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Hudrolitsi moiste

Paljude soolade lahustumisel vees, toimub soolalahuses reaktsioon soola ioonide ja vee
ioonide vahel. Selle tagajdrjel muutub vesinikioonide ja hiidroksiidioonide aktiivsus (so tdeline
kontsentratsioon a lahuses, lahjendatud lahustes o =~ c¢) ning soola vesilahus on enamasti
happeline voi aluseline. Sellist ndhet nimetatakse hiidroliitisiks.
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Koolikeemias enamasti vaadeldakse hidroliiisi kui neutralisatsioonireaktsiooni
poordreaktsiooni, mis toimub soola ioonide ja nende hiidraatkattesse kuuluvate vee molekulide
vahel.

sool + vesi = hape + alus (voi happeline sool + aluseline sool)

Samas tuleb dra mairkida, et tugeva aluse ja tugeva happe vaheline neutralisatsiooni
reaktsioon ei ole péorduv, sest tekib H,O, mis on nork elektroliiiit, 1ahteained on aga tugevad
elektroliiidid. Poorduvates reaktsioonides on tasakaal nihutataud tugevalt selles suunas, kus on
norgemad elektroliitidid. Elektroliiiidi tugevust saab hinnata dissotsiatsioonikonstandi kaudu.
Vee dissotsiatsioonikonstant K4 temperatuuril 25°C on 1.8-107™°.

Na® + OH + H" + NO; — Na® + NO3 + H,0
Na®+ OH + H" + ClI'— Na" + CI'+ H,0

2Na" + 20H + 2H" + SO, —2Na* + SO,* + 2H,0

Reaktsioon kulgeb 16puni, vastavad soolad ei hiidroliitisu.

Na® + CI" + H,0 =
K"+ NO3 + H,0 =
2Na" + SO,% + H,0 =

Laiemalt on hiidroliitis iiks solvoliiiisi alaliike. Solvoliiiisiks nimetatakse lahustunud aine
ja lahusti (solvendi) vahelist reaktsiooni. Hiidroliiiisiks nimetatakse seega lahustunud aine ja
vee vahelist reaktsiooni, milles tildjuhul tekivad vihedissotsieeruvad voi raskesti lahustuvad
ithendid. Seega mirgib hiidroliilis igasugust veega toimuvat reaktsiooni binaarseteiihenditega.
Niitena toome siinkohal dra moned reaktsioonid hidriidide, karbiidide, nitriidide, fosfiidide
halogeenanhiidriidide vastastiktoime kohta veega.

fosfortrikloriid  PCls(v) + H,O(v) — H3POs3(l) + 3HCI(I)
ranitetrakloriid ~ SiCly (v) + H,0O (v) — H,SiOg (t) + 4HCI (1)
fosforpentabromiid  PBrs (v) + 4H,0(v)—H3PO,4 (1)+ 5HBr(l)
ranitetrakloriid SiCls + 3H,0 - H,SiO3 + 4HCI,
arseen pentakloriid AsCls + 4H,0 -, H3AsO,4 + 5HCI
kaltsiumhiidriid CaH, + 2H,0-. Ca(OH), + Ha1,
magneesiumnitriid  MgsN; + 6H,0 - 3Mg(OH), + 2NH371,
baariumfosfiid BasP, + 6H,0 —. 3Ba(OH), + 2PH31.
alumiinium karbiid  Al,C3 + 12H,0 - 4Al(OH)3+ 3CH,1
kaltsiumkarbiid CaC, + 2H,0 -. Ca(OH), + C,H,1.

Paljudel juhtudel hiidroliitisi kdigus tekivad lahustumatud oksiidid v3i oksohapped.
Mn(SO4)2 + 2H,0 = MnOQl + 2H,S0,
TiCly + 2H,0 = TIOgl + 4HC1,
SnC|4 + 4H20 = HzSﬂOgl + 4HCI1
On ka juhtumeid, mis ei toimu kineetiliste takistuste tottu, kuigi termodiinaamika kinnitab, et
protsess voiks toimuda. Niiteks tavatingimustel toatemperatuuril siisiniktetrakloriid ja
vidvelhekafluoriid ei reageeri veega.
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Ei saa kirjutada tavatingimustel sellist reaktsioonivorrandit:
CCl + 2H,0 = CO; + 4HCI; AG; = —595 kJ.
Ei saa kirjutada tavatingimustel sellist reaktsioonivorrandit:
SFs + 4H,0 = H,SO, + 6HF; AG, = —460 kJ.
Vee molekulid pole vdimelised minema nii ldhedale tsentraalaatomile, et tekiksid C-O ja S-O
sidemed doonor-aktseptorside.  Siisiniku aatom on {mbritsetud klooriaatomitega ning
véddvliaatom fluooriaatomitega, mistdttu vesi ei paise ligidale.

Soolade hidrollitsi mehhanism

Korgemas keemias késitletakse Soolade hiidroliiiisi kui ioonide polariseerivat toimet
hiidraatkattele. Reaktsioon toimub ioonide ja nende hiidraatkattesse kuuluvate vee molekulide
vahel.

FocQ—’l;

Léhtudes Coulomb’i seadusest, kus F on laengutevaheline joud, Q polariseeriva iooni
laeng, u« veemolekuli dipoolmoment ja d iooni ning veemolekuli vaheline kaugus, selgub, et
suurima polariseeriva toimega on viikesed ioonid, mis omavad suhteliselt suurt laengut.

Katioonide korral tekib doonor-aktseptorside katiooni ja veemolekulis hapniku (vaba
elektronpaari) vahel Lewise hapete-aluste teooria jargi on metallikatioonid happed — osakesed,
millel on vaba orbitaal. Veemolekul on kui alus, mis annab oma vaba elektronpaari osakesele,
millel on tiihi orbitaal.

Mida suurem katiooni laeng ja mida viiksemad mo66tmed, seda tugevam side tekib,
seda enam polariseerub H,O molekulis O-H side ja see véib katkeda. Vabanev prooton (H")
liitub liheduses oleva vee molekuliga, tekib H3O" -ioon, lahus muutub happeliseks.

Tugevad polariseerivad omadused on niiteks: Fe**, AI**, Cr**, Zn?*, Sb>* - ioonidel, vastavad
soolad hiidroliiisuvad tugevasti (vaata tabelit 1).

loon Tooni m6otmed Aluse 0.1M lahuse pH 0.1M lahuse
(hiiddraatumata) | dissotsiatsiooni- hiidroliiiisiméir f
konstant

Fe’ 64 pm Ks=1.35-1012 ~1.57 ~27.2%

AP 50 pm Ks=1.4-10" ~2.07 ~8.45%

cr 64 pm Ks=1.02:10" ~2.50 ~3.13%

Sb** 76 pm ? ? ?

Zn** 74 pm K,=1.05-10" ~3.01 ~0.31%
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NH,* - Ki=1.79-10" ~5.13 ~0.007%
Mg~ 65 pm K,=2.5-107 ~6.19 ~0.0002%
praktiliselt ei hiidroliiiisu
Li 60 pm K:=6,75-10" ~7 ~3.8:10°%
praktiliselt ei hiidroliilisu
Na* 95 pm K;=5,9 ei hiidroliiiisu, pH~ 7

Miirkus: tabeli pH ja hiidroliitisiméaér B arvutatud lihtsustatud valemite jargi.

Mirkus: praktikas NaCl, MgCl,, LiCl vesilahuste pH-d norgalt happelised CO, lahustumise

tottu.

Anioonide korral tekib vesinikside aniooni ja H,O molekuli vesiniku aatomi vahel.

Mida suurem aniooni laeng ja viiksemad mdootmed., seda enam polariseerub H,O molekul,

side katkeb, lahusesse lidhevad OH™ - ioonid.
Tugevasti hiidroliiiisuvad anioonid: CO5%, S%, PO,%, Si0s%, CN (vaata tabelit 2).

loon Dissotsatsioonikonstandid 0.1M lahuse pH 0.1M lahuse
temperatuuril 25°C hiidroliiiisiméiir p
COs” Ko=4.69 - 10 ~11.66 ~4,62%
K,=56 10" ~11.62 ~4,23%
HCO3 K,=4.45-10"" ~9,67 (~8.34) ~0.05%
5= K;=1-10" ~13.5
K,=3,6-10™%(20°C) ~12.72 ~52.70%
PO~ Ks=1.26(2,2) - 10 % ~12.45 ~28,17%
Sios” K,=2.0-10 " ~12.35 ~22.36%
CN Ki=79-107" ~11.05 ~1,13%
SO5* K,=6,31-107 ~8.60 ~0.004%
K,=6,8-107° ~10.08 ~0.12%
HSO5 Ky=1.7-107 ~7.38 ~0.0002%
CH3COO K:=1,75-10"7 ~8.38 ~0,008%
NO, Ki=4.6-10" ~8.17 ~1,13%

Miirkus: tabeli pH ja hiidroliitisimaér B arvutatud lihtsustatud valemite jargi.




TU Keemia Instituut Anorgaanilise keemia dppetool
Koostanud: Terje Raudsepp 2018

HudrollUlsivorrandid — mittetdielik ioonvorrand, taielik ioonvorrand, molekulaarne

vorrand

Soolade puhul eristatakse kolme hiidroliiiisi juhtumit:
a)  tugevatest alustest ja ndrkadest hapetest moodustunud soolade hiidroliiiis;
b)  nodrkadest alustest ja tugevatest hapetest moodustunud soolade hiidroliiis;
€) norkadest alustest ja norkadest hapetest moodustunud soolade hiidroliiiis.

NB! Nii nagu dissotsiatsioon toimub astmeliselt, saab astmeliselt toimuda ka hiidroliiiis.

Mitmelaenguliste ioonide korral on hiidroliiiis astmeline . Enamike soolade hiidroliiis ei ldhe

10puni, vaid toimub esimeses astmes (vaata tabel 1 ja 2). Taielikult hiidroliiiisuvad iiksnes
soolad, mille korral lahustuvustabelis on margitud kriips (,,-,,). Nendeks sooladeks on nditeks
AlyS3, Cr,Ssz, Aly(SO3)3, Aly(CO3); Fea(CO3)s, Fex(SO3)s, Cra(COs)s, Cry(SOs)s jt. Jargnevalt
kirjutame vélja hiidroliitisivorrandid FeCls, CuSO, ja NazPOa.

Niide — hiidroliiiis katiooni mojul

| aste:
FeCl; — Fe** +3ClI" (soola dissotsieerumine);
Fe** + H,0 < FeOH?" + H (mittetiielik ioonvdrrand);
Fe** +3CI™ + H,0 « FeOH?" +3CI" + H* (tiielik ioonvdrrand);
FeCl; + H,O < Fe(OH)Cl; + HCI (molekulaarne vorrand).
Il aste:
Fe(OH)Cl, «> FeOH*" + 2CI" (soola dissotsieerumine):;
FeOH?* + HOH « Fe(OH)," + H* (mittetiielik ioonvdrrand);
FeOH?" + 2CI~ + HOH < Fe(OH)," + 2CI~ + H* (tiielik ioonvdrrand);
Fe(OH)CI; + H,0 <« Fe(OH),Cl+ HCI (molekulaarne vorrand).
I11 aste:
Fe(OH),C1 «<» Fe(OH)," + CI" (soola dissotsieerumine);

Fe(OH)," + HOH «> Fe(OH)3| + H" (mittetiielik ioonvdrrand);
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Fe(OH)," + CI + HOH « Fe(OH)s| + CI" + H (tiielik ioonvdrrand);
Fe(OH),CI + H,0O < Fe(OH)3] + HCI (molekulaarne vorrand).

Niide — hiuidroliiiis katiooni toimel

| aste:
CuS0O4 —Cu?* +S0,* (soola dissotsieerumine);
Cu* + H,0 < CuOH" + H" (mittetdielik ioonvdrrand);
Cu?* +S04% + Hy,0 <> CuOH* + H* + + SO,% (taielik ioonvdrrand);
Markus: soltuvalt tingimustest voib tekkida ka HSO4'.
2CuS04 + 2H,0 <> [Cu(OH)].SO,4 + H2SO4 (molekulaarne vorrand).
Il aste:

[Cu(OH)]2S04 «>2CuOH* + SO, (soola dissotsieerumine);
CUuOH"™+ Hy0 <> Cu(OH),| + H" (mittetdielik ioonvdrrand);
2CUOH" + SO,% + 2H,0 « 2Cu(OH),| + SO,* + 2H" (tiielik ioonvdrrand);
[Cu(OH)].SO4 + 2H,0 «» 2Cu(OH),| + H2SO,4 (molekulaarne vorrand).

Niide — hiidroliiiis aniooni toimel

| aste:
NasPO, «3Na* +PO,* (soola dissotsieerumine);
PO,> + Hy,0 <> HPO,* + OH’ (mittetiielik ioonvdrrand);
3Na* +PO43' + H,0 < 3Na" +H PO42' + OH" (tdielik ioonvdrrand);
NasPO, + 3H,0 < 3NaOH + H3PO, (molekulaarne vorrand).
Il aste:

Na,HPO,— 2Na* + HPO4* (soola dissotsieerumine);

HPO,* + H,0 « H,PO, + OH™ (mittetiielik ioonvdrrand);
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2Na" + HPO,*> + H,0 < 2Na* + H,PO, + OH’ (tiielik ioonvdrrand);
Na,HPO, + H,0 < NaH,PO, + NaOH (molekulaarne vorrand).
I11 aste:
NaH,PO;«> Na* + H,PO, (soola dissotsieerumine);
H,PO,4 + H,0 > H3PO,4 + OH™ (mittetdielik ioonvorrand);
Na* + H,PO, + H,0O < H3PO,+ Na* + OH" (taielik ioonvorrand);
NaH,PO4+ H,0O < H3PO,4+ NaOH (molekulaarne vorrand).
Niide — hiidroliiiis katiooni ja aniooni toimel
CH3COONH > CH3;COO™ + NH," (soola dissotsieerumine);
CH3;COO + H,0«+~CH3COOH + OH" ja NH,;" + H,O«<NH,OH + H* (mittetdielik ioonvorrand);
H'+ OH =H,0
CH3COO™ + NH;" + Hy0 «<» CH3COOH + NH4OH (tiielik ioonvdrrand);
Korrektsem Kirjutus viis NH;OH jaoks oleks NH3-H,0.
CH3COONHj, + H,0 <> CH3COOH + NH3-H,0 (molekulaarne vorrand).

Eespool toodud vorrandite ja nididete pohjal saame hiidroliiiisi kohta teha jirgmised

jireldused:

e Hiidroliiiisuvad ainult ndrga happe anioonid ja ndrga aluse katioonid.

e Tugevate hapete anioonid ja tugevate aluste katioonid hiidroliiiisist osa ei vota.

e Hiidroliiiisi kiigus lagunevad vee molekulid vesinikioonideks (H") ja hiidroksiidioonideks
(OH).

e Norga happe soola hiidroliiiisi korral seostuvad vee molekulide lagunemisel tekkinud H'-
ioonid happe anioonidega, moodustades vastava norga happe. Lahusesse jddvad iile vabad
OH'-ioonid, mis tekitavad aluselise keskkonna.

e Norga aluse soola hiidroliiiisi korral seostuvad vee molekulide lagunemisel tekkinud OH -
ioonid aluse katioonidega, moodustades vastava ndrga aluse. Lahusesse jdivad iile vabad H*-
ioonid, mis tekitavad happelise keskkonna.
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Taielik htdroluis

Hiidroliitisi tugevust e. ulatust iseloomustab hiidroliiiisimééir (B). - hiidroliiiisunud soola

kontsentratsiooni suhe soola iildkontsentratsiooni (niitab, milline osa on hiidroliiiisunud).

_ Chudrot
Bc

S

Taielik hiidrolitiisi korral on hiidroliiiisimaéir $ ~ 1.

Téaielikult hiidroliiisuvad tliksnes soolad, mille korral lahustuvustabelis on margitud
kriips (,,-,,). Nendeks sooladeks on néditeks Al,S3, Cr,Sz, Aly(SO3)s, Al (CO3)s,
FEz(C03)3, Fe2(803)3, CI’z(COg)3, Cr2(803)3jt.

Enamasti on nendeks norga rasklahustuva aluse ja norga lenduva happe soolad.

Niide:
Al,S; + 6H,0 — 2AI(OH)sd + 3H,ST (molekulaarne vdrrand)
2A1* + 35 + 6H,0 - 2AI(OH)sd + 3H,ST (ioonvdrrand)

Selle soola hiidroliitis toimub praktiliselt 10puni seetdttu, et reaktsioonisaadused lahkuvad
keskkonnast — tekkiv nork alus on raskesti lahustuv ja nork hape kergesti lenduv. Selliste soolade
hidroliisi vorrandis tuleb mérkida nool vaid iihes suunas, sest reaktsioon pole poorduv.

Naide:

2A1*" + 3C0O3* + 6H,0 — 2AI(OH)sy + 3H,CO3T (H,CO3 laguneb H,O + CO,1)

Millised soolad hudrolitsuvad?

Lahjades soola vesilahustes on kodik soolad enamasti tdielikult dissotsieerunud. Peale soola MA
katioonide (M™) ja anioonide (A") esinevad lahuses veel vee dissotsiatsioonil tekkinud H* ja OH".
Kui H* v6i OH moodustavad soola ioonidega reageerides halvasti dissotsieeruvaid ithendeid HA
v0i MOH, muutub tavaliselt soolalahuse pH neutraalsele lahusele iseloomuliku pH viairtusega
vorreldes vee dissotsiatsioonitasakaalu nihkumise tottu.

NB! Soolad, mis on tekkinud tugevast happest ja tugevast alusest (NaCl, Na,SO4 ) ei
hiidroliiiisu, sest niisuguste soolade lahustumisel vees ei saa seostuda vesinikioonid ega
hiidroksiidioonid, mis tekivad vee dissotsieerumisel. Et vee ioonid ei seostu, siis ei saa muutuda
ka pH. Jarelikult on tugevatest alustest ja tugevatest hapetest moodustunud soola lahuste pH
vadrtus vordne puhta vee pH vairtusega (pH~7). Kdigest 6eldust ndhtub, et hiidroliiiisi pohjustab
vee dissotsiatsiooni tasakaalu rikkumine, mis on tingitud védhe dissotsieeruvate iihendite
tekkimisest. Kui niisuguseid tihendeid ei teki st kui hape ja alus, mis moodustavad soola, on
modlemad tugevad, siis hiidroliiiisi ei toimu. Vastupidi, mida ndrgemad nad on, seda tugevamini
rikutakse vee dissotsiatsiooni tasakaalu ja seda suurem on soola hiidroliiiisiaste ehk
hiidroliitisiméaér.
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Soolad, mis on tekkinud ndrgast happest ja tugevast alusest (Na,COj3) vOi norgast alusest ja
tugevast happest (NH4Cl, FeCl3) hiidroliiiisuvad osaliselt.

Suuremal maééral hiidroliitisuvad soolad, mis on tekkinud vdga nodrgast happest ja alusest

((NH4),S). Tabelis 3 on toodud erinevate soolade hiidroliiiisiastmed ning lahuste pH-d
temperatuuril 25°C 0.1M elektroliiiidi vesilahuses.

Tabel 3. Soola hiidroliiiisimiir g ja lahuse pH 0.1 M soola vesilahuses temperatuuril 25°C.

Sool

pH Hidroliitisiméar Sool pH Hidroliitisiméar
% %
NH,CI 52 0.007 NaH,PO4 4,6 0.0004
CH3COONH;,4 7,0 0.5(0,6) Na,CO3 11,6 4.0(4,2)
(NH,),S 9,25 99.0(100) NaHCOs3 8,3 0.005(0,05)
NH;HS 8,3 7.0(9,9) NazS 13 99.0(98)
NazB1O; 10.69 0.5 NaHS 11 0.10(0,13)
Na,SO3 9,2 0.13(0,014) NaClO 10,3 0.18
NaHSO; 3,6 0.0002(0,0003) KCN 11,1 1.2
CH3COONa 8,8 0.007 Al(SO4)3 3,0 35
NazPO, 12,8 34(48,4) AI(CH3COO0); ? 40.0
NazHPO4 9,9 0.13 Fe(CH3;COO0); ? 32.0
(NH,4).CO4 9,13 86 NH4,CN 9,2 46,8

Markus! Erinevad teatmeteosed (kirjanduse allikad) annavad veidi erinevaid Kq vaartusi, mistottu pH ja

hiidroliitisimaarad voivad veidi erineda - seet6ttu tabelis esitatud erinevad numbrid.
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Hudrollilsi mojutavad tegurid ning hidroliilsi tasakaalu nihutamine

Hudroltiiisi tugevust e. ulatust iseloomustab hiidroliilisimédar (f). - hidroliiisunud soola

kontsentratsiooni suhe soola iildkontsentratsiooni (niitab, milline osa on hiidroliiiisunud).

_ Chudrot
Bc

S
Kui tasakaal on nihutatud saaduste suunas, on hiidroliitisimééar () suur.

Hiidroliiiisi tugevust mojutavad tequrid:

a) soola kontsentratsioon,

Vesi osaleb hiidroliiiisiprotsessis, hiidroliilis toimub vastava iooni hiidraatkattesse kuuluva vee
toimel. Jooniselt 1 saab niha lahuse kontsentratsiooni moju hiidroliiisiméaérale.
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Mida lahjem lahus, s.t. mida suurem on vee kontsentratsioon, seda tugevam on soola
hiidroliiiis. Tavatingimustel (0.1M) on enamik soolasid hiidroliitisunud vaheselmaéral.
Naiteks tavatingimustes: 0.1 M Na,COs: B = 4,6 %, 0.001 M Na,COs: B ~ 46,2 %. Praktikas
voib ndha vahest sademe Fe(OH)s teket raud(IlT)kloriidi lahuse lahjendamisel. Viga hea silmaga
ndhtav muutus leiab aset nditeks SbCls voi BiClz lahuse lahjendamisel: kontsentreeritud lahuses
— peamiselt hiidroliiiis esimeses astmes: Sb®* + H,O == SbOH?*" + H'. Lahuse tugeval
lahjendamisel tugevneb mirgatavalt ka II aste: SbOH** + H,O === Sb(OH)," + H.
Reaktsiooni saadus on vees viga vihe lahustuv, tekib valge sade (tegelik koostis: SbOCI):

Sh(OH)," + CI" = SbOCH + H,0

Sarnaselt kéditub ka ZrCly.

ZrCly + H,O == ZrOHClI; + HCI

ZrOHCIl3 + H,O = Zr(OH)2C| + HCI

Zr(OH),Cl, = ZrOCI2| + H20..

Sarnane ilmekas efekt leiab aset ka Pb(CH3COO); korral, kus lahuse lahjendamisel ndeme valge

Zn(OH), sademe teket.
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| aste: Pb®* + H,O0 = PbOH"+H"
Il aste: PbOH* + H,O == Pb(OH),| + H*

NH,CI lahused
c 5 M 1M 0,1 M 0,01 M
P 25% 5,3% 0,53% 0,053%
B 1,1-107° 2,4-107° 7,5-107 2,410
[H] 53-107 2,4 .10 7,5-107° 2,4-107°
pH 4,28 4,63 5,13 5,63

b) soola iseloom,

Mida nérgema happe v0i nérgema aluse sool — seda tugevamini hiidroliiiisub, seda
suurem B. Hidroliiiis on eriti tugev, kui molemad on norgad (vaata tabel 3). Kui seejuures
saadused lahkuvad reaktsiooni keskkonnast (sade, gaas) — ldheb hiidroliiiis 16puni, B = 1. Happe
voi aluse tugevust iseloomustab K (mida vdiksem K, seda norgem alus voi hape). Sisuliselt on
hape voi alus seda ndrgemad, mida viiksemate mddtmete ja suurema laenguga on happe anioon
vdi aluse katioon. Siis on side vastavalt H" - iooni vdi OH™ -iooniga tugevam. Niiteks Fe(OH),
on mirgatavalt tugevam alus kui Fe(OH); (vordle laenguid ja raadiuseid), jirelikult Fe** soolad
hiidroliiiisuvad tugevamini kui Fe?* soolad. Selle kohta annavad kinnitust ka joonisel 1 olevad
koverad. Happe tugevuse ja hiidroliilisiméaéra vahelist seost saad vaadata tabelist 1,2,3.

C) temperatuur,

Hiidroliiis on endotermiline protsess (AH > 0) — vee molekuli 16hkumiseks kulub rohkem
energiat, kui eraldub ndrga happe voi ndrga aluse tekkel. Temperatuuri tdstmisel nihkub tasakaal
hiidroliilisi tugevnemise suunas. Praktikas saab ilmekalt nditata temperatuuri moju hiidroliiiisi
ulatusele CH3COONa lahuse kuumuamisel, soola lahusele on lisatud fenoolftaleiini.
Toatemperatuuril lahuse pH < 8, kuumutamisel pH tduseb ning lahus varvub tumeroosaks. FeCls
1M soola lahuses — hiidroliiiis toatemperatuuril peamiselt | astmes, keetmisel Il ja Il aste,
lahusesse tekib Fe(OH)3; roostepruun sade.

d) tasakaau nihutamine

e Vastavalt Le Chatelier'i printsiibile temperatuuri tdstmisel hiidroliiiis suureneb — tasakaal
nihkub saaduste suunas.
e Lahuse lahjendamisel nihkub tasakaal saaduste suunas.
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e Saaduste sidumisel nihkub tasakaal saaduste suunas.

e Reaktsiooni saaduste lisamisel (vastavalt tugevat hapet voi alust) — tasakaal nihkub
lahetainete suunas. Néiteks FeCls-lahusele soolhappe lisamisel, lahuse pruunikas virvus
kaob ning muutub kollaseks. Pb(CH3COO),-lahusele soolhappe lisamisel valge sade
kaob.

Hiidroliiiis voib monel juhul anda tugevasti happelise voi aluselise lahuse. AICI; hiidroliitisub
(eriti kuumutamisel) tugevasti, selles lahuses on hiidroliitisil tekkinud HCIl kontsentratsioon
kiillalt suur ja voib reageerida niiteks Zn-ga: Zn (t) + H*(1) >Zn?*(l) + Ha(g)

Analoogiliselt NazsPO,4 lahus voib kuumutamisel reageerida Zn-ga, sest saadusena on tekkinud
suhteliselt suure kontsentratsiooniga NaOH:

Zn(t) + 2H,0(v) + 20H (1) »[Zn(OH)4]* (1) + Hx(g)

Ulesanne 1. Kirjutage Na,S hiidroliiiisivérrandid (ioonsel kujul, astmete kaupa). Millised
tegurid torjuvad hiidroliiiisi tagasi? Milline keskkond tekib ja miks?

Lahendus:

Sool on tugev elektroliiiit ning lahjendatud vesilahuses enamasti taielikult dissotsieerunud.
Dissotsiatsioonivorrand on jairgmine: Na;S —2Na* + S

Pikk ioonvorrand:

| aste: 2Na"+S% + H,O < 2Na" + OH + HS’
Molekulaarne vorrand.:

| aste: Na,S+ H,O <« NaOH + NaHS

Pikk ioonvorrand:

Il aste: Na*+ HS + H,O <« Na'+ OH + H,S
Molekulaarne vorrand:

Il aste: NaHS + H,O « NaOH + H,S

Liihike ioonvorrand:

laste: S*+H,0 < OH +HS

Il aste: HS + H,O < OH + H,S

Na,S hiudroluisil tekib aluseline keskkond, sest lahuses on vabad OH- - st lahuses
eksistreerib olukord, kus [OH-]>> [H*]. V6ib pohjendada ka nii, et tekib tugev alus, mis on
taielikult dissotsieerunud.

Seega NazS hidroliitisi on voimalik tagasi tdrjuda lisades tugevat alust (nt NaOH v6i KOH
jne), lisades NazS ehk tdstes hiidroliitisuva soola kontsentratsiooni lahuses, vihendada
temperatuuri.

Ulesanne 2. Kirjutage FeCls hiidroliiiisivorrandid (ioonsel kujul, astmete kaupa). Millised
tegurid suurendavad hiidroliiiisi? Milline keskkond tekib ja miks?

Lahendus:

FeCl, dissotsiatsioonivarrand: FeCls—Fe®" +3CI°

Hidrolutsivorrandid:
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| aste : Fe** +3CI" + H;O « FeOH*" +3CI" + H*
Il aste: 2CI" + FeOH?* + H,O « Fe(OH)," + 2CI' + H*
Il aste: CI + Fe(OH)," + H,O « Fe(OH)z;+ ClI'+ H”

FeCls hiidroliiiisil tekib happeline keskkond, sest lahuses on vabad vesinikioonid (H") - st
lahuses eksistreerib olukord, kus [OH]<<[H']. V&ib pohjendada ka nii, et tekib tugev hape, mis
on taielikult dissotsieerunud.

Raud(Il)kloriidi hiidroliiiisi suurendavad temperatuuri tostmine, vee lisamine ehk lahuse
lahjendamine, tugeva aluse lisamine. Tugeva aluse lisamisel vabad vesinikioonid H" seotakse
tugevast alusest parit OH™ poolt ning tekib vesi. Uhte saadust seotakse #ra, mistdttu tasakaal on
nihutatud saaduste suunas (Le Chatelier’i printsiip).

pH soola vesilahustes

Nagu hiidroliiiisi reaktsioonivorranditest ndha, tekivad katiooni puhul lahusesse vesinikioonid
(H") ja aniooni puhul hiidroksiidioonid (OH’). Seega muutub hiidroliiiisi kdigus lahuse pH.
Soolalahuse pH médrab tugevama elektroliitidi iseloom. Kui alus on olnud happest tugevam, on
ka lahuse keskkond aluseline, vastasel juhul on keskkond happeline. Kui mdlema
dissotsiatsioonikonstandid on ligikaudu vordsed, siis on ka lahuse keskkond neutraalne.

Hiidroliiisi tottu on ndrgast happest ja tugevast alusest tekkinud soola (néditeks KCN) vesilahuse
pH > 7, tugevast happest ja norgast alusest tekkinud soola (ndit. NH4CIl) pH < 7. Tugevale
hiidroliitisile vaatamata jddb sellise soola lahus neutraalseks, kui ndrga happe ja norga aluse
dissotsiatsioonikonstandid on iihesugused, nagu nditeks CH3COONH, korral.

Soola on -
moodustanud Tugev hape Nork hape
Hidroluiusi ei toimu, Hiidroliitsi tottu
pH = 7,0 pH > 7
Tugev alus NaCl, Ba(NOs),, Na,COs, K,S,
KQSO4 CchOONa
Hiidroliitisi tottu Hiidroliitis eriti tugev,
~ pH < 7 pH =~ 7
Nork alus FeCls, NH,CI, (NH,),S, CH;COONH,
Al(N03)3 (CHgCOO)an
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Hudrolldsikonstant

Norga happe soola MA lahuses kulgeb hiidroliilis vastavalt vorrandile:
A + H;0 «HA+OH"

Selle reaktsiooni tasakaalukonstant avaldub jargmiselt:

OH ™ [HA]
e

Vee kontsentratsioon on enamasti palju suurem kui soola kontsentratsioon ja praktiliselt ei
muutu — tavaliselt ligikaudu 55,6 M. Kui soola kontsentratsioon on lahuses suhteliselt viike, siis

voime votta [HoO]=const, seega

_ o] [al
e

K[H 2O]: Khadr = , kus Kjigr. On hiidroliiiisikonstant.

Vee ioonkorrutisest saame, et [OH]=K/[H'],et
K.[HA] K,

hadr — Ty + -
|H | |A | K,
Analoogse tulemuse saaksime ndrga aluse soola hiidroliiiisil:
K

_ ™w
Kh[]dr -,

K

a
Norga happe ja norga aluse korral saaksime:
K

_ w
KhUdr -

K, -K,

Khiiar on konstant, mis iseloomustab osakesi kui norka hapet voi alust.

pH arvutamine vesiniksoolade lahustes

NB! Vesiniksoolade lahuste pH praktiliselt ei soltu lahuse kontsentratsioonist (soola
kontsentratsionist). Vaatleme néitena naatriumvesinikkarbonaadi lahust.

Liihike ioonvorrand: HCO3; + H,O < H,CO3 + OH".

Hiidroliiiisil HoO«H" + OH", kus veeioonkorrutis K,=[H"]-[OH]
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) [H,CO,] ,
[H,CO,]-|OH B H* 1 [H,COl'K, = K;-K,[H,CO,] RE
“ = Trco; -[[Hzo]]jK'[Hzo]_:’K_J‘lHCO;J-lH*JC o bl

+ K[: K, ~[H2CO3]
)= [Hco |

+ 2—
HCOs; —H" + COs%, kus K;' = LH[%Z?SJ ja

_ 1 [H,CO,]
HCOy + H' = H,CO3, kus ——— = r—L 1223
: T KLY T Heo, [R]

Lahuses [H']=[OH]+[CO5*]-[H,CO5]

[H +]= [ﬁ"i J-+ K :[I[-|H+CJ?03]_ [Hcoé]. [H +]. Korrutame vdrrandi mdlemaid pooli [H']- K -ga,
d

Saame:
[H'[-K!'=K'-K,+K"'-K".[HCO; |+[HCO; | [H* [ia

[H'f-(K'+[HCO; )=K"K, +K" K" [HCO; | |

1 [KUK, +K-[HCO; )
[H ]_\/ K +|HCO; |

Eeldades soola tiielikku dissotsiatsiooni, vdime [HCO3] votta vordseks soola
kontsentratsiooniga Cseol, S€€0a Csoo~[HCO3]. Kui K;'-csoo>>Ky, siis vorrand lihtsustub

+ K:'K:I'Csool
N e

sool

KUi Csor ON suurem kui Kg' (Csoo>>Kg)), niiteks NaHCO5 puhul Kq'=4.3-10" ja NaHS puhul

K'.K".¢c
K4'=5.7-1078 siis vorrand lihtsustub kujule|H* |~ /—' ~ JK'. K",
‘ J [ ] Csool ‘ ‘

|
sest K o+ T Cyo01 ®Csool

pH = —Elog K¢ —%Iog K, kud Kq' ndrga happe (siisihappe) esimene dissotsiatsioonikonstant

ja Kq¢" on teise astme dissotsiatsioonikonstant.

NB! Sarnast skeemi kasutades saab tuletada ka valemid teiste vesiniksoolade jaoks!
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NaHCOs3 lahuses pH arvutakse jargnevalt:

HCOj3; vesinikkarbonaatioon saab kéituda nii happe kui alusena:
HCO3 + H" = H,CO3¢» H,0 + CO; seob prootoni, kiitub kui alus
HCO; - H" = COs* + H" loovutab prootoni, kitub kui hape

[H*]:,/K, -K, , kus [H'] on vesiniksoonide kontsentratsioon lahuses, K; siisihappe esimene

dissotsatsioonikonstant (4.45-107) ja Ky, siisihappe teine dissotastioonikonstant (4.69-10™%).

NaH,PO, lahuses pH arvutakse jargnevalt:

H,PO, divesinikfosfaatioon saab kéituda nii aluse kui happena, kuid iilekaalus on happelised
omadused.

H,PO, + H" = H3PO, kiitub kui alus

H,PO, - H* = HPO,* kiitub kui hape ja

siit edasi HPO,* - H* = PO,* ehk HPO,* = PO,* + H*

[H +]=m kus [H'] on vesiniksoonide kontsentratsioon lahuses, K, fosforhappe

dissotsatsiooni esimene konstant (7.52-107) ja K, fosforhappe dissotastiooni teine konstant
(6.31-10®).

Na,HPO, lahuses pH arvutakse jargnevalt:

HPO,* vesinikfosfaatioon saab kiituda nii aluse kui happena, kuid tilekaalus on aluselised
omadused.

HPO42' + H" = H,PO, kiitub kui alus jasiit edasi HoPO,4 + H*™ = H3PO,

HPO,* - H" = PO, kaitub kui hape ehk HPO,* = PO,* + H*

[H*]=\/K, K, |kus [H'] on vesiniksoonide kontsentratsioon lahuses, Ky fosforhappe teine

dissotsatsioonikonstant (6.31- 10'8) ja Ky fosforhappe kolmas dissotastioonikonstant (1.26- 10‘12).

Ndrga aluse soola hiidrollilds — valemi tuletus
Vaatleme naitena ammooniumkloriidi NH4Cl. Ammooniumkloriidi hiidroliiiisil tekib nork alus.
Pikk ioonne hiidroliiisivérrand: NH," + CI” + H,0O <> NH3-H,O + ClI"+ H™ .
Liihike ioonne hiidroliiiisivorrand: NH;" + H,0 < NH3-H,0 + H' .
NH;" -ioon on Brenstedi kiisitluse jirgi hape, sest ta loovutab prootoni: NH;" - H'= NHs ehk
NH; = NH3+ H*
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Norga happe vesilahuses vesinikioonide kontsentratsioon oli aga vordne [H " ]= J K

ape Chape :

Chape=Cammooniumkloriid=Csool

NH,;" kui ndrga happe dissotsiatsioonikonstant on vdrdne:

K . .
K ——  kus Kaus on ndrga happe seostatud aluse dissotsiatsioonikonstant (ehk NH3-H,0)

alus
Khape=10"4/1.79-10°=5.59-10"°,
Asendades eelenavd seosed valemisse [H*]: [K ape - Chape S@@Me, €t vesinikioonide

hape =

K, -cC
—w_7sool - kys K,, on vee

alus

kotsentratsioon ndrga aluse soola vesilahuses on vordne [H +]:

ioonkorrustis (arvuliselt vordne 104 temperatuuril  25°C), cs0o On Soola molaarne
kontsentratioon (algne kontsentratsioon) lahuses ja K,us on norga aluse dissotsiatsioonikonstant.
Teine tliletuskiik — ldhtudes hiidroliiiisivorrandist!
Lithike ioonne hiidroliiiisivdrrand: NH;* + H,O <« NH3-H,O + H'. Kirjutame vilja
tasakaalukonstandi hiidroliilisivorrandi alusel:
« _ INH; - H,0]-[H"] [NH,-H,0]-[H"]

INH," | [H,0] INH," |

= K-[H,0]=
%/_/

hidr

Avaldades [H'] kontsentratsiooni avaldisest Ky,=[H"]-[OHT ning asendades eelnevasse avaldisse

Saame:
[NH;-H,0] K,
s O]y o) (N HOL] R ]k
lNH4 J[HZO] W lNH4 J NH4 J Kalus

Saame et =[NH3-'HZO]-'[H+]
Kalus |_NH4+J

hiidroliiiisiaste on viga viike!).

kuna [NH,-H,0]~[H"] ning [NH," |~ ceor (uhul kui

K, _[NH,-HOL[H] _[H°]
K

alus |_NH4+J Csool

ja siit vesinikioonide kontsentratsioon lahuses on arvutatav

Ky C

jérgneva valemi jargi: [H +]z K sool

alus

Tépsema vastuse saamiseks tuleks lahendada ruutvdrrand:
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sool

[H+]2'Kalus ~ Kw'C
[H ] K. —K,c

alus ~— Mw

0

sool —

Nd&rga happe soola hidrollis — valemi tuletus
Vaatleme niitena naatriumetanaati CH3COONa. Naatriumetanaadi hiidroliiiisil tekib ndrk hape.
Pikk ioonne hiidroliitisivorrand: CH3COO + Na™ + H,O «» CH;COOH + Na* + OH".
Lithike ioonne hiidroliitisivorrand: CH3COO™ + H,0 «» CH3COOH + OH".
CH3COQO  -ioon on Brenstedi késitluse jargi alus, sest ta seob prootoni:
CH3COO + H'= CH3COOH.

Norga aluse lahuses hiidroksiidioonide molaarne kontsentratsioon oli aga vdrdne

[OH 7]= V Kalus “Caus -

Calus=Chnaatriumetanaat=Csool

CH3COO kui ndrga aluse dissotsiatsioonikonstant on vordne:

K

KaluszK—W, kus Khgpe on ndrga aluse seostatud happe dissotsiatsioonikonstant (ehk
hape

CH3COOH)

Kaws=10"%/1.75-10°=5.71-10",
Asendades eelenavd seosed valemisse [OH‘]z,/ Kaus * Cas Saame, et hiidroksiidioonide

K, -C
w sool , kUS KW

hape

molaarne kotsentratsioon ndrga happe soola vesilahuses on vordne [OH B ] =

on veeioonkorrustis (arvuliselt vordne 10™%), cso ON soola molaarne kontsentaratioon lahuses ja

Khape on ndrga happe dissotsiatsioonikonstant.

Teine tiiletuskéik — ldhtudes hiidroliitisivorrandist (hiidroliitisikonstandist)
Liihike ioonne hiidroliiiisivorrand: CH3COO™ + H,O < CH3COOH + OH Kirjutame vilja
tasakaalukonstandi hiidroliitisivorrandi alusel:
« _ [CH.COOH][oH | [cH,COOH]-[oH" |
ICH,C00" | [H,0] |CH,CO0" |

= K-[H,0]=
——

Khadr
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Avaldades [OH7 kontsentratsiooni avaldisest K,=[H"]-[OH] ning asendades eelnevasse avaldisse

Saame.

[CH,COOH] K,
_[cH,co0H][oH" ] H Ky

_[cH,co0H]-[oH" ]

:L'[HZO]_ lcH.coo ] = Knoor = [cH.coo ] K

Khadr

- |cH,coo™ |-[H,0]

hape

saame o _Ku_ _[CH.COOH][oH |
K pape lcH,coo"|

. kuna [CH,COOH]~|oH"| ning [CH,CO0" |~ ¢y

(juhul kui hiidroliitisiaste on véga viike!).

K, _[cH,cooH]JoH] [oH-f

= - ja siit vesinikioonide kontsentratsioon lahuses on
K ICH,CO0" | c

sool

1 [K,-c
arvutatav jargneva valemi jargi: [OH ]z —I"é sool
hape

Siit saame pH:14-pOH:7+% pK

hape

hape S00

+ 1 logc
2

Tépsema vastuse saamiseks tuleks lahendada ruutvdrrand:

[OH_]Z “Kaws K, -C

OH [-K, —K._-c
loH-]

alus ~— Nw

S00

0

sool —

N&rga happe ja norga aluse soola hiidroliilis — valemi tuletus

Vaatleme niitena CH3COONH, hiidroliilisi vesilahuses. Ammooniumetanaadi

hiidroiiiisivorrand on jirgemine: CH3COO™ + NH; + H,0«> CH3COOH + NH3-H,0

K = .[CH3COO|:|]’[NH+3 ’ Hzo] —K ~[HZO]= [Cl‘!gCOOH]LLNH3 . I:|20]
CH.COO | NH,"}[H,0] o lcH.coo |[nH, ]

Etaanhappe ja ammoniaakhiidraadi dissotsiatsioonikonstantide vorranditest ndeme, et

I ICHscoo’ ||H | ja [NH, -H,0]- NH, |[OH -]

hape alus

[CH,COOH

Asendame need avaldised eelnevasse valemisse.
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|CH COO |JH ||NH |OH -] K
K

w

CH,COO [ NH," | Kiape" Ko

h dr

hape * alus
K, _[CH,COOH]-[NH, -H,0]
alus |_CH 3C007 J |‘NH4+

Et [CH,COOH]=[NH,-H,0] ja

Kiape: K

hape
lCH 3C007 J: I_N H 4+ J:Csool

Edasi, et [CH,COOH]= CH,COO [H |_ CuuH , siis saame

hape

K _[cH,co0HT

-K c

K

hape alus sool hape

seda vOrrandit jirgemiselt teisendada:

+ K, K
[H r S°°' Ky , millest [H ]: /W—ha"e
Csool Khape' Kalus Kalus

hape

Logaritmides viimase avaldise ja muutes logaritmide mérgid, saame 16puks

1

pH 7+ pKhape_E pKaIus

Tuleb mérkida, et eelnevat vorrandit saab kasutada ainult ndrkadest hapetest ja ndrkadest
alustest moodustunud soolade hiidroliiiisiastme ja lahuste pH arvutamiseks, on rakendatavad
ainult siis, kui soola katiooni ja aniooni laengud on vordsed, nagu see on nditeks

ammooniumetanaadi ja ammooniumtsiianiidi korral.

Astmeline hiidrollls

Lahuse pH méérab enamasti hiidroliiiisi esimene aste ning seda kirjeldab vastava ndrga happe
voi aluse dissotsiatsioon viimases astmes.

Vaatleme néiitena naatriumkarbonaadi vesilahust Na,COs.

| aste

Pikk ioonne hiidroliiiisivorrand Na* + COs* + H,0 «>Na* + HCO3 + OH’

Liihike ioonne hiidroliitisivorrand C032' + H,0 « HCO3 + OH"

| aste

Pikk ioonne hiidroliitisivdrrand Na* + HCO3™ + H,0 «<>Na” + H,0 + CO, + OH"

Luhike 1oonne hiidroliisivorrand HCO3 + H,O < H,O + CO, + OH"

Stisihappe dissotsiatsioon:
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| aste

H,COs;— H* + HCO;y ; tipsemalt H,CO3 + Hy0 <> H30 * + HCO3
Il aste

HCOs— H' + CO3” ; tdpsemalt HCO3 + H,0 « H30 * + COs*

Tegemist on ndrga happe soolaga jirelikult hiidroksiidioonide molaarnekontsentratsioon lahuses

K, C
K

K, -C . :
on vordne: [OH]:\/ 00| :\/K w00l =, kus K, on veeioonkorrustis

hape siisihappe Il dissotastoonikongant
(arvuliselt vordne 10'14), Csool ON S00la molaarne kontsentartioon lahuses ja Kpape on ndrga happe
dissotsatsioonikonstant.

NB! astmeliselt toimuva hiidroliilisi korral kasutatakse arvutustes ndrga aluse/ happe viimase

astme dissotsiastioonikonstante!

Vorrand 3. Arvutage pH ja hiidrolitisimdar 0.1 M Na,COs;, 0.1 M NaHCOj; 0.1M
CH3COONH,, 0.1M NH.CI ja 0.1 AICl; lahuses. Kj(siisihape)= 4.45-107, Kj(siisihape)=
4.69-10™, K (etaanhape)= 1.75-10°, K(ammoniaakhiidraat)=1.79-10".
Ki(alumiiniumhiidroksiid)=1.39-1 0°.

Lahendus:

Valemites viike téht a tdhendab alust, h tihendab hapet ja s tdhendab soola.

Tasakaal nihutatud tugevalt ldhteainete suunas.

| aste 2Na" + CO3% + H,0O <> Na™ + HCO; + Na* + OH"

K K 14 47.10° 1
[He]= b :\/10 gz 0 21679102 = pH =—log[H*]=—log 2.1679-10‘1
C, :
R, K 10"
Hiidroliitisiméér on S = = =0.0461../~ 4.61%
K,c, \V0.1-47.10™

Na" + HCO3 + H,0 <> CO;, +H,0 + Na* + OH"
Tasakaal nihutatud tugevalt 1dhteainete suunas

[H]=VK, K, =/43-107 4710 =4.495.10° = pH =—log4.495-10"° :8.3472..

Tasakaal nihutatud tugevalt lahteaingte suunas.

| aste Na* + CH3;COO™ + H,0 < CH3COOH + Na*" + OH"
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-14 -5
)= [t \/10 L7507 1 3228-10° = pH =—log[H "] = ~log1.3228-10°° 8.878..
O -14
Hiidroliitisiméar on S = =0,000075592... £ 0.00756%
Kh c, 101.175.10°

Tasakaal nihutatud tugevalt ldhteainete suunas

| aste NH4+ + CH3COE) + H,0O < CH3COOH + NH3-H,0

. -14 X -5
[He]= Kk _ \/10 L5107 _ 4887610 = pH = log[H *]=—log 9.8876 10" =7.oo49
K, 179-10°
I K 10
Hiidroliitisimédar on g = Y= =0,00565./~ 0.56%
KK, V179.10°-175-10°

Tasakaal nihutatud tugevalt 1dhteainete suunas

<
<«

| aste NH4+ +ClI'+H,0O~ Cl + H + NH3-H,O

K . -14 .0.
[H *]: wCs _ ’10 Og =7.474.10° = pH :—Iog[H *]:—Iog 7.474.10°° :5.1264..
K, 1.79-10°
.. e e e K 107
Hiidroltitisiméér on = L =0,000074743... ~0.0074%
c.-K, V0.1.179.10°

Tasakaal nihutatud tugevalt ldhteainete suunas

<
<«

| aste A" +3Cl + Hy0 <> AIOH % +3Cl + H*
Il aste AIOH %" +2CI" + H,0 < AI(OH), * + 2CI" + H*

Alumiiniumioonid on alati tugevalt hiidraatunud vesilahuses (A1** moodustab happelises
lahuses akvakomplekse), mistdttu korrektsem oleks kirjutada hiidroliiiisi ioonvorrandid
jargmiselt:
| aste Al(H20)¢*" + 3CI" + 6H,0 <> AIOH(H,0)5 ** + 3 CI' + H*

Il aste AIOH(H20)s 2* +2CI" + H,0 «> AI(OH),(H20)4 * + 2CI" + H'

-14
H }: /KW Cs _ /10 '0;91 = 0.0008512...=> pH :—Iog[H+}:—Iogo.0008512..:3.069
Ka 1.38-10

=0.008451...= pH =— Iog[H *} =—10g0.008451...= 2.0736..

1.4. 10_

-14
Hiudroliitisiméér on g = K, = \/ 10 =0,00848...(~ 0.85%
c.-K, V0.1.139.10°
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-14
K
p= | K o |10 gopast(~8.45%
¢-Ka V0.1.1.4.10

AI(OH); dissotsatsioon 111 astme Ky"'=1.4-10" v&etud raamatust JABOPATOPHBIE PABOTBI ITO OBIIEN 1 HEOPI AHUYECKOM

XUMMH . 3. T. BACUJIBEBA. 1979. Teisest raamatust 1.38%10°°72?

@)

NB! Mida ndrgema happe voi aluse soolaga meil tegu on, seda suurem on hiidroliiiisi ulatus ehk

seda kdrgem on arvuliselt hiidroliilisiméér st seda rohkem on sool hiidroliitisunud.

Kokkuvéte - lihtsustatud valemid pH arvutamiseks soola vesilahustes

a) Tugeva happe ja norga aluse soola vesilahuses pH arvutamine:

[H*]a/—K“;('CS ja siit pH=-log[H*]

b) Tugeva aluse ja norga happe soola vesilahuse pH arvutamine:

[oH |- /K&_C ja siit pOH = -log[OH"] ; pH = Kw - pOH
h
vOi
[H+]= /M ja siit pH=-log[H*]
CS

c) Norga happe ja norga aluse soola vesilahuse pH arvutamine:

[H +]: /—KWK' Ky ja siit pH=-log[H*]

Kus Kw on vee ioonkorrutis, ¢s on soola molaarne kontsentratsioon, Kn on ndérga happe

dissotsatsioonikonstant, ja Ka on ndrga aluse dissotsatsioonikonstant.
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HudrollUldsimaar. HudrolUlUsimaara arvutamine erinevates soola vesilahustes.

Hiidroliitisiastmeks nimetatakse arvu, mis nditab missugune osa soola iildhulgast on
hiidroliitisunud st H,O toimel vastavaks happeks ja aluseks (vOi vastavateks vesinik — voi
hiidroksiidsooladeks) muundunud. Hiidroliilisiastet on kerge arvutada, kui 1dhtuda vastava ndrga
happe (voi aluse) dissotsiatsioonikonstandi ja veeioonkorrutise vorranditest. Teostame niisuguse
arvutuse KCN puhul, mis hiidroliilisub vastavalt vorrandile
CN + H,O—~HCN + OH'. Kirjutame kdigepealt selle reaktsiooni tasakaalukonstandi vorrani:
[HON-JoH- | _

len-[H,0]

Lahjendatud lahused sisaldavad vett tohutus liias, mistdttu vee kontsentratsioon praktiliselt ei
muutu hiidroliiiisi tasakaalu mingisuguse nihkumise puhul. Seepérast voime [H,O] véirtuse
praktiliselt konstantseks lugeda, viia selle paremale poole vordusmirki ja asendada kahe

konstandi korrutise konstandiga Kp;gs:

[Hen]foH-] H.0]=K,,
CN- o

Suurust Kpig nimetatakse hudroliiisikonstandiks. Kyigr arvulist vaartust on lihtne leida KHZOja

Khen védrtusest. Tdepoolest, vee ioonkorrutise vorrandist [H]J[OH]=K,, saame

[OH*]= I}flvi Asendades selle eelnevasse avaldisse, saame
[HCN] K
1 Y=K-[H,O|=K,.
_CT]-_[H_Jr] [ 2 ] hidr
Seega
oH-][HCN] K, o o
1 = Antud vorrandist saame arvutada hiidroliitisiastme.
IcN-| Ko
-14
Kiiar = K, __10 =0,000013888

Kiey 7,2-107
CN + H,O—HCN + OH’
Oletame, et soola kontsentratsioon on Cs ning hiidroliiiisiaste B, siis hiidroliiiisub soolast

B-csoo=[HCN]=[OH] ning [CN]=Cso01 -B-Cs00l- TeISENdadeSs valemit saame:
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[ﬂ'csool]'[ﬂ'csom] Ky

[Csool _ﬂ'csool] KHCN

ﬂz -C’so0l _ KW
Csool (1_ﬁ) KHCN
2
-C K . . K . ~
P Con _ K = Kui f <<<Cg, ,Siis f = | —"— lintsustatud vorrand
1_ﬂ KHCN Khape'csool

Ky =B-Ky =Kpen 'ﬂz “Csool
Kien 'ﬂz Coo t K, =K, =0
Nii et iildvalem B arvutamiseks on (kui meil on tegemist tugeva aluse ja ndrga happe soolaga):
B2 Cor Kiape T 8- K, =K, =0
Kus B on hiidroliiisiméadr, csoo —soola iildkontsentratsioon lahuses, K, — vee ioonkorrutis ning
Khape on ndrga happe dissotsiatsioonikonstant.
Nagu nihtub lihtsustatud vorrandist, on hiidroliiiisiaste seda suurem,
a) Mida suurem on K, vaartus, st mida kdrgem on temperatuur;
b) Mida viiksem on Khnape, s.t. mida ndrgem on hape, mille sool hiidroliitisub;
€) Mida viiksem on csooy, S.t. mida lahjem on lahus.
Vorrand 4. Arvutada 0.1 M KCN lahuses hiidroliitisimaar, kui Kyen=7,2° 107
Lahendus:

Lihtsustatud valem:

K, 107
B~ = ——— =0,0372677% ~ 0,037%
Kiape Cooor ¥ 7,2:1077-0,1

Mittelihtsustatud valem:

p°-01-7,2-107+ 310 -10" =0

4= ~10%+,/10%%)? +4.01.72.107 10" 10"+ J10 " +288.10% ~ ~10™*+5,3665-10"*
B 2.01.7,2-10 B 1,44-1077 B 1,44-10°7

L =0,000372609 = 0,037260856% =~ 0,037%

Hidroliitisunud ioonide ja koikide lahustunud ioonide suhet kirjeldab suurus nimega
hiidroliitisimaar (. Soola hiidroliiiisiaste (8 tahistab iildiselt hiidroliiiisunud soola moolide
arvu ja soola iildise moolide arvu suhet (vdi siis kontsentratsioonid).

Hiidroliiiisimaar (j8)
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p= Chuar. p- hidrolidsunud _ osakeste _ arv
Cs lahustunud _ osakeste _arv

cs — soola tldkontsentratsioon, chigdr — hiidroliitisunud soola kontsentratsioon.

Kui sool on tekkinud tugevast happest ja tugevast alusest, siis $=0. Kui iiks on tugev, teine
aga nork, 0.01< < 0,1. Kui aga nii hape kui alus olid nérgad elektroliitidid, siis f vaartus
ldheneb 1-le. Saab ndidata, et hiidroliiisimaar kasvab lahuse lahjendamisel ja
kuumutamisel.

NB! Tavaliselt toimub hiidroliiiis I astmes ja vaid moni protsent kui sedagi
(vaata tabelit 3). Hiidroliilisi ulatust saab hinnata ndérga happe/aluse viimase

dissotsiatsioonikonstandi kaudu. Mida vaiksem see on seda ulatuslikum on

hiidroliiiis.
Nditeks: CH3COONa ja NH4Cl hiidroliiiisunud moni protsent.
NazS ja Na:CO3 hiidroliiiisunud 20%(30%) - see vadrtus soltub soola
kontsentratsioonist
Al2S3 ja Al2(CO3)3 hiidroliiiisunud 100%
Hiidroliiiis suureneb reas: F-; NO2; CH3COO-; SO32-; C1O-; CN-; CO32; PO43-; S2-; SiO4*-.

Kokkuvate - lihtsustatud valemid hidrolttsimaara arvutamiseks soola vesilahustes

Tugeva happe ja norga aluse soola hiidroliiiisiméar vesilahuses:

KW
K, - C

L=

Tugeva aluse ja norga happe hiidroliiiisimaar vesilahuses:
S

Norga aluse ja norga happe soola hiidroliiiisiméar vesilahuses:
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Naitilesanded (ka moned keerulisemad)

Ulesanne 5. Reastage jargmiste ainete vesilahused: 0.1 M NaNO,; 0.1 M Na,COs; 0.1 M
NaHCO:g; 0.1 M N8.2803; 0.1M NaZSO4; 0.1 M A|C|3; 0.1 M NH4C|; 0.1 M Na3PO4; 0.1 M
Na,S; 0.1 M CH;COOH; 0.1 M H,COs; 0.1M H,S03; 0.1M H,S pH kasvu jarjekorras.

Lahendus:
0.1 M NaNO; (tugeva aluse ja ndorga happe sool)

Naatriumnitrit hiidroliiiisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).

Dissotsieerumine: NaNO,—Na'+ NO,

Hiidroliiiis: Na*+ NO, + H,0<>Na" + OH  +HNO; Tekib aluseline keskkond OH -ioonide
tottu.

. -14 . . -4
H]= K Ky _ /10 041 107 _ /4107 -63245.10°°
Csool y

pH =—log[H * |=—10g6,3245-10° =8,198... ~ 8,20

0.1 M Na,COs; (tugeva aluse ja ndrga happe sool)

Naatriumkarbonaat hiidroliitisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).
Dissotsieerumine: Na,COs—2Na*+ CO5*
Hiidroliiiis: | aste  2Na'+ CO3*+ H,0>2Na" + OH  +HCO3 ™ Tekib aluseline keskkond
OH -ioonide tottu.
Ilaste Na® +HCO3 + H,0—Na' + OH +H,CO;
2 CO; H,0

3 714' . -11
[He]= [KaKa \/10 469-10 " _ 469.10 %" = 21656.10
C

01
pH =—log[H * ]=—log 21656102 =11,664... ~ 11,66

sool

0.1 M NaHCOg3 (tugeva aluse ja ndrga happe sool)

Naatriumvesinikkarbonaat hiidroliitisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub
dissotsiatsioon).
Dissotsieerumine: NaHCO3 —Na'+HCOs’
Hiidroliiis: | aste  Tekib aluseline keskkond OH -ioonide tottu.
Na® +HCOj; + H,0+>Na" + OH +H,CO3
2 CO; H,O
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[H +]= JK, K, = \/4,45-10‘7 -4,69-107" = \/2,08705-10‘17 =4,5684-10"°
pH = —log[H * |=—log 4,5684-10° =8,340... ~ 8,34
0.1 M Na,SOgs(tugeva aluse ja ndrga happe sool)

Naatriumsulfit hiidroliiiisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).

Dissotsieerumine: Na;SO; —2Na*+S03”

Hiidroliiiis: | aste 2Na* +SO3” + H,02Na" + OH™ +HSO3 Tekib aluseline keskkond OH’
-ioonide tottu.

Il aste Na" +HSO3+ H,0—Na" + OH +H,S0;

=./6,31-10%' =7,9436-10

] K, K, _ \/101“ .6,31-10°°
c 01
pH =—log[H * |=—10g 7,9436-10* =10,099... ~10,10
0.1M Na,SOq (tugeva aluse ja tugeva happe sool)

sool

EI HUDROLUUSU!
DISSOTSIEERUB: Na,SO, —2Na*+ SO4> Keskkond neutraalne. pH=7
0.1 M (NH4)2CO3 (ndrga aluse ja ndorga happe sool)

Ammooniumkarbonaat hiidroliiiisub vesilahuses (enne hiidroliilisi toimub dissotsiatsioon).
Dissotsieerumine: (NH4),CO; —»2NH"+ CO3>
Hiidroliiiis: 1aste  2NH,;"+ COs*+H,0 < NH;" +HCO3 + NH3-H,0
Il aste NH;" +HCO;3 + H,0 <> H,CO3 + NH3-H,0
Summaarne: 2NH;"+ CO3%+H,0 < H,CO3 + NH3-H,0
He]- K, Ky _ \/10-14 4,69 -io-“
K, 1,79-10
pH =—log[H " |= —log1,6187-10° =9,7908... ~ 9,79

=./2,6201-107%° =1,6187-10°

Lihtsustatud valemit ammooniumkarbonaadi korral siin kasutada ei tohiks! Pikemalt arvutades
tuleks vastuseks 9.13 (vaata lahenduskaik tagapool lilesanne 3).

0.1 M AICI3 (ndrga aluse ja tugeva happe sool)

Alumiiniumkloriid hiidroliitisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).

Dissotsieerumine: AICls—AI**+ 3CI

Hiidroliiiis: 1 aste  AIP*+ 3CI+ H,O <> AIOH*" +H" + 3CI" Tekib happeline keskkond H*-
ioonide tttu. Il aste AIOHZ +2CI + H,0 «» AI(OH)," +H" + 2CI
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Il aste  AI(OH)," +CI"+ H,0 <> Al(OH)3|+H" + CI’
Summaarne: AlF*+ 3CI'+ 3H,0> AI(OH)3|+H" + CI

K .c 10*.01
H = w " “sool _ = =719 1077 = 8,4819 107
[H°] VK, 139107

pH =—log[H *|=—10g8,4819-10* =3,0715... ~ 3,07

0.1 M NH4CI (norga aluse ja tugeva happe sool)

Ammooniumkloriid hiidroliiisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).
Dissotsieerumine: NH,Cl —NH;"+ CI
Hiidroliiiis: 1aste NH;"™+ CI"+H,0 <> NH3-H,0 +H" + CI" Tekib happeline keskkond
H*-ioonide tdttu.
[He]= K °S°°' 11391418% = /55866107 =7,4743.10°
pH = — |og[H *]: _log7,4743-10"° =51264... ~ 513
0.1 M NazPO, (tugeva aluse ja ndrga happe sool)

Naatriumfosfaat hiidroliilisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).
Dissotsieerumine: NasPOs—3Na*+P0O,>
Hiidroliiiis: 1 aste 3Na*+PO,>+ Hy0«>3Na" + OH +HPO,* Tekib aluseline keskkond OH -
1oonide tottu.
Il aste 2Na" +HPO,* + H,0»2Na" + OH +H,POy4
111 aste Na* + H,PO4 + H,O>Na* + OH™ +H3PO,
He]- o \/ 107 '162’16 107 1,26-10*° =35496-10"°
pH =—log[H * |= —log 35496 -10* =12,4498... ~ 12,45

0.1 M Na;S (tugeva aluse ja ndrga happe sool)

Naatriumsulfiid hiidroliiisub vesilahuses (enne hiidroliiiisi toimub dissotsiatsioon).

Dissotsieerumine: Na,S —2Na*+S%

Hiidroliiiis: | aste 2Na‘+S* + H,0«>2Na" + OH™ +HS" Tekib aluseline keskkond OH -
ioonide tottu.

Il aste Na” +HS + H,0«<>Na" + OH +H,S1
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-14 -14
[He]= /K Ky /0 110 1107 =31623-10"
SOO|

—log[H " |=-log31623-10 =135

0.1 M CH3COOH (nork hape)

Dissotsieerumine: CH;COOH«—CH3COO + H*

[H*]% /Kiape- Crape =v/175-10°-0,1 = /1,75-10° ~13229-10°°
pH =—log[H " ]=—10g13229-10°° ~ 2,8784... ~ 2,89

0.1 M H,COg3 (nork hape)
Dissotsieerumine: | aste H,CO3 «<>HCO3 + H*

Il aste HCO3 «—CO3% + H*

[H ]~ /Ko, Croe = /447107 -01=/4,47-10° ~2,1142-10"*
pH =—log[H *]=—l0g 2114210 ~ 3,6748... ~ 3,67
0.1M H,SOj3 (nodrk hape)
Dissotsieerumine: | aste H,SO3 «~HSO3 + H*
Il aste HSO3 «>S05% + H*

[H : ] ~ \ Khape ’ Chape = V1158 '1072 . 0,1 =/ 0,00158 ~ 0,0397

pH =—log[H * |= —log 0,0397 ~1,4006... ~ 1,40

NB! kasutades ruutvorrandi lahendamist saame vastuseks, et lahuse pH on 1,48.

0.1M H,S (ndrk hape)
Dissotsieerumine: | aste H,S «~HS + H*
Il aste HS «>S% + H*

[H +]z v Khape “Chape = \/6 -10°°. 01= \/6 107° ~ 7,7459 .10°°

pH =—log[H " |=—log 7,7459-10° ~ 41109... ~ 411
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KOKKUVOTE ULESANDEST 5.

Lahused H,SOs CH3;COOH AICl; H.COs H.S NH.CI Na,SO4 NaNO. NaHCO; Na,SOs Na,COs Na;PO; NaS
pH 1,48 2,88 3,07 3,68 41 5,13 7 8,20 8,34 10,10 11,66 12,45 13,5
1 (9,2) (12,8)
avoi B 40% 1,32% 0,85% 0,21% 0,08 0,007 0,002 0,05% 0,13% 4,62% 28,17%l/ 98%
% % = % 0,014% 67,42%
(48,4%)
[ 1,58- 1,75-10° andmed 4,45-10 6-10 1,79-10 4-107 4,45-107 1,58-107 4,45-107 7,52:10° 6-10%
Kd 102 puuduvad 7 8 5 -
Il 6,31- 4,69-10 1-10 4,69-101 6,31-10% 4,69(5,6) 6,31-10° 1-10°
Kd 10°® - yandmed a1 14 - - - 5-10° 10™ “
puuduvad 1.2-10
s
Vaordle: AICI; hiidroliiiisub rohkem (tema
T 1,39-10 hiidroliitisimaar on suurem st annab lahusesse 1,26-1077
Kd - - 2 - - ] ! . - - 2,2:10% -
rohkem H*-ioone) kui NH,CI. Mida rohkem H*- >

ERINEVATE NORKADE HAPETE LAHUSTE pH MAARAMINE
Mida suurem on happe dissotsiatsioonikonstant,
. seda tugevama happega meil tegu on
. seda rohkem on happe dissotsieerunud
. seda rohkem on lahuses H*-ioone
. seda madalam tuleb pH.
NB! SAMA KEHTIB KA ALUSTE KOHTA
ERINEVATE NORKADE ALUSTE LAHUSTE pH MAARAMINE
Mida suurem on aluse dissotsiatsioonikonstant,
seda tugevama alusega meil tegu on
seda rohkem on alus dissotsieerunud
seda rohkem on lahuses OH™-ioone
seda korgem tuleb lahuse pH.

ARVUTUSTES KASUTATAKSE esimest
DISSOTSIATSIOONIKONSTANTI (teised astmed vdib
arvestamata jitta).

ioone lahuses, seda madalam pH.

Vordle: rida NaNO,-st Na,S-ni:
Na,S hiidroliiiisub rohkem (tema hiidroliiiisiméér on suurem st annab

lahusesse rohkem OH-ioone) kui NaNO,. Mida rohkem OH™-ioone lahuses,

seda kdrgem pH.

Ulesanne 6. Millise soola (Fe2(S04)3 , Cu(NOs),, CH;COONa, KHS, NiSO4, NH4CI) 0.1 M

SOOLA VESILAHUSTE pH MAARAMINE
. Mida véiksem on ndrga elektroliiidi viimase astme
dissotsiatsioonikonstant, seda rohkem sool hiidroliitisub.
ARVUTUSTES KASUTATAKSE viimast
DISSOTSIATSIOONIKONSTANTI

vesilahuse pH on koige madalam? Vastus: Fez(S04)3 - raud(lll)sulfaat

Lahenduskdik:

NB! vastused voivad numbriliselt veidi erineda - s6ltub millist allikat kasutate st kust

on voetud dissotsiatsioonikonstandid. Arvutustes on kasutatud lihtsustatud valemeid, sest

antud juhtudel on see mdistlik vorreldes hiidroltitisimaarasid.
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