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Основы теории электролитической диссоциации
Для объяснения особенностей водных растворов электролитов шведским ученым С.Арениусом в 1887 г была предложена теория электролитической диссоциации. В дальнейшем она была развита многими учеными на основе учения строения атомов и химической связи.

 Современное содержание этой теории можно свести к следующим трем положениям:

1. Электролиты при растворении в воде распадаются (диссоциируют) на ионы - положительные и отрицательные. Ионы находятся в более устойчивых электронных состояниях, чем атомы. Они могут состоять из одного атома - это простые ионы (Na+, Mg2+, Аl3+ и т.д.) - или из нескольких атомов - это сложные ионы (NО3-, SO2-4, РОЗ-4и т.д.).

2.  Под действием электрического тока ионы приобретают  направленное движение: положительно заряженные ионы движутся к катоду, отрицатель​но заряженные - к аноду. Поэтому первые называются катионами, вторые - анионами. Направленное  движение  ионов происходит в результате притяжения их противоположно

заряженными электродами.

3. Диссоциация - обратимый процесс: параллельно с распадом молекул на ионы (диссоциация) протекает процесс соединения ионов (ассоциация). Поэтому в уравнениях электролитической диссоциации вместо знака равенства ставят знак обратимости.

Например,уравнение диссо​циации молекулы электролита КA на катион К+ и анион А- в общем виде записывается так:
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Теория электролитической диссоциации является одной из основых теорий в неорганичес-кой  химии и полностью согласуется с молекулярным учением и теорией строения атома.

Существенным является вопрос о механизме электролитической диссоциации. Легче всего диссоциируют вещества с ионной связью. Эти вещества состоят из ионов. При их растворении диполи воды ориентируются вокруг положительного и отрицательного  ионов. Между ионами и диполями воды возникают силы взаимного притяжения. В результате связь между ионами ослабевает, происходит переход ионов из кристалла в раствор. При этом образуются гидратированные ионы, т.е. ионы, химически связанные с молекулами воды.

Аналогично диссоциируют и электролиты, молекулы которых образованы по типу полярной ковалентной связи (полярные молекулы). Вокруг каждой полярной молекулы вещества также ориентируются диполи воды, которые своими отрицательными полюсами притягиваются к положительному полюсу молекулы, а положительными полюсами – к отрицательному полюсу. В результате такого взаимодействия связывающее электронное облако (электронная пара) полностью смещается к атому с большей электроотрицательностью, полярная молекула превращается в ионную и затем легко образуются гидратированные ионы. Например, диссоциация молекулы HCl:

[image: image2.png]



Таким образом, электролитами являются соединения с ионной или полярной связью – соли, кислоты и основания. И диссоциировать на ионы они могут в полярных растворителях. При  растворении  одних электролитов равновесие  диссоциации значительно смещено  вправо,  в  растворах  таких электролитов диссоциация происходит практически  полностью (сильные  электролиты). При  растворении  других электролитов  диссоциация происходит в незначительной  мере  (слабые  электролиты). С позиций  современной  электростатической теории сильные  электролиты  диссоциируют  необратимо,  а  слабые  электролиты – обратимо.

Для  количественной  оценки  силы электролита введено  понятие  степени  электролитической  диссоциации. Степень  электролитической  диссоциации – отношение количества вещества электролита  распавшегося на ионы (νрасп) к количеству вещества электролита, поступившего в раствор (νобщ):
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где α - степень  электролитической  диссоциации, 0 < α ≤ 1 (0% < α ≤ 100%)

           Степень  электролитической диссоциации  зависит от природы  электролита, его концентрации  в растворе и температуры. С  разбавлением  и  с  повышением  температуры  степень  электролитической диссоциации  возрастает. 

           Оценить силу различных электролитов можно, сравнивая степень их электролитической диссоциации при одинаковых условиях. Электролиты, степень диссоциации которых при  18 0С в  растворах  с  концентрацией  0,1 моль/л  электролита больше 30% относят к сильным электролитам. Это щелочи, большинство солей, некоторые неорганические кислоты (HClO4, HI, HBr, HCl, HNO3, H2SO4). Электролиты, степень диссоциации которых при  18 оС в  растворах  с  концентрацией  0,1 моль/л  электролита  меньше  3% относят к слабым электролитам. Это многие неорганические  кислоты:  H2S, HCN, HСlO, практически все органические  кислоты (например, HCOOH, CH3COOH, CH3CH2COOH), водный раствор аммиака NH3•H2O, вода. Электролиты, степень диссоциации которых при 18 оС в 0,1 моль/л растворах от 3 до 30% относят к электролитам средней силы. Это, например, ортофосфорная кислота H3PO4, фтороводородная кислота HF, азотистая кислота HNO2. Классификация электролитов по силе обобщена в таблице 11.

Таблица 11. Классификация  электролитов  по  силе

	Электролиты

	Слабые

α <3%
	Средней силы

3% ≤ α ≤ 30%
	Сильные

α > 30%

	Процесс диссоциации обратим
	Процесс диссоциации  практически необратим

	Многие неорганические  кислоты:  H2S, HCN, HСlO
Практически все органические  кислоты. Например, HCOOH, CH3COOH, CH3CH2COOH.

Водный раствор аммиака NH3•H2O
Вода H2O
	H3PO4, H2SO3, HF
	Щелочи

Большинство  солей.

Некоторые  неорганические  кислоты:  HClO4, HI, HBr, HCl, HNO3, H2SO4.


 
Как  уже было  сказано  выше, диссоциация слабых электролитов – обратимый  процесс. Поэтому  силу  электролита  также  можно охарактеризовать  с  помощью  константы  химического  равновесия  процесса  диссоциации  электролита – константы  диссоциации. Так, например,  диссоциация  уксусной  кислоты  
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СН3СОО–  +  Н+
при 25 оС характеризуется  константой  диссоциации:
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           Зависимость между степенью диссоциации и константой диссоциации слабого электролита определяется законом разбавления Оствальда:
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Константа  диссоциации  зависит  от  температуры,  но  не  зависит   от  концентрации  электролита. В  этом  ее  преимущество  по  сравнению  со степенью электролитической диссоциации. Чем  больше  значение  константы   диссоциации,  тем  сильнее  электролит.

