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1799: Proust – állandó súlyviszonyok törvénye: adott vegyületben, az bárhonnan származik is, bármilyen módon állították elő, az alkotóelemek súlyaránya szigorúan állandó, és jellemző az adott vegyületre. (többszörös súlyviszonyok törv.: ha két elem többféle összetételű vegyületet alkot, az alkotórészek súlyarányai úgy aránylanak egymáshoz, mint a kicsiny egész számok) Az állandó súlyviszonyok értelmezésére dolgozta ki Dalton az atommolekula-elméletét: a testeket parányi részecskék halmazának kell felfogni. A kémiai elemek építőkövei az atomok (tömegükben tovább nem oszthatók) Egy vegyület legkisebb része a molekula, amelyben a tömegviszonyok érvényesek. A molekulák az elemek atomjaiból tevődnek össze. Ugyanannak az elemnek az atomjai egymás között minden tekintetben megegyeznek. Ugyanannak a vegyületnek a molekulái is megegyeznek, így a bennük foglalt atomok száma és elrendezése is azonos.

Daltoni felfedezések mai szemmel: 1.az atomok önmagukban is bonyolult szerkezettel rendelkeznek 2.ugyanazon elemnek különböző tömegű atomjai vannak (izotópok) 3.a vegyületek nem mindig molekuláris felépítésűek (ionos vegyületek) 4.azonos atomokból, változatlan súlyarányban különböző tulajdonságú molekulák is felépíthetők (izoméria)          A daltoni atomelmélet nem tud egyértelmű választ adni a molekulák tényleges összetételére. A vegyülő gázokkal kapcs. megfigyelések nagy jelentősség. Gay-Lussac – vegyülő gázok térfogati törvénye: gázreakciókban az egymással vegyülő és keletkező gázok térfogatai azonos nyomáson és hőm-en úgy aránylanak egymáshoz, mint a kis egész számok. Ez úgy nem értelmezhető, hogy a gázok atomok halmazai. 1811-ben Avogadro megoldotta, molekulát tekintette a gázok legkisebb részének: Azonos t-ű és p-ú gázok = térfogataiban azonos a molekulák száma. A relatív molekulatömegek viszonyítási alapjául az oxigén szolgált. (majdnem minden elemmel vegyületet alkot). 1 mol anyagban 6*10^24 db molekula van – Avogadro állandó. Segítségével a molekula tényleges tömege meghatározható, ha a moltömeget elosztjuk az állandóval. A gázok moláris térfogata azonos t-en és p-on állandó. Megpróbálták kiterjeszteni a molekula fogalmát szilárd halmazállapotú elemekre és vegyületekre. Ezen anyagok többsége nem tekinthető molekuláris felépítésűnek. A molekuláris felépítésű elemek sem állnak minden esetben kétatomos molekulából, az Avogadro tétel közvetlenül nem alkalmazható az atomok viszonylagos tömegének meghatározásához. A 20-30as évekre kialakult az atomfogalom, az atom két fő részre osztható: + töltésű atommag (90%) és – tölt elektron. Atommag: protonok, neutronok- nukleonok. Protonok száma= rendszám. Protonok+neutronok száma= tömegszám. Az azonos rendszámú de kül tömegsz atomok az izotópok. ’61től az atomtömegeket a C 12es izotópjára vonatkoztatták. A relatív atomtömeg egy viszonyszám, mely azt fejezi ki, hogy az illető elem egy atomjának tömege hányszor nagyobb a 12es tömegszámú C izotóp tömegének 1/12ed részénél. ’71ben a mólt, mint az anyagmennyiség mértékegységét felvették az SI mértékegységrendszerbe. A mól: annak a rendszernek az anyagmennyiségét jelöli, amely annyi önálló részecskét, vagy képlettel kifejezhető csoportot tartalmaz, mint ahány atom van 12 g tömegű 12es tömegszámú szénizotópban. A vegyületeket egyértelmű szimbólumokkal, kémiai képletekkel jelöljük. Ezeket a képleteket nevezzük sztöchiometriai v tapasztalati képleteknek. Az elemek szimbólumait vegyjelnek nevezzük. A vegyjelek és képletek segítségével a kémiai változások minőségi és mennyiségi viszonyai röviden leírhatók – sztöchiometriai egyenletek. Vegyjelek elé írt számok – sztö. Számok. Az egyenletek a tömegmegmaradás elvét és a Dalton és Avogadro elméletekben foglaltakat fejezi ki. Kifejezi a minőségi változást és megmutatja a folyamat mennyiségi viszonyait. Felírás: bal old – egymásra ható anyagok, jobb old – termékek és azok a műveletek elvégezhetők, amik az algebrai egyenleteknél. Kiolvasható: egy reakcióban mekkora anyagmennyiségek reagálhatnak egymással maradék nélkül.
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Az atom egyenlő mértékben tartalmaz + ill. – részeket, mivel az elemek semlegesek. Thomson – mazsolamodell: az atomban a + és – töltések rendszertelenül úgy helyezkednek el, mint mazsolák a kalácsban. A színképek szoros összefüggésben vannak az atomok szerkezetével, ezért a modellek próbája volt, hogy segítségükkel mennyire volt lehetséges az atomok színképének értelmezése. Atomok szerkezete: Rutherford szóráskísérletei: alfa részecskéket bocsátottak különböző fémfóliákon keresztül. A + töltésűek nem tértek el lényegesen az egyenes vonaltól, egyesek visszaverődtek. Alfa részecskék eltérülése: a fóliát alkotó atomok nagy tömegű + töltésű centrumokat tartalmaznak. Az atom tömegének túlnyomó része a + töltésű centrumban van, amelyet atommagnak nevezett el. Eltérülés: az azonos + tölt részecskék elektrosztatikus taszításának eredménye. Az atommag igen kicsi: kevés számú részecske térült el. Sugara kb. 10^-13cm. Bolygómodell: atom= nagy tömegű +töltésű atommag + tőle visz nagy távolságban lévő tetszőleges sugarú körpályán keringő elektron. Elmélet hibája: elektron gyorsuló mozgása elektromágneses teret kellene hogy létrehozzon, ami E igényes folyamat, így az elektron rövid idő alatt beleesne a magba. Az atomok stabilak. Bohr továbbfejlesztése – 1. posztulátum: a H atom 1 + tölt részecskéből és 1 elektronból áll, az e r sugarú pályán kering az atommag körül E veszteség nélkül. 2. p.: az e nem keringhet tetszőleges sugarú pályán. 3. p.: az adott pályán keringő e E-ja kötött. 4. p.:  az egyik kötött pályáról egy másik kötött pályára történő átmenetnél az e által felvett v. kisugárzott E megegyezik a két különböző pályán lévő e E-jának különbségével. deltaE=h*v, h-Planck állandó, v- elnyelt v kisugárzott elektromágneses sugárzás frekvenciája.

Az atom összes E-ja az az E, amely felszabadul, ha az atom az atommagból és elektronokból létrejön. Az Eváltozás mértékét negatív előjellel látjuk el, mivel a rendszer(itt: az atom) összenergiája csökken, tehát az atommaghoz legközelebb lévő pálya E-ja a legnagyobb negatív érték és távolodva egyre kisebb negatív érték. Bohr-elmélet alapján értelmezhető a H atom színképe, az egynél több elektront tartalmazó színképet nem tudja értelmezni.

De Broglie – minden e-hoz egy hullámot rendelhetünk, melynek hullámhossza fordítottan arányos az e p impulzásával, lendületével. P=me.v (lambda=h/p). Heisenberg- az atomok e-jainak helyét és impulzusát egyidejűleg pontosan meghatározni nem lehet. 

Kvantumszámok – az atom minden e-ját 4 kvszám határozza meg. Főkvszám jele n, értékei 1,2,3…, K,L,M hély. Mellékkvszám jele fí, az e perdületértékét, az atomi pálya alakját adja meg, alhélynak nevezik, értékei: 0,1,...n-1. A mágneses kvszám a perdület mint vektor mennyiség lehetséges térbeli orientációinak számát adja meg mágneses térben. A spinkvszámot az atomszínképek finomszerkezetének vizsgálata során vezették be. Jele s, értékei -1/2 +1/2
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Atompályák: ez e pályáját az atommag terében csak tartózkodási valószínűséggel lehet megadni, egy e atomi pályája az atommag körüli térnek az a része, ahol az e tartózkodási valószínűsége 90%nál nagyobb érték. Az e pályáját a fő, mellék és mágneses kvszám határozza meg. Pauli-elv: egy atomban nem lehet két olyan e, amelynek mind a 4 kvszáma megegyezik. Spinkvszám – 1 atomi pályán max. 2 db e lehet ellentétes spinértékkel. S-pálya 1×2db, p-p 3×2, d-p 5×2, f-p 7×2. A különböző alhéjak energiájának relatív sorrendjét az empirikus szabállyal állapíthatjuk meg, ha 2 alhéj értéke =, a kisebb n értékhez tartozó alhéj E-ja kisebb. Az e-ok az Eminimumra törekvés alapján a növekvő E sorrendjében épülnek be az atompályákra. Így minden atom egyedi elektronkonfigurációval rendelkezik. Ha a főkvszám szá, a mellék betű, atom pályák E sorrendje: 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s. Hund-szabály: az e-ok egy alhéj pályáit egyenként töltik be párosítatlan spinnel, amíg az alhéj félig van betöltve. A félig v teljesen betöltött alhéjnak nagyobb a stabilitása, E-ja kisebb. Főkvszámú héj= vegyértékhéj, ha zárt az elem kémiailag nem reakcióképes. Ilyenek a nemesgázok atomjai. A vegyértékhéj alatti, betöltetlen pályán lévő e-ok, a törzselektronok. Az atom elektromágneses sugárzás v részecskékkel váló ütközés hatására gerjesztődhet, alapállapotból egy magasabb E-jú állapotba kerülhet. Elektron leszakad az atomról, az atom ionizálódik. Egy atom első ionizációs energiáján értjük azt a legkisebb energiát, amellyel az adott atomból egy elektron leszakítható. Az ionizáció során az az elektron távolítható el elsőként, amelynek a legnagyobb a főkvszáma. Ha a vegyértékhéj egynél több alhéján is van e, a legnagyobb mellékkvszámú héj veszít elsőként elektront. A gerjesztett állapot megszűnésekor E szabadul fel és fotonok alakjában sugározódik ki (E=h×v Planck áll. × frekvencia) Az atomok elektronvonzó képességét az elektronnegativitással fejezzük ki. Az elektronaffinitás azt az energiát jelenti, amely akkor szabadul fel, amikor egy alapállapotú atomból egy elektron felvételével alapállapotú negatív ion képződik. Elektronpár – csak spinkvszámban különböző 2 e. A kötésben lévő atomok elektronvonzó képességét az ionizációs E és az elektronaffinitás együttesen jellemzi.

Periódusos rendszer: 1869 – Mengyelejev. Az elemek szinte minden kémiai és fizikai tulajdonságáról megállapítható, h a magtöltés (rendszám) függvényében nem monoton módon, periodikusan változik. A rendszám periodikusan változó tulajdonságai: atomsugár, atomtérfogat, ionsugár, sűrűség, ionizációs E, elektronaffinitás, elektronegativitás, op, fp… a rendszámmal monoton változó jellemzők: karakterisztikus röntgensugárzások frekvenciája.

A hosszú periódusos rendszer az elemeket 7 periódusba osztja, 18 oszlop van. Minden oszlopban a 4. periódustól vannak elemek. Egyes oszlopokba, sorokba tartozó elemeknek közös gyűjtőnevük van. „A” oszlop- főcsoport. I.A.-alkáli fémek, II.A.-alkáli földfémek, VII.A.- halogének, VIII.A.- nemesgázok. IV.A.-VI.A. – az oszlop első eleméről nevezik el, szén, nitrogén és oxigén csop. 57-71 rendszámú elemek: ritka földfémek, 89-109: aktinoidák. Az uránnál nagyobb rendszámú elemeket transzuránnak hívjuk. Van vízszintes, függőleges és átlós hasonlóság. Új szokás az elemeket a legkülső alhéj szerint elnevezni, így megkülönböztetünk s,p,d,f-mező elemeket. D-mező elemei az átmeneti fémek. A periódusos rendszer a kvantummechanika egyik legnagyobb sikere.
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Oxidációs szám – előjeles szám, amely a kötésben lévő atom töltését adja meg. Egyszerű ionok esetében megegyezik az ion töltésszámával. Az összetett ionok és kovalens kötések esetén a kovalens kötéseket létesítő elektronpárokat gondolatban a nagyobb elektronegativitású atomhoz rendeljük, az így kapott töltések adják az oxidációs számot. Ha azonos atomok kapcs, akkor az e-okat 1-1 arányban kell az atomokhoz rendelni. Az oxidációs szám abszolút értéke nem mindig= a vegyértékek számával.

Az atomok elektronvonzó képességét az elektronnegativitással fejezzük ki. Az elektronaffinitás azt az energiát jelenti, amely akkor szabadul fel, amikor egy alapállapotú atomból egy elektron felvételével alapállapotú negatív ion képződik.

Egy atom első ionizációs energiáján értjük azt a legkisebb energiát, amellyel az adott atomból egy elektron leszakítható. Az ionizáció során az az elektron távolítható el elsőként, amelynek a legnagyobb a főkvszáma. Ha a vegyértékhéj egynél több alhéján is van e, a legnagyobb mellékkvszámú héj veszít elsőként elektront. A gerjesztett állapot megszűnésekor E szabadul fel és fotonok alakjában sugározódik ki (E=h×v Planck áll. × frekvencia)

A kötésben lévő atomok elektronvonzó képességét az ionizációs E és az elektronaffinitás együttesen jellemzi.
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Kémiai kötés: szokás kvantumkémia= a kvantummechanikának az a rész, ami a kötésekkel foglalkozik. Az atomok közötti kapcsolatokat alapvetően meghatározza a kölcsönhatásba lépő atomok külső elektronhéjának szerkezete. Ha 2 atom között tartós kapcs alakul ki, akkor a két atom kölcsönhatásban van egymással. A kötés kialakulhat akkor is, ha a két atom tulajdonságai különböző és akkor is, ha hasonló. Feltétel- a létrejövő képződmény E tartalma kisebb legyen, mint a kapcsolódó atomok E-jának összege a kötés kialakulása előtt. Az E csökkenés a kötés stabilitásának a mértéke, ez a kötési E. a kémiai kötések képződése az elektronpárok képz-re vezethető vissza. Ha a két atom elektronegativitása nagyon különböző, akkor a kialakult elektronpár az elektronegatívabb atomhoz fog tartozni. Így az eredetileg semleges atomokból két ellentétes töltéssel rendelkező részecske, ion alakul ki, amelyek elektrosztatikus kölcsönhatásba vannak egymással – ionos kémiai kötés. Ha a két atom elektronegativitásának a különbsége kicsi, akkor a létrejött epár egyik atomhoz sem rendelhető. Ez a típusú kölcsönhatás kovalens kötést hoz létre, a kialakult képződmény pedig molekula. A molekulák kifelé semleges, önállóan is stabil rendszerek. A molekulák közt is vannak kölcsönhatások (másodlagos kémiai kötés), ezek kisebbek az elsődlegesekhez képest. Ha az elektronegativitás 0 (azonos atomok kapcs), ha az elektronegativitás kicsi (fémek), akkor sok ilyen atomból álló rendszer úgy stabilizálódik, h az atomokból leváló elektronok a visszamaradó, jól meghatározott rend szerint elhelyezkedő ionok közösen kialakított potenciális terében viszonylag könnyen mozognak (fémes kötés, fém rács). Az egyes kötéstípusok közötti átmenet folytonos. A fémes és ionos kötés csak kondenzált fázisokban értelmezhető. (pl 2 Na-atom közötti kölcsönhatás még nem fémes kötés). Az atomok kötésállapotának a jellemzésére célszerű a vegyérték fogalma helyett az oxidációs számot használni. Oxidációs szám – előjeles szám, amely a kötésben lévő atom töltését adja meg. Egyszerű ionok esetében megegyezik az ion töltésszámával. Az összetett ionok és kovalens kötések esetén a kovalens kötéseket létesítő elektronpárokat gondolatban a nagyobb elektronegativitású atomhoz rendeljük, az így kapott töltések adják az oxidációs számot. Ha azonos atomok kapcs, akkor az e-okat 1-1 arányban kell az atomokhoz rendelni. Az oxidációs szám abszolút értéke nem mindig= a vegyértékek számával.
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Fázisegyensúlyok: szilárd-folyadék (1.olvadás-kristályosodás), szilárd-gőz (2.szublimáció), folyadék-gőz (3.párolgás-cseppfolyósítás) 1: szilárd anyagok állandó p-on melegítve adott t-en megolvadnak, ezt op-nek nevezzük, kis mértékben függ a nyomástól, értéke: 0,1MPa-ra vonatkoztatjuk, ezen a t-en a rendezett kristályos szerkezet megszűnik. Ált térfogat növekedéssel jár. Ellentétes folyamat: fagyás v kristályosodás, azonos t-en az op-on következik be. Ha az op-on mindkét fázis jelen van – dinamikus egyensúly, melyben időegység alatt azonos számú részecske lépi át a fázishatárokat. Metastabil állapot: kis mértékű külső hatásra hirtelen megszűnő állapot, pl: túlhűtött folyadékok – részecskék hőmozgása érdekében nem indul meg a kristályosodás, ha szilárd anyagot teszünk bele v rázzuk, megindul a gócképződés és a kristályosodás. A kristály mérete függ a góckeletkezéstől és a sebességtől, ha a sebesség nagyobb, mint a növekedésé, akkor mikrokristályos szerkezet, ha fordítva, akkor makrokristályos szerkezet. 

3: a folyadékoknál minden t-en bekövetkezik, zárt rendszerben dinamikus egyensúly. Gőzállapotba kerülés a párolgás, ellentéte a kondenzáció. Zárt rendszer esetén a folyadék feletti, gőzállapotban levő anyag nyomása- egyensúlyi/telített gőznyomás (tenzió), függ az anyagi minőségtől és a t-től. A dinamikus egyensúly csak akkor áll fenn, ha a zárt rendszerben mindkét fázis jelen van. Legkisebb kényszer elve: A dinamikus egyensúly állapotában lévő rendszerekben külső hatásra olyan irányú folyamatok indulnak meg, melyek a külső hatás mértékét csökkentik. Forrás: akkor kezd forrni, ha a gőznyomás eléri a külső nyomást, t=forráshőm (fp), nyitott rendszerre vonatkozik. Akkor indul meg, ha a folyadék belsejében is végbemegy a fázisátalakulás, megindul a buborékképződés, ha ezt vmi gátolja a foly túlhevül, a fp feletti t-en robbanásszerű buborékkép. 

2: szilárd testek párolgása=szublimáció. Szublimációs nyomás-telített gőzp, t emelésével nő, értéke ált kicsi, op ponton nem éri el a külső nyomást, megolvadnak, néhány anyagnál az előtt éri el a külső nyomás értékét, h megolvadna, így légköri nyomáson olvadás nélkül mennek át gőzfázisba, és csak nagyobb p-on hozhatók cseppfolyós állapotba. Pl: elemi állapotú jód.

7. Az anyagok az állapotjelzők értékétől függően mind3 fázisban előfordulhatnak. Fázisdiagram: az összes fázis a hőm függ-ben mutatja a különböző fázisok egyensúlyi nyomásának értékét. Pl: víz – AB görbe a jég-vízgőz kétfázisú rendszer összetartozó gőznyomás és hőm értékeit tünteti fel. A görbe minden pontján a két fázis egyensúlyban van. Ez a görbe a szublimációs görbe. A BC vonal az olvadási görbe, melynek pontjain a jég és a víz van egyensúlyba. Pt felé hajlása jelzi, h az op a nyomással csökken. A legtöbb anyagnál ez az ellenkező irányba hajlik. A BK a tenziógörbe, víz és vízgőz egyensúly. B – hármaspont, mind3 fázis egyensúlya. Ált megjegyzés: a víz fázisdiagramjához hasonlóan tárgyalhatók ugyanazon anyag polimorf módosulatainak egyensúlyai is. A 3as pont minden egykomponensű rendszer fázisdiagramjában megtalálható. Két egyensúlyi görbe metszéspontjából 3. egyensúlyi görbe is kiindul. A tenziógörbe egy meghatározott pontban végződik, K pont, ez a kritikus pont. Itt van a kritikus T ill. p. ebben a pontban eltűnik a folyadék és gőzfázis közötti fázishatár. Ennél magasabb T-en semmilyen nyomáson nem cseppfolyósítható. Ez a gázállapot.

Gibbs: azok a heterogén egyensúlyok, melyeknél a fázisátalakulás során kémiai változás nem történik, a fázisegyensúlyok. A fázisok és komponensek számán kívül a heterogén rendszerek egyensúlyainak megítélése szempontjából fontos azon állapotjelzők számának ismerete, melyek egyértelműen szükségesek a rendszer állapotának jellemzéséhez. Azon állapotjelzők számát, melyeket bizonyos határok között szabadon változtathatunk anélkül, hogy egy meglévő fázis eltűnne, v új fázis keletkezne, szabadsági foknak nevezik. A komponensek száma (K), a fázisok száma (F), és a szabadsági fokok száma (SZ), közötti összefüggés: Sz=K-F+2, ez az egyensúlyban lévő rendszerekre vonatkozik. (B pontban Sz=0, görbék pontján 1, homogén fázisban 2)

8. oldatok azok a több komponensű anyagi rendszerek, amelyekben az oldószer folyadék, az oldott anyag szilárd v gáz. Ha az oldott anyag is folyadék – folyadékelegy. Az oldatok összetételét többféle mennyiségben lehet megadni: térfogattört: fii=Vi/V aVi térfogatú anyag és az oldat térfogatának hányadosa. Tömegtört: wi=mi/m az mi tömegű oldott anyag és az oldat tömegének hányadosa. Tömegkoncentráció: az mi tömegű oldott anyag és az oldat térfogatának hányadosa. Egysége: g/dm3. anyagmennyiség-koncentráció: c=n/V az oldott anyag anyagmennyisége és az oldat térfogatának hányadosa, egység mol/dm3. 

Telített oldat az, amelyben adott t-en az oldott anyag konc-ja a legnagyobb érték. Hígítás- tömegkonc reciproka, megadja, h  a tömegegységnyi  oldott anyag milyen oldattérfogatban találhatók. Jellegzetes tulajdonság, hogy az oldat feletti gőznyomás adott t-en kisebb, mint a tiszta oldószeré. A tenziócsökkenés következménye, hogy az oldott anyag nem párolog és nem fagy ki, csak az oldószer. Egy vizes oldat kisebb t-en fagy meg, mint a tiszta víz és magasabb t-en forr, fagyáspont csökkenés és forr pont emelkedés. Raoult: ez összetétel arányos: delta t=delta tm0*m; delta tf=delta tf0*m – dt0-a mért fagyáspontcsökkenés, dtf-a mért forráspont emelkedés, dm-molalitás, dtm0-molális fagyáspontcsökkenés, dtf0-molális forráspont emelkedés. Molalitás – egységnyi tömegű oldószerben lévő oldott anyagmennyiség. Fp csökk és forrp növ mértéke függ az oldott részecskék számától. Ozmózis: akkor lép fel, ha az oldatot és az oldószert egy féligáteresztő hártya (bizonyos anyagok számára átjárható) választja el. A folyamat koncentráció kiegyenlítésre törekszik. A hártya az oldószer számára áteresztő, a nagyobb konc-jú oldatba oldószer molekulák jutnak. Minden élő sejt sejtmembránja ilyen hártya. Alkalmas nagy moláris tömegű anyagok mol tömegének meghat. Az ozmózisnyomás a hártya 2 oldalán lévő folyadék p-nak különbsége. Avogadro törv itt is érvényes- azonos t-ű és ozmp-úoldatok egyenlő térfogataiban az oldott részecskék száma megegyezik. Azonos ozmózisnyomású oldatokat izotóniás oldatok, ha kisebb az ozmp – hipotóniás, ha nagyobb – hipertóniás. Hiperszűrés – oldatokból az oldószer eltávolítása. 

A 3 tulajdonság – kolligatív tul., mértékük független az oldott anyag minőségétől, csak az oldott részecskék számától függ.

9. a folyadékelegyek komponenseinek, a komponens forráspontkülönbségei alapján történő, szétválasztását nevezzük desztillációnak. A folyadékelegyek forrása a tiszta folyadékfázishoz hasonlóan akkor következik be, amikor az elegy tenziója eléri a külső nyomás értékét. Adott  t-en az egyes komponenseknek különböző a tenziójuk. A folyadékelegyek feletti gőz eltér a folyadékelegy összetételétől. Gőzfázisban nagyobb az alacsonyabb forráspontú komponens móltörtje mint foly fázisban. Folyadékelegyek forralása közben a folyadék és a gőzfázis összetétele folyamatosan változik, így a folyadékelegyek forráspontja nem állandó. A forralás során a visszamaradó folyadék a magasabb forráspontú komponensben egyre gazdagabbá válik. A forráspontváltozás az összetétel függvényében általában eltér a lineáristól és a rendszer természetétől függően különféle alakú görbe szerint történik. Legegyszerűbb eset: pl etiléter-etilalkohol folyadékelegy: bármely összetételű elegy forráspontja a tiszta etiléter és a tiszta etilalkohol forrpontja közé esik, a görbének nincsen minimuma, maximuma. Ilyen esetben lehetőség van a komponensek desztilláció útján történő elválásra. Ha a görbének maximuma v minimuma van, a komponensek desztillációval nem választhatók el, az ilyen elegyek azeotrópos elegyek. Forralás szempontjából úgy viselkednek, mintha egykomponensű rendszerek lennének, de ez nem igaz, mert a p változásakor az azeotrópos elegy összetétele megváltozik. Azt az eljárást, amikor a különböző forráspont-intervallumok átdesztillált anyagot újbóli desztillálásnak vetjük alá, frakcionált desztillációnak nevezzük. A desztillációt a gyakorlatban folytonosan működő készülékben hajtják végre.
10. tömeghatás: (Guldberg és Waage, 1867) egyensúly esetén a reakcióban keletkező termékek egyensúlyi koncentrációinak a sztöchiometriai számnak megfelelő hatványon vett szorzatát osztva a kiindulási anyagok egyensúlyi koncentrációinak a sztöchiometriai számnak megfelelő hatványon vett szorzatával (állandó hőm-en) állandó (K). A törtkifejezés számlálójában kerülnek a termékek egyensúlyi koncentrációi, a nevezőbe pedig a kiindulási anyagok egyensúlyi koncentrációi. K értékét az egyensúlyi koncentrációk határozzák meg. A tömeghatás törvényét a homogén fázisban lévő összetevőkre írjuk fel. Ha külső hatással az egyensúlyi rendszer állapotát megváltoztatjuk, akkor olyan változás indul meg a rendszerben, amely a külső hatás eredményét csökkenti és az egyensúly eltolódik vmilyen irányba.
Azt a folyamatot, amely során a vegyületek alkotó részeikre bomlanak, disszociációnak nevezzük. Oldáskor disszociáció során csak poláris oldószerekben következik be. A folyamat során a vegyületek ionokra disszociálnak. Ezt elektrolitos disszociációnak nevezzük. A folyamat során az oldószer és az oldott anyag közötti kölcsönhatás abban nyilvánul meg, h a képződött ionokat a töltésüktől és méretüktől függő mértékben a poláris oldószermolekulák körülveszik, beburkolják. Ezz általánosságban szolvatációnak nevezzük. Poláris oldószerekben csupasz ionok nem, csak szolvát ionok fordulhatnak elő. A szolvatáció minden esetben exoterm folyamat, és éppen a szolvatációs E az, amely biztosítja a disszociációhoz szükséges E-át. 
Víz ionszorzat: Kv=(OH-)*(H+)=K*(H2O), értéke 25C-on 1,0*10^-14 mol2/dm6 Tiszta vízben v híg vizes oldatban egy adott t-en a H ionok és a hidroxilionok koncentrációjának szorzata állandó. A Kv állandósága azt jelenti, h ha akár a hidroxilionok koncentrációja megváltozik, az olyan mértékben befolyásolja a víz autoprotolízisét, hogy Kv az adott t-en állandó maradjon. Mivel Kv értéke ismert, elegendő a H ionok v a hidroxilionok konc-ját ismerni, és így a másik ion koc-ja meghatározható. A gyakorlati számítások könnyítése érdekében az ionkoncentrációk 10es alapú negatív log-át használják, ez a pH. Értéke 0-14-ig változik, a vizes oldatok kémhatását egyértelműen jellemzi. 0-7 savas, 7-semleges, 7-14 lúgos
Disszociációállandó: (gyenge elektrolitok disszociációs egyensúlyai esetében érvényes a tömeghatás törv.) Kd=(CH3COO-)(H+)/(CH3COOH), nem függ az oldat koncentrációjától, adott t-en állandó. Kd alkalmas egy gyenge sav v bázis jellemzésére. Minél nagyobb Kd értéke, annál jobban disszociál a vegyület.

11. az Arrhenius elmélet szerint savaknak azok a vegyületek tekinthetők, melyek oldatában H+-ionok, és bázisoknak azok, melyekben OH—ionok találhatók. Ez nem eléséges megfogalmazás: vizes oldatokban szabad H+ ionok nem fordulhatnak elő, bármely vegyület savas v bázikus tulajdonsága függ a partnertől is, tehát nem lehet kijelenteni egy anyagról, h savas v bázikus. Sav-bázis elmélet (Brönsted és Lowry) szerint savaknak tekinthetők azok a molekulák v ionok, melyeket adott folyamatban protont adnak le, bázisok, amelyek protont vesznek fel. CH3COOH+H2O – CH3COO- +H3O+ vagy NH3+H2O – NH4+ + OH-. Ha savból proton szakad le a sav bázissá alakul, mivel ellentétes folyamatban protont képes felvenni. Vizes oldatban az egyik konjugált sav-bázis pár maga az oldószer. A víz az ecetsavval szemben bázisként, ammóniával szemben savként viselkedik. Két egymásra ható anyag közül az tekinthető bázisnak, amelynek nagyobb a protonaffinitása, és az a sav, amelynek kisebb a protonaffinitása. Pl: CH3COOH + H2SO4 – CH3COOH2+ + HSO4-. A protonhoz való viszony meghatározó, ezért protolítikus folyamatok.
12. hidrolízisnek az olyan kémiai folyamatokat nevezzük, amelyek során a vegyület a vízzel reakcióba lép és átalakul, ill a víz nem csak oldószerként vesz részt a folyamatban. Meg kell különböztetni a nemelektrolitok és az elektrolitok hidrolízisét. Azok a vegyületek nem elektrolitok, melyeknél víz hatására nem következik be az elektrolitos disszociáció. A nemelektrolitok hidrolízise ált. irreverzibilis folyamat. A gyenge elektrolitok hidrolízise viszont egyensúlyra vezető folyamat. A víz a partnertől függően savként és bázisként is szerepelhet, és reakciókba léphet a gyenge savakból és gyenge bázisokból képződött ionokkal. Ha egy gyenge sav v bázis sóját oldjuk fel vízben, disszociációs egyensúly mellett fellép a hidrolízisegyensúly, mivel a víz reakcióba lép a megfelelő ionokkal. Pl: CH3COO- + Na+ +H2O – CH3COOH + Na+ + OH-. A gyenge savból származó acetát ion a vízzel szemben bázisként viselkedik és a víz autoprotolízise folytán jelenlévő H+-ionokkal rosszul disszociáló savat alkot, így a víz autoprotolítikus egyensúlya eltolódik. És az OH—ionok felszaporodnak az oldatban. Így az említett oldat lúgos. Gyenge sav és erős bázis sója lúgosan hidrolizál felírható a tömeghatás törvénye: K=(HA)*(OH-)/(A-)*(H2O), víz állandó, így összevonható az egyensúlyi állandóval: Kh=K*(H2O)=(HA)*(OH-)/(A-), Kh- hidrolízis állandó, figyelembe kell venni a víz és a képződött gyenge sav disszociációs egyensúlyát: víz – Kv=(H+)(OH-), sav: Kd=(H+)(A-)/(HA). – Kh=Kv/Kd

Gyenge bázis és erős sav sójának hidrolízise: M+ + H2O – MOH + H+, az oldat savas. Pl: NH4+ + Cl- + H2O – NH3 + H3O+ + Cl-. Gyenge bázisoknak tekinthetők ált a többértékű fémek hidroxidjai, több lépésben hidrolizálnak.

Gyenge sav és bázis sójának vízben való oldásakor a hidrolízis bekövetkezik, mivel képződik egy gyenge sav és bázis, van olyan eset, h a kémhatás semleges. Ált: A- + M+ + H2O – MOH + HA, a kémhatás a nagyobb Kd-val rendelkező kémhatása lesz, mert az jobban disszociál.
13. Pufferoldatok (kiegyenlítő): a gyenge elektrolizok egyensúlyainak gyakorlati szempontból fontos eseteiazok, melyekben egy gyenge sav v bázis és sója között jön létre vizes oldatokban. Pl: CH3COOH – CH3COO- + H+. tömeghatás: Kd=(CH3COO-)(H+)/(CH3COOH), ha az ecetsav vizes oldatába nátrium-acetátot oldunk – a CH3COONa teljes mértékben disszociál – az oldatban megnő a CH3COO-ionok koncentrációja, az ecetsav disszociációja az alsó nyíl irányába olyan mértékben tolódik el, hogy Kd állandó maradjon. Kellő mennyiségű CH3COONa bevitele esetén a sav disszociációja elhanyagolhatóan kicsivé válik és így a CH3COO—ionok konc-ja megegyezik a só bemérési konc-val, és a sav konc-ja is egyenlő a bemérési konc-val. CH3COOH- sav, CH3COO- -só. Kd ismert, H+=Kd*sav/só. H+ konc-ja (pH) a sav és a só konc-jának viszonyától függ. A pH nagyobb mennyiségű sav v lúg hozzáadására is csak kismértékben változik. Hasonló gyenge bázis és sója között az összefüggés: (OH-)=Kd*bázis/só, vizes oldatban: (H+)(OH-)=Kv, (OH-)=Kv/(H+), Kv/(H+)=Kd*bázis/só, (H+)=Kv/Kd*(só)/(bázis). Az ilyen rendszerek a pufferoldatok. (H+ konc-jának megváltoztatására irányuló külső hatást igyekszik kiegyenlíteni)
15. gyakorlati felhasználásuk széleskörű azoknak a redoxi folyamatoknak, melyek vizes oldatokban játszódnak le. Pl: Cu2+ + Zn = Zn2+ + Cu. Minden redoxi folyamat úgy is végbemegy, ha az elektronleadás és az elektron felvételt térben elválasztjuk egymástól. Egy edényt diafragmával ketté választunk, mely az ionok számára átjárható. Edény egyik részében CuSO4 oldat, melybe rézlemez merül, a másik részben ZnSO4 oldat van, ebbe cink lemez kerül, ezek külön heterogén rendszert alkotnak. A két lemezt kellően nagy ellenállású feszültségmérőn keresztül fémes vezetővel összekötjük, potenciálkülönbség alakul ki. Cin – pólus, réz a +. A fémlemez és az oldat között egyensúlyi állapot van, időegység alatt = fémion megy oldatba, mint amennyi a fémre kiválik. A fém és az oldat közötti reakció során E változás is történik, mivel az oldat és a fém E tartalma különböző. Elektród potenciál- a fém és az oldat közötti E különbség. A feszültség mérő által mutatott pot, a 2 pot különbségéből származik, ez az elektromos erő. A rendszer 2 része a galváncellák, ebben az esetben Daniell-elem. Ha a fesz mérő helyébe ellenállást kapcsolunk, az  izzó világítani fog, tehát e rendszer munkát végez. Folyamatok: Zn – Zn2+ + 2e-, Cu2+ + 2e- - Cu, a cink fogy, a réz kiválik. A galvánelemek segítségével az önként végbemenő kémiai folyamat E változása elektromos munkavégzéssé alakul. Elektródok: amelyiken a redukció történik: katód, ahol az oxidáció: anód.
 14.az elektródpotenciál és állapotjelzői közötti összefüggés (Nernst): görögE=görögE0+RT/zF * lnc, E0 a standard potenciál, R moláris gázállandó, T hőm. (K-ben), F Faraday féle állandó (96494 C/mol) c ionkonc. E0 értékét rögzített paraméterek mellett kell megadni, h a különböző elektródok elektródpotenciál értékei egymással összehasonlíthatók legyenek, ennek alapjául a standard hidrogén-elektródot választották, potenciálja 0 V, egy Pt lemezből áll, amely 1 mol/dm3 konc-jú H+ ionokat tartalmazó oldatba merül. A Pt lemez felületére vezetett H gáz nyomáso 0,1 MPa, a hőm. 298 K. a Pt-lemez a felületén adszorbeálja a hidrogéngázt, amely ott egyben H atomokra disszociál. A fázishatáron fellép a pot kül.  Ha bármely fém standard – elektródpotenciálját meg akarjuk mérni, akkor a fémből 25C-on olyan elektródot kell összeállítani, ahola fém saját ionjainak 1 mol/dm3 konc-jú oldatba merül. És azt standard H-elektróddal galván elemmé kell összekapcsolni, meg kell mérni a feszültséget a galvánelem egyensúlyi elektródpot különbsége=a fém standard pot-val. 
