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1 Johdanto

Kolligatiiviset ominaisuudet ovat liuosten ominaisuuksia, jotka riippuvat ainoastaan
liuotetun aineen madrdstd (konsentraatiosta) ei sen laadusta. Kolligatiivisia
ominaisuuksia ovat hoOyrynpaineen alenema, kiehumispisteen kohoama,
jadtymispisteen alenema ja osmoottinen paine. Kolligatiivisissa ominaisuuksissa siis
verrataan mitattavaa suuretta puhtaan liuottimen vastaavaan suureeseen. Tuttuja
esimerkkejd kolligatiivisista ominaisuuksista ovat etyleeni- tai propyleeniglykolin
kayttd autojen jaddhdytysnesteini, teiden suolaus talvella tai osmoottinen paine, joka
huolehtii solujen nestetasapainosta. Kolligatiivisia ominaisuuksia on kéytetty
méidritettdessd  orgaanisten yhdisteiden moolimassoja.  Elektrolyyttiliuosten
kolligatiivisten ominaisuudet eivdt kdyttdydy ideaalisesti ja tdmé johti aikoinaan
aktiivisuuskerrointen maéérittelyyn ja ionien vélisid vuorovaikutuksia késittelevin
teorian kehittdmiseen.

2 Termodynaaminen tausta

Tarkastellaan aluksi liuosta, jossa liuenneen aineen hoyrynpaine on nolla ts. li-
uennut aine ei ole haihtuva. Liuottimella sen sijaan on nollasta eroava hdyrynpaine.
Raoultin  lain mukaan ideaaliliuoksella  hoyrynpaine riippuu liuoksen
koostumuksesta.

* *
p = xliuatin pliuatin + xliuennut pliuennut ( 1)

missd Xjuon On livottimen (tai liuenneen aineen) mooliosuus ja p* on puhtaan
liuottimen (liuenneen aineen) hoyrynpaine. Koska oletetaan, ettd liuennut aine ei ole
haihtuva, jilkimmaiinen termi yhtdl6ssd 1 on nolla. Ideaaliliuoksessa liuottimen ja
liuenneen aineen vélilld ei ole attraktiivisia vuorovaikutuksia ja liukenemisentalpia
AHjiykeneminen On nolla. Esimerkki ldhes ideaalisesti kayttdytyvéstd seoksesta on
tolueeni bentseenissd. Tavallisesti kaikki laimeat liuokset kidyttdytyvit l&hes
ideaalisesti eli noudattavat Raoult'n lakia. Raoult'n lain mukaan siis nesteen
hoyrynpaine alenee, kun puhtaaseen liuottimeen liuotetaan toista ainetta (kuva 1).
Koska liuoksen hoyrynpaine on alempi, sen ldmpdtilaa pitdd nostaa enemmain, jotta
kiehuminen alkaa. Toisin sanoen nesteen kiechumispiste on kohonnut puhtaaseen
aineeseen verrattuna. Toisaalta liuotinmolekyyleja siirtyy enemmin kiintedsti
faasista nestefaasiin eli liuoksen sulamis(jdatymis)piste alenee.



Liuoksen kemiallinen potentiaali x on

/u = ILI* + RTln xliuotin (2)

missd * on puhtaan aineen kemiallinen potentiaali. Koska xji,0nn <1, niin liuoksen
kemiallinen potentiaali on alempi kuin puhtaan liuottimen. Oletetaan, ettd
ainoastaan nestefaasin kemiallinen potentiaali alenee, silld liuennut aine vaikuttaa
ainoastaan sithen. Toisin sanoen liuennut aine ei hdyrysty nesteen kiehuessa eikd
kiteydy nesteen jadtyessa.

Kuvassa 2 on esitetty liuottimen kemiallinen potentiaali lampoétilan funktiona.
Kuvaajan kulmakerroin kuvaa systeemin molaarista Gibbsin energiaa, joka on aina
suurempi kaasulle kuin nesteelle. Tietyssd ldmpdtilassa stabiilein faasi on aina se,
jonka kemiallinen potentiaali on alhaisin. Kun puhtaaseen liuottimeen lisdtdén jotain
toista ainetta, liuoksen kemiallinen potentiaali alenee. Tdlloin liuoksen jadtymispiste
alenee ja kichumispiste kohoaa, mikd ndkyy myds kuvassa 2.

Hoyrynpaineen aleneman, kiechumispisteen kohoaman ja jdatymispisteen aleneman
lisdksi osmoottinen paine on kolligatiivinen ominaisuus. Liuos on erotettu puhtaasta
liuottimesta puolildpdisevélld kalvolla, jonka ldpi pddsevit liuotinmolekyylit mutta
liuenneet molekyylit eivdt péadse kalvon 1dpi. Osmoosiksi kutsutaan
liuotinmolekyylien  spontaania  virtausta kalvon 1dpi  liuokseen. Jotta
liuotinmolekyylien virtaus lakkaisi, pitdd liuokseen kohdistaa paine. Tdtd painetta
kutsutaan osmoottiseksi paineeksi Il. Puhtaan liuottimen kemiallinen potentiaali
paineessa p on u* Kuten edelld on todettu, liuoksessa kemiallinen potentiaali on
alempi. Systeemi pyrkii kohti tasapainotilaa, jossa kemiallinen potentiaali kalvon
molemmin on sama. Tilanne saavutetaan, kun liuoksen paine kasvaa p + II, silld
kemiallinen potentiaali riippuu paineesta.
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Kuva 1: Faasidiagrammi puhtaalle liuottimelle ja liuokselle. Epdpuhtauden
lisddminen liuottimeen alentaa nesteen hdéyrynpainetta, mikd alentaa liuoksen
Jjddtymispistettd ja kohottaa kiehumispistettd
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Kuva 2: Kemiallinen potentiaali limpdétilan funktiona. Tietyssd Ildmpdtilassa
stabiilein faasi on se, jonka kemiallinen potentiaali on alhaisin. Kun puhtaaseen
liuottimeen lisdtddn Epdpuhtautta, nestefaasin kemiallinen potentiaali alenee, josta
seuraa jddtymispisteen alenema ja kiehumispisteen kohoama



3  Molekulaarinen tulkinta

Nesteen hdyrynpaine kuvaa nestemolekyylien taipumusta siirtyd nesteestd kaasuun
eli hoyrynpaine kuvaa nesteen pyrkimystd kohti suurempaa entropiaa. Jos kyseessa
on liuos, jossa liuottimen lisdksi on toista ainetta, vihemmén liuotinmolekyyleja
pddsee siirtymddn nesteestd kaasuun (kuva 3). Téstd seuraa ettd liuoksen
hoyrynpaine alenee puhtaaseen liuottimeen ndhden. Toisaalta liuennut aine
kasvattaa liuoksen entropiaa (myds ideaaliliuoksen tapauksessa), minkd vuoksi
nesteen pyrkimys muodostaa kaasua alenee eli kichumispiste kohoaa. Vastaavasti
lisddntynyt epéjérjestys liuoksessa alentaa liuoksen taipumusta jadtyd eli
jadtymispiste alenee.
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Kuva 3: Epdpuhtauden vaikutus hoyrynpaineeseen.

4 Jaatymispisteen alenema elektrolyyttiliuoksilla

Ei-elektrolyyttiliuokselle jaddtymispisteen alenema 47y on
AT, =K b )

missd b liuoksen molaalisuus ja K¢ on liuottimelle tyypillinen ns. kryoskooppinen
vakio:

2
_ Mw(liuotin)RTf

K, =1 4
7 1000AH, *)

missd M, iuorin) [g/mol] on livottimen moolimassa, R kaasuvakio [J/Kmol], 7 [K]
livottimen jddtymispiste, AH, liuottimen sulamisldmpd [J/mol]. Tekija 1000
tarvitaan muuntamaan grammat kilogrammoiksi molaalisuutta varten. Vedelle
kryoskooppinen vakio on 1,860 K kg/mol.



Yhdisteet jotka liuetessaan muodostavat ioneja tuottavat liuokseen useampia
partikkeleja. Esimerkiksi NaCl tuottaa kaksi ionia ja FeCls tuottaa nelja ionia. Siten
elektrolyyttiliuosten tapauksessa kolligatiivinen ominaisuus on aina suurempi kuin
mitd konsentraation perusteella voisi pditelld. Kisiteltdessd elektrolyyttiliuosten
kolligatiivisia ominaisuuksia otetaan kdyttoon ns.van't Hoff'n kerroin i.

AT,

i=m ()

missd ATy on elektrolyyttiliuoksen jddtymispisteen alenema (tai joku muu
kolligatiivinen ominaisuus) ja (47, on ei-elektrolyyttiliuoksen jddtymispisteen
alenema samassa konsentraatiossa. Siten jddtymispisteen alenema elek-
trolyyttiliuokselle on

AT, =iK b (6)

Laimeissa liuoksissa van't Hoff'n kerroin i kasvaa, kun molaalisuus pienenee
saavuttaen raja-arvon kaksi elektrolyyteille kuten NaCl, HNO; tai MgSQOy, raja-
arvon kolme elektrolyyteille CaCl;, HSO4 jne. Toisin sanoen dédrettdmén laimeassa
liuoksessa van't Hoffn kerroin on sama kuin suolasta muodostuvien ionien
lukumédrd v. Lisdksi voidaan mdidritelld ns. osmoottinen kerroin g, joka kuvaa
paljonko elektrolyyttiliuosten kolligatiiviset ominaisuudet poikkeavat ideaalisen
vahvan elektrolyytin (dissosioitunut tdydellisesti) vastaavista ominaisuuksista.

i=vg (7)
Kokeellisesti on havaittu, ettd yleenséd kertoimet i ja g eivit ole kokonaislukuja, mika
seuraa ionien vilisisti vuorovaikutuksista liuoksessa. Adrettdbmin laimeassa
liuoksessa osmoottinen kerroin saa arvon yksi, silld sielld ei ole molekyylien vélisid
vuorovaikutuksia. Siten osmoottinen kerroin kuvaa liuoksessa vahvan elektrolyytin
(suolan) aiheuttamaa poikkeamaa ideaaliliuoksesta. Osmoottisen kertoimen avulla
voidaan maddritelld liuottimen aktiivisuuskerroin ja pdinvastoin. Mitd vikevampi
elektrolyyttiliuos on, sitd enemmin liuoksessa olevat ionit muodostavat ionipareja sen
sijaan, ettd kéyttdytyisiviat kuten yksittdiset ionit. Kun osa vastakkaismerkkisista
ioneista muodostavaa ioniparin ja kayttdytyvédt kuten yksi partikkeli, van't Hoff'n
kerroin saa maksimiarvoaan pienemmin arvot. Taulukossa 1 on teoreettisia ja
kokeellisesti mééritettyjd van't Hoff'n kertoimia muutamille elektrolyyttiliuoksille.

Taulukko 1: Teoreettisia ja kokeellisia van't Hoffin kertoimia elektrolyyttiliuoksille

Elektrolyytti 1 1
(0,05m) (mitattu) (laskettu)

HCl 1,9 2,0
NaCl 1,9 2,0
MgSO4 1,3 2,0
MgCl1, 2,7 3,0
FeCl; 3,4 4,0



Koska liuoksen molaalisuus eli painokonsentraatio mdidritetddn tutkittavan
reagenssin ainemdirdn suhteena liuottimen massaan, yhtdlon (6) perusteella
ideaalisessa elektrolyyttiliuoksessa suolan molekyylimassa voidaan ratkaista
seuraavasti

im,
;
AT,m,

missd my on veden massa ja mp tutkittavan suolan massa.

M, =K (8)
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Jditysmispisteen aleneman mittauslaite

Suolaa (NaCl ja MgSO4) punnitaan tarkasti sellainen méird, joka alentaa
suolaliuoksen jddtymispistettd puhtaan veden jddtymispisteestd noin kaksi astetta.
Voit laskea maédrdn yhtdlostd 8. Sopiva veden ja suolaliuoksen midrd laitteessa on
noin 20 ml.

Valmista isoon muovidekkaan noin suhteessa 1:4 karkeasta merisuolasta ja jddstd
seos, joka toimii systeemin jaddhdytyksessd. Tdytd dekka kokonaan ja kaiva ulompi
lasiputki mahdollisimman syvélle jdd-suolaseokseen. Aseta muovidekka eristeend
toimivaan styrox-astiaan, niin sama haude pysyy sopivan kylméni (-10- -15 "C)
koko mittauksen ajan.



Ty0Osséd seurataan tdsmdllisesti ldmpdtilaa ajan funktiona. Jddhdytd ensin ndytteen
sisdltivdd sisempdd lasiputkea jddpaladmpérissd ja kun ldmpoOmittarin lukema on
noin kolme astetta veden jddtymispisteen ylépuolelta, siirrd sisempi putki
mittauslaitteeseen. Tehokkaalla ja samanlaisella sekoituksella piddt lampdotilan
sopivasti mittausliuoksessa tasaisena.

Menetelméssd seurataan ensin jakso nestemdisen liuoksen ldmpotilan alentumista,
jolloin nesteméisen liuoksen ldmpdkapasiteetti on vakio ja jatketaan seuraamista ohi
jdtymispisteen. Jddtymisessd liuokseen syntyy mikrokiteiden joukko, jolloin tdmén
liuoksen lampdkapasiteetti on toinen yleensd pienempi vakio. Niistd ldmpoétilan
mittauksista muodostuvat kaksi suoraa leikkaavat lampdtilassa, jossa jddtyminen
alkaa tapahtua, eli liuoksen jadtymispisteessa.

Kaytdnndssd kuitenkin esimerkiksi liuoksen alijadhtyminen voi vaikeuttaa mittausta.
Alijadhtymisté voi estdd riittdvalla sekoituksella. Jos epdilet seoksen alijddhtyvén eli
lampomittarissa ndhddin oletettua jadtymispistettd alempia arvoja, kokeile tipauttaa
pieni puhdas jddkide mitattavaan liuokseen ja sekoita. Mikéli lampdtila tasaantuu
jadtymispisteen tienoille, mikrokiteiden muodostuminen alkoi jddkiteen ympdrille.
Mittaa véhintddn viisi pistettd vield tdmidn jdlkeen suoran piirtdmistd varten.
Hauteen véidrd lampotila saattaa olla toinen virheldhde. Liian ldmmin haude ei
kykene alentamaan lampdtilaa vakionopeudella, kun taas liian kylmissd hauteessa
prosessi on liian nopea ja liuos alijddhtyy, jddtyen sen jdlkeen liian nopeasti.

Mittaa ty0ssd kolme systeemid: puhtaan veden (ionivaihdettu, huomaa myds
astioiden puhtaus: jos joku on jéttdnyt suolaa astioihin se on mukana mittauksessa)
ja kahden laimean suolaliuoksen. Tee joka systeemille kaksi mittausta. Lukema
kannattaa ottaa esimerkiksi noin kerran minuutissa. Assistenttihuoneessa on
sekuntikelloja lainattavaksi.

6 Tulosten kasittely

Kolmen mitattavan liuoksen ldmpétilat piirretdén ajan funktiona. Kuhunkin tulosfunk-
tioon piirretddn alkujaksoa kuvaava suora, joka kuvaa ldmpdkapasiteettia
nestemdiselle liuokselle, ja loppujaksoa kuvaava suora joka taas kuvaa osittain
jadtyneen (mikrokiteitd liuoksessa) liuoksen ldmpokapasiteettid. Nadiden kahden
suoran leikkauspiste ilmoittaa jddtymisen alkukohdan ja ldmpdétilan. Jos sekoitus on
ollut riittdvd, niin tdmd jddtymisen alkamisen ilmoittava lampoétila on liuoksen
jaatymispiste. Jos alijddhtyminen sotkee tilannetta, niin loppujaksoa kuvaava suora
saadaan alijddhtyneen tilanteen lauettua, joten mittauspisteitd tulisi olla myods
alijidhtymisen jélkeenkin riittdvasti.

Laske jadtymispisteen alenemaan perustuen suolan molekyylimassa molemmille
mittauksille. Kéytd sekd teoreettista ettd laskennallista van't Hoff'n kerrointa ja
vertaile tuloksia. Virheet arvioidaan virheen etenemislain avulla.



