TASAKAALUD ELEKTROLUUTIDE LAHUSTES

Lahustumisprotsess:

Tahke kristalliline aine
loonvOrega — laheb lahusesse ioonidena
molekulvérega — laheb lahusesse molekulidena
aatomvorega, metallvbrega — enamasti mittelahustuvad

Vedelik, gaas
laheb lahusesse molekulidena

Molekulid vodivad lahuses lahusti molekulide toimel kas osaliselt voi taielikult
ioonideks jaguneda — dissotsieeruda, ioniseeruda

hape: H,SO4s ® H'+ HSO4 I
HSO, S H'+ S0, I

alus: Ba(OH), ® BaOH" + OH~ I
BaOH" S Ba? + OH~ I

sool: BaCl, ® Ba’' + 2CI Uihes astmes !

Elektroliudid - ained, mille vesilahused juhivad elektrivoolu

Elektrolidtide lahustumisel vees jagunevad molekulid ioonideks. Ka lahustuvad
ioonvOrega ained lahevad lahusesse ioonidena. Kuna lahuses on liikkuvad laenguga
osakesed, juhivad sellised lahused elektrivoolu (elektrivool - laetud osakeste
suunatud liikumine).

Seda ioonideks jagunemise protsessi nimetatakse elektroluutiliseks
dissotsiatsiooniks.

Dissotsiatsiooni ulatust iseloomustab dissotsiatsiooniaste (a) - ioonideks
lagunenud (e. ioniseerunud) molekulide (valemuhikute) arvu suhe uldisesse lahuses
olevate molekulide (valemuhikute) arvusse

i oni seerunud nol ekul i de arv
A = Yo YaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYaYa
kogu nol ekul i de arv | ahuses
Sageli valjendatakse dissotsiatsiooniastet ka protsentides (a x100%)

a soltub lahuse kontsentratsioonist ja temperatuurist — mida lahjem lahus ja mida
kdrgem temperatuur, seda suurem on elektroltitidi dissotsiatsiooniaste

Tugevad ja ndrgad elektroluudid

tugevad elektroliitidid - lahuses peaaegu taielikult ioonideks jagunenud (a » 1 ehk
100%)

enamus anorgaanilisi soolasid

mitmed happed: HCI, HBr, HI, HCIO4, HNO3, H,SO4

moned hiudroksiidid: NaOH, KOH, Ba(OH),
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ndrgad elektroliudid - lahuses vahesel maaral ioonideks jagunenud
vesi H,0 (a << 1)
ammoniaak NH3z (NH,OH)
Uksikud soolad: HgCl,, HgBr»
enamus orgaanilisi happeid: HCOOH, CH3;COOH, (COOH),
mitmed happed: HF, H,S, HCN, H,COg3, H,SiO3, HCIO, H3PO,4
amiinid: CH3NH, (mettdlamiin), CeHsNH, (fenttlamiin, aniliin)

mitmealuselised happed Il ja eriti Il dissotsiatsioonijargus:

Happed ja alused

S. Arrhenius:

Happed on ained, mis ioniseeruvad vees, andes vesinikioone ning alused on ained,
mis ioniseeruvad vees, andes hudroksiidioone

HCI® H" +CI
NaOH ® Na* + OH

Piiratud - kasitlevad vaid vesilahuseid

Brensted — Lowry hapete ja aluste protoltdtiline teooria:

Happed on Uhendid, mis loovutavad prootoneid (ehk vesinikioone), alused aga
thendid, mis seovad prootoneid.

Lammastikhape on hape, kuna ta loovutab vesilahuses vesinikiooni (prootoni) vee
molekulile

HNO; + H,O ® HzO" + NO3~
Pole oluline, kas hape voi alus on neutraalsed molekulid voi ioonid. Happeks on nii
HCI kui HSO,™ .
NaOH kui tugev elektroliitt on vees taielikult dissotsieerunud

NaOH ® Na’+ OH~

Hudroksiidioon OH™ seob vesilahuses vesinikiooni
OH +H" ® HO

ehk tdpsemalt
OH + H;0" ® 2H,0

Seega on hudroksiidioon selle teooria kohaselt Brenstedi alus. Ka NH3 on alus, sest
ta seob vesilahuses vesinikiooni

NH3z + H0 S NH," + OH"
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Lewis:

Happed on elektronpaari aktseptorid, alused on elektronpaari doonorid. Kdige laiem
moiste — ndit. paljud IlIA rihma elementide Uhendid k&ituvad selle definitsiooni jargi
Lewise hapetena (AICI3;, BF3)

Kui hapet lahustada vees, toimub sisuliselt Brenstedi happe ja aluse vaheline
reaktsioon:

HA + H,O ® H3;0" + A~

Hape loovutab prootoni ja vesi, kaitudes alusena, liidab prootoni.

protoltdtilise teooria pdhjal eeldab happeliste omaduste avaldumine lahuses
aluse olemasolu ja vastupidi;

hape ja alus moodustavad seostatud paari, nn konjugeeritud paari;

happe ja aluse reageerimist vaadeldakse kui uue happe ja uue aluse tekkimist
HA + B S A + BH

hape | alus | alus Il hape ll

kus alus Il on happe | konjugeeritud alus ja hape Il on aluse | konjugeeritud
hape.

Eelnevast tuleneb ka happe ja aluse mdiste suhtelisus - olenevalt tingimustest voib
Uhendit vaadelda kord alusena, kord happena.

HF + H,O S H3()+ +
hape alus

NH; + HLO S NH4 + OH™
alus hape

Hapete ja aluste dissotsiatsiooni- ehk ionisatsioonikonstandid, hapete ja
aluste tugevus

Hape on seda tugevam, mida kergemini loovutab ta prootoni. Arvuliselt kirjeldab seda
dissotsiatsiooni- ehk ionisatsioonikonstant.
Vaatleme mingi suvalise Uhealuselise happe HA dissotsiatsiooni tasakaalu

HA +H,O0 S H;0" + A”

tasakaalukonstandiga

[H:0"] [AT]
K=%%%%%%:%
[HA] [H20]

Kuna vett on suures ulehulgas, siis vOib vee kontsentratsiooni ja tasakaalukonstandi
korrutise lugeda konstantseks suuruseks

KXH,0] = const = Khape
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[H:0"] [A] ehk [H] [A]
[HA] [HA]

kus [H'] ja [AT] on vastavalt vesinikioonide ja anioonide molaarne kontsentratsioon;
[HA] dissotsieerumata happe kontsentratsioon ning Khape happe
dissotsiatsioonikonstant.

Analoogiliselt tuletatakse ka aluste dissotsiatsioonikonstantide K,s avaldised.

Mitmealuselised happed ja alused dissotsieeruvad mitmes jargus ja nendele tuuakse
dissotsiatsioonikonstant igale astmele eraldi.

Naiteks H,S — divesiniksulfiidhape

H,S 5 H" + HS™ (1 jark)
HS™ S H' + S% (Il jark)
[H] [HST] [H] [S*]
Khapev | = 3/43/43/43/43/4 }<hapeY 1] = ?/4?/4?/4?/4?/4
[H2S] [HS]

Mida suuremad on K vaartused, seda tugevama happe voi alusega on tegemist.

Tugevate hapete Knape vaartused on suured ning neid tabelites tavaliselt ei tooda
(K > 1). Keskmise tugevusega hapetel 0.1 > K > 0.001 ja ndrkadel K < 0.001 (107).

Suurema tapsuse huvides tuleb ka keskmise tugevusega hapete korral kasutada
norkadele elektroluutidele tuletatud arvutusvalemeid.

Sageli valjendatakse ionisatsioonikonstante logaritmilisel kujul
PKhape = - |Og(Khape)

ml”eSt Khape = 10—pKhape

Pane tahele, et mida tugevam on hape, seda suurem on Khape, aga vaiksem
PKhape (tugevatel hapetel negatiivne) !
Mida tugevam on hape, seda nérgem on tema konjugeeritud alus ja vastupidi

Reaktsioonid kulgevad alati nérgema happe ja aluse tekke suunas

CH;COOH + OH s H,O + CH3;COO™
tugevam tugevam ¥2® norgem ndrgem
hape alus hape alus

Oksooniumioonid H3O" ja hiidroksiidioonid OH™ on tugevaimad happed ja alused,
mis saavad vesilahustes suuremas hulgas iseseisvalt eksisteerida.

Oksooniumioonist tugevamad happed on vees taielikult ioniseerunud ning
reageerivad dissotsieerudes taielikult veega, andes oksooniumiooni

HBr + H,O ® Hg()+ + Br-
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Happed, mis on nérgemad kui HsO", reageerivad veega palju vahemal méaaral ja
ionisatsiooniprotsessi tuleb vaadelda tasakaalulise protsessina, mille tasakaal on
nihutatud vasakule

HF+HO S HO'+F

Tabel. Hapete ja aluste suhteline tugevus

HAPE Knaoe 0K hane Konjuagljlﬁieritud
HSbFs ~10*? -12 SbFs~
HI ~10% -10 -
H,S0, ~10° -9 - HSO,”
HCI ~10’ -7 L@ CI-
H:;0" 54.95 1.74 & H,0
HNO3 25.12 -1.4 § NO;~
HF 6.31x10~* 3.2 f =
CH;COOH 1.74x107° 4.76 % CH;COO~
H.O 1.82x1071¢ 15.74 OH~
C,HsOH ~107'° ~16 C,Hs0~
CH3z—CHs ~10~° ~50 CHs—CH,™

OH™ ioonist tugevamad alused reageerivad dissotsieerudes taielikult veega
NH,™ + H,O ® NH3+ OH™

Sellest seisukohast lahtudes on tugevateks alusteks naiteks amiidioon NH;,
hadriidioon H™ ja htdroksiidioon ise OH™.

Norkade aluste dissotsiatsioon kulgeb vahesel maaral ja seda tuleb samuti kasitada
tasakaalulise protsessina

NHz +H,0 5 NH;* + OH™

Kuna vesi muudab iga tugevama aluse kui OH™ ioon OH™ iooniks, ei saa vesilahuses
tugevamaid aluseid kasutada. Nende kasutamiseks on vajalik lahustiks votta veest
ndérgem hape. — dietlilleeter, vedel NHz vm.

Naiteks amiidiooni NH,;~ saaks mingi reaktsiooni labiviimiseks kasutada ainult
sellistes lahustes, sest need lahustid on nii ndrgad happed, et ei loovuta prootonit
amiidioonile

Lahusti puudumisel (naiteks gaasifaasis) on enamus happeid palju nérgemad kui
vesilahuses. Kuna ionisatsioonil tekivad vastasnimeliselt laetud ioonid, on nende
vahel tugevad vasastikused tdmbejodud. Vees Umbritsetakse nad aga vee
molekulidega (tekivad hudraadid) ja jdud on seetdttu vaiksemad.
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Tugevad elektroltudid

Tugevate elektrolliitide lahustunud osa on praktiliselt taielikult ioniseerunud (a » 1).
loonide kdrge kontsentratsioon tingib lahuste hea elektrijuhtivuse.

Mootes selliste lahuste elektrijuhtivusi, margati aga, et nad kaituvad nii, nagu oleks
ioonide  kontsentratsioon vaiksem kui analldtiliselt m&&ratud (arvutuslik)
kontsentratsioon.

Debye - Hickeli teooria. loonide timber tekib lahuses elektrostaatiliste tdombejéudude
toimel vastasnimeliselt laetud ioonide pilv (ioonatmosfaar), mis takistab iooni
likumist. Alati on lahuses ka nende tdmbejdudude tekitatud ioonipaare (naiteks Na'—
CI; Ba®*—Cl"), mistSttu vabade ioonide naiv, efektiivne kontsentratsioon jaab
tegelikust (arvutuslikust) vaiksemaks. On loomulik, et lahuste elektrilised ja osakeste
arvust soltuvad omadused on seotud just selle efektiivse kontsentratsiooniga.

loonide ndivat, efektiivset kontsentratsiooni, mis iseloomustab lahuse tegelikke
omadusi, nimetatakse aktiivseks kontsentratsiooniks ehk aktiivsuseks
(a, mol/dm?®).

a:g><CM

kus
g - iooni aktiivsustegur (Q£ 1)
Cum - vastava iooni molaarne kontsentratsioon mol/dm?®

Suurema tadpsuse huvides tuleb tugevate elektroliiitide puhul kasutada
tasakaaluarvutustes ioonide molaarsete kontsentratsioonide asemel nende aktiivsusi.

looni aktiivsustegur g soltub eelkdige konkreetse iooni laengust ja iooni raadiusest.
Tuleb aga markida, et aktiivsusteguri vaartust mojutavad ka koik teised lahuses
olevad ioonid, sest elektrostaatilised joud eksisteerivad kdikide lahuses olevate
laetud osakeste vahel. Kdik need mdojurid vbetakse kokku lahuse ioontugevuse
moistesse.

NB! Kui aktiivsus ja aktiivsustegur on mingit konkreetset iooni iseloomustavad
suurused, siis ioontugevus on kogu lahust iseloomustav suurus.

Lahuse ioontugevus M(voi ka I) leitakse jargmisest valemist:

m= 1/2((:1212 + C2222 +...+ Cnan)

kus
Ci - iooni molaalne kontsentratsioon (lahja lahuse puhul vdib
asendada molaarse kontsentratsiooniga)
z; - selle iooni laeng (Mg®* ® z = +2)

Vaikeste m vaartuste korral (m< 0.005) voOib kasutada aktiivsusteguri leidmiseks
jargmist seost
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logg =~ 05 z\/m

Suuremate mvaartuste korral tuleb kasutada késiraamatute tabeleid.

Vaga lahjas lahuses g» 1 ja sel juhul on aktiivsus vordne vastava iooni molaarse
kontsentratsiooniga.

Tahkete ainete ja gaaside aktiivsused loetakse mitmetes rakendustes vordseks
Uhega

Norgad elektroluudid

Norkade elektroluttide lahustes on ioonid tasakaalus ioniseerumata molekulidega.
Kuna lahuses on ioone vahe, siis on ka nende lahuste elektrijuhtivus vaiksem.
Samuti vdib ioonide vaikese kontsentratsiooni tbttu votta ioonide aktiivsused

vOrdseks nende molaarsete kontsentratsioonidega (g» 1).

Vaatleme norka hapet voi alust Gldvalemiga AB, mille dissotsiatsioonil tekib tks
katioon ning uks anioon

AB S A" + B~

Kirjutame sellele Ghendile valja dissotsiatsioonikonstandi K avaldise
[AT] [B7]
K=%%%Y Y
[AB]

kus

[A"] — katioonide, nait. vesinikioonide kontsentratsioon mol/dm?®
[B™] — anioonide, nait. OH™ ioonide kontsentratsioon mol/dm?
[AB] — dissotsieerumata molekulide kontsentratsioon mol/dm?®

Kui selle tihendi dissotsiatsiooniaste on a ja algkontsentratsioon C (mol/dm?), siis

AB s A + B~
al gkont sent -
ratsi oon (rol/dn?): C 0 0
di ssot si ee-
rub: a*C
t eki b: a*C a*C
t asakaal us
on (ol /dn?): (1-a)*C a*C a*C

di ssotsi eeru- katioone ani oone
mat a nol ekul e

Pannes tasakaalsed kontsentratsioonid dissotsiatsioonikonstandi avaldisse, saame:

a xC xa xC aZxC
K=3%3%5%5%% ehk K=3%3%%
(1-a)xC 1-a
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Seda avaldist nimetatakse elektroliititide teooriat uurinud Saksa keemiku Wilhelm
Ostwaldi (1853v41932) jargi Ostwaldi lahjendusseaduseks.

Kui a <0.05 (vaga nork elektrolitt, mdéddukas kontsentratsioon), siis vbib teha
lihntsustuse
l-a»1

s.t vOtta dissotsieerumata thendi kontsentratsioon vordseks thendi alg-
kontsentratsiooniga.

Sel juhul

K=a? xC ja .= K
C, =C;. =«K*C

Kui a>0.05 (vaga lahjad lahused), siis lihtsustada ei tohi ja a leidmiseks tuleb
lahendada ruutvorrand

a2 xC +axK-K=0

Katioonide (nait. nérga happe korral vesinikioonide) vdi anioonide (nait. ndrga aluse
korral OH™ ioonide) kontsentratsiooni saame aga vastavalt:

C,. =C,. . +%\/K2 +4KC

2

Vee ioonkorrutis, pH kui happelis-aluseliste omaduste m3dt

Vee puhul vdib kirja panna nn autoionisatsiooni vorrandi:

H,O + HO S H30+ + OH™
nork nork tugev tugev
hape  alus hape alus

ehk lihtsustatult, nagu sageli kirjutatakse
HO S H' + OH™
Peab silmas pidama, et vesi on siiski vAga nork elektrolttt ja ioniseerub darmiselt

vahe (1 molekul 500 miljoni kohta). Vesi on ndrgalt aluseliste omadustega ja
soodustab teiste Uhendite happeliste omaduste avaldumist.

Vee ionisatsiooni tasakaalu jaoks saab vélja tuua tasakaalukonstandi avaldise

[H'] [OH]
K=3%3%%3%3%3%
[H20]
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Kuna vaid vahesed vee molekulid on lagunenud ioonideks, siis jadb dissotsieerumata
vee molekulide kontsentratsioon [H2O] praktiliselt muutumatuks ja korrutise K {H,O]
voib lugeda konstantseks

KXH,O] =const =K,
See korrutis on tahistatud Ky (Kw, Ky,0) ning seda nimetatakse vee ioonkorrutiseks
Ky = [H]q{OHT]
Vee ioonkorrutise vaartuseks standardtemperatuuri 25°C juures on
Ky = 1.00x10™
ning see kehtib kdikides vesilahustes. Tugevate elektroltittide vesilahuste arvutustes
tuleb aga tdpsuse huvides kasutada aktiivseid kontsentratsioone:
Ky =ay* X agy- = 1.00x107

Puhtas vees on vesinikioonide kontsentratsioon vordne hidroksiidioonide
kontsentratsiooniga ja vordub

a,, =ay, =v1.00x0™ =1.00 ><10'7m'TJ

Kokkuleppeliselt valjendatakse vesinikioonide kontsentratsiooni logaritmilisel kujul.
pH ehk vesinikeksponent on negatiivne kiimnendlogaritm vesinikioonide aktiivsest
kontsentratsioonist

pH = -log (a)
Lahust, milles vesinikioonide kontsentratsioon on vordne hidroksiidioonide
kontsentratsiooniga, nimetatakse neutraalseks lahuseks.

pH = —log (1.00x10™") = 7.00

Happelises lahuses on Ulekaalus vesinikioonid (ay>ag, ehk pH<7.00) ja
aluselises lahuses hudroksiidioonid (a,- < ag- €hk pH > 7.00)

Vee ioonkorrutis kehtib kdikide vesilahuste kohta. Seega on pH universaalne suurus
vesilahuste happelis-aluseliste omaduste kirjeldamiseks. Tuleb tdhele panna ka
seda, et kunagi ei saa muuta séltumatult nii OH™ kui H* ioonide kontsentratsiooni.
Esimese suurenemisel teine vastavalt vaheneb.

Analoogiliselt vesinikeksponendiga kasutatakse vahel ka hudroksiideksponendi
maistet

POH = -log (ag)

Uldjuhul kehtib lahjade lahuste korral seos
pH + pOH = 14.00
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Indikaatorid

Visuaalselt voimaldavad lahuse pH-d hinnata indikaatorid — Uhendid, mis omavad
happelises ja leeliseses keskkonnas erinevat varvust. Tavaliselt on tegemist nérkade
orgaaniliste hapete vdi alustega - taimsete pigmentidega.

Naiteks happeline indikaator tldvalemiga HInd dissotsieerub vees:

Hind 5 H" + Ind”
Uuks teine
Varvus Varvus

Kui keskkond on happeline (H" ioonide kontsentratsioon on suur), siis see tasakaal
on tugevasti nihutatud vasakule ja domineerib dissotsieerumata HInd molekulidest
tingitud varvus. Leeliseses keskkonnas aga seotakse tekkivad vesinikioonid OH™
ioonide poolt, tasakaal nihkub paremale ning domineerivaks saab anioonist Ind™
pdhjustatud varvus.

pH vaartuste vahemikku, milles indikaatori varvus muutub, nimetatakse indikaatori
podrdealaks.

On ka indikaatoreid, mille varvus ei soltu pH-st vaid mingi konkreetse iooni
olemasolust lahuses. Naiteks Ca®* ja Mg?* ioonide juuresolekul violetne, nende
puudumisel sinine (indikaator kroomtumesinine).  Selliseid indikaatoreid-
kompleksimoodustajaid (varvused on seotud kompleksiihendite moodustumisega)
kasutatakse mitmetes analitilistes m&&ramistes — nait. vee kareduse maaramine

Tabel. MOned tahtsamad indikaatorid

Indikaator Varvus kui Varvus kui Pboordeala,
pH < pOdrdeala pH > podrdeala pH

timoolsinine punane kollane 1.2-28

kollane sinine 8.0-9.6
broomfenoolsinine kollane sinine 3.0-4.6
metUdloranzh oranzh kollane 31-44
broomkresoolsinine kollane sinine 3.8-54
metuulpunane punane kollane 4.2 -6.3
broomtimoolsinine kollane sinine 6.0-7.6
kresoolpunane kollane punane 7.2-8.8
fenoolftaleiin varvitu punane 8.3-9.9
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Puhverlahused

Puhverlahus on lahus, millel on vdéime sailitada oma pH mdddukate koguste happe
vOi aluse lisamisel.

Puhverlahustel on oluline roll keemilistes ja bioloogilistes sisteemides. Organismis
varieerub pH suuresti - maomahl 1.5, veri 7.4. Nende vaartuste séailitamise eest
hoolitsevad keerulised puhversisteemid. Ka paljude analtdtiliste maaramiste
l&biviimisel on oluline hoida keskkonna pH muutumatuna.

Naiteks atsetaatpuhver on puhverlahus, mis koosneb etaanhappest ja monest tema
soolast - naatriumatsetaadist

CHsCOONa ® CH3COO™ + Na' (@)
CH3;COOH S CH3;COO™ + H* (b)
Sellises lahuses on kdrge CH3COO™ ioonide kontsentratsioon. Happe lisamisel

reageerivad lahuses olevad atsetaatioonid vesinikioonidega lisatavast happest:
CH3;COO™ + H" ® CH3COOH (ndrk hape)

Selle reaktsiooni tasakaal on ndrga happe tekke tottu nihutatud tugevasti paremale.

Mod6duka koguse aluse lisamisel aga reageerib etaanhape alusega:

CH3;COOH + OH™ ® CH3COO™  + H,0

tugevam hape ndrgem hape
Koikide norkade hapete ja aluste segud oma sooladega avaldavad vastupanu
hapestamisele voi leelistamisele tugevate hapete voi alustega.

Puhverlahuste  puhverdusvdéime pole piiritu, vaid soltub  puhverlahuse
uldkontsentratsioonist ja happe ning soola vahekorrast.

Puhvermahtuvus — tugeva happe vdi aluse moolide arv, mille lisamisel 1 dm?®
puhverlahusele selle pH muutub the thiku vorra

Puhverlahuse pH oleneb vastava nérga happe vo0i aluse ionisatsioonikonstandist ja
soola kontsentratsioonist.

PH » 109(Csool/Chape) — 109(Khape) ndrk hape segus soolaga

pH » 10g(Caus/Csool) + 10g(Kas/Ky) nork alus segus soolaga

Soolade hudroluts

Hudrolutsiks nimetatakse lahustunud soola ioonide reageerimist veega, mistottu
soolade vesilahused ei ole neutraalsed, vaid olenevalt soolast kas happelised voi
aluselised.

Tugevate aluste katioonid on Li*, Na*, K*, Rb*, Cs*; Ag*; Mg®, Ca®*, Sr**, Ba*". Need
katioonid, ei astu vastastoimesse veega. Teised metalli-ioonid ja ammooniumioon
NH,", kaituvad vesilahustes hapetena ja vesi reageerib nendega nagu alus.
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1. Neutraalseid (pH = 7) vesilahuseid annavad nn tugeva aluse ja tugeva happe

soolad (NaCl, KNOgs, BaCl,, MgCl,, KI, KCIO4 jne.).
Soolad kui tugevad elektrolttdid on vesilahuses téielikult dissotsieerunud

NaNO; ® Na® + NO3

Na® + H,O ® eireageeri
NOs; + H,O ® eireageeri

Ch'=Con pH=7.00 selline sool ei hiidroliitisu!

2. Aluselisi_lahuseid annavad tugeva aluse ja ndrga happe soolad (Na,S, KCN,

Na,COs3, KF, CH3COONajne.).
K,CO3 ® 2K' +CO5*

K"+ H,O eireageeri

reageerib ndrga happe anioon:
COs” + H,0 5 HCOz + OH

CH+ < COH_ pH > 7.00

Hudrolutsivérrand ioonkujul:

COs” + H,0 5 HCOz + OH
molekulaarkujul:

K,CO3 + H,O 5 KHCO3; + KOH

3. Happelisi lahuseid annavad ndrga aluse ja tugeva happe soolad (FeCls, Alx(SO4)s,

Bi(NO3)3, NH4sNO3, SbCls jne.).
NH,Cl ® NH;" + CI

ClI'+ H,O ® eireageeri

reageerib ndrga aluse katioon:
NH4+ + H,O S NH3;xH,0O + H*
(NH,OH)
CH+ > COH_ PH < 7.00
Hudroltdsivorrand ioonkujul:
NH4+ + H,O S NH3;xH,0O + H*

ja molekulaarkujul:
NH,Cl + H,O S NH3xH,O + HCI
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4. Norga happe ja ndrga aluse soola vesilahuse pH hindamiseks tuleb kasutada
ionisatsioonikonstantide tabelit. Selliste soolade - (NH.).S, CH3COONH,; korral
hidrolutsuvad nii katioon kui anioon:

(NH);S ® 2NH," + S*

Vorrandid ioonkujul:
NH4+ + H,O S NH3;xH,0O + H*

S* + H,O 5 HS + OH

Vorrand molekulaarkujul:
(NH4)28 + H,O S NH3;xH,0 + NH4HS

Sdltuvalt sellest kumba reaktsiooni tasakaal (a voi b) on rohkem nihutatud paremale,
voib lahuses tekkida kas siis vesinikioonide liig voi hudroksiidioonide liig.

Hudroluisi astmelisus

Kui aniooni laeng erineb thest, siis on vdimalik:
| COs” + H,0 5 HCO3 + OH

I HCO3; + H,O S H,CO3 + OH ??

Kuna vesinikkarbonaatioon (Knape = 4.8 x10) on palju ndrgem hape kui siisihape
(Khape = 4.2 x10™), siis on siisihape dissotsieerunud palju suuremas ulatuses (viimase
reaktsiooni tasakaal on nihutatud vasakule). Seetdttu on lahuses pdohiliselt ainult
vesinikkarbonaatioonid.

Ka mitmelaenguliste metalliioonide hidrolids toimub astmeliselt:

| APF* + H,O0 5 AI(OH)** + H*
Il Al(OH)** + H,O S AI(OH)," + H*
Il AI(OH)," + H,0 S AI(OH); + H*

Praktiliselt kulgeb hiddrolids siiski ainult esimese astme vdrrandi jarqi.
Vaid vaga lahjades lahustes esineb mdningal maéaral ka hidroltdsi teine aste.

HudrolGdsi  ulatust iseloomustab hidrollUsiaste. Huadrolitsiaste (b) néaitab
hiadrolidsunud soola kontsentratsiooni ja suhet soola uldkontsentratsiooni suhet.

Hudrolllsiaste ja soolalahuse pH on leitav jargmistest valemitest:
A) Tugeva aluse ja n6rga happe sool

K
b= |——Y
KhapeCsooI

pH = —1/2 log(K,) — 1/2 log(Khape,1) + 1/2 109(Csool)
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vOi
pH = —log(K,) + log(b *XCsgo1)

B) Norga aluse ja tugeva happe sool

b = L
KalusCsooI

VOi
pH = - |Og(b ><C500|)

C) Norga aluse ja ndrga happe sool

b = L(l- b)

aJusKhape
pH = —1/2 log(Ky) — 1/2 log(Khape) + 1/2 log(Kaius)

D) Vesiniksool
pH = — 1/2 IOg(Khape’ |) - 1/2 IOg(Khape’ ||)

Nende vorrandite tuletamisel on kasutatud mitmeid lihtsustusi ja saadavad tulemused
on ligikaudsed.

Hudroluusiaste (hudrolttsi ulatus) on seda suurem, mida lahjem on soolalahus ja
kdrgem temperatuur (hidroliis on endotermiline protsess).
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