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Ανύψωση του σημείου βρασμού και ταπείνωση του σημείου πήξης
Ανύψωση  σημείου βρασμού

· Το πέρασμα για κάθε ουσία από τη μία φάση στην άλλη είναι στενά συνδεδεμένο με την τάση των ατμών της ουσίας. Ως σημείο βρασμού (ή σημείο ζέσεως) ορίζεται η θερμοκρασία εκείνη στην οποία η τάση των ατμών ενός υγρού εξισώνεται με την εξωτερική πίεση. Στην περίπτωση του καθαρού νερού αυτό συμβαίνει στους 100 (C (κανονικό σημείο βρασμού του νερού). Ωστόσο, σ' ένα υδατικό διάλυμα η τάση των ατμών του διαλύματος είναι μικρότερη από εκείνη του νερού, με αποτέλεσμα το σημείο βρασμού να ανυψώνεται. Μάλιστα, όσο μεγαλύτερη είναι η συγκέντρωση του διαλύματος, τόσο μικρότερη είναι η τάση των ατμών του διαλύματος, άρα και τόσο μεγαλύτερη είναι η ανύψωση του σημείου βρασμού. Συνεπώς, η ανύψωση του σημείου βρασμού του διαλύτη εξαρτάται από τη συγκέντρωση του διαλύματος και μάλιστα ισχύει:  

· Σε αραιά μοριακά διαλύματα μη πτητικών ουσιών η ανύψωση του σημείου βρασμού του διαλύτη είναι ανάλογη προς τη μοριακότητα κατά βάρος  (molality) του διαλύματος. 

Δηλαδή, 
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όπου,  

ΔΤb:  η ανύψωση  σ.β. του διαλύτη (σ.β. διαλύματος - σ.β. διαλύτη), 

m:  η μοριακότητα κατά βάρος του διαλύματος (molality)  

Κb:  σταθερά ανύψωσης σ.β. ή σταθερά ζεσεοσκοπίας, η οποία εξαρτάται από τη φύση του διαλύτη. Όταν η μοριακότητα κατά βάρος του διαλύματος είναι 1 m, τότε η τιμή της ΔΤb είναι αριθμητικά ίση με την Κb. 

·  Η παραπάνω σχέση ανταποκρίνεται πολύ καλά σε αραιά διαλύματα μη πτητικών, μοριακών ενώσεων (μη ιοντικών και μη πολυμεριζομένων). Όμως, με κάποια τροποποίηση μπορεί να εφαρμοστεί και για αραιά διαλύματα ηλεκτρολυτών .   

· Ζεσεοσκοπία ονομάζεται η μέθοδος προσδιορισμού της σχετικής μοριακής μάζας (μοριακό βάρος) με βάση τη μέτρηση πειραματικά του ΔΤb, εφαρμόζοντας τον παραπάνω νόμο:



                        m ουσίας . 1000


     ΔΤb = Kb m  = Kb                                                             

                                   Μr ουσίας . m διαλύτη

όπου,
m ουσίας : η μάζα της διαλυμένης ουσίας

Μr ουσίας: η σχετική μοριακή μάζα της διαλυμένης ουσίας και

m διαλύτη: η μάζα του διαλύτη.

Ταπείνωση σημείου πήξης 

Με την ίδια λογική, το σημείο πήξης ενός διαλύματος είναι  χαμηλότερο από εκείνο του καθαρού διαλύτη. Έτσι, το θαλασσινό νερό, που είναι πλούσιο σε άλατα, δεν πήζει τόσο εύκολα όσο το νερό των λιμνών και των ποταμών. 

Όμως, ας δούμε τι συμβαίνει, όταν διάλυμα NaCl ψυχθεί προοδευτικά. Κατ’ αρχάς το διάλυμα δεν πήζει στους 0 oC, όπως το καθαρό νερό, αλλά  σε χαμηλότερη θερμοκρασία, οπότε σχηματίζεται πάγος, ο οποίος είναι καθαρό νερό. Μ΄ αυτό τον τρόπο το διάλυμα γίνεται πυκνότερο σε NaCl, αφού η ίδια ποσότητα άλατος μένει διαλυμένη σε λιγότερο νερό. Καθώς σχηματίζεται πάγος, η θερμοκρασία πέφτει ακόμη περισσότερο, οπότε νέες ποσότητες πάγου σχηματίζονται, αφήνοντας πίσω ολοένα και πυκνότερο κάθε φορά διάλυμα. Η πορεία αυτή συνεχίζεται μέχρις ότου το διάλυμα γίνει κορεσμένο σε NaCl.  Τότε, το διάλυμα παίρνει την ελάχιστη τιμή θερμοκρασίας, η οποία ονομάζεται ευτηκτική θερμοκρασία  του διαλύματος. 

· 
Η ταπείνωση  του σημείου πήξης του διαλύτη εξαρτάται από τη συγκέντρωση του διαλύματος και μάλιστα ισχύει: 

· Σε αραιά μοριακά διαλύματα η ταπείνωση του σ.π. είναι ανάλογη προς  τη μοριακότητα κ.β. (molality) του διαλύματος.

 Δηλαδή:

 

όπου, 

ΔΤf : η ταπείνωση  σ.π. του διαλύτη (σ.π. διαλύτη ( σ.π. διαλύματος), 

m : η μοριακότητα κατά βάρος του διαλύματος (molality)  

Κf : σταθερά ταπείνωσης σ.π. ή σταθερά κρυοσκοπίας, η οποία εξαρτάται από τη φύση του διαλύτη. Όταν η μοριακότητα κατά βάρος του διαλύματος είναι 1 m, τότε η τιμή της ΔΤf είναι αριθμητικά ίση με την Κf .

· Γενικά αναφέρουμε ότι οι μεταβολές στο σ.π., που προκαλούνται κατά τη διάλυση μιας ουσίας σ' ένα διαλύτη, είναι πιο σημαντικές από τις αντίστοιχες του σ.β. Για το λόγο αυτό, και επειδή το σ.π. μετράται πειραματικά με μεγαλύτερη ακρίβεια από το σ.β., η  κρυοσκοπία βρίσκει πολλές εφαρμoγές. 

· Κρυοσκοπία ονομάζεται η μέθοδος προσδιορισμού της σχετικής μοριακής μάζας με βάση τη μέτρηση πειραματικά του ΔΤf, εφαρμόζοντας τον παραπάνω νόμο:



                       m ουσίας . 1000


      ΔΤf = Kf  m = Kf                                                                  

                                          Μr ουσίας . m διαλύτη

όπου,
m ουσίας  : η μάζα της διαλυμένης ουσίας

Μr ουσίας   : η σχετική μοριακή μάζα της διαλυμένης ουσίας και

m διαλύτη: η μάζα του διαλύτη.



Παρακάτω δίνεται πίνακας με τις τιμές  των Kb και  Kf  διαφόρων διαλυτών με τις αντίστοιχες τιμές των σ.β. και σ.π.  

  

 Διαλύτης                               Kb             σ.β.            Kf       σ.π.

    


        oC m-1       o C         oC m-1     o C 

νερό, H2O                             0,52         100,0              1,86      0,0

χλωροφόρμιο, CHCl3           3,63           61,2             4,68     -63,5                      

βενζόλιο, C6H6                     2,53           80,1             5,12       5,5

τετραχλωράνθρακας, CCl4    5,02           76,8             29,8    -22,3                      

οξικό οξύ, CH3COOH          3,08          118,5            3,59     16,6

αιθανόλη, C2H5OH               1,07           78,3                                  

καμφορά,C10H16O                                                      40,0    179,5

                              *τα σ.β. και σ.π. αναφέρονται στις κανονικές τους τιμές
Μιλώντας γενικά πρέπει να αναφέρει κανείς, ότι η διάλυση 1 mol μιας ουσίας δε δημιουργεί πάντα και 1 mol σωματιδίων στο διάλυμα. Το διαλυμένο σώμα μπορεί να διίσταται (ή ιοντίζεται) πλήρως ή μερικώς σχηματίζοντας έτσι μεγαλύτερο αριθμό σωματιδίων. Στον αντίποδα αυτού είναι δυνατό τα μόρια του διαλυμένου σώματος να συμπυκνώνονται ή να πολυμερίζονται ή να συσσωματώνονται πλήρως ή μερικώς προς μεγαλύτερα συγκροτήματα, οπότε βέβαια ο αριθμός των ανεξαρτήτων σωματιδίων μικραίνει. Τέτοιες πληροφορίες για διάσταση ή πολυμερισμό συχνά προκύπτουν από τη μελέτη των προσθετικών διαλυμάτων του διαλύματος. 


Παράδειγμα 1.6

Διαλύονται 3 g θείου σε 100 g κυκλοεξανίου και το σχηματιζόμενο διάλυμα έχει σημείο πήξης 4,16 (C. Να βρεθούν:

α. Η πειραματική σχετική μοριακή μάζα του θείου .

β. Η ατομικότητα του θείου (ο μοριακός του τύπος)

γ. Η ακριβής σχετική μοριακή μάζα του θείου

Δίνονται Ar S = 32, Kf κυκλοεξανίου = 20 (C m-1 και σημείο πήξεως του κυκλοεξανίου: 6,5 (C.

ΛΥΣΗ

α. Στο βασικό τύπο: ΔTf = Kf  m 
θέτουμε ΔTf  = (6,5 – 4,16) (C = 2,34 (C, Kf  = 20 (C/m
Υπολογίζουμε τη molality:

Σε 100 g κυκλοεξανίου διαλύονται 3 g S
Σε 1000 g  κυκλοεξανίου διαλύονται x;
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Έτσι έχουμε: 
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β. Αν ο μοριακός τύπος του S είναι Sx, δηλαδή η ατομικότητά του είναι x, έχουμε: Μr Sx=256,4  ή 32 x = 256,4 ή x =8,01. Άρα, το x θα είναι 8 και ο μοριακός τύπος του θείου είναι S8. 

γ. Από το μοριακό τύπο τώρα υπολογίζουμε την ακριβή σχετική μοριακή μάζα του θείου: Μr ακριβές = 8 ( 32 = 256

Εφαρμογή

Η προπανόνη βράζει στους 56,38 (C. Διάλυμα περιέχει 20 g προπανόνης και 1,41 g οργανικού στερεού Χ διαλυμένου στην προπανόνη. Το σημείο βρασμού του διαλύματος είναι 56,88 (C. Ποια είναι η σχετική μοριακή μάζα του Χ, αν η ζεσεοσκοπική σταθερά της προπανόνης είναι                   Κb =1,67 (C/ m. 








































( Κανονικό σ.β. είναι η θερμοκρασία στην οποία η τάση ατμών της ουσίας είναι 1 atm.

















 








Η εξίσωση της ανύψωσης του σ.β ισχύει με  την προϋπόθεση ότι:


- η διαλυμένη ουσία είναι μη πτητική


- το διάλυμα είναι αραιό


- το διάλυμα είναι μοριακό, δηλαδή η διαλυμένη ουσία είναι υπό μορφή μορίων.

















( molality: εκφράζει τον αριθμό των mol της διαλυμένης ουσίας σε 1000 g διαλύτη. Δηλαδή, αν έχουμε 0,3 mol διαλυμένης ουσίας σε 1000 g διαλύτη η molality είναι 0,3 m.
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ΔΤf  = Kf  m



































( Κανονικό  σ.π. είναι το σ.π. της ουσίας σε πίεση 1atm. 












































Η εξίσωση της ταπείνωσης του σ.π. ισχύει με  την προϋπόθεση ότι:


- το διάλυμα είναι αραιό


- το διάλυμα είναι μοριακό, δηλαδή η διαλυμένη ουσία είναι υπό μορφή μορίων.
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Η προσθήκη αντιπηκτικών υγρών στο νερό των ψυγείων των αυτοκινήτων, όπως π.χ. της γλυκόλης C2H4(OH)2 αποτελεί μια εφαρμογή της ταπείνωσης του σ.π. Άλλη εφαρμογή είναι η χρησιμοποίηση αλάτων, όπως NaCl και  CaCl2 για το λιώσιμο  των πάγων στους χιονισμένους δρόμους.



































































































































ΣΧΗΜΑ 1.14   Διάταξη για τον υπολογισμό του σημείου πήξης ενός υγρού.




















ΠΙΝΑΚΑΣ 1.5  Σταθερές ανύψωσης  σ.β. και  ταπείνωσης σ.π. με τις αντίστοιχες τιμές των σ.β. και σ.π.  χαρακτηριστικών διαλυτών.





ΔΤb  =  Kb m
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