Лекция № 3 
ТЕОРИЯ РАСТВОРОВ, ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ И ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС, ПРИМЕНИТЕЛЬНО К ХИМИЧЕСКОМУ АНАЛИЗУ
I. Большинство аналитических реакций протекает в растворах, поэтому основным фундаментом аналитической химии является теория растворов. 
Растворами называют гомогенные многокомпонентные системы переменного состава, в которых возможны разнообразные физикохимические взаимодействия (ионизация, сольвотация (гидратация), ассоциация) между молекулами растворимого вещества и растворителя, характер которого зависит от природы растворенного вещества и растворителя. 
В качественном анализе чаще всего растворителем является вода. Мы же сейчас изучаем качественный анализ неорганических соединений, и все будет относится к нему. 
[image: ]Из курса неорганической химии известно, что все химические соединения делят на электролиты и неэлектролиты. Электролиты - это вещества, расплавы и растворы которых проводят электрический ток. В свою очередь электролиты в зависимости от их способности к диссоциации делят сильные электролиты (примеры: кислоты - H2SO4, HNO3, Hhal-галогеноводороды (кроме HF); щелочи и большинство солей), электролиты средней силы (H3PO4, H2S2O3) и слабые электролиты. Сила электролита количественно характеризуется степенью диссоциации(     ) 
[image: ]       Nдисс. 
 = ---------  х 100 (если в %) , где         
       nобщ. 
[image: ]Nдисс. – число молекул, распавшихся на ионы; nобщ. – общее число молекул в растворе. 
 – выражается в долях или %. 
Для сильных электролитов         = 100% или 1. 
[image: ]Для слабых электролитов          < 3% или 0,03.  
     – зависит: 
1. [image: ]от природы электролита; 
	2. от концентрации электролита (с разбавлением раствора       возрастает); 
3. от температуры, т.к. процесс диссоциации является эндотермическим ( H > 0), то с ростом температуры   α возрастает;
4. от природы вещества, С, температуры). 
Кроме того на величину  α  оказывает влияние присутствие в растворе одноименных ионов. 
В концентрированных растворах слабых электролитов и в растворах сильных электролитов концентрация ионов не соответствует их действительной химической активности вследствие образования ионной атмосферы за счет взаимодействия гидратированных разнозаряженных ионов.  
Под 	активностью 	понимают эффективную (кажущуюся) концентрацию ионов в растворе, т.е. ту, которая проявляет себя в ионная химической реакции и в ярде атмосфера физических свойств (например, электро-проводности) и равную произведению концентрации на коэффициент активности. 
a = f [image: ] c, где  с - концентрация моль/дм3 f – коэффициент активности, безразмерная величина. 
Коэффициент активности (f) показывает степень отклонения свойств реальных растворов от идеальных (растворов неэлектролитов и разбавленных растворов слабых электролитов). 
Для бесконечно разбавленных растворов электролитов f = 1, а = с; для реальных растворов электролитов, как правило, f < 1. (Для сильных концентрированных растворов сильных электролитов f > 1, что обусловлено малым количеством воды и др. Причинами). 
В аналитической химии, как в теоретическом плане, так и при решении практических задач анализа, важное значение имеют расчеты равновесных состояний, которые позволяют управлять химическими реакциями, что важно для провизора, химика-аналитика и химика-технолога. 
[image: ]Большинство аналитических реакций, протекающих в растворах являются обратимыми. Обратимые реакции приводят к установлению химического равновесия между исходными веществами и продуктами реакции вследствие выравнивания скорости прямой и обратной реакции V1 = V2. 
В общем виде обратимую реакцию можно записать: аА + вВ          сС + dD  (а) 
Основой для расчета равновесий в растворе является закон действующих масс, устанавливающий взаимосвязь между скоростью реакции и концентрацией реагирующих веществ (Открытие этого закона принадлежит голландским химикам Н. Гульдбергу и П. Вааге и русскому ученому Н.Н. Бекетову).  
Согласно этому закону: «Скорость химической реакции в гомогенной среде при данной (t0 const.) прямо пропорциональна произведению молярных концентраций реагирующих веществ в степенях, соответствующих стехнометрическим коэффициентам в уравнении «реакции». Следовательно для уравнения (а): 
 
	Скорость прямой реакции) V1 = k1 × CAа × CBв 
 
	где 	k1 	и 	k2 	–коэффициенты 
пропорциональности, называемые 

	Скорость обратной реакции V = k2 × CСс × CDd 
 
	константами скорости;      из.

при с = 1 моль/дм3             k = V 


В момент установления химического равновесия  k1 [A]a [B]в = k2 [C]c [D]d , где  
[A], [D], [C], [D] – равновесие концентрации. 
После математического преобразования этого уравнения получаем выражение: 
k1                  [C]c [D]d 
----- = ------------- = const = Kc или К1 (акад. Золотов) 
k2                  [A]a [B]в 
т.к. k1 и k2 = const. 
Кс или К1 – концентрационная константа равновесия (ее иногда называют условной, реальной или кажущейся). Эту константу можно найти, вводя поправки – коэффициенты активности.  
Это уравнение представляет собой математическое выражение ЗДМ и формулируется следующим образом: 
Для обратимых химических реакций в состоянии равновесия отношение произведения равновесных молярных концентраций продуктов реакций к произведению равновесных моноконцентраций исходных веществ в степенях, соответствующих стехнометрическим коэффициентам в уравнении, есть величина постоянная при определенных условиях (постоянной t0, ионной силе) и называется концентрационной константой равновесия. 
Табличные константы равновесия, называются термодинамическими, они получены экстраполяцией значений реальных констант, полученных различными методами (потенциометрия, спектрофотометрия) на идеальные, стандартные условия (Т = 298 0К; р = 1 атм; а = 1 моль/дм3), или рассчитаны из термохимических данных по тепловым эффектам реакций. Термодинамическая константа равновесия учитывает электростатические взаимодействия между ионами, выражается через активности ионов, а не концентрации и имеет вид: 
[image: ][image: ]                   acC  adD               tdD  tcC 
[image: ][image: ]KT = K0 = ------------- = K1 -------------  , где  
                       aaA  aвB            taA  tвB  
KT = K0 – термодинамическая константа равновесия.      
                                tdD   ×  tcC 
Отсюда K1 = K0 = ------------- 
                                 taA   × tвB  
Для приблизительных расчетов можно использовать табличные (термодинамические) константы равновесия, а пользоваться не активностями, а концентрациями. 
Для расчетов очень часто используют показатель константы равновесия, равный отрицательному десятичному логарифму Кр. 
рК = – lg K0. Они также находятся по таблицам. 
Константы равновесия различных типов химических реакций имеют различный смысл и название. 
1. Величина константы равновесия химической реакции позволяет судить о возможности, направлении и глубине протекания химического процесса. 
Исходя из закона действующих масс вытекает, что если Кр >> 1, то химическое равновесие смещено «вправо», идет преимущественно прямая реакция. К таким реакциям из ионообменных относятся реакции, протекающие с образованием слабого электролита, образованием осадка, выделением газа или образованием комплексного соединения. 
2. Значение Кр позволяет рассчитать равновесие концентрации. 
Позволяет рассчитать выход продукта, рН растворов, и т.д. 
Чем больше константа равновесия, тем больше образуется продуктов реакции и меньше остается исходных веществ. Для целей количественных химических определений и для разделения подходят только реакции идущие практически до конца (величина Кр 108). 
Способ изменения и регулирования хода химической реакции, 
т.е. сместить равновесие в нужную сторону. 
Согласно принципу Ле-Шателье, если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо воздействие из вне, то в системе возникает тот процесс, который ослабляет внешнее воздействие. Такими внешними воздействиями в аналитической практике служат температура, и изменение концентрации реагентов. 
Смещение равновесия «вправо» возможно за счет повышения концентрации одного из исходных веществ, вывода из сферы реакции продуктов реакции за счет перевода в другую фазу (осадок, газ), или более прочное химическое соединение (слабый электролит), или повышением температуры эндотермического процесса, или понижением температуры для экзотермической реакции. 
В качественном анализе при проведении аналитической реакции всегда берут небольшой избыток реагента. 
Смещение равновесия «влево» возможно за счет увеличения концентрации продукта реакции, увеличения температуры для экзотермической реакции или понижения температуры для эндотермического процесса 
Пример 1: Вычисление константы равновесия реакции по равновесным концентрациям реагирующих веществ и определение их исходных концентраций.
При синтезе аммиака N2 +3H2 = 2NH3 равновесие установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ (моль/л): [image: https://www.ok-t.ru/studopediaru/baza4/2642138651191.files/image105.gif] . Рассчитайте константу равновесии этой реакции и исходные концентрации азота н водорода.
Решение:
Определяем константу равновесия Кс этой реакции:
[image: https://www.ok-t.ru/studopediaru/baza4/2642138651191.files/image107.gif]
Исходные концентрации азота и водорода находим на основе уравнения реакции. На образование 2 моль NH3, расходуется 1 моль азота, а на образование 3,6 моль аммиака потребовалось 3,6/2 = 1,8 моль азота. Учитывая равновесную концентрацию азота, находим его первоначальную концентрацию:
Сисх(Н2) = 2,5 + 1,8 = 4,3 моль/л
На образование 2 моль NH3 необходимо израсходовать 3 моль водорода, а для получения 3,6 моль аммиака требуется 3∙3,6/2 = 5,4 моль; учитывая равновесную концентрацию водорода, находим его исходную концентрацию:
Сисх(Н2) = 1,8 + 5,4 = 7,2 моль/л.
Таким образом, реакция начиналась при концентрациях (моль/л): С(N2) = 4,3; С(H2) = 7,2.
Пример 2: Вычисление равновесных концентраций реагирующих веществ.
[bookmark: _GoBack]Реакция протекает по уравнению А+В = 2C. Определите равновесные концентрации реагирующих веществ, если исходные концентрации веществ А и В соответственно равны 0,5 и 0,7 моль/л, а константа равновесия реакции Кс =50.
Решение:
К моменту равновесия концентрации веществ А и В понизятся, а концентрация вещества С увеличится. На каждый моль веществ А и В образуется 2 моль вещества С; поэтому, если понижение концентрации веществ А и В обозначить через x моль, то увеличение концентрации вещества С будет равно 2x моль.
Равновесные концентрации реагирующих веществ будут: [A] = (0,5-х) моль/л; [B] = (0,7-х) моль/л; [С] = 2х моль/л.
Кс = [image: https://www.ok-t.ru/studopediaru/baza4/2642138651191.files/image109.gif]
Решая это уравнение, получаем: x1 = 0,86; x2 = 0,44. По условию задачи справедливо значение х2. Отсюда равновесные концентрации реагирующих веществ равны: [A] = (0,5-0,44) = 0,06 моль/л; [B] = (0,7-0,44) = 0,26 моль/л; [С] = 0,44∙2 = 0,88 моль/л.

Домашнее задание:
1. Прочитать лекцию;
2. составить краткий конспект
3. выучить конспект;
Выполнить задание в течении двух дней после получения, сделать фотоотчёт конспекта. Выполненное задание отправить на электронный адрес: bolshuhina.irina2016@yandex.ru.
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