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РАСТВОРЫ. СВОЙСТВА И СОСТАВ РАСТВОРОВ 

 

1.Основные понятия. Растворимость. 

 

В основном реакции в природе происходят в растворах, которые имеют различ-

ный состав и структуру. Растворы являются особым видом смесей химических ве-

ществ. Основные признаки растворов – это однородность и устойчивость во време-

ни. 

Истинные растворы – гомогенные, термодинамические, устойчивые системы, 

которые состоят из растворённого вещества и растворителя, а также продуктов их 

взаимодействия. Раствор всегда состоит из 2-х и более компонентов. 

Растворитель – это компонент, фазовое состояние которого не изменяется при 

растворении. Основной растворитель – это вода. 

  По отношению к воде различают гидрофильные и гидрофобные вещества. 

  По агрегатному состоянию растворы классифицируются на: 

 газообразные; 

 жидкие; 

 твёрдые. 

  По качественному составу растворы подразделяются на: 

 концентрированные, разбавленные;  

 насыщенные -равновесные, термодинамические, малоустойчивые системы, ха-

рактеризующиеся максимальным (предельным) растворением вещества без образо-

вания осадка; 

 перенасыщенные (растворённое вещество выпадает в осадок); 

 ненасыщенные (вещество ещё может раствориться). 

Растворимость – это способность веществ растворяться друг в друге, количе-

ственно характеризуется коэффициентом растворимости (к или р) – это масса рас-

творённого вещества, приходящаяся на 100 или 1000г растворителя, в насыщенном 

растворе  при определённой температуре. 

Растворение начинается с того, что молекулы растворителя «прокладывают 

себе путь» между молекулами растворяемого вещества. Это может происхо-

дить только в том случае, если силы притяжения между молекулами раствори-

теля, с одной стороны, растворителя и растворяемого вещества – с другой, 

примерно одинаковы. Отсюда следует правило растворимости: подобное рас-

творяется в подобном (имеется в виду «подобное» по полярности). Вода и 

бензин не смешиваются, поскольку полярные молекулы воды сильно притяги-

ваются друг к другу, и молекулы углеводорода не могут проникнуть между 

ними. В то же время бензин легко смешивается с тетрахлоридом углерода, 

причем и тот, и другой служат хорошими растворителями для многих нерас-

творимых в воде неполярных веществ, таких, как жиры или парафины. Вода, в 
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свою очередь, растворяет большинство ионных веществ, например, поварен-

ную соль или питьевую соду (гидрокарбонат натрия NaHCO3), а также поляр-

ные неионные соединения, такие, как спирт, сахар (молекула которого содер-

жит множество ОН-групп), крахмал и витамин С. Ни одно из этих веществ не 

растворяется ни в бензине, ни в других углеводородах.  

При растворении ионных соединений в воде или других полярных раство-

рителях ионы «вытягиваются» из кристаллической решетки силами притяже-

ния молекул растворителя, при этом они сольватируются, т.е. более или менее 

прочно связываются с молекулами растворителя (в уравнении это не отраже-

но), так что, например, ионы натрия находятся в виде Na
+
(H2O)x. Хорошо рас-

творимый в воде газ хлороводород тоже диссоциирует на ионы водорода и 

хлорид-ионы. 

Молекулы воды притягивают ионы водорода, и образуются ионы гидроксо-

ния Н3О
+
. Менее полярные соединения (спирты или сахара и т.п.) в воде почти 

не диссоциируют. Иногда вещество начинает растворяться в результате хими-

ческой реакции, которая изменяет его свойства. Так, мрамор (или известняк 

СаСО3) в чистой воде практически нерастворим, но растворяется в воде под-

кисленной. 

Молекулы некоторых твердых веществ настолько прочно связаны друг с 

другом, что эти вещества не растворяются ни в одном растворителе, за исклю-

чением тех, с которыми взаимодействуют химически. В качестве примеров 

можно привести алмаз, графит, стекло и песок. 

Растворимость жидкостей и твердых веществ обычно увеличивается при 

повышении температуры, поскольку при этом возрастает энергия движения 

(кинетическая энергия) молекул и уменьшается их взаимное притяжение. Из-

менение давления мало влияет на растворимость, так как объем при растворе-

нии меняется незначительно. Гораздо больше давление влияет на раствори-

мость газов. Газ лучше растворяется при увеличении давления, под действием 

которого часть его молекул переходит в раствор. При повышении температуры 

растворимость газов снижается – кинетическая энергия молекул возрастает, 

они быстрее движутся и легче «вырываются» из растворителя. 

 

2.Термодинамика процесса растворения 

 
Процесс растворения связан с диффузией, т.е. с самопроизвольным распределе-

нием частиц одного вещества между частицами другого. В результате изменения 

структуры компонентов при переходе из индивидуального состояния в раствор, а 

также в результате происходящих при этом взаимодействий изменяются свойства 

системы. На это указывает, в частности, наличие тепловых (∆Н) и объемных (∆V) 

эффектов при растворении.  
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Растворение можно рассматривать как совокупность физических и химических 

явлений, разделяя его на три процесса:  

а) разрушение химических и межмолекулярных связей в растворяющихся газах, 

жидкостях или твердых веществах, требующее затраты энергии и происходящее с 

увеличением беспорядка (∆Н1> 0, ∆S> 0); этот процесс называется фазовым перехо-

дом;  

б) химическое взаимодействие растворителя с растворяющимся веществом с об-

разованием новых соединений − сольватов (или гидратов) − и сопровождающееся 

выделением энергии и уменьшением беспорядка (∆Н2 < 0, ∆S< 0); этот процесс 

называется гидратацией;  

в) самопроизвольное перемешивание раствора и равномерное распределение 

сольватов (гидратов) в растворителе, связанное с диффузией и требующее затраты 

энергии (∆Н3> 0, ∆S> 0); этот процесс называется диффузией.  

Суммарная энтальпия процесса растворения (∆Н = ∆Н1 + ∆Н2 + ∆Н3) может быть 

положительной (эндотермическое растворение) и отрицательной (экзотермическое 

растворение), причём ∆Н3 обычно значительно меньше других эффектов; энтропия 

также может возрастать или уменьшаться.  

Таким образом, процесс растворения можно записать: 

Растворяемое вещество + растворитель  ↔  вещество в растворе ± Q. 

Растворение - самопроизвольный процесс, поэтому ΔGрастворения<0. Величина и 

знак ΔGрастворения определяются энтропийным и энтальиийным факторами: 

ΔGрастворения = ΔHрастворения
—

TΔSрастворения. 

Энтальпию растворения кристаллического вещества ионного типаможно рас-

сматривать как сумму энтальпии фазового перехода (ф.п.) и энтальпии сольватации 

(если растворитель вода, то энтальпии гидратации): ΔНрастворения – ΔНф.п. + ΔНгидр., 

где ΔHрастворения - изменение энтальпии при образовании бесконечно разбавленного 

раствора из ионного кристалла и растворителя; ΔНф.п. - изменение энтальпии при 

взаимном удалении ионов в процессе разрушения кристаллической решетки соли; 

ΔНгидр. - изменение энтальпии при гидратации стехиометрической смеси положи-

тельных и отрицательных ионов. 

Борьба двух вкладов в последнем приведенном уравнении определяет знак теп-

лового эффекта растворения соли (экзотермический или эндотермический), так как 

ΔНф.п. большая эндотермическая величина (ΔНф.п. > 0). а ΔНгидр.- близкая к ней по 

абсолютному значению экзотермическая величина (ΔНгидр.< 0). 

Таким образом: 

а) если | ΔНф.п. | > | ΔНгидр.|, то ΔНрастворения>0, процесс эндотермический; 

б) если | ΔНф.п.. I< | ΔНгидр. |. то ΔНрастворения< 0. процесс экзотермический.  

Процесс растворения зависит и от энтропийного фактора: ΔSрастворения = ΔSф.п. 
+
ΔSгидр. 

При растворении твердых веществ ΔSф.п. > 0. Гидратация означает упорядочение 

состояния системы (происходит уменьшение числа частиц) и в этом случае ΔSгидр.< 
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0. Однако, по абсолютной величине ΔSгидр. невелико, то есть |ΔSф.п.| > | ΔSгидр|, по-

этому, растворение твердых веществ всегда сопровождается возрастанием энтропии 

раствора. 

Процесс растворения газа в жидкости, как правило, экзотермический (ΔНрастворе-

ния<0). Эта общая закономерность для растворов газов в жидкостях имеет, однако, 

некоторые исключения. Так, растворимость благородных газов в жидких углево-

дородах возрастает при повышении температуры. Процесс образования насыщенно-

го раствора в данном случае - эндотермический. 

С точки зрения термодинамики все растворы можно разделить условно на две 

группы: идеальные и неидеальные (реальные) растворы. Идеальные растворы — это 

такие растворы, у которых отсутствуют все виды взаимодействий между частицами 

растворенного вещества и частицами растворителя. Для идеальных растворов 

ΔНрастворения = 0, т.к. ΔGрастворения =  ΔНрастворения – TΔSрастворения   и 

ΔНрастворения = 0, то ΔGрастворения = – TΔSрастворения.  

Так как, ΔGрастворения< 0, то единственная движущая сила образования идеального 

раствора - увеличение энтропии. Идеальных растворов в природе нет. Но по свой-

ствам к ним приближаются реальные, сильно разбавленные растворы, в которых 

взаимодействие между частицами становится настолько малым, что его можно не 

учитывать. 

Обычно свойства разбавленных растворов делят на две группы. К первой отно-

сятся свойства, не зависящие для данного растворителя от природы растворенного 

вещества, а зависящие от числа растворенных частиц. Эти свойства называются 

коллигативными. 

К коллигативным свойствам относятся: осмотическое давление, понижение дав-

ления насыщенного пара растворителя над раствором, понижение температуры за-

мерзания растворов по сравнению с чистым растворителем, повышением темпера-

туры кипения растворов по сравнению с чистым растворителем. Следует иметь в 

виду, что при одной и той же концентрации растворов электролита и неэлектролита, 

общее число частиц в растворе электролита будет больше с учетом процесса диссо-

циации. 

Ко второй группе относятся свойства, зависящие от природы растворенного ве-

щества. Это электрическая проводимость, оптические (поглощение, преломление и 

т.д.) объемные и другие свойства. 

 

7.3.Количественный состав растворов. Типы концентраций 

 

Свойства растворов определяются качественным и количественным составом 

раствора. Содержание компонентов в растворе может непрерывно изменяться в не-

которых пределах. Количественной характеристикой растворов является концен-

трация. 
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Концентрация – это количество растворенного вещества, содержащееся в еди-

нице массы или объеме раствора. Ее можно выразить в таких единицах, как, напри-

мер, г/л (число граммов вещества в литре раствора).  

Массовая доля вещества (ω) — отношение массы данного веществаm(х) в рас-

творе к массе всего раствора m: 

ωх= mх/ mр-ра. 

Массовая доля — безразмерная величина. Ее выражают в долях отединицы или 

в процентах. 

Объемная доля вещества(φ) выражается в долях единицы или процентах и чис-

ленно равна отношению объема жидкого или газообразноговещества к общему объ-

ему раствора или смеси: 

φх= Vx/ Vр-ра. 

Иногда концентрацию измеряют в процентах. При этом необходимоуказывать, 

какие проценты имеются в виду: весовые или объемные.Например, 10%-ный рас-

твор спирта в воде – это раствор, содержащий10 объемов спирта и 90 объемов воды 

(объемные проценты 10є), а 10%-ный раствор хлорида натрия в воде — раствор, в 

котором на 10 массовых единиц вещества приходится 90 массовых единиц воды 

(массовыепроценты). 

Молярная доля растворенного вещества(χ) численно равна отношению химиче-

ского количества растворенного вещества к суммарномучислу моль всех компонен-

тов раствора или смеси: 

χх= nх/ Σni. 

Молярная концентрация С(х) показывает химическое количество растворенного 

вещества в молях, которое содержится в 1 дм
3
 раствора, и выражается в моль на 

литр (моль/дм
3
): 

Сх = nх / Vр-ра. 

Так, децимолярный (сокращенно 0,1М) раствор хлорида натрия содержит 0,1 

моль (или 5,8443 г) NaCl в 1 дм
3
 раствора. 

Моляльность раствора (bх) – это отношение к количеству растворенной порции 

частиц к массе порции растворителя (mраствор). Так, 0,1 моляльный раствор хлори-

да натрия в воде содержит 0,1 моль (или 5,8443 

г) NaCl в 1000 г Н2О. Эта единица используется реже, чем молярность. 

bx = nx·1000/ mраствор. 

Молярная концентрация эквивалента С(1/z(х)) (нормальность) показывает хи-

мическое количество эквивалента растворенного веществав молях, которое содер-

жится в 1 дм
3
 раствора, и выражается в моль надециметр кубический: 

С(1/zх) = n(1/zх) / Vр-ра. 

Для систем, в которые входят кислоты, основания и соли, эквивалент – это ко-

личество вещества, которое расходуется при взаимодействии с 1 моль ионов водо-

рода Н+. 
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