якого    дорівнює 1,307 г/мл.

Розв'язання. Розрахуємо об’єм 100 г розчину, використовуючи значення його густини:
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Складаємо пропорцію:

у 76,7 мл розчину міститься 40 г H2SO4

                      у 1 мл                     – « –            х г H2SO4
х 
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тобто                                           
                                                  Т(H2SO4) = 0,52 г/мл.
Питання для самоперевірки
1. З яких стадій складається процес розчинення?

2. Що таке розчинність речовини?

  3. Які сполуки називаються сольватами?

            4. Що таке концентрація розчинів?

            5. Сформулюйте основні способи виразу концентрацій розчинів.
            6. Як класифікуються істинні розчини за концентрацією?
Контрольні завдання

7.1. Обчисліть моляльність 20%-ного розчину натрій гідроксиду. 

7.2. Який об’єм 2 М розчину H2SO4 необхідно взяти для приготування 500 мл 0,5 н. розчину?

7.3. Який об’єм води необхідно додати до 100 мл 20%-ного розчину сульфатної кислоти (
[image: image46.wmf]r

=1,14 г/мл), щоб одержати 5%-ний розчин?

7.4. Обчисліть молярну й нормальну концентрації розчину H2SO4, приготовленого розчиненням 5 г H2SO4 у такій кількості води, щоб отримати 200 мл цього розчину.

7.5. Обчисліть мольну долю HCl у розчині хлоридної кислоти, який містить 36 % HCl по масі.
7.6. Скільки необхідно взяти концентрованої (96%-ної) сульфатної кислоти (
[image: image47.wmf]r

=1,86 г/мл) для приготування 10 л 28%-ного розчину H2SO4 (
[image: image48.wmf]r

=1,24 г/мл)? 

Вивчення цього розділу допоможе студентам зрозуміти основні положення сучасного вчення про розчини.
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