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10. КИСЛОТНО-ОСНОВНІ РІВНОВАГИ У ВОДНИХ
РОЗЧИНАХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ

Розглянуто питання електролітичної дисоціації води, поняття іонного добутку води, водневого та гідроксильного показників, процеси гідролізу для різних типів солей, кількісні характеристики гідролізу.

10.1. Електролітична дисоціація води

Якщо до ланцюга для визначення провідності дистильованої води ввімкнути чутливий гальванометр, то він покаже наявність електричного струму. Вода – дуже слабкий електроліт і, подібно основам, солям і кислотам, частково дисоціює на іони: 

Н2О ( Н+ + ОН¯.

Утворений іон Н+ одразу ж гідратується і, приєднуючи до себе молекулу Н2О, утворює іон гідроксонію Н3О+. Для простоти замість іону гідроксонію використовують водневий іон Н+. У хімічно чистій воді при температурі 298 К концентрація іонів Гідрогену складає 10-7 моль/л. Таким чином, у 10 млн л води у дисоційованому стані знаходиться 1 моль або 18 г, тобто з 550 млн молекул води дисоціює на іони лише одна молекула. 

Згідно із законом діючих мас константа дисоціації води К виражається рівнянням: 
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10.2. Іонний добуток води

Константа дисоціації води дуже мала і при температурі 295 К
вона дорівнює 1,8∙10-16. Внаслідок незначної концентрації Н+ і ОН¯ концентрацію недисоційованих молекул води можна  прийняти за сталу величину. Виражаємо її в молях на 1 л: 
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З рівняння константи дисоціації води отримаємо вираз 
[H+]∙[OH¯] = [H2O]К = 1,8 ∙10-16 ∙  55,56 = 10-14,
який називають іонним добутком води Кв, тобто:
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Отже,  добуток  концентрацій  іонів   Гідрогену  та   гідроксид-іонів   є величина стала при постійній температурі і називається іонним добутком води.

Це рівняння використовують як для чистої води, так і для розведених водних розчинів незалежно від їх складу.

Електролітична дисоціація води – процес ендотермічний, і тому при підвищенні температури величина Кв швидко зростає: 

	Т, К
	273
	283
	293
	295
	303
	313
	323
	333
	343
	353
	373

	Кв ·10-14
	0,13
	0,36
	0,86
	1
	1,89
	3,80
	5,94
	12,6
	21
	34
	74


Оскільки при дисоціації утворюється однакове число іонів Н+ і ОН¯, концентрація кожного з цих іонів при Т = 295 К буде

[image: image7.wmf]]

Н

[

+

= 
[image: image8.wmf]]

ОН

[

-

 
[image: image9.wmf]моль/л

10

10

7

14

-

-

=

=

.

Ступінь дисоціації води при Т = 295 К 
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Величина іонного добутку залишається сталою при незмінній температурі не тільки у воді, але й у будь-якому розбавленому водному розчині кислот, лугів та солей.

Концентрацію іонів Гідрогену у водному розчині електроліту можна визначити через концентрацію гідроксид-іонів і навпаки:
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 EMBED Equation.3 [image: image13.wmf]
З цих рівнянь видно, що з водного розчину не можуть цілковито зникнути ні іони Гідрогену, ні гідроксид-іони.

10.3. Водневий показник

Розчин називається нейтральним, якщо [H+] = [OH¯] =
[image: image14.wmf]B

K

= 10-7 моль/л, кислим – [H+] > [OH¯]   > 10-7моль/л, лужним – [H+] < [OH¯] < 10-7моль/л.
Для характеристики реакцій розчину досить знати концентрацію Н+, тому що концентрація ОН¯ може бути розрахована із співвідношення: 
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Концентрація Н+, з якою доводиться мати справу на практиці, звичайно виражається малими числами. Використовування таких чисел не завжди зручно, тому впроваджена особлива одиниця виміру концентрації Н+, яка називається водневим показником і позначається символом рН. Водневий показник – це негативний десятковий логарифм концентрацій  іонів Гідрогену: 

pH = –lg[H+].

Для чистої води при 22 оC  pН = –lg10–7 = 7. Для кислих розчинів pH < 7, для лужних – pH > 7. Змінам [H+] у геометричній прогресії відповідає протилежна зміна pН в арифметичній прогресії, наприклад, зменшення [H+] від 1 до 0,1 моль/л супроводжується збільшенням pН від 0 до 1, а збільшення [H+] від 10–4 до 10–3моль/л – зменшенням pН від 4 до 3.

Концентрацію іонів ОН¯ можна охарактеризувати через гідроксильний показник pОН: 

pОН = –lg[OH¯].

Якщо прологарифмувати іонний добуток води  [H+]∙[OH¯] = 10-14 і змінити знаки на протилежні, то отримаємо 

                                              pН + pОН = 14.

Знаючи pН, легко встановити pОН і навпаки. 

Характер середовища, який виражено через pН і pОН, можна показати так: 

pН = 7,
pОН = 7 – нейтральне;
pH < 7,
pOH > 7 – кисле;
pH > 7,
pOH < 7 –  лужне. 

10.4. Буферні розчини

У багатьох технологічних процесах, а також  при проведенні хімічних аналізів потрібна стала рН розчину.

Буферні суміші підтримують майже незмінним рН середовища навіть при введенні в неї сильної кислоти або сильної основи. Звичайно буферні розчини являють собою системи, які утворюються із суміші слабкої кислоти (або слабкої основи) і солі цієї кислоти (або основи), наприклад, оцтова буферна суміш СН3СООН + СН3СООNа, амонійна буферна суміш NH4OH + NH4Cl.

Розглянемо дію ацетатної буферної суміші. Оцтова є   слабкою кислотою, що в присутності натрій ацетату її дисоціація пригнічується  майже повністю іонами СН3СОО¯. У розчині знаходяться  молекули СН3СООН, аніони СН3СОО¯, катіони Nа+ та лише в дуже малій кількості іони Н+. При додаванні кислоти Н+-іони цієї кислоти взаємодіють з аніонами СН3СОО¯, утворюючи молекули слабкодисоційованої оцтової кислоти СН3СООН, тому концентрація іонів Н+ у розчині практично не змінюється.

При додаванні лугу його ОН¯-іони взаємодіють з іонами Н+, що знаходяться у розчині в незначній кількості. З  утворенням слабкодисоційованих молекул води посилюється дисоціація оцтової кислоти, при цьому концентрація іонів Н+ ( рН розчину) майже не змінюється. 

10.5. Хімічні індикатори 

Для визначення pН розчинів найчастіше використовують індикатори. 

Індикатори – це слабкі органічні кислоти або  основи, у яких недисоційовані молекули іншого кольору, ніж у аніонів або катіонів, що утворюються при дисоціації. Умовно формули індикаторів можна записати як HInd і IndOH, а рівняння дисоціації для них: 

HInd ( H+ + Ind¯
IndOH ( Ind+ + OH¯.

Для першого індикатора у кислому розчині, тобто при значній концентрації Н+-іонів, за принципом Ле-Шательє рівновага реакції зміщується у бік недисиційованих молекул  і  у ньому буде знаходитися лише невелика кількість кольорових аніонів Ind¯. Тому розчин, що вміщює цей індикатор, набуває кольору недисоційованих молекул.

У лужному розчині Н+-іони індикатора зв'язуються з його ОН¯-іонами, рівновага реакції зміщується в бік продуктів дисоціації і розчин набуває кольору аніонів індикатора Ind¯. Таким чином, HInd – кислотна, а Ind¯ – лужна форми індикатора. 

Розглянемо зміщення рівноваги індикатора фенолфталеїну.

HInd    (    H+ + Ind¯

  безбарвний
              малиновий.

Якщо до розчину фенолфталеїну додати кислоту, то внаслідок збільшення концентрації Н+ рівновага зміщується вліво, в бік утворення безкольорових молекул HInd. Додавання лугу, тобто збільшення ОН¯, викликає зв’язування іонів водню, а отже, зміщує рівновагу вправо, в бік утворення кольорових іонів Ind¯.

Наразі встановлено, що механізм зміни кольору індикатора залежить не тільки від зміщення рівноваги дисоціації індикатора, а й від присутності в них хроматофорів (носіїв кольоровості), тобто особливих груп атомів із  подвійними  або потрійними зв'язками
                 |       |

= С = О,     – N ( N – ,
в яких відбуваються внутрішньомолекулярні перегрупування при зміні реакції середовища.

Сучасна іонно-хромофорна теорія індикаторів враховує ці два чинники і формулюється так: при зміні кислотності розчину одночасно відбувається зміщення рівноваги дисоціації індикатора і  перегрупування хромофорних груп.

Повна зміна кольору індикаторів від HInd до Ind¯ проходить приблизно впродовж двох одиниць pН. Значення pН, при  якому відбувається найбільш різка зміна забарвлення індикатора, називається показником титрування, що розраховується за формулою
pТ = – lg Kдис. інд .

Розпізнана оком зміна забарвлення індикаторів називається інтервалом  переходу забарвлення індикатора, який визначається як pТ ± 1.

 Наприклад,  інтервал переходу забарвлення фенолфталеїну  лежить у межах pН = 8,2 … 10,  метилоранжу – рН = 3,1 … 4,4, лакмусу – рН = 6,0 … 8,0.

10.6. Гідроліз солей

Гідролізом солі називається хімічна взаємодія іонів розчинної солі з іонами Н+ і ОН¯ води, яка супроводжується зміною pН розчину. Гідроліз – це приватний випадок загального явища, що називається сольволізом.

Реакція гідролізу – це реакція, оборотна реакції нейтралізації. Гідроліз збільшується з розбавленням розчину і підвищенням температури. Залежно від того, якою кислотою та основою утворена сіль, можливі різні випадки її гідролізу: 

 а) сіль, що утворена сильною кислотою та однокислотною слабкою основою гідролізується в один ступінь
NH4Cl + HOН (  NH4OH + HCl,

в іонній формі:

NH4+ + Cl¯ + HOН (  NH4OH + H+ + Cl¯
або

NH4+ + HOН (  NH4OH + H+,      pН < 7,
іони Гідрогену, що утворилися внаслідок гідролізу, створили кисле середовище; 

б) сіль, що утворена сильною основою та одноосновною слабкою кислотою гідролізується також в один ступінь 
KCN + HOН (  KOH + HCN,
в іонній формі: 

K+ + CN¯ + HOН (  K+ + OH¯ + HCN,

CN¯ + HOН(   HCN + ОН¯,      pН >7,
у результаті утворилися надлишкові іони ОН¯, які створили лужне середовище; 

в) сіль, яка утворена слабкою основою і слабкою кислотою, гідролізується двобічно: з водою реагують і катіони, і аніони солі
           CH3COONH4 + HOН (   CH3COOH + NH4OH,

в іонній формі: 

                       CH3COO¯ + NH4+ + HOН (  CH3COOH + NH4OH, 

при цьому утворюються малодисоційовані слабкі кислоти і малорозчинні слабкі основи. Залежно від співвідношення констант дисоціації, утворених при гідролізі кислоти та основи, розчини солей цього типу можуть мати слабкокислу, слабколужну або близьку до нейтральної реакції; 

г) сіль, яка утворена багатоосновною кислотою (Nа2CO3) або багатокислотною основою (СuCl2), гідролізується в декілька ступенів. Гідроліз за кожним наступним ступенем значно менший від попереднього.

Наприклад, СuCl2 гідролізує сильніше за першим ступенем:
                           СuCl2 + НОН (  СuОНCl + НСІ,

                               Сu2+ + НОН (   СuОН+ +  Н+ ,

на відміну від гідролізу за другим ступенем:

                          СuОНCl + НОН (  СuCl2 + НСІ,

                          СuОН+ + НОН (  Сu(ОН)2 +  Н+ .

Кількісно гідроліз солі може бути визначений ступенем гідролізу, який дорівнює   відношенню   концентрації   гідролізованої   солі   до    її     загальної концентрації, а також константою гідролізу Кг, яка   є   константою   рівноваги реакції гідролізу.

Наприклад, для реакції    NH4+ + HOН (  NH4OH + H+,
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Константа  гідролізу солі, утвореної  слабкою   кислотою  (або основою)  і сильною основою (або кислотою), дорівнює частці від ділення іонного добутку води Кв на константу дисоціації кислоти Кд кисл.  (або основи Кд осн): 
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Отже,  чим більша КГ, тим менша  Кд кисл. або  Кд осн,  тобто тим слабкіший утворений при гідролізі слабкий електроліт.
Приклади розв’язання типових задач

Приклад 1. Визначте рН розчину СН3СООН, якщо концентрація кислоти дорівнює 0,15 моль/л, α = 1,2 %.

Розв’язання. Концентрація іонів Н+ у розчинах слабких одноосновних кислот дорівнює її молярній концентрації, помноженій на ступінь дисоціації кислоти в цьому розчині:
[Н+] = Смα, 
отже,                                      [Н+] = 0,15 · 0,012 = 0,0018 моль/л;
рН = – lg [Н+] = – lg 1,8 · 10-3 = 3 – lg 1,8 = 3 – 0,255 = 2,745 =2,75.

Приклад 2. Складіть рівняння гідролізу солей К3РО4, Cd(NO3)2, KCl. Як змінюється рН під час розчинення у воді цих речовин?
Розв’язання.1. Гідроліз К3РО4 відбувається ступінчасто (за трьома ступенями), причому в основному за першим ступенем.

Перший ступінь: 
а) рівняння гідролізу в скороченому іонному вигляді:
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б) рівняння гідролізу в повному іонному вигляді:

3К+ + 
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в) рівняння гідролізу у молекулярному вигляді:

К3PO4 + HOH (  К2 HPO4 + КOH.
Другий ступінь: 
а) HPO
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-

-

+

Û

+

OH

PO

H

HOH

4

2

2

4

;

б) 2К+ + HPO
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в) К2HPO4 + HOH  (  КH2PO4 + КOH.
Третій ступінь: 
а) H2PO
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б) К+ + H2PO
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4

 + HOH ( H3PO4 + К+ + OH
[image: image29.wmf]-

;

в) КH2PO4 + HOH ( H3PO4 + КOH. 
Унаслідок гідролізу К3PO4 за першим і другим ступенями утворюються кислі солі, а розчин має рН >7.
2. Гідроліз Сd(NO3)2 відбувається ступінчасто в основному за першим ступенем з утворенням основної солі.
Перший ступінь: 
а) Cd
[image: image30.wmf]+

2

+ HOH ( Cd(OH)
[image: image31.wmf]+

+ H
[image: image32.wmf]+

;

б) Cd
[image: image33.wmf]+

2

+2NO
[image: image34.wmf]-

3

 + HOH ( Cd(OH)+ + NO
[image: image35.wmf]-

3

 + H+ + NO
[image: image36.wmf]-

3

;

в) Cd(NO3)2 + HOH ( Cd(OH)NO3 + HNO3;

Другий ступінь: 
а) Cd(OH)+ + HOH ( Cd(OH)2
[image: image37.wmf]¯

 + Н+;

б) Cd(OH)+ + NO
[image: image38.wmf]-

3

 + HOH ( Cd(OH)2
[image: image39.wmf]¯

 + Н+  + NO
[image: image40.wmf]-

3

;

в) Cd(OH)NO3 + HOH ( Cd(OH)2
[image: image41.wmf]¯

 + HNO3.

Унаслідок гідролізу концентрація іонів Гідрогену Н+ перевищує концентрацію гідроксид-іонів ОН
[image: image42.wmf]-

, отже, рН < 7.
3. Сіль KCl, утворена сильною кислотою і сильною основою, гідролізу не піддається, отже, рН = 7.

Приклад 3. У нагрітий розчин ZnCl2 помістили попередньо зачищений шматок цинку. Який газ виділяється при цьому? Напишіть рівняння реакцій.

Розв’язання. Нагрівання зумовлює зміщення рівноваги у розчині в бік продуктів гідролізу: 

ZnCl2 + HOH ( Zn(OH)Cl + HCl;

Zn2+ + HOH ( Zn(OH)+ + H+.

Утворювані іони Гідрогену взаємодіють із металевим цинком з виділенням водню:

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2
[image: image43.wmf]­

;

Zn + 2H+ = Zn2+ + H2
[image: image44.wmf]­

.

Приклад 4. Маса ОН
[image: image45.wmf]-

-іонів у 1 л розчину становить 0,053 г. Визначити рН розчину.

Розв’язання. Молярна  маса  ОН
[image: image46.wmf]-

-іонів  складає   17 г/моль.    Визначаємо молярну концентрацію ОН
[image: image47.wmf]-

-іонів:


[image: image48.wmf][

]

-

ОН

=
[image: image49.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image50.wmf])

M(OH

)

m(OH

-

-

=
[image: image51.wmf]17

053

,

0

= 0,0031 моль/л.

Округляючи значення логарифму до 0,01, отримаємо:

pOH =  – lg [OH
[image: image52.wmf]-

] = – lg 0,0031 = – lg 3,1
[image: image53.wmf]3
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-

×

= – (lg 3,1 + lg 10–3) =
= – (0,49 – 3) = 2,51.
Оскільки рН + рОН = 14, то рН = 14 – рОН = 14 – 2,51 = 11,49.

Приклад 5. Визначити рН розчину Ва(ОН)2, молярна концентрація якого дорівнює 0,0256 моль/л, ступінь дисоціації електроліту в ньому складає 79 %.
Розв’язання. Концентрацію OH
[image: image54.wmf]-

-іонів визначаємо за формулою
[OH
[image: image55.wmf]-

] = Смαk,
де k = 2, оскільки 1 моль Вa(ОН)2 при дисоціації утворює 2 молі іонів OH
[image: image56.wmf]-

.
[OH
[image: image57.wmf]-

] = 0,0256∙0,79∙2 = 0,0404 моль/л.
pOH = – lg 0,0404 = – lg 4,04∙10-2 = 2 – 0, 606 = 1,39.

рН = 14 – pOH = 14 – 1,39 = 12,61.
Питання для самоперевірки

1. Дайте визначення іонного добутку води. Як він змінюється з підвищенням температури?

2. Що таке водневий і гідроксильний показники?

3. Сформулюйте сучасну теорію індикаторів.

4. Що таке показник титрування та інтервал переходу забарвлення індикатору?

5. Для чого потрібні буферні суміші? З чого вони складаються і як діють?

6. Дайте визначення гідролізу. Які солі підлягають гідролізу?

Контрольні завдання

10.1. Обчисліть [Н+] та [ОН-] в розчині, рОН якого дорівнює 6,2.

10.2. Яких іонів Н+ чи ОН- і у скільки разів більше в розчині з рН = 5?

10.3. Визначте   [H+]   та    [OH-]    в   розчині  натрій  гідроксиду,   якщо

 рОН = 2,25.

10.4. рН = 9,98. Визначте масу кальцій гідроксиду у 3 л розчину, якщо   α =43 %.

10.5. Напишіть рівняння ступінчастого гідролізу у молекулярній та іонно-молекулярній формах для солей: CuSO4, FeCI3, Na3PO4.

10.6. Складіть іонні та молекулярні рівняння гідролізу таких солей: Pb(NO3)2, Na2CO3, CoCI2. Яке значення рН (більше або менше 7) мають розчини цих солей?

Вивчення цього матеріалу допоможе студентам мати чітке уявлення про електролітичну дисоціацію води, дію буферних розчинів та індикаторів у кислих та лужних середовищах, засвоїти механізм гідролізу солей та розраховувати водневий і гідроксильний показники.

114
121

_1008206949.unknown

_1274009113.unknown

_1274091777.unknown

_1274091927.unknown

_1274094410.unknown

_1274263694.unknown

_1276420970.unknown

_1274092791.unknown

_1274094366.unknown

_1274092183.unknown

_1274092620.unknown

_1274092096.unknown

_1274091854.unknown

_1274091636.unknown

_1274091737.unknown

_1274090696.unknown

_1274090759.unknown

_1008208953.unknown

_1274004710.unknown

_1274004973.unknown

_1008211239.unknown

_1274004673.unknown

_1008210905.unknown

_1008211225.unknown

_1008208507.unknown

_1008208934.unknown

_1008206950.unknown

_1008207023.unknown

_1008198974.unknown

_1008203837.unknown

_1008206948.unknown

_1008199024.unknown

_1008200069.unknown

_1008201134.unknown

_1008200047.unknown

_1008198997.unknown

_1008192900.unknown

_1008194424.unknown

_1008198866.unknown

_1008198930.unknown

_1008192960.unknown

_1008191458.unknown

_1008192817.unknown

_1008192867.unknown

_1008192723.unknown

_1008192433.unknown

_1008191350.unknown

