	Sztöchimetria: Lomonoszov&Lavoisier kezdték vizsgálni a reakcióban résztvevő anyagok mennyiségi vizsonyait.pl.: Cu

Állandó súlyviszonyok törvénye: Proust, adott vegyületben az bhonnan származik, bmilyen módon állították elő, az alkotóelemek súlyaránya állandó&jellemző a vegyületre

Többszörös súlyviszonyok törvénye: ha 2 elem többféle összetételű vegyületet alkot, az alkotórészek súlyarányai úgy aránylanak 1máshoz mint kicsiny egész számok(ennek értelmezésére)

Dalton atommolekula-elmélete: 

A testeket pici részecskék halmazának kell felfogni, a kémiai elemeknek tömegükben már tovább nem osztható építőkövei az atomok, a vegyület legkisebb része a molekula, a molekulák az elemek atomjaiból állnak
	daltoni feltételezések mai szemmel:

nem állják + a helyüket, az atomok bonyolult szerkezettel rendelkeznek, ugyanazon elemnek különböző tömegű atomjai=izotóp, a vegyület nem mindig molekuláris felépítésű,pl.: ionos v. azonos atomokból, változatlan súlyarányban különböző tulajdonságú molekulák is felépíthetők→izometria
vegyülő gázok Vtörvénye: Gay-Lussac

gázreakcióban az 1mással vegyülő&keletkező gázok Vai azonos p-n&T-én úgy aránylanak 1máshoz mint a kis egész számok

Avogardo: 

Molekula→elemi gázok legkisebb önállóan létező része, azonos T-ű&p-ú gázok = Viban azonos a molekulák száma

Avogardo-tétel:

A molekulák 1máshoz viszonyított tömegei meghatározhatóak, ha azonos 
	állapotú gázok = Vinak meghatározzuk a tömegét, az így kapott relatív molekulatömegek viszonyítási alapjául az O2 szolgált melynek 32g-át tekintették 1ségnek& 1/32éhez viszonyították (O2 szinte minden elemmel alkot vegyületet)
M/NA=tényleges m

Mol: 6*1023db molekula van=NA
A gázok M-a azonos T-én&p-on =

M/Vm=q

Relatív atomtömeg:

Ha több molekuláris felépítésű vegyületnek meghatározzuk a M-ét& megmérjük az alkotó elemek megoszlását, felállíthatunk 1 viszonylagos atomtömegskálát. Ez 1 viszonyszám elem 1 atomjának tömege hányszor nagyobb a 12es tömegszámú szénizotóp tömegének 1/12ed részénél
Izotop atom= azonos redszámú, de különböző tömegszámú atom

	Mol:mint anyagmennyiség 1971 SIbe
Az az anyagmennyiség amely annyi önálló részecskét tartalmaz, melyben anyi atom van mint 12g tömegű 12es tömegszámú szénizotópban

Sztöchimetriai képlet: (tapasztalati)

A vegyületeket szimbólumokkal, kémiai képletekkel jelöljük, az elemek szimbólumait vegyjelnek nevezzük

Sztöchimetriai egyenlet: 

Vegyjelekkel&képletekkel felirt kémiai változások minőségi& mennyiségi viszonyai, sztöchimetriai számok

A sztöchimetriai egyenletek a tömegmegmaradás elvét, a Dalton&Avogardo féle elméleteket fejezi ki.


	Thomson mazsolamodell:

Az atomban a +& - töltések rendszertelenül úgy helyezkednek el mint mazsolák  kalácsban

Rutherford szóráskisérletek:

+töltésű α részecskéket bocsátanak a fémfólián keresztül, néhány eltért, visszaverődött, eltérés→a fóliát alkoto atomok nagy tömegű +töltésű centrumokat tartalmaznak; atom= semleges; - töltésű e- tömege alacsony érték→tömegének nagy része + centrumban van=atommag; az azonos + részecskék elektrosztatikus taszitásának eredménye
Eltérülés szöge függ: az atommagok töltésétől&tömegétől & a köztük lévő távolságtól

Bolygo modell:

Nagy tömegű + atommagbol& tőle nagy távolságban tetszőleges r-ú körpályán keringő e- áll
	A körpályán mozgó, gyorsuló mozgást végző e- elektromágneses teret kellene létrehoznia amely energiaveszteséggel jár→rövid idő alatt az e- bele fog esni a magba DE az atom stabil!
Bohr posztulátumai:

H atom 1+&1e- áll az e- r sugarú pályán kering az atommag körül energia veszteség nélkül, e- nem keringhet tetszőleges pályán,a megengedett pályán keringő e- energiája nem lehet tetszőleges, ez is kötött, ΔE=h*v (plank-állandó * kisugárzott elektromágneses sugárzás frekvenciája) az 1ik kötött pályáról 1 másik k.pályára átmenetelnél az e- felvett/kisugárzott E= a 2 különböző p levő e- E különbségével

Spektrális sorozat: 

Alapállapot→e-→gerjesztés→nagyobb E pálya→gerjesztés megszűnik→ fotonok→alapállapot

	Planck-féle kvantumelmélet:
Bolygómodellből indul ki, elmélete csak az 1e- tartalmazó un. Hidrogénszerű atomokra alkalmazható megszorítások nélkül, nem tudta értelmezni az intenzitást és a felhasadást sem

Hullámmechanikai atommodell:

De Broglie sejtés: 

Minden 1es e- 1 hullámot rendelt, melynek hullámhossza λ fordítottan arányos az e- p impulzusával

A λ=h/p=h/(me/v){e- tömege* sebessége}
Schrödinger hullámegyenlete:

Időben állandó Ψ(x,y,z) akkor m tömegű V(x,y,z) elektromos potenciállal jelemezhető térben mozgó részecske: a2Ψ/ax2+a2Ψ/ay2+a2Ψ/az2+8τ2m/h2*(E-V)Ψ=0

	Kvantumszámok:
Ψ sajátfüggvény &sajátérték paraméterei csak egész számok az atom energiáját 4 kvantumszám határozza meg

Főkvantumszám:

Jele: n   értékei: 1,2,3…

.n=1{K} n=2 {L} n=3 {M}

Mellékkvantumszám:

Jele: l    értékei:0,1….(n-1)

Az e- perdületértékét, az alpálya alakját adja meg=alhéj

.l=0 {s} f=1 {p} l=2 {d} e=3 {f}
Mágneseskvantumszám:

Jele: m    értékei: -l,….0,….+l

A perdület, mint vektormennyiség lehetséges térbeli orientáciojának számát adja meg

Spinkvantumszám:

Jele: s     értékei: +1/2…-1/2

Nem a hullámegyenlet megoldásaiból adódik, az e- saját perdülete
	Atompályák:
Heisenberg –féle határozatlansági relációból következően csak tartózkodási valoszinüséggel lehet megadni, 1 e- atomi pályájája az atommag körüli térnek az a része, ahol az e- tartózkodási valoszinüsége 90%nál nagyobb érték
Az elektronpályát az n,l,m kvantumszámok határozzák meg

Pauli-elv értelmében 1 atomban nem lehet 2 olyan e- amelynek mind a 4 kvantumszáma megegyezik

s.p. {1*2db}p.p {3*2db} d.p. {5*2db} f.p. {7*2db} elektron tartozkodhat

1s,2s,2p,3s,3p,4s,3d,4p,5s,4d,5p,6s, 4f,5d,6p,7s 

A különböző alhéjak energiájának relatív sorrendjét az un. (n+l) empirikus szabály segítségével állapit6juk +, ha 2 alhéj (n+l) értéke= a kisebb n értékhez tartozó alhéj Ekisebb


	Energiaminimumra törekvés elve:
Az e- a növekvő energia sorrendjében épülnek be az atompályákra, így minden atom egyedi elektronkonfigurációval rendelkezik

Hund-szabály:

Max multiplicitás értelmében az e- 1 alhéj pályáit 1ként töltik be párosítatlan spinnel, amíg az alhéj félig van betöltve  

A félig/teljesen betöltött alhéjnak nagyobb a stabilitása, kisebb az energiája

Legkülsőhéj= vegyértékhéj, vegyérték e-, ha zárt→ nem reakcióképes 

pl.: nemesgázok

periodusos rendszer:

19.sz Mengylejev, Meyer

Az elemek szinte minden lényeges kémiai& fizikai tulajdonságáról megállapítható hogy a magtöltés {rendszám} függvényében periodikusan változik

Pl.: atomsugar, atomtérfogat, ionsugár, sűrűség, ionizácios energia,
	elektronaffinitás, elektronnegativitás, olvadáspont, forráspont, kompresszibilitás, párolgáshő, szublimácios hő, elektromos ellenállás

A rendszámmal monoton változik

Pl.: karakterisztikus röntgensugárzások frekije

7 periodus, 18 oszlop, főcsoportok {A}8db, 1A alkálifémek, 2A alkáli földfémek, 7A halogének, 8A nemesgázok, 51-71 földfémek, vascsop(Fe, Co,Ni) platinafémek, nemesfémek

A vizszintes&függőleges hasonlóságok {atomszerkezetben} +átlós is pl.: Li-Mg, lépcsőzetes→ Be, B,Si

Azok hasonlítanak melyeknek vegyértékhéján azonos e- van ezek vannak 1más alatt

A legkülsőhéj szerint is elszokták nevezni{s,p,d,f-mező}

A periodusos rendszerben a rendszám növekedésésvel az atomtömeg 4 esetben csökken Ar-K, CO-Ni, Te-I, Th-Pa
	Atom{alapállapot}→gerjesztés            {részecskével valo ütközés}→magasabb E pálya
Gerjesztés: Ei energiáju e- 1 Ep energiáju állapotba kerül

Felvett E=ΔE > Ep energiája→ az e- leszakad & ionizálodik
Ionizácios energia:

Az a legkisebb E, mellyel az atomról leszakítható az e-
Az ionizácio során az az e- távolithato el elsőként amelynek a legnagyobb a főkvantumszáma

Ha a vegyértékhéjon 1nél több alhéján is van e-, a legnagyobb mellékkvantumszámu héj veszit elsőként e—t

A gerjesztett állapot megszünésekor az Ep energiáju e- Ei energiáju állapotba kerül, miközben felszabadulo ΔE energia h*v energiáju fotonokban sugároz ΔE=Ep-Ei=h*v(freki)



	Elektronnegativitás:
Ezzel fejezzük ki az atomok elektronvonzó képességét, amelyet a kötésben lévő e- párokra kifejt, e- atomhoz való ragaszkodása

Elektronaffinitás:
A partner atom e- vonzó tulajdonságá-ak mértéke, azt az energiát jelenti, amely akkor szabadul fel amikor 1 alapállapotú atomból 1 e- felvételével alapállapotú negatív ion képződik, e- beépülésével felszabaduló E

.e- pár=csak a spinkvantumszámban különböző 2 e-
e- kölcsönhtása= e- korrelácio→ korrelácios E
Mulliken: XA=K*{(IA+AA)/2}

XA=elektronnegativitás

IA=ionizácios energia

AA=elektronaffinitás
	Oxidácios szám:
1 előjeles szám, amely a kötésben lévő atom töltését adja meg

Egyszerű ionok→oxidációs szám megegyezik az ion tényleges töltésszámával

Összetett ionok& kovalens molekulák→ a kovalens kötéseket létesítő e- párokat a nagyobb energianegativitásu atomhoz rendeljük, az így kapott töltéseket adják az oxidációs számot
Az oxidációs szám abszolút értéke nem mindig egyezik meg az atom vegyértékeinek számával
	Kémiai kötés:
Kvantumkémia:

Atomok közti kapcsolatokat vizsgál, közvetlenül a kémiai kötések vizsgálatára dolgoztak ki

Az atomok közti kapcsolatokat alapvetően meghatározza a kölcsönhatásba lépő atomok külső elektronhéjának szerkezete.

A kialakuló molekuláris szerkezeteke sajátságai továbbra is lehetővé teszik hogy leírásukra a már ismert kvantummechanikai módszereket vegyük igénybe. A leírást ebben az esetben is akkor tekintjük teljesnek ha sikerült a rendszer minden tulajdonságát Ψ hullámfüggvényt megtalálnunk.

Ha 2 atom között tartós kapcsola alakul ki→kémiai kötés

	Kémiai kötés 2 atom között kialakulhat akkor is ha nagyon különböző, de akkor is ha nagyon hasonló. Létrejöttének feltétele, hogy a létrejövő képződmény energiatartalma kisebb legyen mint a kapcsolodo atomok energiájának összege volt a kötés kialakulása előtt.=Kötési energia
A kémiai kötések létrejötte e- párok képződésére vezethető vissza. A kialakult e- párok a kölcsönható atomok elektronnegativitásának függvényében / az 1es atomok potenciálterében/ a kötésben lévő atomok közös terében fognak mozogni.
Ionos kötés:

Ha a 2 atom elektronnegativitása nagyon különböző, a kialakult e- pár az elektronnegativabb atomhoz fog tartozni. A semleges atomokbol 2 ellentétes töltéssel rendelkező 


	részecske, ion alakul ki, amelyek elektrosztatikus kölcsönhatásban vannak 1mássala kialakult ionok töltésüknél fogva vonzzák 1mást, ezért a Coulomb-törvény értelmében az lenne a legkedvezőbb ha a köztük lévő távolság 0 lenne, de az atommagokat körülvevő elektronfelhők kölcsönös taszítása miatt nem lehetséges. Az ellentétes töltésű ionok így 1mástol egy jol meghatározott egyensúlyi távolságban helyezkednek el. A rendszerben kialakuló ionpárok természetesen 1mással is kölcsönhatá-ban vannak→ionrács alakul 
kovalens kötés:

ha 2 atom elektronnegativitásának különbsége kicsi, akkor a létrejött e-pár 1ik atomhoz sem rendelhető. A 2 atomot összetarto erők ekkor nem vezethető vissza ponttöltések közötti elektrosztatikus kölcsönhatásokra. 
	a kialakult képződményt molekulának nevezzük, ezek kifelé semlegesek, önálló stabil rendszerek,egyes molekulák között is van kölcsönhatások {másodlagos kémiai kötés}
fémes kötés:

azonos atomok kapcsolódása→ ha az elektronnegativitások összege kicsi {fémek} akkor a sok ilyen atomból álló rendszer úgy stabilizálódhat hogy az atomokból levalló e-ok a visszamaradó jól meghatározott rend szerint elhelyezkedő ionok közösen kialakított potenciális terében viszonylag könnyen mozognak

atomrács:

ha az azonos atomok elektronnegativi-tása nagy, az e-párok szabad mozgása korlátozottá válik, a kötés fémes jellege megszűnik, végtelen atomrács alakul ki, kovalens kötéssel kapcs.

	Tömeghatás törvénye:

Egyensúlyra vezető folyamatok törvényszerüeségei amelyek kémiai reakciok következményeiként alakulnak ki. A kémiai reakciokat megkülönböztetjük aszerint, hogy az adott folyamat teljesen végbemegy-e 6isa kiindulási anyagok teljs mértékben átalakulnak e a termékké vagy sem. Pl.: szenet égetünk, O2 gáz feleslegében az alábbi reakcio megy végbe: C+O2=CO2, 

N2+3H2=2NH3 ez a reakcio nem megy végbe teljesen, a reakciotérben mindig lesz hidrogén, nitrogén, ammonia, mivel a kiindulási anyagok nem alakulnak át teljes mértékben termékké igy az = ség jel nem tükrözi a helyes mennyiségi viszonyokat, az ilyen tipusu  reakciok nem csak a képződés, hanem a visszaalakulás irányába is végbemennek. Megfelelő idő eltelte 
	után  termékek & a kiindulási anyagok között dinamikus egyensuly áll be, amely azt jelenti hogy a képződés& visszaalakulás sebessége =. Ezen kémiai egyensulyokra is érvényes a Le Chatelier –Braun elv a reakciot meghatározó állapotjelzők változásásval az adott kémiai egyensulyok eltolhatok.

Az ecetsav&etilalkohol  reakciojakor etil-acetát&víz keletkezik.

CH3COOH+C2H5OH→

CH3COOC2H5+H2O

1 mol ecetsav & 1mol etilalkohol reagál 1mással az egyensuly beállta után a kiindulási anyagok 1/3 molnyi mennyisége visszamarad míg a termékekből sem 1-1 mol képződik hanem csak 2/3-2/3 mol. Soha nem lesz teljes!

Sz észterképződés sebessége (v1) nagy idővel azonban hogy csökken a 
	kiindulási nayagok koncentrácioja ez a sebesség egyre kisebb lesz, mivel a sebességmeghatározó z ecetsav és alkohol pillanatnyi koncentrácioja 

V1= d{CH3COOC2H5}/dt=

.k1{CH3COOH}{C2H5OH}

Észter &víz koncentrácioja a reakcio kezdetén 0, azonban egyre nő igy az észter &víz reakciojának sebessége/ visszaalakulás sebessége is egyre nagyaobb 

V2=d{C2H5OH}/dt=

.k2{CH3COOC2H5}{H2O}

.k1&k2 reakciosebességi állandók

2 egymással ellentétes egyidejűleg lejátszodó reakcio sebessége egyenlő lesz vagyis beáll egy dinamikus egyensuly k1…=k2….

Mivel ezek állandok ezért hányadosukl is állando k1/k2= …./….=K

A 2 sebességi állando hányadosaként képzett K az egyensulyi állando mely 

	az adott reakciora jellmező csak a Ttől függő mennyiség. Az egyensulyi koncentráciok viszonya K értékét megszabja

V1A+v2B→v3C+v4D

{C}v3{D}v4/ ({A}v1 {B}v2)

Tömeghatástörvény:

Guldberg&Waage 1867

Egyensuly esetén a reakcioban keletkező termékek egyensulyi koncentrácioinak a sztöchimeriai számának megfelelő hatványon vett szorzatát osztva a kiindulási anyagok egyensulyi koncentrácioinak a sztöchimetriai számának megfelelő hatványon vett szorzatával-állando Ten- állandó

Ezt homogén fázisban levő összetevőkre irjuk fel. Ha külső hatással az egyensulyi rendszer állapotát megváltoztatjuk a rendszer a 
	Le Chatelier-Braun elvnek megfelelően reagál, olyan változás indul meg a rendszerben amely a külső hatás eredményét csökkenti z egyensuly eltolodik vmilyen irányba. Ha vmely egyensulyi koncentrácio külső hatás következtében megváltozik a endszerben olyan folyamat indul meg mely a trötkifejezés értéke állandoságát biztositja. Ez összhangban van azzal hogy K értéke adott Ten állando a vizelvonással egyenértékü ha a képződött észtert vonjuk el, vagy pedig megnöveljük vmelyik kiindulási anyag koncentrácioját. Az also nyíl irányba hasonlo elvek alapján tolhato el az egyensuly. Ez jelentheti vmely kiindulási anyag elvonását a reakciotérből ill észter /víz hozzáadását a reakcioelegyhez. A koncetrácio megváltoztatásával az egyensuly 
	befolyásolhato. Ammoniaszintézis:

N+3H2→2NH3
Mivel a reakcio a felső nyíl irányában exoterm a T növelése hatására a rendszerben olyan irányú folyamat indul meg. Amely a Tet csökkenti tehát endoterm azaz az alső nyíl irányába tolodik el az egyensuly.  Ez azt mutatja hogy a T növelésével nem kedvező az ammonia képződése szempontjábol. A reakcio sztöchimetriai számváltozással jár ami állando térfogat esetén a nyomás megváltozását míg állando nyomáson a térfogat megváltozását jelenti. Ha az egyensulyi gázelegy nyomását növeljük akkor a rendszer ugy reagál hog a nyomáscsökkenés irányában vagyis a felső nyíl irányába  fog eltolodni tehát a nyomás növelése az ammonia képződésének kedvez. A nyomáscsökkentés pedig az also nyíl 

	irányának megfelelő folyamatot a visszaalakulást fogja elősegiteni. Alacsony Ten kell végezni. A reakciosebesség a Tet emelkedésével nő. A terméket kivonják a reakciotérből& az el nem reagált kiindulási anyagokat visszavezetik. Ezáltal időegység alatt megfelelő mennyiségü ammoniát lehet termelni.  Az ammoniaszintézis igen fontos ipari művelet mivel az ammonia a nitrogéntartalmú műtrágyák alapanyaga.

Gázreakciok esetén könnyen beláthato hogy a nyomás megváltozása a térfogategységben lévő részecskék számának megváltozását jelenti, megváltozik a koncentrácio.

{NH3}2/ ({N2}{H2}3)=K 

A tört értéke/ K csak akkro lehet állando ha a számlálóban lévő koncentrácio értéke nagyobb mértékben nő mint a nevezőben lévő koncentráciok értékei, az egyensuly 
	eltolodik az ammonia képződésének irányába.

Disszociáció:

Azt a kémiai folyamatot amely során a vegyületek alkoto részeikre bomlanak.

Mindig endoterm folyamat. Általában egyensulyra vezet. Pl.: termikus, foto, elektrolitos disszociácio.

2H2O→2H2+O2
Oldatokban lejátszodó disszociácios folyamatok, disszociácios egyensulyok. Az oldatban akkor következik be disszociácios kölcsönhatás ha az oldoszer olyan erős kölcsönhatásba lép az oldott anyaggal hogy a kölcsönhatás során felszabadulo energia bizonyos kémiai kötések megbontásához elegendő.→molekulán belül a töltéseloszlás nem szimmetrikus→poláris oldoszernek nevezzük,pl.: víz

Apoláris oldoszerekben ilyen kölcsönhatás nem jön létre, pl.: szén tetraklorid
	Elektrolitos disszociácio:

Olvadáskor disszociácio csak poláris oldoszerekben következik be. Ezen folyamat során a vegyületek ionokra disszociálnak.

Szolvatácio: oldoszer és oldott nayag közötti kölcsönhatás, ionokat töltésüktől&méretüktől függő mértékben a poláris oldoszermolekulák körül veszik, beburkolják, exoterm folyamat, a szolvatácios energia biztositja a disszociáciohoz szükséges energiát, pl.: hidrogén-jodid

Azokat a vegyületeket nevezzük elektrolitnak melyek tömény oldatban is teljes mértékben disszociálnak az erős elektrolitok, amelyek tömény oldatban nem vagy alig és hig oldatokban is csak részlegesen disszociálnak,  a gyenge elektrolitok.

Disszociácios fok:

Α= disszociáciált molekulák száma/ összes molekulák száma

α értéke 0és 1 között változhat.

	Víz ionszorzat:

Elektromos vezetés mérése. A víz kis mértékben vezeti az áramot.ez azt jelenti hogy végbe megy az elektrolitos disszociácio. Ezt a disszociácios folyamatot autoprotolizisnek nevezzük.→ a vizben egyes vizmolekulákról proton szakad le& töltéssel rendelkező ionok jönnek létre, külső hatástol függetlenül. Igen kis mértékü.

Poláris oldoszerben, igy a vizben sem létezhetnek szabad H+ ionok, azaz proton. A disszociácio következtében keletkező H+ ion a vizmolekulával reagál és H3O+ ion keletkezik 

2H2O→H3O+ +OH- hidroxónium ion

2 azonos molekula közötti egyensulyra vezető kémiai reakcio

A víz autoprotolizisére a tömeghatás törvénye: {H+}{OH-}/{H2O}=K
	Az autoprotolizis kis mértékü,  disszociácio foka(α) nagyon kicsi, igy a víz egyensulyi koncentrácioja állandonak tekinthető. Értéke meghatározhato 25Con 1dm3 víz 1kg nak tekinthető

{H2O}=1000g/dm3/18g/mol=55,5 mol/dm3
K*{H2O}={H+}*{OH-}=Kv  (25C)

Kv-t ionszorzatnak nevezzük. Értéke 25Con 1,0*10-14 mol2/dm6
{H+}={OH-}=10-7 mol/dm3
Tiszta vizben / hig vizes oldatban egy adott Tn  hidrogénionok & hidroxilionok koncentráciojának szorzata állando. Kv állandoasága→ ha akár a H+ akár az OH- koncentrácioja megváltozik, befolyásolja a víz autoprotolizisét, hogy Kv az adott hőmérsékleten maradjon.

Ionkoncentráciok 10es alapú negativ 
	logaritmusát használják, amelyet pHnak nevezünk

-lg{H+}=pH   -lg{OH-}=pOH

pH + pOH =14

vizes oldatok→pH értéke 0-14ig kémhatás:

0-7 savas, 7 semleges 7-14 lugos

Vizion szorzatbol→ a savasság pH=7→0, lugosság pH 7→14 nő

	Savak& bázisok protolitikus elmélete:

Arrhenius-elmélet: savaknak azok a vegyületeknek tekinthetőek melyek oldatában H+ ionok & bázisoknak azok melyek oldatában OH- ionok találhatok

Vizes oldatokban szabad H+ ionok nem fordulhatnak elő a már emlitett okok miatt. Bármely vegyület savas / bázikus tulajdonsága függ a partnertől is, tehát abszolút értelemben nem lehet kijelenteni egy anyagról hogy sav vagy bázis. Sav-bázis elmélet kidolgozása→ Brönsted& Lowry 1923 savaknak tekinthetők azok a molekulál / ionok melyek adott folyamatban protont adnak le, bázisok viszont azok  melyek protont vesznek fel.

Ecetsav vizes oldatban gyenge savként  viselkedik: CH3COOH (sav)+H2O (bázis)→CH3COO- (bázis)+H3O+ (sav) ammonia→pl.:

NH3 (bázis)+H2O (sav)→ NH4+ (sav) +OH- (bázis)
	Ha a savbol proton szakad le, bázissá alakul, ellentétes irányu folyamatban viszont protont képes megkötni. A bázisbol sav keletkezik mely az ellentétes irányu folyamatban a protont leadja. Plban szereplő: ecetsav molekula protont ad át a bázisként szereplő vizmolekulának ezáltal savmaradékion (konjugált bázis) & hidroniumion (konjugált sav) keletkezik. Ecetsav vizes oldatában egy kettős sav-bázis rendszer (konjugált sav-bázis pár) van jelen. Vizes oldatban az egyik konjugált sav-bázis pár maga az oldoszer. A víz ecetsavval szemben  bázisként , az ammoniával szemben savként viselkedik 2 egymásra hato anyag közül az tekinthető bázisnak amelynek kisebb a protonaffinitása.

Ecetsav vizes oldatban gyenge savként viselkedik ha az oldoszer vizmentes H2SO4 akkor az ecetsav bázis
	CH3COOH (bázis)+ H2SO4(sav)→ CH3COOH2+ (sav acetóniumion) +HSO4- (bázis)

Acetonium ion kénsav vizes oldatban erős sav:

H2SO4+2H3O+ + SO42-
Kénsavat vizmentes perklorsavban oldjuk bázisként viselkedik:

H2SO4 (bázis)+ HClO4 (sav)→ H3SO4+ (sav szulfoniumion)+ ClO4- (bázis)



	Sók hidrolizise:

Hidrolizis: olyan kémiai folyamat melynek során a vegyület a vizzel reakcioba lép & átalakul ill  víz nem csak oldoszerként vesz részt a folyamatban. Nemelektrolitok & elektrolitok hidrolizise. Azokat a vegyületeket nem tekintjük a víz szempontjábol elektrolitnak melyeknél víz hatsára nem követlkezik be az elektrolitos disszociácio.

A nemelektrolitok hidrolizise:
Irreverzibilis, nem megfordithato folyamat, a gyenge elektrolitok hidrolizise viszont egyensulyra vezető folyamat.

Ha azonban egy gyenge sav, vagy gyenge bázis sóját oldjuk fel vizben a disszociácioba lép a gyenge sav ill bázis megfelelő ionjaival.

Ecetsav Na-sóját a nátrium acetátot vizben feloldva az alábbi folyamat játszodik le:CH3COO- +Na+ +H2O→ 
	CH3COOH+Na+ +OH-
A nátrium acetát teljes mértékben disszociál, az oldatban acetát &Na+ ionok vannak. Az acetát ion vizzel szemben bázisként viselkedik& a víz autoprotolizise folytán jelenlévő H+ ionokkal rosszul disszonciáló savat alkot, ezáltal a víz autoprotolitikus egyensulya eltolodik, és a OH- ionok felszaporodnak az oldatban. Ez eredményezi hogy lugos kémhatású lesz. Tehát a gyenge sav & erős sója lugosan hidrolizál. A hidrolizisre felirhatjuk a tömeghatás törvényét.:

{HA}*{OH-}/ ({A-}*{H2O})=K

H2O állandonak tekinthető

{H2O}*K=Kh

{HA}*{OH-}/{A-}=Kh

Ahol a Kh a hidrolizis állando, értéke kiszámithato:

H2O→H+ +OH-
HA→H+ +A-
 Erre alkalmazzuk a tömeghatás 
	Törvényét, a víz disszociácios egyensulya a vizionszorzattal jellemezhető

Kv= {H+}{OH-}

A sav disszociácios egyensulya pedig Kdval

Kd= {H+}{A-}/ {HA}

Fejezzük ki H+ koncentráciot:

{H+}= Kv/ {OH-}

{H+}=Kd* ({HA}/{A-})

Hidrolizisegyensuly H+ koncentrácio egyenlő:

Kv/Kd=({HA}{OH-})/{A-}

Kv/Kd=Kh

M+ + H2O→MOH + H+
Gyenge bázis pl. az ammonia melynek vizes oldatában a már felirt protolitikus egyensuly áll fenn:

NH3 + H2O→NH4+ +OH-
NH4Cl hidrolizise:

NH4+ +Cl- + H2O→NH3+ H3O+ +Cl-
Kémhatása savas

Gyenge bázisoknak általában a 

	többértékü fémek hidroxidjai ennek megfelelően erős savakkal képzett sóik hidrolizálnak, pl.: MgCl2, FECl3
ezen  többértékü fémek hidroxidjai nem molekulavegyületek & azért viselkednek gyenge bázisként mert vizben nagyon rosszul oldodnak, és a hidrolizis során képződő fém-hidroxid csapadék formájában kiválik az oldatbol  ezért az oldatban a OH- koncentrácio kicsi. Látszolag viselkednek gyenge elektroliként

a többértékü fémionokat tartalmazo sók több lépésben hidrolizálank.

Al2(SO4)3 hidrolizise:

Al3+ +H2O→Al(OH)2+ +H+
Al(OH)2+ +H2O→Al(OH)2+ +H+
Al(OH)2+ +H2O→Al(OH)3 + H+
Azok a sók melyek erős sav & erős bázis sói nem hidrolizálnak mivel ezen savak &bázisok elektrolitos disszociácioja teljes mértékü igy 
	disszociácios egyensuly nem alakul ki.

Erős savak: H2SO4, HCl

Erős bázisok: NaOH, KOH 

Ha ezen savakbol& bázisokbol képződő sókat vizben feloldunk hidrolizis nem következik be a kémhatás semleges marad.

Gyenge sav & gyenge bázis sójának vizben valo oldsakor a hidrolizis bekövetkezik mivel képződik egy gyenge sav &gyenge bázis de van olyan eset amikor a kémhatás semleges marad.A- +M+ +H2O→ MOH+HA

A kémhatás a nagyobb Kdval rendelkező komponens kémhatása lesz mivel az disszociál jobban vagy más szovl a kisebb Kdval rendelkező komponens jobban hidrolizál.

NH4+ +CN- +H2O→NH3(bázis) +H2O+HCN (sav)

Kd bázis=1,85*10-5 mol/dm3
Kd sav= 4*10-10 mol/dm3 lugos
	Pufferoldatok:

Kiegyenlitő oldatok, a gyenge elektrolitok egyensulyainak esetei melyekben egy gyenge sav és sója vagy gyange bázis &sója között jön létre vizes oldatokban.pl.:

Ecetsav disszociál vizes oldatban:

CH3COOH→CH3COO- +H+
Tömeghatás törvénye: 

Kd= {CH3COO-}{H+}/{CH3COOH}

Az ecetsav vizes oldatában nátrium acetátot oldunk a CH3COONa teljes mértékben disszociál az oldatban megnő az CH3COO- ionok koncentrácioja igy az ecetsav disszociácioja az also nyíl irányába olyan mértékben tolodik el, hogy Kd állando maradjon

Kellő mennyiségü CH3COONa bevitele esetén a sav disszociocája megegyezik a só bemérési koncentráciojával vmint a sav koncentrácioja is egyenlő lesz a bemérési koncentrácioval.

	{CH3COOH}={sav}

{CH3COO-}={só}

Kd ismert {H+} kiszámithato:

{H+}=Kd {sav}/{só}

Az oldat H+ koncentrácioja csak a sav és a só koncentráciojának viszonyátol függ. Az oldat H+ koncentrácioja azaz pH nagyobb mennyiségü sav vagy lug hozzáadása is csak kismértékben változik.

Gyenge  bázis és sója között kialakuló egyensuly:

{OH-}=Kd {bázis}/{só}

Vizes oldatban:

{H+}{OH-}=Kv

{OH-} =Kv/{H+}

Helyettesités {OH-} helyére:

Kv/{H+}=Kd {bázis}/{só}

{H+}=Kv/Kd* {só}/{bázis}
	Pufferrendszerek:

Az oldat H+ koncentráciojának megváltozására irányulo külső hatást kiegyenliteni igyekszenek kiegyenlitő rendszernek nevezzük

Pufferhatás: 1dm3 vizhez 0,001 mol HCl gázt adunk ekkor 0,001 mol/dm3 HCl olatot kapunk ebben az oldatban a {H+}=10-3 mol/dm3 mivel a sósav teljes mértékben disszociál. Igy a pH7ről 3ra változott

Az élő szerveztekben a pufferhatást nagymolekulájú vegyületek hozzák létre. Az emberi vér pHja 7,4 és ha ezt az értéket fenntarto pufferrendszer vmi lyen okbol károsodik az kórós elváltozásokat okoz.


	Standard elektronpotenciál:

Pl az edény egyik részébe CuSO4 oldatot melybe réz lemez merül a másik részbe ZnSO4 oldatot melybe cink lemez merül. A fémet & a saját ionjait tartalmazo oldatot elektrodnak nevezzük. A fémlemez & saját ionjai tartalmazo oldat heterogén rendszert alkot. Ha a cinklemezt & a rézlmezet egy kellően nagy ellenállású feszültségmérőn keresztül fémes vezetővel összekötjük azt tapasztaljuk hogy a feszültségmérő a 2 fémlemez között potenciálkülönbséget mutat. A cinkelektrod a negativ, míg a rézelektrod a pozitiv polus. Egyensulyi állapot van. A fém & az oldat közötti reakcio során energiaváltozás is történik mivel az oldat és a fém 

	Galvánelemek:

Azok a rendszerek amelyekben az elektronleadás és felvétel térben elválasztva megy végbe a galváncellák.

A réz és cinkelektrodból álló galváncella az un Daniell elem.

EMF egyensulyi elektrodpotenciálok különbsége ε1-ε2

EMF= ε1-ε2

EMF pozitiv ε1>ε2

Ha a feszültségmérő helyébe egy véges ellenállású fogyasztot izzolámpát kapcsolunk, az izzolámpa világit a galvánelem munkát végez, egy idő 

után a cinklemez elhasználodik a
	rézlemezre réz válik ki

Zn→Zn2+ +2e-
Cu←Cu2+ +2e-
A cink
	energiatartalma különböző. Azt az energiatartalomban lévő különbséget mely a fém és a saját ionjait tartalmazooldat között fennáll a elektrodpotenciállal jellemezzük. Jele:

.ε a feszültségmérő által mutatott potenciálkülönbség a 2 elektrodpoten-ciál különbségéből adodik melyet elektromoserőnek nevezünk jele EMF
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	Az 1es kötések  közötti átmenet folytonos. Az ionos&fémes kötés csak kondenzált fázisokban értelmezhető. 
	Fázisegyensúlyok:

Szilárd↔folyadék átalakulás→ olvadás-kristályosodás:
A szilárd anyagok (kristályos szerkezet) állandó nyomáson melegítve egy adott hőmérsékleten megolvadnak.→olvadáspont→ez kis mértékben függ a ptől, értékét 0,1MPa nyomásra vonatkoztatjuk el, jele:o.p. ezen a hőmérsékleten a rendezett kristályos szerkezet megszűnik. A legtöbb szilárd anyag megolvadásakor térfogat növekedés történik, kivétel víz. Az olvadással ellentétes folyamat a fagyás/ kristályosodás. Az olvadás ill. a fagyás azonos hőmérsékleten történik, az olvadásponton következik be. Ha az olvadásponton mind2 fázis jelen van, akkor kialakul a dinamikus egyensúly, melyben időegység alatt azonos számú részecske lépi át a fázishatárt mind2 irányba. Nevezhetnénk fagyáspontnak is
	A szilárd anyagok az olvadásponton minden körülmények között megol-vadnak, nem lehet ezeket az anyagokat túlhevíteni, míg a folyadékok hűtése-kor nem mindig következik be ezen a Tén a kristályosodás, túlhűthetőek. ha ilyen túlhűtött folyadékba vmilyen szilárd anyagot ejtünk, azonnal bekö-vetkezik a kristályosodás→az olyan állapotot amely bmilyen kis mértékű külső hatásra hirtelen megszűnhet metastabilis állapotnak nevezzük.

Túlhűtés: a kristályosodási hőmér-sékletére lehűtött folyadék részecskéi-nek hőmozgása következtében nem indul meg a kristályképződés, nem alakulnak ki gócok melyek növelésével az egész anyag kristályos állapotba ke-rül. Ha mesterségesen viszünk szilárd anyagot egy ilyen rendszerbe azzal a góckép-ződést segítjük elő kristálymé-ret függ a gócók keletkezése& növeke-désének sebességétől.ha a góckeletke-

	zés sebessége nagyobb mint a gnöve-kedéséé akkor mikrokristályos szerke-zet , ha nagyobb akkor makrokristályos szerkezet jön létre Folyadék↔gőz átalakulás→párolgás – cseppfolyósodás, kondenzáció:
ez a halmazállapot változás ill. fázisátalakulás a folyadékoknál minden Tén bekövetkezik,& zárt rendszer esetén kialakul a Tnek megfelelő dinamikus egyensúly. 

párolgás:Az a folyamat amikor az anyag gőzállapotba kerül → kondenzáció: ezzel ellnetétes folyamat, lecsapodás

tenzio:zárt rendszerben a folyadék feletti, gőzállapotban levő anyag nyomását egyensúlyi gőzpnak/ telitett gőznyomásnak nevezzük, ez függ az folyadék anyagi minőségén kívül a Ttől is, jele: pt, logaritmusa a termodinamikai T reciprokával lineárisan változik lnpt=-A/T+B
	Pl.: az egyensúlyi gőznyomás kialakulása: az 1ik végén zárt Hg töltött csövet a zárt oldalon a Hg felett folyadék van, a folyadékra nézve ez zárt rendszernek tekinthető, az adott Tén megfelelően kialakul a pt egyensúlyi gőznyomás. ha a külső pt megnöveljük a zárt térben csökken a V, tehát azt várnánk hogy a pt is megnő.ez azonban nem következik be, mert a gőzállapotban lévő anyag egy része kondenzálódik, pt értéke nem nem változik. Ha csökkentjük a külső pt akkor a V növekedésével a folyadék párologni fog mindaddig míg a Tnek megfelelő pt egyensúlyi gőznyomás be nem áll. Ha az 1ik fázis eltűnik a telitett gőz állapot is megszűnik, ezek nem érvényesek nyitott rendszerekre

A dinamikus egyensúly állapotában lévő rendszerekben külső hatására olyan irányú folyamatok indulnak meg, melyek a külső hatás mértékét 
	csökkentik.→legkisebb kényszer elve:

Le Chatelier Braun elv

Forrás: 1 folyadék akkor kezd forrni, amikor gőznyomása eléri a külső nyomást, ennek megfelelő Tt forráspontnak nevezzük. jele: f.p. a forráspont nyitott rendszerekre vonatkozik. akkor indult meg a forrás ha nem csak a folyadék felszínén megy végbe a fázisátalakulás hanem a folyadék belsejében is, megindul a buborékképződés. Ha vmi gtolja akkor túlhevíthető a folyadék ilyenkor a forráspont feletti Ten a buborékképződés robbanásszerű sebességgel indul meg.

Szilárd↔gőz átalakulás→ szublimáció:
A folyadékokhoz hasonlóan a szilárd testek is párolognak. A szilárd test telitett gőzének nyomása a szublimációs nyomás, amely a T emelkedésével ugyancsak nő. A 

	szublimációs p értéke kicsi, általában az anyagok szublimációs psa az olvadásponton nem éri el a külső pt ezért ezek az anyagok megolvadnak. ha elér a külső pt az előtt hogy az anyag megolvadna, akkor gőzfázisba megy 

át.pl.:  szárazjég→ szilárd CO2
	Az anyagok az állapotjelzők értékétől függően mind3 fázisban előfordulhatnak. A kémiailag 1nemü anyagok (komponensek) összes lehetséges fázisátalakulását fázisdiagramon szokták ábrázolni, mely a T függvényében mutatja a különböző fázisok egyensúlyi nyomásának értékét.

Víz fázis diagramja: AB görbe a jég-vízgőz 2fázisú rendszer összetartó gőznyomás&T értékei. A görbe minden pontján a 2 fázis egyensúlyban van.→szublimációs görbe, BC vonal az olvadási görbe melynek minden pontján a jég&víz van 1mással egyensúlyban, az 1nes enyhe hajlása a pt tengely felé azt jelzi hogy az olvadáspont a nyomással változik, a víz esetében a növekedésével csökken. 
	Megnövekszik a p a legkisebb kényszer elve alapján a rendszerben olyan folyamat indul meg, hogy a külső hatás mértékét csökkenteni igyekszik, úgy kompenzálja hogy csökken a V a jég megolvad. BK görbe mentén a folyadékállapotú víz&vizgőz tart 1mással egyensúlyt ezért ezt a görbét tenziógörbének nevezzük. A szublimációs görbe& a tenziosgörbe 1 pontban találkozik→3aspont, ebben a pontban a szilárd, folyadék, gőzállapot van egyensúlyban, mind3 jelen van.

Bvel jelzett 3asponthoz tartozó T a víz saját gőzénél mérhető olvadáspont értéket jelenti, ez nem azonos a közönséges értelemben vett olvadásponttal, ezért ez az a T ahol 0,1MPa külső nyomáson a jég a vízzel egyensúlyban van. 



	Nyitott edényben ezért nem lehet jég víz, gőz 1mással egyensúlyban, noha mind3 fázis jelen van.

Általános megjegyzések:

A víz fázisdiagramjához hasonlóan az ugyanazon anyag polimorf módosulatainak egyensúlya is.

A 3aspont minden egykomponensű rendszer fázisdiagramjában megtalálhato.ált szabály,  hogy 2 egyensúlyi görbe metszéspontjából indul ki a 3ik egyensúlyi görbe is

A tenziogörbe 1 meghatározott pontban végződik, K pont jelez. A K pontnak megfelelő T&p érétkét kritikus Tnek ill. kritikus pnek nevezzük. Ebben a pontban eltűnik a folyadék&gőzfázis közötti fázishatár. A K pontnál magasabb Tén semmilyen nagy p esetén sem cseppfolyosithato az anyagnak ezt az állapotát gázállapotnak nevezzük.
	Gibbs –féle fázistörvény:

Azok a heterogén egyensúlyok melyeknél a fázisátalakulás során kémia változás nem történik az un. Fázisegyensúlyok. A fázisok& komponensek számán kívül a heterogén rendszerek egyensúlyainak megítélése szempontjából fontos azon állapotjelzők számának ismerete, melyek egyértelműen szükségesek a rendszer állapotának jellemzéséhez. Azon állapotjelzők számát, melyek bizonyos határok között szabadon változnak anélkül hogy egy meglévő fázis eltűnne vagy új fázis keletkezne szabadsági foknak nevezik.

A komponensek száma (K), a fázisok száma (F)& szabadság fokok száma (Sz) összefüggést írja le a Gibbs-féle fázistörvény: Sz=K-F+2 az egyensúlyi rendszerekre vonatkozik, B pontban, víznél a Sz= 0 görbe bármely pontján Sz=1, homogén fázisokban Sz=2
	Oldat:

Több komponensű anyagi rendszerek, melyekben az oldószer folyadék, az oldott anyag szilárd/gáz. Ha az oldott anyag is folyadék, folyadékelegy

Hígítás:

Ez  tömegkoncentráció reciproka, mely azt adja meg hogy a tömegegységnyi oldott anyag milyen oldattérfogatban található.

az oldat feletti gőznyomás adott Ten kisebb mint a tiszta oldószeré.→kölcsönhatásokat eredményez

a tenziocsökkenés következménye hogy az oldott anyag nem párolog&nem fagy ki, csak az oldószer. 1vizes oldat kisebb Tén fagy meg mint a tiszta víz, &magasabb Tén forr. Ezt a jelenséget nevezzük fagyáscsökkenésnek ill. forráspont emelkedésnek

Raoult 1882. megállapította hogy a fagyáspontcsökkenés ill forráspont

	emelkedés az oldat összetételével arányos. Híg oldatokra: Δt0=Δtm0*m

Δtf=Δtf0*m, ahol Δt0= fagyáspont csökkenés, Δtf= forráspont emelkedés

Δm molatitás, Δtm0 molális fagyáspont csökkenés, Δtf0 molális forráspont emelkedés

Raoult-féle koncentrácio: =molalitás, amely 1ségnyi tömegű oldószerben lévő anyagmennyiség

Ha az oldószer 1kgjában g’ gramm oldott anyag van amelynek moláris tömege M, akkor Δt0/Δtm0=g’/M

M=g’*Δtm0/Δt0
Akkor érvényes ha az oldás során nem következik be kémiai átalakulás, pl.: bomlás, a fagyáspontcsökkenés ill forráspont emelkedés mértéke az oldott részecskék számától függ.

Ozmózis:

Ha az oldatot& az oldószert 1 
	féligáteresztő hártya választja el. Szemipermeábilis hártya azt jelenti hogy csak bizonyos anyagok számára átjárható. Vizes oldatok esetén az ilyen hártyán a víz molekulái keresztül jutnak míg a nagyobb méretű oldott molekulák nem. ha 2 különböző koncentrációjú oldatot egy féligáteresztő hártya választja el 1mástol akkor olyan folyamat indul meg amely a koncentrációk kiegyenlítésére törekszik. Mivel a hártya az oldószer számra áteresztő a nagyobb koncentrációjú vagyis töményebb oldatba oldószer molekulák jutnak át.

Ozmózisnyomás:

A féligátersztő hártya 2 oldalán lévő folyadék nyomásának különbsége.

Pfeffer 1877. oldatok koncentrációja & ozmózisnyomása közötti összefüggést 


	vizsgálta, az oldat ozmózisnyomása(p) & hígítása (V) között állandó Ten az alábbi összefüggés: τ*V= konstans ha T=konst.

Van’t Hoff hig oldatokra is érvényes Avogadro-törvény azonos Tű& ozmózisnyomású oldatok egyenlő térfogataiban az oldott részecskék száma megegyezik. Ez a törvényszerűség akkor áll fent ha az oldott részecskék közötti kölcsönhatás elhanyagolható, azaz híg oldatnak tekinthető. τV=RT

Ha 1 adott vegyületből m tömegű anyagot feloldunk& az m tömegű anyagot tartalmazó oldat térfogata Vg akkor τ*Vg= m/M *RT, M=RT/τ *m/Vg
Az azonos ozmózisnyomású oldatokat izotóniás oldatoknak nevezzük. Ha vmely oldat ozmózisnyomása 1 másik oldatnál kisebb hipotóniás ha nagyobb hipertóniás oldatról beszélünk.

	Folyadékelegy: a folyadékok egymást is oldják, több komponensű egyfázisú rendszerek

Desztilácio: a folyadékelegyek komponenseinek, a komponensek forráspontkülönbségei alapján történő szétválasztása.

A folyadékelegyek forrása akkor következik be amikor a tenzioja  eléri a külső nyomás értékét. 

A gőzfázisban nagyobb az alacsonyabb forráspontú, illékonyabb, nagyobb tenzioju komponens moltörtje mint a folyadékfázisban.→folyadékelegy forralása közben a folyadék& gőzfázis összetétele folyamatosan változik, nem állandó a forráspontja. A forrás során visszamaradó folyadék a magasabb forráspontú komponensben egyre gazdagabbá válik. A forráspont változás összetétel függvényében ált eltér a lineáristól. 
	ábra:  az abszcissza az A&B komponensek összetételét moltörtben tüntetik fel, az ordinátán pedig a forráspont látható,a típusú görbe → bármely összetételű elegy forráspontja a tiszta etiléter (34,5C)& tiszta etilalkohol (78,3C) közé esik a görbének sem max.sem minimuma nincsen ilyenkor lehetőség van a komponensek desztilácio útján való szétválasztására. Ha a forrásgörbe maxot / minimumot mutat, desztilácioval nem választhatok szét tetszőleges mértékben.

A b típusú forráspontgörbének megfelelően viselkedik pl. kloroform-aceton elegy, amelynél egy bizonyos összetételű elegy forráspontja magasabb mint a tiszta komponensek forráspontja. A tiszta kloroform forráspontja 60C a tiszta acetoné 55C az említett forráspont max 63C az 
	összetétel 80% os kloroform tart elegy 

ha egy olyan kloroform-aceton elegy, amely a kloroformra nézve híg (A) akkor a forráskor az elegy összetétele a forráspont emelkedése közben (mivel aceton távozik) változik mindaddig amíg a forráspontmaxot el nem éri. Ennél az értéknél az elegy & a gőz összetétele megegyezik így az elegy változatlan összetétel mellett gőzfázisba kerül, a további szétválasztás nem lehetséges.

Ha olyan elegyet kezdünk forralni amely acetonra nézve híg, a forráspont a tiszta kloroform forráspontjától kezdve emelkedik miközben az elegyből főleg kloroform megy gőzfázisba& az elegy kloroformra nézve hígul mindaddig míg a forráspontmax értéket el nem éri további forralásnál az elegy változatlan összetétel mellett megy gőzfázisba, 

	további szétválasztás nem lehetséges. Az ilyen legyeket amelyeknél az elegy& felette lévő gőz összetétele megegyezik/ desztilácioval nem választhatok szét→ azeotropos elegynek nevezzük.

C típusú görbe: amelynél forráspont minimum van. Pl.: víz-etilalkohol elegy a víz forráspontja 100C az etilalkohol forráspontja 78C a forráspont minimum 78C 96%os alkoholtartalom ha az alkoholra nézve hig elegyet kezdünk melegíteni (alkohol A) amint az elegy eléri az említett forráspontminimum értékét az ennek megfelelő összetételű gőzök távoznak el, mivel ez a legillékonyabb. További melegítés esetén az elegy forráspontja állandóan emelkedik míg el nem éri a tiszta víz forráspontját.

Frakcionált desztilácio: különböző forráspont-intervallumokban átdesztillált anyagot újbóli desztillálásnak vetjük alá
	
	

	
	
	

	
	
	


	Az elektrod potenciál Nernst féle összefüggését  gyakorlatban 10es alapú logaritmusra átszámolt formában használják 25Con

.ε=ε0+0,059/z*lgc
	Készithető olyan galvánelemcella is melyben az elektrodok anyagi minősége megegyező csak az ionok koncentrácioja 8c1, c2) különbözik. → koncentrácios elemek.
	Elektrolizis:

Ha egy elektrolit oldatába vagy ionokat tartalmazo folyadékba elektrodokon keresztül elektromos áramot vezetünk, az elektrodokon kémia változás következik be.→ olyan folyamat melynek során elektromos energia hatására következik be kémiai változás.

Pl.: NaCl olvadékot elektrolizálunk, Na+ok elmozdulnak a katod felé, redukálodnak a katodon, Cl-ok elmozdulnak anod felé, oxidálodnak rajta, a képződött klór atomok másodlagos folyamatban klórmolekulává egyesülnek.

Olyan eset is van ahol az elektrod anyaga is részt vesz a folyamtban, pl.: timföld Al2O3 olvadéknak elektrolizise, katod vas az anod a szén

Katodfolyamat: Al3+ +3e-→Al

Anódfolyamat: O2- + C→CO +2e-
Ha a galváncellára megfelelő nagyságú 

	feszültséget kapcsolunk akkor a cellában I árammal elektrolizis történik. Az elektrolizálo cella katodján redukcio anodján oxidácio történik. 

bomlási feszültség:

azt a minimális cellafeszültséget amelynél nagyobb feszültség esetén az elektrolizis már mérhető sebességgel folyamatosan megindul. Értéke a cellafeszültség-cellaáram görbe emelkedő szakaszához huzott egyenes 0 áramra történő extrapolarizáciojaval határozhato meg.

Leválási potenciál:

Az elektrod azon legkisebb potenciálja amelynél az anod esetén pozitivabb katod esetén negativabb potenciálon az elektrodfolyamat mérhető sebességgel végbemegy a bomlásfeszültség az anod és a katod leválási potenciáljának összege.
	elektrodpolarizácio jelensége:

amikor az elektrodon áram halad át, és ezáltal az elektrod potenciálja eltér az egyensulyi elektrodpotenciáltol.

Az elektropolarizácio jelenségét csökkenteni lehet ha az elektrolitoldatba 2 olyan azonos elektrod merül, melynek ionjait az elektrolitoldat tartalmazza azaz egyensulyi elektrodok. Ebben az esetben a bomlásfeszültség 0, megindul a tartos elektrolizis.
	Faraday-törvény:

Az elektrolizis mennyiségi összefüggéseit Faraday állapitotta meg 1833. az elektrodon kiválo anyag tömege & a töltésmennyiség között állapit meg összefüggést: m=k*I*t

.m= kivált anyag tömege

I=áramerősség, t=idő, k= leváló anyagra jellemző állando

I*t=Q, m=k*Q

.k→ mg/(A*s)ilyenkor k az 1 a áramerősség hatására 1 s alatt leválo anyag tömegét jelenti

Azt mondja ki hogy kémiailag egyenértékü anyagmennyiségek leválasztásához azonos töltésmennyiség szükséges. Ezen törvényszerüségnek megfelelően bármely elem 1 mol anyagmenyniségü egyszeresen töltött ionjának 

	leválasztásához 96494C töltés szükséges. Ezt fejezi ki a Faraday állando, F= 96494C/mol

Minden anyag egy molnyi mennyisége azonos darabszámú részecskét tartalmaz. Az ionos állapotban lévő anyag semlegesitéséhez szükséges töltésmennyiség arányos a részecskéi töltésével, minél nagyobb egy ion töltésszáma annál több töltés szükséges a semlegesitéséhez tehát különböző elemek ionjainak 1-1 molját a z=1,2,3… töltésszámuknak megfelelően rendre F, 2F, 3F.. töltésmennyiséggel lehet semlegesiteni

Meghatározhato az elemi töltés.

E= F/NA=96494C/mol/6*1023 1/mol=1,6*10-19C
	
	


