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1. Образование растворов
	Смешивание двух веществ может сопровождаться:

Химическим взаимодействием;
Образованием механических смесей, которые легко разделяются на исходные компоненты;
Образованием растворов (промежут. сост. между 1 и 2).



Раствор = растворитель + растворенное вещество
	Раствор – термодинамически устойчивая однородная система из двух или более компонентов, относительные количества которых могут изменяться в широких пределах.
	Растворитель – компонент раствора который в чистом виде существует в таком же агрегатном состоянии, что и раствор.




2. Классификация растворов
По агрегатному состоянию (твёрдые, жидкие, газообразные)
По состоянию равновесия (насыщенные, не насыщенные, пересыщенные)
По концентрации (разбавленные, концентрированные)
По типу растворителя (водные, спиртовые, аммиачные, бензольные)
По электропроводности (электролиты, не электролиты, промежуточные)



3. Способы выражения состава растворов
1. Массовая доля
	ω = mрв·100%/mр-ра, [%]
2.  Молярная доля 
	N2 = n2/(n1 + n2)
3. Молярная концентрация
	СМ = mрв/(М · V), [моль/л]
4. Молярная концентрация эквивалента
	Сн = mрв/(Мэ · V) , [моль/л]
5. Моляльность
	Сm = mрв/(М · mр-ля) , [моль/кг]
6. Титр
	Т = mрв / V, [г/мл]






4. Термодинамика растворения
	С т/д точки зрения раствор образуется если вещество самопроизвольно растворяется и распределяется во всем объеме, т.е. если ΔG < 0

	 			ΔG = ΔH - Т·ΔS 
		
этальпийный фактор
энтропийный фактор



	Энтропийный фактор. Если вещество переходит из твердого или жидкого состояния (более упорядоченного) в раствор (менее упорядоченное), то возрастает его термодинамическая вероятность, т.е. ΔS > 0.
	При повышении Температуры растворимость твердых и жидких веществ возрастает, а газов уменьшается.




	Энтальпийный фактор. Энтальпия растворения определяется внутренней энергией системы (ΔV→0):

	 ΔHраств = ΔHразр. исх. стр. + ΔHсольв. + ΔHдиф.
	
	 ΔHразр. исх. стр. > 0 	ΔHсольв. < 0	ΔHдиф. ≈ 0
	
	Для газов ΔHраств < 0 (т.к. ΔHразр. исх. стр. ≈ 0, ΔHсольв. < 0)

	Для тв. веществ и жидкостей ΔHраств < 0 или > 0

	Теплота растворения – количество тепла поглощающееся или выделяющееся при растворении 1 моль вещества.

	
	 ΔHраств (NH4NO3) = -26,4 кДж/моль
	 ΔHраств (KOH) = +55,6 кДж/моль



5. Растворимость
	Процесс растворения  - обратимый процесс:

		Растворение ⇄ Кристаллизация
	Если скорости прямого и обратного процессов одинаковы (Т = const, ΔG = 0), то такой раствор называется насыщенным.
	Растворимость – способность веществ растворяться в том или ином растворителе. Выражается коэффициентом растворимости Ks, который показывает количество грамм вещества, образующего насыщенный раствор в 100 г растворителя.  




Если Ks > 10г/100г Н2О, то вещество хорошо растворимо (Р)
Если Ks < 1г/100г Н2О, то вещество мало растворимо (М)
Если Ks < 0,01г/100г Н2О, то вещество практически не растворимо (Н)
	Установлено, что лучше подобное растворяется в подобном. Т.е. вещества состоящие из полярных молекул и с ионным типом связи, лучше растворяются в полярных растворителях (вода, спирты, жидкий аммиак), а не полярные вещества – в неполярных растворителях (бензол, сероуглерод).










	Растворимость (S, моль/л) характеризует состояние равновесия:

	Вещество + Растворитель ⇄ Насыщ. раствор ± Q
По принципу Ле Шателье: если вещество растворяется с поглощением энергии, то Т↑ приводит к S↑ (и наоборот).
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KNO3
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Анри-Луи ЛЕ-ШАТЕЛЬЕ
(Le Chatelier H. L.) (1850 - 1936)


	Наиболее важный вклад французского ученого в науку был связан с изучением химического равновесия, исследованием смещения равновесия под действием температуры и давления. 




6. Свойства растворов неэлектролитов
	Осмотическое давление




Раств. в-во
Раствор
С1
Раствор
С2>С1

Раств-ль



вода
Р-р сахара

Р
Выравнивание концентраций
Вант-Гофф установил Росм = См·RT (кПа)




	Давление пара растворителя над раствором. При постоянной температуре давление пара растворителя над раствором постоянно. При растворении в жидкости другого вещества давление пара растворителя уменьшается.
	Закон Рауля (1887): относительное понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором равно мольной доле растворенного вещества

				(Р0 – Р)/Р0 = N2,
где Р0 – давл. насыщ. пара над чистым растворителем;
	Р – то же над раствором;
	N2 – мольная доля растворенного вещества.
	Закон Рауля связан с принципом Ле Шателье




РАУЛЬ Франсуа Мари 
(1830 – 1901)


	Исследуя понижение температуры кристаллизации, а также понижение давления пара (или повышение температуры кипения) растворителя при введении в него растворенного вещества, открыл Рауля законы, применяемые для определения молекулярных масс веществ в растворенном состоянии.



	Замерзание и кипение растворов. Чистые вещества кристаллизуются и кипят при строго определенных температурах (Н2О: 0° и 100 °С). Присутствие растворенного вещества повышает Ткип и понижает Тзам раствора и тем сильнее, чем концентрированнее раствор.
	Рауль установил:


	 ΔТкип  = Е·Сm	
	 ΔТзам  = К·Сm	

где 	Е – эбуллиоскопическая, а К – криоскопическая константы растворителя.
	 Ткип р-ра = Ткип р-ля + ΔТкип; Тзам р-ра = Тзам р-ля - ΔТзам 

	На определении ΔТкип и ΔТзам основаны крио- и эбуллиоскопические методы определения молекулярных масс веществ.

	
	К	Е
	Вода	1,86	0,52
	Бензол	5,07	2,6












