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Общие правила работы и техника безопасности                             в химической лаборатории.

До начала выполнения лабораторных работ студент должен запомнить и усвоить основные правила работы в химической лаборатории:

1. Для работы в лаборатории отводится рабочий стол на 1- 2 студентов, который необходимо содержать в чистоте и порядке. Во время проведения опыта на рабочем месте не должно быть ничего лишнего, все предметы следует расставить в определенном порядке так, чтобы их было удобно брать, не задев за стоящую рядом горелку, склянку с реактивами или прибор.

2. Студент должен появляться на лабораторно-практичес-кое занятие в белом халате.

3. При выполнении практических работ все наблюдения нужно записывать в специальную тетрадь – лабораторный журнал – непосредственно после каждого опыта. Не следует делать записи в черновиках или на отдельных листочках бумаги, так как они могут легко затеряться.

4. При работе нужно пользоваться только незагрязненными реактивами, чистой посудой и приборами, промытыми дистиллированной водой. Нельзя брать реактивы с других столов, так как это не только нарушает порядок работы, но может быть причиной загрязнения реактивов.

Если какие-либо реактивы или лабораторные принадлежности отсутствуют, необходимо обратиться к лаборанту.
5. Реактивы и приборы общего пользования нельзя уносить на свои рабочие столы – они должны находиться всегда на отведенном для них месте.

6. Следует работать без лишней торопливости, не проливать и не рассыпать реактивы. Если же это случилось, нельзя ссыпать загрязненный реактив обратно в склянку с чистым реактивом, а нужно собрать его и передать лаборанту. Стол (или другой испачканный предмет) нужно тотчас же вымыть и вытереть.

7. Реактивы необходимо брать в количестве, указанном в лабораторном опыте. Отработанные дорогие или редкие реактивы после проведения с ними работы нельзя выливать в раковину. Их необходимо сливать в специально поставленные склянки. К таким реактивам относятся растворы, содержащие серебро, ртути и др.

8. Горячие и особенно раскаленные предметы необходимо ставить на асбестовый картон или асбестовую сетку. Поставленные на стол, они портят его поверхность и портятся сами – краска прилипает к ним, стеклянные приборы, поставленные на холодные металлические или каменные подставки, могут лопнуть от резкого изменения температуры.

9. Бумагу, фильтры, битую посуду следует выбрасывать в специальную глиняную посуду или ведро. По окончании работы необходимо вымыть и сдать лаборанту приборы и посуду, привести в порядок рабочее место, проверить газовый кран, дать преподавателю на подпись свой журнал.

В лаборатории следует соблюдать правила безопасности:
1. Аккуратно вносить в пробирки концентрированные кислоты и щелочи. Если во время работы будет пролита кислота или щелочь в большом количестве, нужно сообщить о случившемся лаборанту. Удалить кислоту и щелочь следует быстро, так как эти реактивы портят стол и другие предметы. Попавшую на тело концентрированную кислоту (или щелочь) нужно быстро смыть сильной струей воды и затем обратиться к лаборанту.

2. Не работать с легко воспламеняющимися веществами вблизи зажженных горелок.

3. С ядовитыми и сильно пахнущими веществами нужно работать в вытяжном шкафу, проверив, хорошо ли работает тяга.

4. Выполняя опыты, пользоваться только растворами указанной концентрации и соблюдать рекомендуемую дозировку. 

5. Не делать дополнительных опытов без разрешения преподавателя.

6. После работы в лаборатории необходимо обязательно вымыть руки.

7. Запрещено употреблять продукты питания.

Кроме перечисленных выше общих указаний, необходимо ознакомиться на первом лабораторном занятии с имеющейся в лаборатории специальной инструкцией по технике безопасности.

1 раздел. 
Общая химия.

Лабораторная работа № 1 
Тема: «Определение молярной массы эквивалента алюминия методом вытеснения водорода из кислоты».

1.1.Теоретическая часть:

Прежде, чем сформулировать закон зквивалента, определим, что такое эквивалент.

Эквивалент – это реальная или условная частица вещества, которая в данной кислотно-основной реакции эквивалентна одному катиону водорода или в данной окислительно-восстано-вительной реакции одному электрону.

Между эквивалентом (Э), атомной массой (А) и стехиометрической валентностью элемента (В) в данном соединении существует зависимость:
Э = А/В

Пример: ЭAl = 27/3=9, ЭСа = 40/2 = 20, ЭNа = 23/1 = 23

= > Химический эквивалент не является постоянной величиной.

Пример: Э(C) в соединении CO =6 (12/2 =6)

Э(C) в соединении CO2 =3 (12/4 =3)

Постоянные значения эквивалентов могут быть только у элементов с постоянной валентностью.

Если в реакциях атомы элементов проявляют различную валентность необходимо ввести фактор эквивалентности (обозначаем fэк), поскольку реагирующие вещества уже не будут равными, а массы этих веществ не являются просто пропорциональными их молярным массам.

Фактор эквивалентности – это число, обозначающее, какая доля реальной частицы вещества эквивалентна одному катиону водорода в данной кислотно-основной реакции или одному электрону в данной окислительно-восстановительной реакции.

Fэкв(x) = 
[image: image77.png]



Пример:fэкв(Al+3) = 1/3,fэкв (Ca+2)= ½

Малярная масса эквивалента – равна произведению фактора эквивалентности на молярную массу вещества.

Мэкв = f экв * М (в-ва)

Пример: Мэкв(Al)= 1/3 * 27 = 9г/моль, 
Мэкв(Са) = 1/2*40 = 20г/моль

Количество моль эквивалента – равна, массе элемента, деленной на молярную массу эквивалента.

nэкв = 
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Фактор эквивалентности рассчитывают на основании стехиометрических коэффициентов данной реакции

Пример: кислотно-основная реакция

а) H2S + 2NaOH = Na2S + 2H2O    f(H2S) = ½

б) H2S + NaOH = NaHS + H2O      f(H2S) = 1 
В а) случае происходит замещение двух катионов водорода в каждой молекуле сероводорода

б) в каждой молекуле сероводорода замещается только один катион водорода
Пример: окислительно-восстановительная реакция

а) КМn +7O4+ FeSO4+H2SO4= Mn +2SO4+ K2SO4+F e2(SO4)3+H2O
Мэкв( KMnO4 ) = 158/5 = 31,6

Понятие об эквиваленте применимо и к соединениям.

Эквивалент соединения – это такое массовое количество его, которое в данной реакции взаимодействует с одним эквивалентом водорода (равен 1), или с одним эквивалентом кислорода (равен 8), или с одним эквивалентом другого вещества.

Эквивалент кислоты – это такое количество кислоты (имеется в виду количество либо в моль, либо в г.), которое содержит 1 моль ионов водорода способных замещаться на металл или любой какой-нибудь катион.

Эквивалентна масса кислоты – численно равна, молярной массе кислоты деленной на число атомов водорода (основность). 

Мэкв (кислоты) = 
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или эквивалентная масса кислоты – численно равна, молярная масса кислоты умножить на фактор эквивалентности

Мэкв (кислоты) = f экв (кислоты) * М (кислоты)

f экв (кислоты) = 
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Пример: Мэкв (H2SO4) = 98/2 = 49г/моль

– Или эквивалентная масса кислоты – численно равна, сумме молярных масс эквивалентов водорода и кислотного остатка.

Мэкв (H2SO4) = Мэкв(Н+) + Мэкв(SO42-) = 1+ 48 = 49г/моль

Эквивалент основания – это такое количество основания, которая содержит 1 моль гидроксогрупп, способных замещаться на кислотный остаток.

Эквивалентная масса основания – численно равна, молярной массе основания деленное на число гидроксогрупп (кислотность основания или валентность металла).

Мэкв (основания) = 
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– или эквивалентная масса основания – численно равна, молярная масса основания умножить на фактор эквивалентности
Мэкв (основания) = f экв (основания) * М (основания)

f экв (основания) = 
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Пример: Мэкв(Cr(OH)3) = 103/3 = 34,3 г/моль

– Или эквивалентная масса основания – численно равна, сумме молярных масс эквивалентов катиона и гидроксид иона.

Пример: Мэкв(Cr(OH)3) = Мэкв(Cr+3) + Мэкв(OH-) = 52/3 + 17 = 34,3г/моль
Эквивалентная масса соли – численно равна, молярной массе соли деленной на произведение числа атомов металла в молекуле, на степень окисления металла.

Мэкв (соли) = 
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,
– или эквивалентная масса соли – численно равна, молярная масса соли умножить на фактор эквивалентности

Мэкв (соли) = f экв (соли) * М (соли)

f экв (соли) = 
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где N – число атомов металла, п0 – степень окисления металла

Пример: Мэкв(Al2(SO4)3) = 342/2*3 = 57г/моль

– Или эквивалентная масса соли – численно равна, сумме молярных масс эквивалентов катиона и кислотного остатка.

Пример: Мэкв(Al2(SO4)3) = Мэкв(Al+3) + Мэкв(SO42-)= 27/3 + 48 =57г/моль

Эквивалентная масса оксида – численно равна, молярной массе оксида деленное на произведение атомов элемента, на степень окисления элемента. 

Мэкв (оксид) = 
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– или эквивалентная масса оксида – численно равна, молярная масса оксида умножить на фактор эквивалентности

Мэкв (оксид) = f экв (оксид) * М (оксид)

f экв (оксид) = 
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где N – число атомов элемента, п – степень окисления элемента

Пример: Мэкв(Мп2О7) = 222/14 = 15,9

– Или эквивалентная масса оксида – численно равна, сумме молярных масс эквивалентов элементов и кислорода.

Мэкв(Мп2О7) = Мэкв(Мп+7) + Мэкв(О-2) = 55/7 + 8 = 15,9г/моль

Закон эквивалента: Массы (объемы) реагируют друг с другом веществ пропорциональны молярным массам (объемам) их эквивалентов.
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где mА, mВ – массы взаимодействующих веществ А и В

Мэ А, Мэ В – Молярные массы эквивалентов этих веществ

Это формулой можно пользоваться для вычисления химических эквивалентов простых и сложных веществ.

Эквивалентный объем – это объем занимаемый одним молем эквивалента газа.

Vэкв (Н2) = 11,2л

Vэкв (О2) = 5,6 л
1.2. Экспериментальная часть.

Метод вытеснения водорода применяется для определения эквивалентных масс тех металлов, которые способны вытеснять водород из разбавленных кислот и щелочей.
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Рис.1.
Прибор для определения эквивалентной массы методом вытеснения водорода из кислоты (рис.1.) состоит из пробирки 1 и двух бюреток 2 и 3, заполненных наполовину водой и соединенных внизу резиновой трубкой.

Перед началом работы необходимо испытать прибор на герметичность. Для этого, плотно закрыв пробирку 1 и бюретку 2, необходимо опустить бюретку 3 так, чтобы уровень жидкости в ней был ниже, чем в бюретке 2, и закрепить бюретку 3. Если в течение 1-2 мин уровень воды в бюретках будет неподвижен, то прибор герметичен, можно приступать к работе

В пробирку 1 налить 5-6 мл 10%-ного раствора соляной кислоты. Установить бюретку так, чтобы положения нижнего мениска воды в бюретках были на одном уровне (глаз не должен находиться на одной прямой с мениском). Записать положения мениска в бюретке 2. В пробирку положить кусочек металла, взвешенный на аналитических весах (0,03-0,035г алюминия или 0,09-0,12г цинка). Быстро соедините пробирку с бюреткой. Наблюдать выделение водорода и вытеснение воды из бюретки 2 в бюретку 3. По окончании реакции следует подождать 5-8 мин, пока газ примет комнатную температуру. По положению нижнего мениска воды в бюретке 2 определить и записать объем выделившегося водорода, который равен разности двух отсчетов до и после реакции металла с кислотой.

Запись экспериментальных данных.
Таблица 1.
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Где:
m (Me) – масса металла;

V (H2) – объем выделившегося водорода;

Р1 – атмосферное давление;

Р2 – давление насыщенного водяного пара при данной температуре (см. табл.2);

Р (Н2) = Р1 – Р2;

t – температура помещения, где проводится эксперимент.

1.3. Расчеты:

1. Определение парциального давления водорода.

Р(Н2) = Р1 – Р2
2. Определение объема водорода при н.у.

V0 = 
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3. Определение молярной массы эквивалента алюминия

Мэкв = 
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4. Определение относительной ошибки

Z = 
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Таблица 2.
Давление насыщенного водяного пара в равновесии с водой.

	t, 0С
	Р2, мм.рт.ст
	t, 0С
	Р2, мм.рт.ст

	14
	11,99
	20
	17,54

	15
	12,79
	21
	18,65

	16
	13,63
	22
	19,83

	17
	14,53
	23
	21,07

	18
	15,48
	24
	22,38

	19
	16,48
	25
	23,76


Контрольные вопросы и упражнения

1. Что называется химическим эквивалентом? Является ли химический эквивалент постоянной величиной? От чего зависит эквивалент химического элемента?

2. При соединении 5,6 г железа с серой образовалось 8,8 г сульфида железа. Найти эквивалентную массу железа и его эквивалент, если известно, что эквивалентная масса серы равна    16 г/моль.

3. Для растворения 15,8 г металла потребовалось 14,7 г серной кислоты. Определить эквивалентную массу металла и объем выделившегося водорода (н.у).

4. Определите эквивалентные массы оксидов азота (N2O, NO, NO2, N2O3, N2O5).

5. Вычислить эквивалентные массы следующих элементов:

А) олова, если при нагревании 0,92 г его в токе кислорода образуется 1,17 г оксида олова;

Б) олова, если при восстановлении 1,17 г оксида олова водородом получено 0,16 г воды;

В) магния, если при нагревании в токе кислорода масса его увеличилась на 66,7%

6. Сколько оксида получится при окислении 3 г металла, эквивалентная масса которого равна 9?

7. Какие объемы займут при нормальных условиях массы одного эквивалента кислорода и одного эквивалента водорода?

8. Определите эквивалентную массу серной кислоты в реакциях образования с раствором гидроксида натрия:

А) гидросульфата натрия

Б) сульфата натрия

9. Вычислить эквивалентную массу гидроксида меди (2) в реакциях образования с раствором соляной кислоты:

А) гидроксихлорида меди

Б) хлорида меди

10. Рассчитайте эквивалентную массу элемента, если массовая доля кислорода в его оксиде равна 20%.

11. Одинакова ли эквивалентная масс хрома в соединениях CrCl3, Cr2(SO4)3?

12. Определить эквивалентные массы кислот и оснований в следующих реакциях:
А) HNO3 + Bi(OH)3 = Bi(OH)2NO3 + H2O

Б) H2S + KOH = KHS + H2O

В) 3H2SO4 + 2Al(OH)3 = Al2(SO4)3 + 6H2O

Г) 3H3PO4 + Ca(OH)2 = Ca(H2PO4)2 + 2H2O

Д) 2HCl + Bi(OH)3 =BiOHCl2 +2H2O

Е) Ca(OH)2 + 2H3PO4 = Ca3(PO4)2 + 6H2O

Лабораторная работа № 2 
Тема: «Определение интегральной энтальпии растворения солей».
1.1.Теоретическая часть.

Термодинамика изучает:

1. взаимные переходы различных видов энергии из одной формы в другую, от одной части системы к другой;

2. энергетические эффекты, сопровождающие различные физические или химические процессы, зависимость их от условий протекания процессов;

3. возможность, направления и пределы самопроизвольного протекания процессов при данных условиях.

Термодинамика базируется на двух основных законах (началах).

Первый закон термодинамики (закон сохранения энергии) устанавливает эквивалентность различных ее форм и связь между количеством теплоты Q, полученной или выделенной в процессе, количеством произведенной или полученной работы А и изменением внутренней энергии системы 

∆U = Q - А(1)

Отсюда Q=∆U + А(2)

Это уравнение в интегральной форме является математическим выражением первого закона термодинамики, которой можно сформулировать так: теплота Q, подведенная к системе, идет на увеличение внутренней энергии системы ∆U и на совершение работы.

Очень важной характеристикой состояния системы наряду с внутренней энергией (U) является и такая функция состояния, как энтальпия (H). Изменение энтальпии в процессе, как и изменение внутренней энергии, не зависит от пути процесса, а лишь от начального и конечного состояний:

∆U=U2–U1,

∆H=H2–H1.

С внутренней энергией энтальпия связана соотношением

H=U+РV,

где р – давление; V – объем системы.

Тепловой эффект процесса при постоянном давлении QP соответствует изменению энтальпии, т.е.

QP=∆H.

Для реакций в твердых и жидких фазах, объем которых почти не изменяется, ∆H практически не отличается от ∆U.

Для этих условий 

QV=QP;∆U=∆H.

Энтальпию иногда характеризуют как «теплосодержание» системы. Так, в экзотермических реакциях, сопровождающихся выделением теплоты (+Q кДж) энтальпия будет иметь отрицательный знак (∆H<0), а в эндотермических, когда теплота поглощается (-Q кДж), энтальпия будет иметь положительный знак (∆H>0).

Первый закон термодинамики не указывает, в каком направлении и до какого предела будет протекать тот или иной процесс, связанный с превращением энергии.

Второй закон термодинамики показывает, какие процессы могут протекать самопроизвольно при данных условиях, каков предел такого протекания и какое количество работы может быть получено при этом.

Второй закон термодинамики требует введения новой термодинамической функции – энтропии S. Ее иногда характеризуют как меру неупорядоченности системы. Для обратимых процессов, протекающих при постоянной температуре, изменение энтропии равно

∆S=Q/T

Измеряется изменение энтропии в Дж/(моль*К).

Для необратимых процессов

∆S>Q/T

В изолированных системах самопроизвольно могут протекать только процессы, сопровождающиеся увеличением энтропии, т.е. ∆S>0

Процессы, для которых ∆S<Q/T никогда при постоянной температуре протекать самопроизвольно не могут.
Для изобарно-изотермических процессов в термодинамике введена новая функция состояния G, называемая изобарно-изотермическим потенциалом (или потенциалом Гиббса). Для всякого изобарно-изотермического процесса изменение энергии Гиббса определяется уравнением

∆G0=∆H0-T∆S0
- Если процесс самопроизвольно идет в прямом направлении, то ∆G0<0;

- в обратном направлении – ∆G0>0; 

- когда ∆G0=0, то система находится в равновесии.

Тепловой эффект реакции можно рассчитать по уравнению:

∆H0 р-ции = Σ ∆H0 прод. р-ции – Σ ∆H0 исх. в-в

с учетом стехиометрических коэффициентов.

Изменение изобарно-изотермического потенциала также можно определить по уравнению

∆G0 р-ции = Σ ∆G0 прод. р-ции – Σ ∆G0 исх. в-в

с учетом стехиометрических коэффициентов.

Значение ∆H0, ∆G0 и S0 при стандартных условиях приводятся в справочной литературе. Стандартными называют температуру 298К, давление 101325 Па, количество вещества 1 моль.

Тепловой эффект химических процессов изучает особый раздел физической химии – термохимия. Все термохимические расчеты основаны на применении двух основных законов термохимии: Лавуазье–Лапласа (1783 г.) и Гесса (1836г).

Закон Лавуазье – Лапласа формулируется следующим образом: теплота образования химических соединений и теплота их разложения равны по абсолютной величине, но противоположны по знаку.

Так, теплота образования одного моля сернистого газа из серы и кислорода 71кДж/моль:

Sтв +О2 газ = SO2 газ + 71,0кДж; ∆H= -71,0кДж.

При разложении одного моль SO2 на серу и кислород будет затрачено 71,0кДж:

SO2 газ = Sтв +О2 газ -71,0 кДж; ∆H= +71,0кДж.

Закон Лавуазье – Лаплапса является частным случаем закона сохранения энергии. Однако в основе большинства термохимических расчетов лежит закон Гесса, согласно которому: тепловой эффект химической реакции не зависит от пути, по которому она протекает, а зависит только от вида и состояния исходных веществ и конечных продуктов.

Например, железо с кислородом может сразу образовать оксид с выделением 196,2кДж/моль:

а) 2Feтв + 11/2 O2 газ = Fe2O3тв + 196,2кДж; ∆H= – 196,2кДж.

Однако эту реакцию можно провести в две стадии:

б) 2Fe тв+ O2 газ = 2FeОтв + (263,5) кДж; ∆H1= – 127 кДж,

в) 2FeO тв + ½ O2 газ = Fe2O3тв + 69,2кДж; ∆H2= – 69,2кДж

Согласно закону Гесса сумма тепловых эффектов реакции б и в должна быть равна тепловому эффекту реакции а, что и имеет место в действительности.

Закон Гесса дает возможность вычислить тепловой эффекты реакций в тех случаях, когда они не могут быть измерены непосредственно. 
Например, невозможно экспериментально измерить тепловой эффект превращения графита в алмаз. Однако, используя закон Гесса, этот эффект можно рассчитать, сжигая в атмосфере кислорода как графит, так и алмаз и измеряя теплоту сгорания:

С графит + О2 газ = СО2 газ; ∆H1= – 94,03кДж,

С алмаз + О2 газ = СО2 газ; ∆H2= – 94,48кДж,

∆H= – 94,03 – (– 94,48)= + 0,45кДж,

т.е. графит превращается в алмаз с поглощением 0,45 кДж/моль.

Прямым измерением весьма трудно точно определить теплоту образования кристаллогидратов, поскольку реакция образования кристаллогидратов из безводной соли и воды идет быстро только вначале, пока не прореагируют с водой поверхностные соли кристалликов безводной соли, а затем реакция сильно замедляется и протекает весьма долго. Кроме всего этого процесс осложняется растворением вещества в воде. Однако, используя закон Гесса, теплоту образования кристаллогидрата можно определить, если измерить теплоту растворения безводной соли и теплоту растворения кристаллогидрата. Затем из первой величины вычесть вторую

Q =Q безв.–Q кристили ∆H = ∆H безв – ∆Hкрист.
При растворении соли в воде одновременно протекают два процесса:

1. Разрушение кристаллической решетки вещества и диссоциация молекул на ионы. При этом происходит поглощение теплоты, т.е. энергия затрачивается (энтальпия плавления) – Q1 (+∆H1);

2. Гидратация ионов, т.е. молекулы растворяемого вещества могут вступать в химическое взаимодействие с растворителем, при этом образуются новые связи и энергия выделяется (энтальпия гидратации) При этом выделяется определенное количество теплоты +Q2 (–∆H2);

Теплота растворения соли равна алгебраической сумме тепловых эффектов этих двух процессов:

Q раств = – Q 1 + Q2; ∆H раств = ∆H 1 – ∆H2 .

или ∆Нраст. = ∆Нпл. + ∆Нгидр. 
Когда энтальпия химического взаимодействия больше энтальпии плавления, наблюдается разогревание раствора (∆Нраств.<0, экзотермический процесс). Вещества с непрочной кристаллической решеткой, образуют в растворе сильно гидратирующие ионы. К таким веществам относятся: безводный CuSO4, H2SO4, KOH и др. 

У солей имеющих прочную кристаллическую решетку и слабо взаимодействующих с водой, растворение сопровождается поглощением теплоты (∆Нраст. > 0, эндотермический процесс). К ним относятся NaCl, KCl, CaCL2, NH4NO3 и д.р.
Теплота растворения веществ зависит от количества растворителя и увеличивается до определенного предела с увеличением его количества. Например, растворение 1 моля H2SO4 в различных количествах воды сопровождается следующими тепловыми эффектами:

H2SO4 + 1H2O = H2SO4∙ (1H2O); ∆H = – 6,71кДж
H2SO4 + 100H2O = H2SO4 ∙ (100H2O); ∆H = – 17, 54 кДж,

H2SO4 + 10 000H2O = H2SO4 ∙ (10 000 H2O);∆H = – 20,63 кДж.

Теплотой растворения принято называть количество теплоты, которое поглощается или выделяется при растворении одного моль вещества в таком количестве растворителя, когда дальнейшее его добавление не сопровождается измеримым тепловым эффектом.

Различают интегральную и дифференциальную энтальпии растворения веществ. 

Интегральная энтальпия растворения соли – это изменение энтальпии процесса растворения 1 моля вещества в данном количестве растворителя. Обычно для таких измерений берут большой избыток воды (400 и более молей воды на 1 моль соли), концентрация соли приближается к нулю. 

Дифференциальной энтальпией растворения соответствует процесс растворения 1 моля вещества в бесконечно большом количестве раствора заданной концентрации, при этом концентрация раствора остается практически постоянной.

Тепловые эффекты химической реакций измеряют в специальных приборах, называемых калориметрами, в качестве его можно использовать сосуд Дьюара (термос), снабженный точным термометром. Простейший калориметр состоит из двух различающихся по размеру стаканов, вставленных друг в друга. Между стенками стаканов должна иметься воздушная прослойка. Стаканы закрываются крышкой с отверстиями для термометра, мешалки и широкогорлой воронки.

Энергия, выделяемая при растворении, поглощается калориметрической системой, что можно выразить уравнением:

∆Нраст. = Q 

Участвуют в теплообмене внутренние стенки сосуда, вода, термометр и крышка сосуда (калориметрическая система). Количество теплоты принятой калориметрической системой, рассчитывают по уравнению:

Q = С *∆Т(3)

где С – теплоемкость калориметрической системы

    ∆Т – изменение температуры в ходе процесса.

Для пересчета теплового эффекта на моль вещества используют формулу

∆H= Q *М/m 

где ∆H – тепловой эффект, рассчитанный на моль вещества;

m – навеска вещества, взятого для калориметрического опыта, г;

М – молекулярная масса вещества.
Теплоемкость калориметрической системы называется количество теплоты, необходимое для изменения температуры системы на 1 градус (Дж/моль). Если в ходе работы пользоваться одними и теми же приборами и одинаковым количеством жидкости, то теплоемкость калориметрической системы можно считать постоянной величиной.
1.2. Экспериментальная часть

Опыт 1. Определение теплоемкости калориметрической системы.
Калориметрический метод применяется для определения тепловых эффектов физико-химических явлений. Он основан на измерении температуры в ходе процесса.

В термос наливают 400 мл дистиллированной воды, закрывают пробкой с установленным в ней термометром. Нижняя часть термометра должна быть погружена в жидкость, но не касаться дна.

Ход опыта можно разделить на три периода:

- предварительный (5 минут);

- главный (1-2 минуты);

- заключительный (около 5 минут).

Показания термометра записывают в таблицу через каждую минуту.

Таблица 1

	Время (t)
	До 10 сек
	30 сек
	1 мин.
	2 мин. и . т. д

	Температура (Т)
	
	
	
	


В предварительном периоде должно установиться тепловое равновесие системы, которое характеризуется постоянным значением температуры. Затем с точностью до 0,01 г отвесить на технических весах примерно 5 г безводного сульфата меди. С точностью до 0,1 0С измерить температуру воды в калориметре t1. Сосуд открыть и всыпать навеску безводного сульфата меди, быстро закрыть сосуд и интенсивно перемешать, встряхивая его.

Во время главного периода происходит резкое изменение температуры.

Заключительный период характеризуется установлением нового теплового равновесия.

1.3. Расчеты:

Производить исходя из известного значения энтальпии растворения сульфата меди (∆Нраст = - 66,53 *103 Дж/моль). Рассчитать, сколько тепла должно выделиться в ходе опыта при растворении 5 г соли (∆Н1, Дж). 

По данным таблицы 1 построить графическую зависимость изменения температуры от времени для системы (H2O + CuSO4) и по графику определить изменение температуры в ходе процесса ∆Т1. Используя экспериментальное значение ∆Т1 и уравнение (3), рассчитать значение теплоемкости калориметрической системы (С). Принять положительное значение теплоемкости.

Опыт 2. Определение интегральной энтальпии растворения исследуемой соли (нитрата калия).

Ход работы проводить аналогично опыту 1. Залить в сосуд также 400 мл дистиллированной воды. После предварительного периода внести навеску соли (масса 5 г), быстро закрыть сосуд и встряхнуть. Показания термометра записать в таблицу 2.
Таблица 2

	Время (t)
	До 10 сек
	30 сек
	1 мин.
	2 мин. и.т.д

	Температура (Т)
	
	
	
	


Построить графическую зависимость изменения температуры от времени для системы (вода + соль) и из графика найти изменение температуры ∆Т2 .

Расчеты производит в обратном порядке. Используя найденное в опыте 1 значение теплоемкости (С) и ∆Т2, рассчитать количество теплоты процесса Q2 (Дж). Вычислить молярную энтальпию растворения соли с учетом массы навески и молекулярной массы исследуемой соли (∆Н2, Дж/моль).

Опытное значение энтальпии растворения изучаемой соли сравнить с истинным значением (из справочника). Вычислить относительную ошибку определения.

Контрольные вопросы и задания
1. Что такое внутренняя энергия системы, энтальпия, энтропия, изобарно-изотермический потенциал?

2. Дать определение теплоты растворения, теплоты нейтрализации, теплоты диссоциации, теплоты гидратации.

3. В чем заключается принцип калориметрического измерения тепловых эффектов химических процессов?

4. Пользуясь таблицей стандартных теплот образования, определить, будет реакция 2NO + O2 = 2NO2 экзотермической или эндотермической. Чему равна стандартная теплота реакции ∆Нр0?

5. Рассчитать, сколько теплоты выделится при гашении   500 кг 80%-ной негашеной извести, если теплота гашения равна 62,76 кДж/моль.

6. При горении 2,4г метилового спирта выделилось 54 кДж тепла. Выразить процесс сгорания метилового спирта термохимическим уравнением.

7. Одним из способов промышленного получения водорода является взаимодействие метана с водяным паром:

СН4(г) + Н2О (г) = СО(г) + Н2(г)

Рассчитать ∆G0 и ∆S0 этой реакции. Будет ли она протекать при стандартных условиях? При повышении температуры?

8. В каком направлении должна протекать реакция

NO(г) + ½ О2(г) = NO2 (г) ?

Ответ подтвердите расчетом ∆G0 реакции.

9. Тепловой эффект реакции горения метана равен

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О + 890,3 кДж/моль.

Сколько теплоты выделится при сгорании 80 г метана? Сколько по объему потребуется метана (н.у.), чтобы в результате его сгорания выделяется 4450,9 кДж?

10. Сколько тепла выделится при сжигании 1 м3 водорода, измеренного при нормальных условиях, если в результате реакции получается жидкая вода? Теплота образования воды (ж) равна 283,8 кДж/моль.

11. Пользуясь таблицей стандартных теплот образования рассчитать тепловой эффект реакции ∆Н0р:

3CaO + P2O5 = Ca3(PO4)2

Лабораторная работа № 3 
Тема: «Скорость химической реакции».

1.1. Теоретическая часть.

Скорость химической реакции – это число молекул вещества – реагента, вступивших в реакцию за единицу времени, или число молекул вещества – продукта, образовавшихся за единицу времени в результате реакции.

Рассмотрим скорость реакции, протекающей по уравнению:

А + В = С + Д

По мере расходования вещества А, скорость реакции будет уменьшаться. Отсюда следует, что скорость реакции может быть установлена лишь для определенного промежутка времени. См. рисунок.
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Т.к концентрация вещества А в некоторый момент времени t1 измеряется величиной с1, а в момент t2 равна с2, то за промежуток времени ∆t = t2 – t1 изменение концентрации вещества составит ∆с = с2 – с1, откуда средняя скорость реакции будет равна
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Знак минус ставится потому что, несмотря на убывание концентрации вещества А и, следовательно, на отрицательное значение разности с2 – с1, скорость реакции может быть только положительной величиной.
Различают:

1. Скорость гомогенной реакции – это количество вещества вступившегося в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени в единицу объема системы.
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2. Скорость гетерогенной реакции – это количество вещества, вступившего в реакцию или образовавшегося при реакции за единицу времени на единицу площади поверхности фазы.
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Где V – объем системы;
t – время;
S – площадь поверхности раздела;

∆ – знак приращения;

∆n = n2 – n1;

∆t = t2 – t1

Скорость химической реакции зависит от:

1. природы реагирующих веществ

2. концентрация
3. температура
4. присутствие в системе катализаторов
5. от степени измельчения (для твердых веществ)

6. среды (главным образом для реакций, протекающих в растворах) и т.д.
Для реакции 

mA + nB = pC + qD
кинетическое уравнение имеет вид

ύ = КС mА * С nВ
К = 
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υ – скорость химической реакции,

к –константа скорости химической реакции
m, n – стехиометрические коэффициенты реагирующих веществ

при К >1 преобладают продукты, концентрация продуктов выше концентрации реагентов;

при К = 1 концентрация реагентов и продуктов одинаковы;

при К < 1 преобладают реагенты, концентрация реагентов выше концентрации продуктов.

Константа равновесия скорости зависит от:
1. от природы реагирующих веществ

2. от температуры

но не зависит от концентрации веществ, катализатора
Закон действующих масс:

Скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагентов в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции.

Возрастание скорости реакции при нагревании подчиняется 

Правилу Вант – Гоффа, согласно которому:

При повышении температуры на каждые 10 градусов скорость большинства реакций увеличивается в 2-4 раза.

Математически эта зависимость выражается соотношением:
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 – скорости реакции, соответственно, 

при начальной (t1) и конечной (t2) температурах.
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 – температурный коэффициент скорости реакции, который показывает, во сколько раз увеличится скорость реакции с повышением температуры реагирующих веществ на 10 градусов.

Температура влияет на скорость реакции, увеличивая константу скорости. Отношение, показывающее, во сколько раз увеличилась константа скорости при увеличении температуры на 100, называют температурным коэффициентом скорости реакции, т.е.
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γ – температурный коэффициент скорости (изменяется от 2 до 4)

Кt –константа скорости при температуре t
Кt+10 – константа скорости той же реакции при температуре t+10
Зависимость скорости реакции от температуры более точно выражается уравнением Аррениуса:


[image: image26.wmf]RT

E

Ae

-

=

k


к – константа скорости
А – постоянная, не зависящая от температуры

е – основание натуральных логарифмов (е = 2,71828)

Е – энергия активации
R – универсальная газовая постоянная
Т – абсолютная температура
Уравнение Аррениуса объясняет важное для кинетики противоречие, которое состоит в том, что если бы любое столкновение частиц приводило к их взаимодействию, то все газовые реакции происходили бы мгновенно.
1.2. Экспериментальная часть.

Опыт 1. Зависимость скорости реакций от концентрации реагирующих веществ.

Эту зависимость удобно наблюдать, проведя реакцию взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой.

Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + S ↓+ SO2 ↑+ H2O

Наливаем растворы в строгой последовательности.

1. В 4 пронумерованные пробирки наливаем из бюретки раствор тиосульфата натрия (75 г тиосульфата на 1 л воды).

2. Добавляем соответственно в пробирки (см. ниже) дистиллированной воды.

3. В каждую пробирку добавляем серной кислоты (15 мл серной кислоты плотностью 1,84 г/мл на 1 л воды), отмечая по секундомеру момент сливания реактивов и момент появления в их смеси еле уловимой голубоватой мути (опалесценция коллоидной серы), свидетельствующей об окончании реакции.

Выполнять реакции по одной, не спеша.

1 пробирка: 6 мл Na2S2O3 + 0 мл H2O + 6 мл H2SO4
2 пробирка: 4 мл Na2S2O3 + 2 мл H2O+ 6 мл H2SO4
3 пробирка: 3 мл Na2S2O3 + 3 мл H2O + 6 мл H2SO4
4 пробирка: 2 мл Na2S2O3 + 4 мл H2O + 6 мл H2SO4
Таким же образом провести опыты с тремя оставшимися пробирками. Полученные результаты занести в таблицу.
1.3. расчеты.

Таблица 1

	№

п/п
	Vр-ра,

Na2S2O3
	V,

H2O
	C,

Na2S2O3
	Соотно-

шение

концентр.
	Время,

(сек)
	Скорость,

ύ = 1/t
	Cоотно-шение

скорости

	1.
	6
	0
	1
	3
	
	
	

	2.
	4
	2
	2/3
	2
	
	
	

	3.
	3
	3
	½
	1,5
	
	
	

	4.
	2
	4
	1/3
	1
	
	
	


Вычисления соотношений скорости реакций производится следующим образом. Минимальная скорость принимается за 1 и все другие скорости выражаются в кратных ей значениях.
Пример:

	№ п/п
	Время, (сек)
	Скорость,
ύ = 1/t
	Cоотношение

скоростей

	1.
	8
	1/8
	1/8:1/25=3

	2.
	12
	1/12
	1/12:1/25=2

	3.
	17
	1/17
	1/17:1/25=1,5

	4.
	25
	1/25
	


По полученным результатам построить график зависимости скорости от концентрации. На оси абсцисс отложить соотношение концентраций, на оси ординат – соотношение скоростей.

Контрольные вопросы и задания.

1. Как изменятся скорости прямых и обратных реакций:

а) H2 + Cl2 ↔ HCl                           в) N2O4↔ 2NO2
б) 2H2 + O2 ↔ H2O                          г) CO2 + C ↔ 2CO
если при неизменной температуре в одном случае уменьшить концентрацию каждого вещества в 2 раза, а в другом – увеличить давление в 3 раза?

2. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 1,5. Во сколько увеличится скорость данной реакции при повышении температуры на 300С?

3. На сколько градусов нужно повысить температуру, чтобы скорость реакции увеличилась в 81 раз, если температурный коэффициент скорости равен 3?

4. Написать выражение константы равновесия для реакций:

а) 2NH3 ↔ 3H2 + N2;

б) Fe3O4 + 4CO ↔ 3Fe + 4CO2;

в) 3Fe2O3 + H2 ↔ H2O (пар) + 2 Fe3O4;

г)C + CO2 ↔ 2CO
В каком направлении сместиться равновесие в каждом случае при увеличении давления?

5. В каком направлении сместиться равновесие следующих обратимых реакций:

а) 2SO2 + O2 ↔ 2SO3 + 192,7 кДж
б) N2O4 ↔ 2NO2 – 54,5 кДж
при понижении температуры, при понижении давления?

6. Действием каких факторов можно сместить равновесие указанных реакций вправо?

а) С + Н2О (пар) ↔ СО + Н2 - 129,кДж;

б) 3H2 + N2 ↔2NH3 + 92,2 кДж

7. При некоторой температуре равновесные концентрации в системе 2SO2 + O2 ↔ 2SO3 составили: [SO2] = 0,04; [O2] = 0,06; [SO3] = 0,02 моль/л. Вычислить константу равновесия и исходные концентрации диоксида серы и кислорода.

8. Исходные концентрации монооксида азота и хлора в системе 2NO + Cl2 ↔ 2NOCl составляют соответственно 0,5 и 0,2 моль/л. Вычислить константу равновесия, если к моменту наступления равновесия прореагировало 20% оксида азота.

9. Две реакции протекают при 250С с одинаковой скоростью. Температурный коэффициент скорости первой реакции равен: 2,0; второй – 2,5. Найти отношение скоростей этих реакций при 950С.

10.  Константа равновесия СО + Н2О ↔ Н2 + СО2 при некоторой температуре равен 1. Каковы будут концентрации всех веществ в момент равновесия, если исходные концентрации были: [CO] =1 моль/л; [H2O] = 3 моль/л?

11.  Во сколько раз изменится скорость реакции образования аммиака 3H2 + N2 ↔2NH3, если концентрацию водорода увеличить в три раза?

12.  Что такое энергия активации? Изменится ли скорость реакции от изменения энергии активации? Чему равна энергия активации реакции, если при повышении температуры от 290 до 3000К скорость ее увеличится в два раза?

Лабораторная работа № 4 
Тема: «Получение и строение коллоидных частиц». 

1.1. Теоретическая часть.

Изучением коллоидных систем занимается коллоидная химия. В настоящее время, говоря о коллоидах, имеют в виду не отдельный класс веществ, а особое состояние вещества, характеризующееся определенным размером частиц. Коллоидные системы представляют собой частный вид дисперсных систем с размером частиц от 1 до 100 нм (т.е. 10 -9–10- 7м). 
Коллоидные растворы занимают промежуточное положение между истинными растворами и грубодисперсными системами.
От истинных растворов коллоиды отличаются наличием:

- поверхности раздела между фазами;

- малыми скоростями диффузии;

- неспособностью проникать через мембраны клеток животных и растений;

- способностью рассеивать свет. 

Различие окраски при рассматривании коллоидов в проходящем и отраженном свете, обусловленном светорассеянием, получило название опалесценции.
От грубодисперсных систем коллоидные растворы отличаются:

-достаточной кинетической устойчивостью относительно самопроизвольного расслаивания.
Коллоидные растворы обладают своеобразными кинетическими, оптическими и электрическими свойствами и чрезвычайно широко распространены в природе. Так, например, важнейшие составляющие живых организмов: белки, кровь, лимфа, углеводы и др. находятся в коллоидном состоянии. Большую роль в повышении плодородия имеют почвенные коллоиды.

Все дисперсные системы классифицируются:
1. По величине частиц дисперсной фазы и по степени дисперсности.

А. Грубодисперсные

Б. Коллоидно-дисперсные

В. Молекулярно (ионно)-дисперсные.

2. По агрегатному состоянию

3. По интенсивности взаимодействия частиц на поверхности раздела между фазами.

По характеру взаимодействия между частицами дисперсионной фазы и дисперсионной среды.

1. Лиофобными называли коллоиды, у которых дисперсная фаза не взаимодействует с дисперсионной средой. Сюда относятся золи металлов, неметаллов, гидраты оксидов металлов, практически нерастворимых солей и др.
2. У лиофильных коллоидов дисперсная фаза хорошо взаимодействует с дисперсионной средой (крахмал, желатин, каучук и т. д.). Чаще их называют ВМС (растворы высокомолекулярных соединений). Характер поведения ВМС в растворах определяется свойствами их длинных цепеобразных частиц – макромолекул. Огромные размеры макромолекул, превышающие в отдельных случаях размеры коллоидных частиц, объединяют эти системы с коллоидно-дисперсными системами. Сближает их и то обстоятельство, что при концентрировании растворов ВМС они обращаются в так называемые студни (гели), в которых решающую роль играют поверхностные (адсорбционные) явления, которые характерны для гетерогенных лиофобных коллоидов. В остальном лиофильные золи гораздо ближе к обычным молекулярным растворам.

Установлено, что системы, ранее называвшиеся лиофильными золями, представляют собой не что иное, как истинные растворы высокомолекулярных соединений.

Эти растворы:

- являются системами гомогенными и термодинамически равновесными.

- структурной единицей лиофильных золей является не мицелла (как у лиофобных), а сильно сольватированная (гидратированная) макромолекула высокомолекулярного или высокополимерного соединения.

Поэтому растворы ВМС не могут быть отнесены к типично коллоидным системам и применение к ним термина “лиофильные коллоиды” не вполне оправдано, как не соответствующее его содержанию.
По величине макромолекул ВМС напоминают коллоидные системы. Поэтому произошло разделение их на коллоидно-дисперсные (ультрамикрогетерогенные) системы и растворы ВМС.
Однако было установлено, что белки, крахмал, желатин, каучук относятся к высокомолекулярным соединениям (ВМС) и являются истинными молекулярными растворами: 

Коллоидная химия изучает также более грубодисперсные системы, называемые микрогетерогенными, с размером частиц от 100 нм до нескольких микрон, хорошо видных в микроскопе. Сюда относятся эмульсии, пены, суспензии, порошки, аэрозоли, имеющие большое практическое значение.
Следовательно, коллоидная химия – это наука, изучающая физико-химические свойства гетерогенных высокодисперсных систем и высокомолекулярных соединений.
Получение коллоидов. 

Учитывая, что коллоидные системы занимают промежуточное положение между грубодисперсными и молекулярно-дисперсными системами, в основу их получения могут быть положены два принципа: дробление крупных частиц до размера коллоидных и укрупнение – объединение в агрегаты молекул или ионов частиц, приближающихся по размерам к коллоидным. Первый метод получил название дисперсионного, а второй – конденсационного метода.
1. Дисперсионные методы получения коллоидов делят на:

1.1. механические,

1.2. ультразвуковые, 
1.3. метод пептизации и 
1.4. метод растворения.
2. В основе большинства конденсационных методов получения коллоидных растворов лежат:
2.1 химические реакции окисления, восстановления;
2.2 реакции обменного разложения;
2.3 гидролиза, а также
2.4 физические методы – замены растворителя;
2.5 физической конденсации.
Для получения устойчивых коллоидов их необходимо очистить от избытка электролитов, образующихся при получении золей. 

Очистку проводят методом:

1. диализа (проточного и непроточного);

2. электродиализа; 
3. ультрафильтрации. Сущность этих методов заключается в фильтровании коллоида через полупроницаемые мембраны, поры которых не пропускают коллоидные частицы и макромолекулы, но легко пропускают ионы электролита.
Строение коллоидных частиц. Поскольку любая коллоидная система состоит из двух фаз, на поверхности раздела этих фаз возникает двойной электрический слой. Коллоидная частица, являющаяся макроагрегатом, состоящим из множества молекул, образует ядро. Ядро коллоидной частицы адсорбирует на своей поверхности те ионы электролита-стабилизатора, находящегося в избытке, которые способны достраивать кристаллическую решетку ядра или избирательно адсорбироваться на поверхности ядра.
Такие ионы называются потенциалопределяющими. Ионы противоположного знака, компенсирующие заряд потенциалопределяющих ионов, называются противоионами.
В качестве примера рассмотрим образование золя иодида серебра, полученного по реакции двойного обмена между нитратом серебра и иодидом калия, взятом в небольшом избытке и служащим стабилизатором:
AgN03 + KI → AgI + KN03
Молекулы иодида серебра из-за малой растворимости быстро перенасыщают раствор и образуют путем конденсации ядро коллоидной частицы, которое изображают так: m[AgI], где m – число молекул, входящих в состав ядра. Поскольку KI взят в избытке, то на ядре будет адсорбироваться n ионов I-. Противоионы К+ (их количество тоже n), частично (n – х) располагаются в адсорбционном слое, а остальные (х) – в диффузном.
 EQ \f( мицелла;{m[AgJ] nJ(n-x)K+}x-xK+) 
                               -----------  -------------  -----
       Ядро     адсорбц.    диффуз.
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Структурно построенный агрегат из ядра и двойного электрического слоя называется мицеллой. В состав мицеллы входят:

1) ядро кристаллического или аморфного строения; 

2) двойной электрический слой, разделяющийся на адсорбционный и диффузный. 

Ядро вместе с адсорбционным слоем ионов называется коллоидной частицей или гранулой. В целом мицелла электронейтральна. Гранула имеет заряд. Между гранулой и диффузионным слоем возникает электрокинетический или дзета потенциал (ξ) 
В случае, если в качестве стабилизатора взят нитрат серебра (избыток), формула мицеллы будет
{m [Ag J]n Ag+ (n-x)NO3- }+ xNO3

1.2. Экспериментальная часть.
Опыт 1. Получение золя Fe(OH)3 путем гидролиза.

 - В стакан или колбу отмеривают 100 мл дистиллированной воды

- воду ставят на сетку и нагревают до кипения

- Затем в кипящую воду по каплям добавляют 5-10 мл 2%-ного раствора FeClз. Получают коллоидный раствор гидроксида железа (III) интенсивного красно-коричневого цвета.
Реакция получения гидроксида железа (III) идет по схеме:
FeCl3 + 3H2O → Fe(ОН)з + ЗНСl.
Поверхностные молекулы агрегата Fe(OH)3 вступают в реакцию с HСl
Fe(OH)3 + HCl → FeOCl + 2H2O.
- Молекулы FeOCl диссоциируют, образуя FeO+ и Сl-.

- Ионы FeO+ будут адсорбироваться на поверхности ядра коллоидных частиц, выступая в роли потенциалопределяющихся ионов. Схематически строение золя гидроксида железа (III) можно изобразить следующим образом:
{m[Fe(OH)3]nFeO+(n–x)Сl-}х+хСl- 

Полученный золь подвергают диализу.

Ответить на вопросы:

- Укажите, какой слой адсорбционный, и какой диффузный

- Какие ионы выполняют функцию потенциалопределяющих ионов, какие ионы – противоионы.

После опыта делаем соответствующий вывод.
Опыт 2. Получение золя кремниевой кислоты по реакции двойного обмена.

 - Отмеривают в стакан 10-15 мл 5%-ного раствора силиката натрия. 

- К раствору силиката при тщательном перемешивании приливают 10%-ный раствор НСl до слабокислой среды (проба синей лакмусовой бумажкой). При этом протекает реакция:
Na2SiO3 + 2HCl = H2SiO3 + 2NaCl
- Трудно растворимая кремниевая кислота конденсируется в агрегаты (ядра). Часть молекул кремниевой кислоты, находящихся на поверхности агрегатов, диссоциирует: 
H2SiO3 ↔ 2H+ + SiO32-
с образованием мицеллы с двойным электрическим слоем:
{m[H2SiO3] n SiO32- 2(n-x) H+}2x- 2xH+

Ответить на вопросы:

- Укажите, какой слой адсорбционный, и какой диффузный

- Какие ионы выполняют функцию потенциалопределяющих ионов, какие ионы – противоионы.

После опыта делаем соответствующий вывод.
Опыт 3. Получение золя берлинской лазури методом диспергирования (метод пептизации).

- В пробирку к 5 мл 2%-ного раствора FeCl3 прибавляют 1 мл насыщенного раствора К.4 [Fe(CN)6] . 

- Осадок отфильтровывают и промывают дистиллированной водой

- Затем осадок на фильтре обрабатывают 3 мл 0,1 н. раствора щавелевой кислоты (пептизатор). 

- Наблюдают фильтрующийся золь берлинской лазури, окрашенный в синий цвет. Полученная мицелла имеет следующую формулу:
{mFe4[Fe(CN)6]3n[Fe(CN)6]4-4(n-x) H+}4х- 4хН +
Ответить на вопросы:

- Укажите, какой слой адсорбционный, и какой диффузный

- Какие ионы выполняют функцию потенциалопределяющих ионов, какие ионы – противоионы.

После опыта делаем соответствующий вывод.

Контрольные вопросы

1. Дайте характеристику дисперсных систем.
2. Чем отличаются коллоидные растворы от истинных?
3. Какие существуют основные способы получения коллоидных растворов? В чем сущность каждого из них?
4. Какие существуют способы очистки коллоидных растворов?
5. В чем сущность получения золей методом пептизации?
6. Что такое стабилизаторы и какая их роль при получении золей?
7. Привести общие и отличительные черты суспензий и эмульсий. Примеры этих систем. Вещества, стабилизирующие их устойчивость.
8. Что представляет собой мицелла? Представить химическую формулу мицеллы хлорида серебра, стабилизированной хлоридом натрия.
9. Какой слой называют адсорбционным и какой диффузным? Показать на примере мицеллы кремневой кислоты (ионный стабилизатор силикат натрия).
10. Чем обусловливается заряд коллоидных частиц? Как определяют знак заряда?
11. Сущность коагуляции. Факторы, приводящие к коагуляции коллоидных растворов.
12.  Чем отличаются лиофильные коллоиды от лиофобных.
Лабораторная работа № 5 
Тема: «Буферные системы».

1.1. Теоретическая часть.

Нормальное протекание всех физиологических процессов, происходящих в живых организмах, возможно только при определенных значениях кислотности среды (рН растворов). Отклонение значения рН в сторону уменьшения или повышения вызывает нарушение физиологических процессов или даже их полное прекращение. Так, например, рН крови человека 7,36 (слабощелочная реакция). Изменение ее приводит к гибели организма. В кровь в процессе жизнедеятельности организма поступают кислые продукты обмена веществ, например СО2. Однако, несмотря на это, рН крови постоянна. Это объясняется тем, что как в крови, так и в других тканях живого организма, имеются системы, обеспечивающие постоянство концентрации ионов водорода. Такие системы, которые способствуют сохранению рН в определенных пределах при добавлении кислот или щелочей или при разбавлении, называются буферными растворами.
Так, для поддержания постоянной кислотности крови (рН = 7,4) служат белковые, фосфатные и бикарбонатные буферные системы. В растительных жидкостях постоянство реакции среды обеспечивается наличием виннокислой (тартратной), яблочнокислой, щавелевокислой (оксалатной), лимоннокислой (цитратной) буферных систем.

Буферным действием обладает всякий раствор, компоненты которого образуют кислотно-основную пару. 
Таблица 1.
	Название
	Состав
	Константа диссоциации при 250С
	рК =-lgК
	Область буферирования рН

	1. Глициновая
	Глицин

(NH2CH2COOH)
и соляная кислота
	4,47*10-3
	2,35
	1,1 – 3,4

	2. Цитратная
	Лимонная кислота (Н3С3Н5О7)
и цитрат натрия(Na2НС6Н5О7)
	7,4 *10-4
	3,13
	2,1 – 4,1

	3. Ацетатная
	Уксусная кислота (СН3СООН) и ацетат натрия (СН3СООNa)
	1,74 * 10-5
	4,76
	3,8 – 5,8

	4.Бикарбонатная
	Угольная кислота (Н2СО3)
и гидрокарбонат натрия (NaНСО3)
	4,5 * 10-7
	6,35
	5,3 – 8,3

	5. Фосфатная
	Дигидрофосфат натрия (NaН2РО4) и гидрофосфат натрия (Na2НРО4)
	6,2 * 10-8
	7,21
	6,2 – 8,0

	6. Аммонийная
	Гидроксид аммония (NН4ОН) и хлорид аммония (NН4Cl)
	1,76 * 10-5
	4,76
	8,3 – 10,3


В таблице 1 приведены составы некоторых буферных систем. С позиции теории электролитической диссоциации один компонент буферной системы является слабой кислотой или слабым основанием, а другой компонент – сильным электролитом. Поэтому важной характеристикой буферной системы является константа диссоциации слабого электролита К и величина рК, равная логарифму константы, взятой с обратным знаком.

рК = - lgК                    (1)
Значение рН, которые может поддерживать неизменным буферная система, зависит от соотношения компонентов системы.

Обычно область действия (буферированная) буферной системы при соотношении компонентов 1:10 находится в пределах:

рН 
[image: image27.wmf]@

 рК ± 1,0 (для кислых буферных систем)             (2)

рН 
[image: image28.wmf]@

14 – (рК ± 1,0) (для основных буферных систем)(3)

Буферная система поддерживает рН в заданном пределе только при условии, что количество прибавляемых к раствору сильной кислоты или сильного основания не превышает определенной величины. Предел, в котором проявляется буферное действие, называется буферной емкостью. Численное значение буферной емкости (В) определяется числом эквивалентов сильной кислоты или основания, которое необходимо добавить к 1 л буферного раствора, чтобы изменить значение рН на единицу. Буферную емкость рассчитывают по уравнению
B = = EQ \f(г-экв/л;pH1-pH2) , 
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где,
    Сн и V – нормальность и объем кислоты или щелочи, л;
       VБуф – объем буферного раствора, взятого для титрования, л;
       рН2 – исходное значение, рН1 – после добавления кислоты или щелочи.
       pH1 – рН2 = 1 – изменение рН буферного раствора на единицу при титровании.

Окончательно уравнение для расчета буферной емкости можно записать
В  =
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Буферная емкость зависит от концентрации компонентов буферного раствора и от отношения между этими компонентами. С увеличением концентраций компонентов буферного раствора буферная емкость возрастает. Буферная емкость тем выше, чем больше концентрация компонентов и чем меньше эти концентрации различаются между собой.

Так, например, кислые почвы обладают достаточно высокой буферной емкостью по отношению к щелочам и, наоборот, низкой буферной емкостью по отношению к кислотам


Максимальное буферное действие проявляется в случае, если компоненты присутствуют в растворе в эквивалентных количествах. В этом случае


[image: image31.wmf]0

lg

=

соли

кисл

С

C

, а рН = рК


Буферное действие практически прекращается, когда один из компонентов раствора израсходуется примерно на 90%. Разбавление раствора не влияет заметно на изменение рН, но сильно влияет на буферную емкость.

Механизм действия буферных растворов можно рассмотреть на примере ацетатного буфера. 

СН3СООН↔СНзСОО- + Н+ (диссоциация незначительная);
CH3COONa → CH3COO- + Na+ (диссоциация полная).
При добавлении к буферу соляной кислоты, происходит взаимодействие ионов Н+ с ацетат-анионом второго компонента буфера с образованием слабой кислоты

CH3COO- + Na+ + H+ + Cl- ↔Na+ + Cl- + CH3COOH

В результате сильная кислота НСl заменится эквивалентным количеством слабой СН3СООН и концентрация ионов водорода увеличится в пределах буферной емкости незначительно. 

При добавлении к буферу щелочи в реакцию вступит первый компонент системы СН3СООН
CH3COOH + Na + + OH- ↔ СН3СОО- + Na+ + H2O
В результате щелочь заменится эквивалентным количеством соли CH3COONa в меньшей степени, чем NaOH, влияющей на повышение рН. 
Рассмотрим, что определяет рН, например, ацетатного буферного раствора:
СН3СООН ↔ СН3СОО- + Н+;

CH3COONa ↔ CH3COO- + Na+
Из приведенных уравнений видно, что концентрация Н+ будет полностью зависеть от степени диссоциации уксусной кислоты. Константа диссоциации СН3СООН выразится так: 

KK = 
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откуда
[H+] = KK
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Слабая диссоциация СН3СООН будет еще более подавлена присутствием одноименных ионов CH3COO-, и практически концентрация недиссоциированных молекул СН3СООН может быть принята равной общей концентрации кислоты. Поскольку соль CH3COONa диссоциирует полностью, концентрация ионов СН3СОО- соответствует общей концентрации молекул соли в буфере. Поэтому уравнение можно представить так:
[H+] = KK EQ \f( [кислота];[соль])       или         СH+ = KK EQ \f(CK;CC) , 

CH+ = KK
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Прологарифмировав уравнение (3), получим
pH = – lg CH+ = – lg KK – lg EQ \f(CK;CC)        (4)

pH = pKK - lg EQ \f(CC;CK)                             (5)
где рКK – показатель константы диссоциации кислоты. Из приведенных уравнений видно, что рН буферных растворов зависит от констант диссоциации кислоты или основания и от соотношения компонентов СК/СС или С0/СС буферных систем. 
Таблица 2.

Расчеты рН буферного раствора.

	Тип буферного раствора
	[H+] или [OH-]
	рН 

	Слабая кислота и ее соль
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	рН = рКкисл  - lg
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	Слабое основание и его соль
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	рН = 14- рКоснов + lg
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Потенциометр. Для измерения электродного потенциала используют гальванический элемент, это система, состоящая из 2 электродов.

Один из них, электрод сравнения, должен быть не чувствительным к ионам раствора, потенциал его постоянный, заранее известен и не зависит от состава раствора.

Пример: каломельный и насыщенный серебряный электрод.

Второй электрод гальванического элемента называется индикаторным электродом. Потенциал его, зависящий от концентрации определяемого иона, измеряется относительно электрода сравнения.

Пример: стеклянный электрод.
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Стеклянный электрод представляет собой тонкостенный шарик(1) из стекла специального состава, припаянный к стеклянной трубке. Внутрь шарика наливают 0,1М раствор соляной кислоты(2) и погружают в него хлорсеребряный электрод (3) – электрод сравнения.

Чувствительным к ионам водорода является только тонкостенный шарик, представляющий собой стеклянную мембрану. При погружении стеклянного электрода в раствор на внутренней и внешней поверхности мембраны происходит обмен ионами между раствором и стеклом:
R(Na+, Li+) + H+ = R (H+) + (Na+, Li+)

                                      СТЕКЛО            РАСТВОР   СТЕКЛО           РАСТВОР

На границе стекло – раствор концентрация обменивающихся ионов разная и за счет этого возникает разность потенциалов.

Тогда уравнение Нернста примет вид: 

E = E0 + 
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E = E0 + 
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Хлорсеребряный электрод представляет собой серебряную проволоку (1), покрытую слоем хлорида серебра (2) и опущенную в насыщенный раствор хлорида калия (3), находящийся в сосуде с микрощелью (4) для контакта с исследуемым раствором. 

В потенциометрии для определения рН оба описанных электрода опускают в один и тот же исследуемый раствор. ЭДС образовавшегося гальванического элемента измеряют с помощью высокоомного вольтметра, шкала которого проградуирована в милливольтах и единицах рН.

Калибровка стеклянного электрода осуществляется по буферным растворам с рН 4,01 (0,05М раствора бифталата калия) и с рН 9,18 (0,01М раствора тетрабората натрия). Буферные растворы готовятся из фиксаналов.
1.2 Экспериментальная часть.

Приготовление буферного раствора.

Приготовляют в трех пронумерованных колбах а, б и в по    30 мл ацетатных буферных растворов следующего состава:

1 вариант
а) 24 мл 0,2 н. раствора СН3СООН + 6 мл 0,2 н. раствора CH3COONa;

2 вариант
б) 6 мл 0,2 н. раствора СН3СООН + 24 мл 0,2 н. раствора СНзСООNа;

3 вариант
в) 15 мл 0,2 н. раствора СН3СООН + 15 мл 0,2 н. раствора CH3COONa.
Содержимое колб перемешивают встряхиванием. 
Рассчитывают рН буферов по уравнению (3 или 4). Например:

CH+ = KK
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; K CH3COOH = 1.8∙10-5.

Подставляют в это уравнение соответствующие данные:

CH+ = 1.8∙10-5 EQ \f(0.2∙24;0.2∙6) =7.2∙10-5моль/л
pH = –lg CH+ = – lg KK – lg EQ \f(CK;CC)  =  pKK - lg
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Аналогичным образом рассчитывают рН буферов б и в. Измерить рН буферных растворов на рН-метре и сопоставить полученные данные с расчетными. Результаты измерений внести в таблицу 3.

Таблица 3.

Свойства раствора.
	№ п/п
	Состав
	V, мл
	С, моль/л
	Значение рН

	
	
	
	
	Исходных растворов
	После добавления

	
	
	
	
	выч.
	опыт.
	NаOH
	HCl
	H2O

	1.
	Буферная система

СН3СООН

СН3СООNa
	
	
	
	
	
	
	

	2.
	Дистиллированная вода
	20
	
	
	
	
	
	


Подщелачивание раствора.

К 10 мл ацетатного раствора добавить 10 мл воды и 3 капли 0,1 н раствора гидроксида натрия, перемешать и определить рН. Результат записать в таблицу 3.
Подкисление раствора.

К 10 мл ацетатного раствора добавить 10 мл воды и 3 капли 0,1н раствора соляной кислоты, перемешать, определить рН и записать значение рН.

Разбавление водой.

К 10 мл ацетатного раствора добавить 30 мл дистиллированной воды. Определить рН.

Сравнительный опыт.

Определить рН чистой дистиллированной воды. Объяснить, почему полученное значение всегда меньше теоретического.

К 20 мл воды добавить 3 капли 0,1н раствора гидроксида натрия, определить рН.

К 20 мл воды добавить 3 капли 0,1н раствора соляной кислоты, определить рН.

Результаты определений записать в таблицу 3.

Сравнить изменения рН при подкислении, подщелачивании и разбавлении для ацетатной буферной системы и дистиллированной воды.

Сформулировать вывод и объяснить механизм буферного действия системы при подщелачивании, ответ подтвердить соответствующими уравнениями реакции в молекулярном и ионном виде.

Контрольные вопросы и задания.

1. Какие растворы называются буферными? Приведите примеры.
2. Что такое буферная емкость, и от каких факторов она зависит?
3. На чем основан механизм действия буферных систем?
4. Привести уравнения для расчета рН буферных растворов.
5. Каково значение буферных систем?
6. Вычислить рН формиатного буферного раствора, в 1л которого содержится по 0,1М НСООН (Кдис = 1,8*10-4).
Ответ: 3,74
7. Вычислить рН ацетатной буферной смеси, содержащей в 1л 0,15М СН3СООН и 0,2М СН3СООNa (Кдис = 1,8*10-5). 
Ответ: 4,62.
8. Вычислить молярную концентрацию раствора муравьиной кислоты, если рН = 3, а Кдис = 1,8*10-4. Ответ: 4,8*10-3
Лабораторная работа № 6 
Тема: « рН. Гидролиз».

1.1. Теоретическая часть.

Гидролизом соли называют взаимодействие вещества с водой, при котором составные части вещества соединяются с составными частями воды, с образованием слабого электролита, и изменением рН.
В реакцию гидролиза вступают:

1. соли образованные слабой кислотой и слабым основанием. Гидролиз и по катиону и по аниону.

2. слабой кислотой и сильным основанием. Гидролиз по аниону.
3. слабым основанием и сильной кислотой. Гидролиз по катиону.

Соли образованные сильной кислотой и сильным основанием гидролизу не подвергаются. Пример: хлорид натрия
Рассмотрим гидролиз по аниону.

Пример: ацетат натрия.

СН3СООNa ↔ СН3СОО- + Na+

                                                            анион  слаб.кис.      катион  сил.основ.
СН3СОО- + HOH↔CН3СООН + ОН- рН>7, среда щелочная, сокращенное ионное уравнение
СН3СОО-+Na ++HOH↔CН3СООН +Na + +ОН- полное ионное уравнение
СН3СООNa+HOH↔CН3СООН+NaОН уравнение в молекулярном виде
Применим к данному обратимому процессу закон действующих масс. Тогда получим
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Концентрация воды в растворе соли постоянна, поэтому величину [H2O] объединяем с К:
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Где Кг – константа гидролиза.

Из соотношения [Н+ ] [ ОН- ]=К[H2O] = KB находим
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Подставляем в уравнение (1), получим
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Где Кк – константа диссоциации слабой кислоты, образованной в результате гидролиза соли.

Окончательно будем иметь 

Кг = КВ / ККислоты (2)

- Чем больше Кг, тем сильнее подвергается гидролизу соль. 
- Чем слабее кислота, тем в большей степени подвергаются гидролизу ее соли. 

- При гидролизе в качестве продукта реакции образуются гидроксид-ионы, накопление которых в соответствии с принципом Ле Шателье должно препятствовать протеканию гидролиза. Поэтому в присутствии щелочей гидролиз ацетат натрия подавляется, а в кислой среде происходит связывание гидроксид-ионов и гидролиз усиливается.

Гидролиз количественно характеризуется также степенью гидролиза h – под которой понимают отношение числа молекул, подвергшихся гидролизу, к общему числу растворенных молекул.
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Из уравнения 3 видно, что степень гидролиза тем больше

1. Чем больше Кв, т. е, чем больше температура (так как Кв возрастает с температурой).

2. Чем меньше Кк, т. е, чем слабее кислота (основание), которая образуется в результате гидролиза соли.

3. Чем меньше концентрация, т. е, чем больше разбавлен раствор.
Таким образом, чтобы усилить гидролиз соли, надо разбить раствор соли и нагреть его.

Степень гидролиза зависит:

1. от константы равновесия

2. от температуры 

3. от концентрации соли.

Рассмотрим гидролиз по катиону.

Пример: хлорид аммония

NH4Cl↔NH4+ + Cl-

                                катион слаб.осн.  анион сил.кисл.

NH4+ +HOH ↔ NH4OH + H+ рН < 7, среда кислая, сокращенное ионное уравнение реакции
NH4+ +Cl - + HOH ↔ NH4OH + H- + Cl- полное ионное уравнение реакции
NH4Cl+HOH↔NH4OH+HCl уравнение реакции в молекулярном виде

Рассмотрим гидролиз по катиону и по аниону.

В зависимости от силы основания и кислоты, которыми образованы эти соли, возможны три случая гидролиза.

А. Соль образована слабым основанием и слабой кислотой различной силы.

Примером: цианид аммония – NH4CN (KNH4он = 1,8*10-5, KHCN=5,0*10-10)

NH4CN ↔ NH4+ + CN-

NH4 + + HOH ↔ NH4OH + H+
CN- + HOH ↔ OH - + HCN
NH4 + + CN-+ HOH ↔ NH4OH + HCN
NH4CN + HOH ↔ NH4OH + HCN
Поскольку гидролизу подвергается как анионы, так и катионы, то реакция смещена в правую сторону значительно сильнее, чем это было бы для солей хлорида аммония и цианида натрия.

Поскольку ионы CN- связывают ионы водорода прочнее, чем ионы NH4+ гидроксид-ионы, концентрация свободных ионов ОН- в растворе будет выше, чем концентрация ионов Н+, и среда станет слабощелочной.
Б. Соль образована слабым основанием и слабой кислотой одинаковой силы.

Примером: ацетат аммония – СН3СООNH4 (Константы диссоциации NH4OH и CH3COOH практически одинаковы и равны 1,8*10-5).

СН3СООNH4 ↔ СН3СОО- + NH4+
СН3СОО- + HOH↔CН3СООН + ОН-
NH4+ +HOH ↔ NH4OH + H+
СН3СОО- + NH4+ +HOH ↔ NH4OH + CН3СООН

Поскольку концентрация ацетат-ионов и ионов аммония в растворе одинаковы, а соответствующие кислота и основание равны по силе, то реакция среды будет нейтральной.

В. Соль образованная слабым многокислотным основанием и слабой многоосновной кислотой.

Пример: сульфид алюминия – Al2S3.

В таблице растворимости солей соли Al2S3 нет, так как при растворении происходит полный гидролиз. В результате этого выпадает студенистый осадок гидроксида алюминия и раствор пахнет сероводородом.
Al2S3↔ 2Al3+ + S2-
Al3+ + HOH ↔AlOH2+ + H+

S2- + HOH ↔ HS- + OH-
Al2 S3 + 6HOH ↔ 2Al(OH)3 + 3H2S

В результате в растворе не накапливаются в избыточном количестве ни ионы Н+, ни ионы ОН-, и гидролиз не останавливается на первых стадиях, а протекает дальше, вплоть до образования конечных продуктов – гидроксида алюминия и сероводородная кислота.

Таким образом, для таких солей происходит глубокий гидролиз, который часто протекает до конца. 

Таблица 1
Уравнения для расчета констант, степеней гидролиза и рН растворов гидролизирующих солей.
	Тип соли
	Константа гидролиза Кг
	Степень гидролиза,

h
	рН раствора

	Соль слабой кислоты и сильного основания
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	7+½ рКкисл + ½ lg Cсоли

	Соль сильной кислоты и слабого основания
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	7 - ½ рКонов - ½ lg Cсоли

	Соль слабого основания и слабой кислоты
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	7 +½ рКкисл - ½ рКосн


1.2. Экспериментальная часть.

Опыт 1. Влияние температуры на степень гидролиза.

1.1. Налить в пробирку до половины объема дистиллированной воды и внести в нее небольшое количество кристаллического ацетата натрия.

После растворения кристаллов соли добавить 1-2 капли фенолфталеина. Раствор окрашивается в очень слабый розовый цвет или может быть бесцветным.

Написать ионное уравнение гидролиза этой соли. Какую величину рН имеет раствор соли (рН>7 или рН<7)? 

1.2. Перелить половину объема раствора в другую пробирку и нагреть ее в пламени горелки. Ответить на вопросы:

- Как изменится интенсивность окраски раствора при нагревании?

- В каком направлении смещается равновесие гидролиза при повышении температуры?

1.3. Охладить пробирку в холодной воде под водопроводным краном. Что наблюдается?

- В каком направлении смещается равновесие гидролиза при охлаждении раствора?

- Сделать общий вывод о влиянии температуры на степень гидролиза соли.

- Объяснить причину влияния температуры на степень гидролиза солей.
Опыт 2. Необратимый гидролиз.

К раствору сульфата алюминия прибавить раствор карбоната натрия. Что наблюдается? Доказать, что образовавшийся осадок обладает амфотерными свойствами.

Написать уравнение взаимодействия двух взятых для опыта солей и гидролиза образовавшейся соли с учетом его полного разложения. Написать уравнения, доказывающие амфотерный характер соединения.

Составить суммарное, молекулярное и ионное уравнения взаимодействия солей Al2(SO4)3 и Na2CO3.

Опыт 3. Сравнить протекания гидролиза разных солей.
Налейте в одну пробирку 5-6 капель раствора карбоната натрия, в другую – такой же объем сульфита натрия и сравнить окраску обоих растворов после прибавления 1–2 капель фенолфталеина или проверить реакцию растворов с помощью универсальной индикаторной бумаги.

Напишите молекулярные уравнения гидролиза. Сравните поведение обоих солей в растворе и, не производя вычислений, определите, в каком из двух растворов относительно больше:
А) степень гидролиза h, б) концентрация гидроксильных ионов [OH-], в) значение рН. Какой анион – СО32- или SO32- является ионом более сильного электролита? Вычислите константы гидролиза обеих солей.

Результаты записать в таблицу
	Соль
	h
	[OH-]
	рН
	Кг

	
	
	
	
	


Контрольные вопросы и задания.

1. Напишите уравнения гидролиза следующих солей: CuSO4, K2SO3, (CH3COO)2Ba, (NH4)3PO4, Fe(OH)2NO3, AlOHCl2, Na2HPO4, по первой ступени в молекулярной и ионной формах.
2. В растворы гидроксида аммония и гидроксида калия добавили некоторое количество хлорида аммония и ацетата аммония. Как изменится концентрация ионов водорода и рН этих растворов?

3. Объяснить, почему при введении в раствор хлорида железа (3) раствора соды в осадок выпадает не карбонат железа, а его гидроксид? Напишите уравнения реакции протекающих процессов.

4. Записать формулы солей в порядке увеличения склонности их к гидролизу: фторид натрия, хлорид натрия, фторид аммония. Ответ пояснить. Привести уравнения гидролиза солей.

5. Вычислите степень гидролиза и рН в 0,06М растворе нитрата свинца (2) по первой ступени. Ответ: 4,2 *10-4; 4,61

6. Вычислите константу гидролиза, степень гидролиза и рН в 0,1М растворе фосфата натрия по первой ступени. Ответ: 0,045; 0,67; 12,83.

7. Вычислите степень гидролиза и рН в 0,1 М растворе гидросульфида натрия. Ответ: 0,13%; 10,12

8. По значению рН вычислить молярную концентрацию, константу и степень гидролиза соли: ацетата натрия (рН = 8,36) и цианида калия (рН=11,57). Ответ: 0,01 моль/л; 5,7*10-10; 2,8*10-4 – для ацетата натрия; 1 моль/л; 1,4*10-5; 3,57*10-3 – для цианида калия.

Лабораторная работа № 7 
Тема: «Окислительно-восстановительные реакции (ОВР)».

1.1. Теоретическая часть.

Составление уравнений ОВР.

Правильно составленное уравнение реакции является выражением закона сохранения массы веществ. Поэтому необходимо следить за тем, чтобы число одинаковых атомов в исходных веществах и продуктах реакции было равное. Это относится и к зарядам: сумма зарядов исходных веществ должна быть равна сумме зарядов продуктов реакции.

При составлении уравнений ОВР условимся для удобства соблюдать такую последовательность: в исходных веществах записывать сначала восстановитель, затем окислитель и среду (если это необходимо); в продуктах реакции – сначала продукт окисления восстановителя, затем продукт восстановления – окислителя затем другие вещества.

Применяются 2 метода составления уравнений ОВР – метод электронного баланса и метод полуреакций.

1. метод электронного баланса основан на сравнении степеней окисления атомов в исходных и конечных веществах. Число электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу электронов, присоединенных окислителем.
Пример: KI-1 + Fe+3Cl3 → I20 + Fe+2Cl2 + KCl
А. определяем степени окисления.

Б. Подчеркиваем элементы, изменившие степень окисления.

В. Составить схему реакции с указанием исходных и образующихся веществ.

Г. Составляем уравнения процессов восстановления и окисления; найти отношение числа электронов, принимаемых при восстановлении и отдаваемых при окислении.

Д. Сложить уравнения окисления и восстановления с учетом найденного отношения числа электронов.

2I-1 -2e-= I20        | 2 1 пр. окисления, I- – восстановитель

Fe3+ +1e- = Fe2+| 1 2 пр. восстановления, Fe3+– окислитель
Справа от написанных уравнений следует поставить коэффициенты, с помощью которых уравнивают число электронов, отданных ионами йода и присоединенных ионами железа. Коэффициенты 1 и 2 означают, что два иона йода окисляются двумя ионами железа. Теперь составим полное уравнение реакции:

2KI-1 +2 Fe+3Cl3 → I20 + 2Fe+2Cl2 + 2KCl
2. Метод полуреакции.

А. Составляя уравнения полуреакций, используются те же правила, что и при составлении обычных ионных реакций в растворах: для не электролитов и слабых электролитов записывают формулы их молекул, а для сильных электролитов – формулы только тех ионов, в состав которых входят атомы элементов, изменяющих в результате реакции степень окисления.

Б. В водных растворах связывание избыточного кислорода и присоединение кислорода восстановителем происходит по-разному в кислой и щелочной, нейтральной средах.

В кислых растворах избыток кислорода связывается ионами водорода, а недостаток – добавлением воды.

В нейтральных и щелочных избыток кислорода связывается с водой, а недостаток – с гидроксид ионами.

Пример 1: Реакция в кислой среде

HI-1 + H2S+6 O4 = I20+ H2S2- + H2O
                                    2I-1 -2e-= I20| 2    4 пр. окис-ия, вос-ль

SO42- + 10H+ + 8e-→ H2S + 4H2O | 8    1  пр. вос-ия, окис-ль
SO42- + 10H+ + 8I-1= 4 I20 + H2S + 4H2O

8 HI-1 + H2S+6 O4 = 4I20+ H2S2- + 4 H2O
Пример 2: Реакция в щелочной среде.

KN+5 O3 + Al0 + KOH + H2O → N-3H3 + KAl+3O2
     Al0 + 4OH- -3e- = AlO2- + 2H2O | 3 8 пр. окис-ия, вос-ль
NO3- + 6H2O + 8e- = NH30 + 9OH- | 8 3 пр. вос-ния, окис-ль  
8 Al0 +32OH- + 3NO3- + 18H2O =8AlO2- +16H2O +3 NH30+ 27OH-
8 Al0 +5OH- + 3NO3- + 2H2O =8AlO2- + 3 NH30
3 KN+5 O3 + 8Al0 + 5KOH + 2 H2O → 3 N-3H3 + 8 KAl+3O2

Пример 3: Реакция в нейтральной среде.

KMn+7 O4 + K2S+4O3 + H2O = Mn+4O2 + K2S+6O4 + KOH
MnO4 - + 2H2O +3e- = MnO2 + 4OH-| 3 2 пр. вос-ие, окис-ль
         SO32- + H2O -2e- = SO42- + 2H+ | 2 3 пр. окис-ия, вос-ль
2MnO4 - + 4H2O +3SO32- +3H2O = 2MnO2 + 8OH- + 3 SO42- + 6H+
2MnO4 - + 7H2O +3SO32- = 2MnO2 + 2OH- + 3 SO42-+ 6Н2О
2MnO4 - + H2O +3SO32- = 2MnO2 + 2OH- + 3 SO42-
2KMn+7 O4 +3 K2S+4O3 + H2O = 2Mn+4O2 + 3K2S+6O4 + 2KOH

Классификация ОВР.

Различают три типа ОВР:

1. межмолекулярные;

2. внутримолекулярные;

3. диспропорционирования;

4. компропорционирования;
1. К межмолекулярным относятся реакции, которые протекают с изменением степени окисления атомов в разных молекулах, т.е окислитель и восстановитель находятся в разных молекулах.

Пример: 2H2S-2 + H2S+4SO3 = 3S0 + 3H2O

4N-3H3 + 3O20 = 2N20 + 6H2O-2
2. К внутримолекулярным относятся реакции, которые протекают с изменением степени окисления разных атомов в одной и той же молекуле. В этих случаях атом с более положительной степенью окисления окисляет атом с меньшей степенью окисления.

Пример: 2 NaN+5O3-2 = 2 NaN+3O2 + O20
2KCl+5O3-2 = 2KCl- + 3O20
(N-3H4)2Cr2+6O7 = N20 + Cr2+3O3 + 4H2O

N-3H4N+3 O2 = N20 + 2H2O

3. К реакциям диспропорционирования относятся реакции, в которых окислителем и восстановителем является один и тот же элемент.

Пример: 4KCl+5O3 = 3KCl+7O4 + KCl -
В этой реакции хлор из промежуточной степени окисления +5 окисляется до степени окисления +7 и восстанавливается до степени окисления -1.

4. Реакции компропорционирования – реакции, в которых участвуют два вещества, содержащие атомы одного и того же элемента в разных степенях окисления. В результате реакций компропорционирования получается вещество, содержащее атомы того же элемента в промежуточной степени окисления:

Пример: Cu0 + Cu+2Cl2 = 2Cu+1 Cl
Влияние среды на протекания ОВР.

Реакции окисления-восстановления могут протекать в различных средах:

1.  кислых (избыток – Н+ ионов);

2.  нейтральных (вода);

3.  щелочной (избыток ОН-). 

В зависимости от среды может изменяться характер протекания реакции между одними и теми же веществами. Среда влияет на изменение степеней окисления атомов. Схематически эти изменения можно представить так:
Окисленная форма:восстановленная форма:
                         H+                                                   Mn2+, бесцветный раствор

 MnO4-            H2O                              MnO2, бурый осадок

                         OH-                                              MnO42-, раствор зеленого цвета

Рассмотрим примеры:
1. В кислой среде:

Na2SO3 + KMnO4 + H2SO4 = Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O

MnO4 - + 8H+ +5e- = Mn2+ + 4H2O | 5  2 пр. вос-ия, окис-ль
       SO32- + H2O -2e- = SO42- + 2H+| 2   5 пр. окис-ия, вос-ль
2MnO4 - + 16H+ + 5 SO32- +5H2O = 2Mn2++ 8H2O+ 5SO42- + 10H+
2MnO4 - + 6H+ + 5 SO32- = 2Mn2+ + 3H2O + 5SO42-
5Na2SO3 +2KMnO4 +3H2SO4 =5Na2SO4 +2MnSO4+K2SO4 +3H2O

2. в нейтральной или слабощелочной среде:

Na2SO3 + KMnO4 + H2O = Na2SO4 + MnO2 + KOH

MnO4 - + 2H2O +3e- = MnO2 + 4OH- | 3  2 пр.вос-ия, окис-ль
           SO32- + H2O -2e- = SO42- + 2H+| 2  3 пр. окис-ия, вос-ль
2MnO4 - + 4H2O + 3SO32- + 3H2O =2MnO2 + 8OH- + 3SO42- + 6H+
2MnO4 - + 7H2O + 3SO32- = 2MnO2 + 8OH- + 3SO42- + 6H+
2MnO4 - + H2O + 3SO32- = 2MnO2 + 2OH- + 3SO42-
3Na2SO3 +2 KMnO4 + H2O = 3Na2SO4 + 2MnO2 +2 KOH

3. в сильно щелочной среде:
К2SO3 +KMnO4 +КOH = К2SO4 +K2 MnO4  + H2O

                MnO4 - +1e- = MnO42- | 1  2  пр. вос-ия, окис-ль
SO32- + 2OH- -2e- = SO42- + H2O| 2   1  пр. окис-ия, вос-ль
2MnO4 - + 2OH- + 3SO32- = 2MnO42- + 3SO42- + H2O

К2SO3 +2KMnO4 +2КOH = К2SO4 +2K2 MnO4 +H2O

Рассмотрим примеры влияния среды на течение реакции с участием перекиси водорода. Перекись водорода в зависимости от среды восстанавливается согласно схеме:

                      Н+                                   Н2О2 + 2Н+ + 2е- = 2Н2О


Н2О2
                     Н2О и ОН-              Н2О2 + 2е- = 2ОН- 


1. перекись как окислитель:

FeSO4 + H2O2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + H2O

                   Fe2+ -e-= Fe3+ | 1  2  пр. окис-ия, вос-ль
H2O2 + 2H+ +2e- = 2H2O | 2  1  пр. вос-ие, окис-ль
2Fe2+ + H2O2 + 2H+= 2Fe3+ + 2H2O
2FeSO4 + H2O2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2H2O

2. перекись как восстановитель (при участии перманганата калия и тиосульфата аммония):

KMnO4 + H2O2 + H2SO4 = O2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O

                     H2O2 -2e- = O2 +2H+ | 2   5 пр. окис-ия, вос-ль
MnO4- +8H+ + 5e- = Mn2+ + 4H2O | 5    2 пр. вос-ия, окис-ль
5H2O2 + 2 MnO4- +16H+ = 5O2 +10H+ + 2Mn2+ + 8H2O
5H2O2 + 2 MnO4- +6H+ = 5O2 + 2Mn2+ + 8H2O
2KMnO4 + 5 H2O2 + 6H2SO4 = 5O2 + 2MnSO4 + K2SO4 +8H2O

Окислитель и восстановитель всегда реагируют между собой в отношениях их окислительно-восстановительных эквивалентов или кратных им величинам.

Эквивалентом окислителя называется такое количество окислителя, которое отвечает одному присоединенному электрону в данной ОВР. Чтобы определить эквивалент окислителя, надо молекулярную массу его разделить на число электронов, присоединенных одной молекулой окислителя.

Эквивалентом восстановителя называется такое количество восстановителя, которое отвечает одному электрону в данной ОВР. Для определения эквивалента восстановителя надо молекулярную массу его разделить на число электронов, отданных одной молекулой восстановителя.

Э = М/п

Э – эквивалент окислителя или восстановителя

М – молекулярная масса окислителя или восстановителя

п – число электронов, полученных или отданных атомами или ионами каждой молекулы окислителя или восстановителя.

Пример: 
Na2SO3 + KMnO4 + H2SO4 = Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O

MnO4 - + 8H+ +5e- = Mn2+ + 4H2O | 5  2  пр. вос-ия, окис-ль 
       SO32- + H2O -2e- = SO42- + 2H+| 2   5  пр. окис-ия, вос-ль
2MnO4 - + 16H+ + 5 SO32- + 5H2O = 2Mn2+ +8H2O +5SO42- + 10H+
2MnO4 - + 6H+ + 5 SO32- = 2Mn2+ + 3H2O + 5SO42-
5Na2SO3 + 2KMnO4 +3H2SO4 =5Na2SO4+2MnSO4+K2SO4 +3H2O

Эокислителя = М (KMnO4) / 5 = 158/5 =31,6

Эвосст. = М (Na2SO3) / 2 = 126/ 2 = 63

1.2. Экспериментальная часть.

Опыт 1. Восстановительные свойства металлов.

В пробирку с 1-2 мл раствора разбавленной серной или соляной кислоты опустить кусочек чистого железа или алюминия. Отметить выделение водорода.

Ответить на вопросы:

- Написать уравнения происходящей реакции, составить к ней электронные уравнения и подобрать коэффициенты.

- Какой элементарный ион выполняет функцию окислителя?

- Какие изменения происходят в электронной структуре металла, объяснить это, используя электронные формулы металла и его иона.

- Почему в свободном состоянии металлы не могут быть окислителями?

- Пользуясь рядом напряжения, указать, какие металлы могут являться восстановителями по отношению к иону водорода.

Опыт 2. Влияние рН среды на окислительные свойства.

В три пробирки налить по 3 мл раствора перманганата калия (KMnO4). 
А) в первую пробирку прилить 2 мл 2н раствора серной кислоты;

Б) во вторую – 2 мл воды;

В) в третью – 2 мл 2 н. раствора гидроксида калия или натрия.

В каждую пробирку добавить по 3 мл раствора сульфита натрия или нитрита калия.

Ответить на вопросы:

- записать наблюдения, составить уравнения окислительно-восстановительных реакций и объяснить результаты опыта, учитывая, что фиолетовая окраска характерна для ионов MnO4-, слабо-розовая – для ионов Mn2+, зеленая – для ионов MnO42-, бурый цвет имеют осадки оксид марганца (4) и гидроксид марганца (4). Для каждой реакции составить электронные уравнения и подобрать коэффициенты.

Если в качестве восстановителя использовали нитрит калия, то в первой пробирке при рН< 7 могут выделяться газообразные оксиды азота, которые получаются как побочные продукты при взаимодействии нитрита калия с кислотой. В основном эта побочная реакция не учитывается.

Опыт 3. Внутримолекулярные окислительно-восстановительные процессы.
Реакции диспропорционирования
3.1. Разложение нитратов тяжелых металлов.

В цилиндрическую пробирку поместить несколько кристаллов одной из солей: нитрата меди (2) Cu(NO3)2 * 2H2O, нитрата кадмия Cd(NO3)2 *4H2O или нитрата свинца Pb(NO3)2. Пробирку с солью закрепить в штативе и осторожно нагреть на малом пламени горелки.

Ответить на вопросы:

- Как изменился цвет взятой соли?

- Написать уравнение реакций обезвоживания соли (в случае соли кадмия или меди) и разложение соли с выделением кислорода и бурой двуокиси азота.

- Какое вещество осталось в пробирке? Реакцию рассмотреть с точки зрения окисления-восстановления, указать окислитель и восстановитель.

3.2. Разложение перманганата калия при нагревании.

Поместить 3-4 кристалла перманганата калия в пробирку и нагреть над малым пламенем горелки до полного разложения перманганата на диоксид марганца, манганат калия и кислород. 

Написать уравнение химической реакции, составить электронные уравнения, подобрать коэффициенты, указать окислитель и восстановитель.

После остывания полученную соль растворить в воде. Обратить внимание на переход зеленой окраски в фиолетово-красную и появление осадка. Записать уравнение реакции.

Опыт 4. Диспропорционирование йода в растворе щелочи.

Поместить в пробирку 1-2 кристалла йода, 3-5 капель раствора КОН и нагрейте. Как меняется цвет раствора? Напишите уравнение реакции, учитывая, что продуктом окисления йода в щелочной среде является йодат калия.

К охлажденному раствору прибавьте по каплям столько разбавленного раствора серной или соляной кислоты, сколько это необходимо для получения слабокислой среды. Что происходит при этом? Можно ли обратный процесс назвать диспропорционированием?

Контрольные вопросы и задания.

1. Написать электронные формулы атомов и ионов в высшей степени окисления для серы, хрома, висмута, титана. На основании электронных конфигураций решить вопрос, могут ли они являться в химических реакциях окислителями, восстановителями?

2. Чем отличаются окислительно-восстановительные реакции от реакций ионного обмена? Какие из указанных ниже реакций относятся к окислительно-восстановительным?

а) Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2
б) Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + H2O

в) H2 + Cl2 = 2HCl

г) 2KMnO4 + 16HCl = 2MnCl2 + 5Cl2 + 2KCl + 8H2O

д) Na2CO3 + 2SiO2  = 2Na2SiO3 + CO2 
Ответ мотивировать и указать в окислительно-восстанови-тельных реакциях окислитель и восстановитель.

3.Пользуясь электронными уравнениями, подобрать коэффициенты в уравнениях реакций, идущих по схеме:

а) PbS + HNO3 = S + Pb(NO3)2 + NO + H2O

б) CuO + NH3 = Cu + N2 + H2O

в) NH3 + KМnO4 + KOH = KNO3 + K2MnO4 + H2O

г) Fe(NO3)2 + MnO2 + HNO3 = Fe(NO3)3 + Mn(NO3)2 + H2O

д)KCNS+K2Cr2O7+H2SO4=Cr2(SO4)3+SO2+CO2+NO2+K2SO4НH2O

е) Na2S2O3 + Cl2 + H2O = H2SO4 + NaCl + HCl

ж) H2S + H2SO3 = S + H2O
4. Исходя из строения атомов элементов, указать, какие из ионов могут играть роль восстановителей и почему: Zn+2, Cu+2, Fe+3, Cl-, S2 -.

5. Какие вещества FeSO4, SnCl2, HNO3, CO, KCl, H2S, HNO3 могут выполнять в соответствующих условиях функцию окислителя, а какие функцию восстановителей? Ответ мотивировать.

6. На основании таблицы стандартных окислительно-восстановительных потенциалов определить, пойдет или не пойдет реакция в заданном направлении (см. приложение).

Al + NaOH + H2O → NaAlO2 + H2
HNO3 + SO2 → H2SO4 + NO

7. Указать, при каком переходе имеет место процесс:

А) окисления, б) восстановления

7.1. MnO4-→ MnO42-      7.4. NO2- → NH3    7.6. Fe0 → Fe3+

7.2. Mn2+ → Mn7+             7.5. S 0→ SO42-       7.7. NO3- → NO2-

7.3. Zn0 → ZnO22-             7.5. Fe3+ → Fe0        7.8. S2- → S0
8. Допишите продукты реакций и расставьте коэффициенты:

Cr(NO3)3 + NaBiO3 + HNO3 =

NaBr + KМnO4 + H2O =

MnO2 + KСlO3 + KOH =

9. Закончите составление уравнений реакций:
KI + KNO3 + H2SO4 = NO + ..
`

Na2C2O4 + KbrO3 + H2O = KBr + …

AgNO3 + PH3 + H2O = H3PO4 + …

KМnO4 + KNO3 + H2O = MnO2 + ..

10.  На основании окислительно-восстановительных потенциалов определить, можно ли действием Na2SO3 в щелочной среде восстановить Cu2+ до Cu?

11.  Как изменяется восстановительная способность металлов и окислительная способность их ионов в ряду напряжения?

12.  На основании окислительно-восстановительных потенциалов определить, какой окислитель можно использовать для превращения:

Cr3+ → Cr2O72-                  Fe2+→ Fe3+
13.  Определите молярную массу эквивалента окислителя и восстановителя:

а) KI + KВrO3 + HCl = I2 + KBr + KCl + H2O

б)FeSO4+K2Cr2O7+H2SO4=Fe2(SO4)3+Cr2(SO4)3+K2SO4+ H2O

в) Cr + O2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + H2 + H2O

г) Ca(ClO)2 + Na2S + H2O = CaCl2 + S + NaOH

Лабораторная работа № 8 
Тема: «Комплексные соединения»

1.1. Теоретическая часть.

Комплексные соединения (КС) – это соединения, характеризующиеся наличием хотя бы одной ковалентной связи, возникшей по донорно-акцепторному механизму.

Основные положения теории Вернера:

1. Центральное место в комплексном соединении занимает комплексообразователь – обычно положительно заряженный ион (чаще всего металл).

2. Вокруг комплексообразователя расположены или координированы лиганды (старое название аддены) т.е. ионы противоположного знака или нейтральные молекулы.

3. Комплексообразователь и лиганды образуют внутреннюю сферу комплексного соединения.

-Внутренняя сфера отделяется от внешней квадратными скобками.

-Внутренняя сфера комплекса в значительной степени сохраняет стабильность при растворении.

4. Ионы, не вошедшие во внутреннюю сферу, составляют внешнюю сферу комплексного соединения.

- катионами внешней сферы часто являются ионы щелочных и щелочно-земельных металлов, пример: аммоний ион и др. 

5. Число, показывающее, сколько лигандов удерживает комплексообразователь, называется координационным числом (КЧ равно удвоенному заряду комплексообразователя, но не всегда). 
Для того, что бы написать формулу КС надо знать:

1. Заряд (степень окисления) комплексообразователя.

2. Заряд лигандов.

3. Координационное число.

4. Ионы внешней сферы.

Важнейшими комплексообразователями являются:

Ag+, Au+, Cu+, Cu2+, Hg2+, Cd2+, Zn2+, Fe2+, Fe3+, Co3+, Ni2+, Pt4+ и др.

Важнейшими лигандами являются:

1. Нейтральные молекулы, имеющие дипольный характер: H2O, NH3, NO, CO и др.
2. Ионы:CN-, NO2-, Cl-, Br-, I-, OH-, CO32-, S2O32- и др.
Координационные числа для некоторых ионов-комплексообразователей

	2
	4
	6
	8

	Cu+, Ag+, Au+
	Cu2+, Hg2+, Au3+, Cd2+, Pb2+, Pt2+, Pd2+
	Fe2+, Fe3+, Cr3+, Co2+, Ni2+, Al3+, Zn2+, Pt4+, Pb4+
	Ca2+, Sr2+, Ba2+


Правило:

- Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов комплексообразователя и лигандов.

- Заряд внешней сферы равен заряду внутренней сферы, но противоположен по знаку.

Пример:K3[Fe(CN)6]

Fe2+ – комплексообразователь;
CN-– лиганды;

[Fe(CN)6]3-– внутренняя сфера;

K+ – внешняя сфера;
6 – координационное число.

Номенклатура комплексных соединений

В соответствии с номенклатурой комплексных соединений вначале называют анион (в именительном падеже), а затем катион (в родительном падеже).

В названии координационной сферы (вне зависимости от того, заряжена она или нет) перечисляют все ее составные части справа налево, при этом сначала называют число лигандов, затем сами лиганды и, наконец, комплексообразователь с указанием его степени окисления. 
	Число лиганд (греч.)
	Название
	Анионы

-лиганды
	Название
	Лиганды

(молекулы)
	Название
	Катионы
	Название

	1
	Моно
	CN-
	циано
	H2O
	Аква
	Fe3+
	Феррат

	2
	Ди
	CNS-
	Тиоционато
	NH3
	Аммин
	Au3+
	Аурат

	3
	Три
	Cl-
	Хлоро
	CO
	Карбо

нил
	Hg2+
	Амальгат,

меркуриат

	4
	Тетра
	OH-
	Гидроксо
	NO
	Нитро

зил
	Cu2+
	Купрат

	5
	Пента
	SO32-
	Сульфито
	
	
	Pt2+
	Платинат

	6
	Гекса
	NO2-
	Нитрито
	
	
	Co2+
	Кобальтат

	7
	гепта
	C2O42-
	оксалато
	
	
	Mo
	молибдат


- Во внутренней сфере прежде называют анионы, прибавляя к их латинскому названию окончание «О»

- Далее называют нейтральные лиганды, указывая число лиганд греческими числительными.

- Затем называют комплексонообразователь, используя корень его латинского названия и окончание АТ, после чего римскими цифрами указывают (в скобках) степень окисления комплексообразователя.

- После обозначения состава внутренней сферы называют внешнесферные катионы.

- Если координационная сфера заряжена положительно, то комплексообразователь называют по-русски в родительном падеже.

- Если координационная сфера имеет нулевой заряд, то комплексообразователь называют также по-русски, но в именительном падеже.

- Если координационная сфера заряжена отрицательно, то комплексообразователь называют по-латыни, при этом латинское окончание – ум отбрасывают и заменяют на окончание –ат, характерное для анионов.

Пример: (NH4)2[Pt(OH)2Cl 4] тетра хлоро ди гидроксо платинат(4)аммония.                   
[Al(H2O)6]Cl3 – хлорид гексаакваалюминия 
[Co(NH3)3(NO2)2Cl] хлородинитритотриамминкобальт
Применение закона действующих масс к равновесиям в растворах комплексных соединений

При растворении кристаллического комплексного соединения в воде его кристаллическая решетка разрушается, а координационная сфера и внешнесферные ионы гидратируются водой. Этот процесс протекает по механизму диссоциации сильных электролитов.

Эта диссоциация называется первичной, она протекает практически нацело. Лиганды, находящиеся во внутренней сфере, связаны с центральным атомом значительно прочнее и отщепляются лишь в небольшой степени. Обратимый распад внутренней сферы комплексного соединения носит название вторичной диссоциации.

Пример: 

[Ag(NH3)2]Cl→[Ag(NH3)2]+ + Cl- – первичная диссоциация

[Ag(NH3)2]+↔Ag+ + 2NH3 – вторичная диссоциация

Вторичная диссоциация характеризуется наличием равновесия между комплексной частицей, центральным ионом и лигандами.
Диссоциация иона [Ag(NH3)2]+, согласно приведенному выше уравнению, как и диссоциация всякого слабого электролита, подчиняется закону действия масс и может быть охарактеризована соответствующей константой равновесия, называемой константой нестойкости комплексного иона:
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Константы нестойкости для различных комплексных ионов, весьма различны, и могут служить мерой устойчивости комплекса.

Константы нестойкости, в выражения которых входят концентрация ионов и молекул, называются «концентрационными». Более строгими и не зависящими от концентраций и ионной силы раствора являются константы нестойкости, содержащие вместо концентраций активности ионов и молекул. В разбавленных растворах эти два различных выражения констант нестойкости совпадают друг с другом.

Чем меньше концентрация продуктов распада, т.е. чем устойчивее комплекс, тем меньше его константа нестойкости. Наиболее устойчивые в растворах комплексные частицы имеют наименьшие константы нестойкости.

Для характеристики устойчивости комплексных соединений предпочитают пользоваться величиной, обратной константе нестойкости, называемой константа устойчивости. Для иона [Ag(NH3)2]+ константа устойчивости равна:
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В действительности же в растворах имеет место ступенчатая диссоциация комплекса, аналогично ступенчатой диссоциации слабы электролитов, например многоосновных кислот.

Так, в водном растворе K2[PtCl4] присутствуют в различных соотношениях все комплексы, участвующие в равновесиях: 

 K4

[PtCl4]2- + H2O↔[PtCl3H2O]- + Cl-

 K3

[PtCl3H2O]- + H2O↔ [PtCl2 (H2O)2 ] + Cl-

 K2

[PtCl2 (H2O)2 ] + H2O ↔[PtCl (H2O)3 ]+ + Cl-
 K1

[PtCl (H2O)3 ]+ + H2O↔ [Pt (H2O)4 ] 2+ + Cl-
Каждое из этих равновесий характеризуется своей ступенчатой константой нестойкости К4, К3 и т.д. Поэтому между ступенчатыми константами нестойкости иона [PtCl4] 2- имеет место соотношение: 

К4 > К3 > К2 > К1
1.2. Экспериментальная часть.

Опыт 1. Получение и исследование комплексного соединения сульфата тетрамминмеди (2).

Поместить в две пробирки по 10 капель 1н раствора сульфата меди и добавить в одну из них 2 капли хлорида бария. На присутствие какого иона указывает выпавший осадок? Во вторую пробирку поместить железный гвоздь и наблюдать выделение на его поверхности красноватого налета меди.

Получить комплексное соединение меди, для чего поместить в пробирку 15-16 капель раствора сульфата меди и по каплям добавлять 25%-ный раствор аммиака. Наблюдать растворение цвета раствора при образовании комплексного сульфата тетрамминмеди (2). Полученный раствор разделить в две пробирки и провести те же два опыта, которые были проделаны с раствором медного купороса.

Ответить на вопросы:

- Выпадает ли осадок при добавлении хлорида бария? Выделяется ли медь на железном гвозде?

- Написать уравнения всех проведенных реакций

- Есть ли различие в проведении сульфата меди и комплексной соли по отношению к каждому добавленному реактиву?

Учитывая, что данные по мольной электропроводности раствора комплексного соединения указывают на диссоциацию его на два иона, написать его координационную формулу и уравнение электролитической диссоциации.

Опыт 2. Гидроксокомплексы (анионные комплексы).

В три пробирки поместить раздельно растворы солей цинка, хрома (3) и алюминия и в каждую из них добавлять по каплям раствора щелочи. Наблюдать вначале выпадение осадка, а затем их растворение в избытке щелочи.

Написать уравнения проделанных реакций, учитывая, что образуются растворимые гидрокомплексы. Зная, что гидроксиды цинка, хрома и алюминия растворяются также в кислотах, указать, к какому типу они относятся.

Опыт 3. Комплексные соединения в реакциях обмена (взаимодействие гексациано-(2)-феррата калия с сульфатом меди).

В пробирку к 8-9 каплям раствора сульфата меди добавить такой же объем раствора комплексной соли K4[Fe(CN)6]. Отметить цвет образовавшегося осадка гексациано-(2)-феррата меди. Написать молекулярное, полное и сокращенное ионное уравнение реакции.

Контрольные вопросы и задания.

1. а) Указать строение комплексных соединений;

б) Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя;

в) Привести название следующих комплексных соединений.

а)K2[PtCl4];


г) Cs[AuCl4];

б)Na2[Ni(CN)4];


д) Na2[Pt(OH)6];

в) (NH4)2[Fe(SO4)2];

е) [Cr(NH3)3(H2O)3]Cl3 .
2. Вычислить заряды ионов - комплексообразователей в следующих ионах:

а) [SnF6]2-;



д) [Ni(NH3)6]2+ 

б) [Au(CN)2Br2]-;


е) [Co(NH3)5SNC]2+
в) [AuCl4]-;



ж) [Co(CN)4(H2O)2]-
г) [Pt(OH)6]2-


з) [Pt(NO2)2Cl4]2-
3. Рассчитать заряд комплексообразователя, дать название комплексным соединениям 

а) [PtBr2(NH3)4]SO4; 

г) K3[Cr(C2O4)2(OH)2];

б) PtCl(OH)5]Cl2;


д) Na3[V(CNS)4];

в) [Co(NH3)4(NO2)Cl]ClO4;
е) K[Ag(NO2)2].

4. Написать уравнения диссоциации и выражения для констант нестойкости комплексных ионов:

а) [Ag(CN)2]-;


г) [Co(NH3)2]3+;

б) [Cu(NH3)4]2+;


д) [Ag(NH3)2]+;

в) [Hg(CNS)4]2-;


е) [Fe(CN)6]4-.

5. Написать координационные формулы следующих соединений и дать им название:

а) NiCl2 * 6NH3

б) ZnSO4 *6NH3

в) PtBr2SO4 *4NH3
6. Чем отличаются двойные соли от комплексных? Написать уравнение диссоциации следующих двойных солей:

а) KFe(SO4)2
б) KAl(SO4)2 * 12H2O

в) KCl * MgCl2 * 6H2O
7. Существуют два комплексных соединения кобальта одинакового состава CoClSO4 *5H2O. Раствор одной соли дает осадок с раствором хлорида бария, но не взаимодействует с раствором нитрата серебра. Раствор другой соли дает осадок с раствором нитрата серебра, но не взаимодействует с хлоридом бария. Написать координационные формулы комплексных соединений и уравнения соответствующих реакций с растворами хлорида бария и нитрата серебра.
8. Гидроксид натрия осаждает катион никеля в виде Ni(OH)2 из раствора соли Ni(NH4)2SO4 и не осаждает этот катион из раствора соли [Ni(NH3)6]SO4. Какая из этих солей двойная, и какая комплексная? Написать уравнения диссоциации обоих солей в водном растворе.

2 раздел. 
Аналитическая химия 
Метод кислотно-основного титрования.

Лабораторная работа № 9
Тема: «Стандартизация раствора серной (соляной) кислоты по тетраборату натрия».

1.1. Теоретическая часть.

В основе титриметрического определения вещества лежит химическая реакция, которая происходит в результате смешивания двух растворов. 

Химическая реакция должна отвечать следующим требованиям:

1. Практическое отсутствие обратимости. Если реакция обратима, то в точке эквивалентности смесь содержит и исходные вещества, и продукты.

2. Химическая реакция соответствует ее стехиометрическому уравнению и не образует побочных продуктов.

3. Химическая реакция протекает с большой скоростью. Капля добавляемого рабочего раствора должна вступать в реакцию с анализируемым веществом за 1-3 секунды.

4. Возможность определения точки эквивалентности при анализе.

Если реакция не удовлетворяет хотя бы одному из перечисленных требований, она не может быть использована в титриметрическом анализе.

К точно измеренному объему раствора вещества неизвестной концентрации или к точно взвешенной навеске определяемого вещества, растворенной в произвольном объеме воды, приливается раствор точно известной концентрации. Этот процесс называется титрованием.

Раствор, который содержит вещество с неизвестной концентрацией, называется анализируемым раствором.

Раствор точно известной концентрации называется титрантом или рабочим раствором.

Химическая реакция заканчивается тогда, когда количество вещества эквивалентна в добавленном растворе титранта равно количеству вещества эквивалента анализируемого вещества в растворе. Конец реакции называется точкой стехиометричности или точкой эквивалентности. Экспериментально конец титрования определяют по появлению или исчезновению окраски раствора, прекращению выделения осадка или же с помощью индикатора. Эта точка, называемая конечной точкой титрования, в общем случае не совпадает с теоретически рассчитанной точкой эквивалентности.

Индикатор – это вещества, которые способны изменить свою окраску в точке эквивалентности. Для определения точки эквивалентности можно использовать изменение различных физических свойств раствора: температуры, электрической проводимости, потенциала индикаторного электрода.

Достигнув точки эквивалентности, титрование прекращают.

Титрованные растворы могут быть получены разными способами.
В зависимости от этого различают:

1. Стандартные (приготовленные) – это титрованные растворы, полученные из точной навески вещества.

Точную навеску вещества переносят в мерную колбу определенной вместимости, растворяют и доводят объем раствора водой до метки. В этом случае титр Т равен навеске (m,г), деленной на объем раствора (V, мл).

Т = m / V
Чтобы перейти к нормальной концентрации, достаточно титр раствора умножить на 1000 и разделить на эквивалентную массу растворенного вещества.
Сн = T*1000 / Э

Приготавливают титрованные растворы только тех веществ, которые удовлетворяют определенным требованиям:

- вещество должно быть химически чистым;

- устойчивым при хранении, как в твердом виде, так и в растворе;

- состав их должен строго соответствовать определенной формуле.

Пример: стандартные растворы тетрабората натрия, карбонат натрия, щавелевая кислота, янтарная кислота (Н2С4Н4О4).

Растворением навески исходного стандартного вещества получают растворы первичных стандартов для стандартизации (установки титра) других растворов.

2. Стандартизированные (установленные) – это растворы, титр которых находят не по точной навеске, а устанавливают по тому или иному стандартному веществу (растворы вторичных стандартов).
Пример: минеральные кислоты, щелочи, перманганат калия, тиосульфат натрия. Эти вещества не удовлетворяют требованиям, предъявляемые к стандартным веществам. 

- Едкие щелочи, поглощая оксид углерода и влагу из воздуха, изменяют состав при хранении и даже при взвешивании.

- Перманганат калия (KMnO4) и тиосульфат (K2S2O3) изменяются при растворении, так как они взаимодействуют с примесями воды. Следовательно, содержание их в растворе не может точно соответствовать их в растворе не может точно соответствовать навеске.

Иногда в практике технического и агрохимического анализа титрованные растворы приготавливают из фиксаналов, или стандарт-титров. 
Фиксанал – это запаянная стеклянная ампула с количеством вещества, необходимым для приготовления 1л точно 0,1н. или 0,01н. раствора. Содержимое ампулы количественно переносят в мерную колбу вместимостью 1л и доводят водой до метки.

1. Методы кислотно-основного титрования.

Метод кислотно-основного титрования основан на взаимодействии кислот с основаниями или, иначе говоря, на соединении протонов с гидроксид–ионами:

Н+ + ОН- =Н2О +57,32кДж

Метод позволяет определить в растворах не только концентрацию кислот или щелочей, но также и концентрацию гидролизующихся солей.

Различаю:

1.1. ацидометрия – это метод для определения в растворах концентрации щелочей или солей, дающих при гидролизе щелочную реакцию, используют титрованные растворы кислот.

1.2. алкалиметрия – это метод для определения концентрации кислот или гидролитически кислых солей с помощью титрованных растворов щелочей.

В кислотно-основных реакциях эквивалентом называют количество вещества, отвечающее одному иону водорода.

2. Метод осадительного титрования.

Определяемый элемент, взаимодействуя с титрованным раствором, может осаждаться в виде малорастворимого соединения. Последнее, изменяя свойства среды, позволяет тем или иным способом определить точку эквивалентности.

Экспериментальная часть

1. Приготовление стандартного раствора тетрабората натрия.

Для стандартизации раствора серной кислоты лучше всего пользоваться кристаллическим тетраборатом натрия Na2B4O7 * 10H2O, который предварительно подвергают очистке путем перекристаллизации из воды.

Приготовить 250 мл 0,1000н раствора соли. Навеску тетрабората натрия рассчитывают по формуле:

m = Cн * МЭКВ *V

fЭКВ(Na2B4O7 *10H2O) = 1/2

1.1. Рассчитанную навеску взвешивают на аналитических весах и переносят количественно в мерную колбу вместимостью 250 мл.

1.2. Соль растворяют в небольшом количестве горячей воды (т.к. в холодной воде бура плохо растворяется) при осторожном перемешивании содержимого колбы. 

1.3. Затем наливают воды примерно на 1 см ниже метки. Ставят мерную колбу так, чтобы метка была на уровне глаз и осторожно, по каплям, доливают воду до метки. 

     1.4. Приготовленный раствор тетрабората натрия тщательно перемешивают, закрыв колбу пробкой и переворачивая колбу несколько раз.

2. Приготовление рабочего раствора серной кислоты путем разбавления ее концентрированного раствора.
Измеряют плотность концентрированного раствора серной (соляной) кислоты ареометром и по справочной таблице «Плотность водных растворов некоторых кислот и щелочей» (см. приложение) определяют массовую долю Н2SО4 в нем.

Пример:

Приготовить 100 мл 0,1н раствора серной кислоты.

2.1. Определяем массу вещества по формуле: 

m (в-ва) = Cн * МЭКВ *V
fЭКВ (Н2SО4) = ½

2.2. Рассчитываем массу раствора по формуле: 

m (р-ра) = m (в-ва) *100/ w
2.3. Рассчитываем объем:

V = m(р-ра) / ρ

2.4. В мерный цилиндр вместимостью 100 мл наливают до половины его объема дистиллированную воду. 

2.5. С помощью небольшого мерного цилиндра (вместимостью 10мл) или пипет-дозатора переносят вычисленный ранее объем концентрированного раствора серной (соляной) кислоты в мерный цилиндр. 

2.6. Осторожно доливают воду до 100мл. Полученный раствор тщательно перемешивают.

3. Стандартизация рабочего раствора серной кислоты по раствору тетраборату натрия (буры).
При растворении в воде бура сильно гидролизуется по аниону с образованием очень слабой борной кислоты (рН = 9,24)

Na2B4O7 + 7 Н2О ↔ 2NaOH + 4H3BO3
При титровании серной кислотой равновесие гидролиза смещается вправо, так как гидроксид натрия реагирует с кислотой:

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O
Эти два уравнения складывают и получают общее уравнение реакции, которая идет при титровании:

Na2B4O7 + 5 Н2О + H2SO4 ↔ Na2SO4 + 4H3BO3

3.1. Бюретку заполняют раствором серной (соляной) кислоты. Заполните бюретку через воронку кислотой так, чтобы мениск был выше нулевой отметки. Заполните раствором пипетку, удалив из нее пузырьки воздуха. Уберите воронку, чтобы из нее не капала кислота, и установите уровень раствора в бюретке на нулевой отметке по нижнему краю мениска.

3.2. В три конические колбы для титрования вносят пипеткой Мора по 10,0 мл раствора тетрабората натрия и 1 каплю индикатора метилоранжа. Раствор становится желтый. 

3.3.Титрование заканчивается, когда желтая окраска индикатора переходит в оранжевую. 

3.4.Результат титрования сразу записывают в таблицу с точностью до 0,03-0,05 мл. 

3.5. Второе и третье титрование проводят более точно. Титрование прекращают, когда заметное изменение окраски происходит при добавлении всего одной капли титранта. Титрование повторяют до тех пор, пока не получают не менее трех результатов, которые отличаются друг от друга не более, чем на 0,1 мл. 

Все результаты записывают в таблицу.

	№ п/п
	V, мл

Na2B4O7
	Сн, моль/л Na2B4O7
	V, мл H2SO4
	Индикатор

	1.
	10
	0,1
	
	1капля метилового оранжевого

	2.
	10
	0,1
	
	

	3.
	10
	0,1
	
	

	4.
	10
	0,1
	
	


1.3. Расчеты.

- Определяем по результатам титрования средний объем кислоты, пошедший на титрование.
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Объем вычисляем с точностью до 0,01мл

- По результатам титрования, используя закон эквивалентов, находим нормальную концентрацию и титр раствора серной кислоты:

Cн(H2SO4) *V (H2SO4) = Cн (БУРА)*V(БУРА)

Cн(H2SO4) = Cн (БУРА)*V(БУРА) / Vср (H2SO4)
Т H2SO4)= 
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Значение Сн и Т рассчитываем с точностью до четвертой значащей цифры

Вывод: Ответить на вопросы:

- Какой метод и способ титрования использовали в данной работе?

- Что выступала в качестве стандартного и стандартизированного раствора?

- Почему использовали метилоранж? Какой еще индикатор можно было использовать? Объяснить.

- Что такое точка эквивалентности? Как мы ее достигали.

Контрольные вопросы и задания.

1. Какие вещества можно определять с помощью методов кислотно-основного титрования?

2. Какой закон лежит в основе расчетов в титриметрическом анализе? Напишите его математическое выражение.

3. Что такое: а) титрование; б) анализируемый раствор; в) рабочий раствор (титрант); г) точка эквивалентности; д) индикаторы?

4. Назовите рабочие растворы: а) в ацидометрии; б) в алкалиметрии.

5. Назовите первичные стандарты для стандартизации рабочих растворов кислот и щелочей.

6. Назовите требования к реакциям в титриметрическом анализе.

7. Какие способы титрования применяют в титриметрическом методе анализа

8. По каким признакам классифицируют методы титриметрического анализа?

9. Сколько граммов КОН надо взять для приготовления 500мл 0,05М раствора щелочи?

10.  Какой объем раствора соляной кислоты с массовой долей HCl, равной 20% (плотность 1,10 г/мл) надо взять для приготовления 500мл 0,1М раствора HCl? Ответ: 8,3 мл

11.  Определить молярную концентрацию раствора КОН, если на титрование 15,00 мл его израсходовано 18,70 мл раствора HCl c титром, равным 0,002864 г/мл. Ответ: 0,09783 моль/л

12.  На титрование 0,2860 г Na2CO3*10H2O в присутствии метилового оранжевого израсходовано 24,10 мл раствора HCl. Рассчитайте молярность и титр раствора соляной кислоты. Ответ: 0,08299 моль/л; 0,003029 г/мл

Лабораторная работа № 10 
Тема: «Определение карбонатной жесткости воды».

1.1. Теоретическая часть

В условиях сельского хозяйства жесткость природных вод изучают, чтобы выяснить их пригодность для растениеводства, животноводства, а так же для технических целей (охлаждения двигателей тракторов, автомашин и т.д).
Различают временную, постоянную и общую жесткость воды.

Временная (карбонатная) жесткость обусловлена присутствием в воде гидрокарбонатов кальция, магния, иногда железа. Она почти полностью устраняется кипячением, при котором гидрокарбонаты разлагаются:

Ca(HCO3)2 = CaCO3 + CO2 + H2O
Постоянная (некарбонатная) жесткость воды обусловлена сульфатами, хлоридами, фосфатами и другими растворимыми солями кальция и магния. Кипячением она не устраняется и поэтому называется постоянной.

Сумма временной и постоянной жесткости дает общую жесткость.
Количественно жесткость воды выражают суммой ммоль-эквивалентов ионов кальция и магния в 1л воды. Один моль-эквивалент составляет 20,04 мг/л кальция или 12,06 мг/л магния.
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Степень жесткости воды может быть различной:

До 4 – ммоль/л – вода мягкая

4-8 ммоль/л – вода средней жесткости

9-12 ммоль/л – жесткая вода

Свыше 12 ммоль/л – очень жесткая.

Жесткость воды – явление нежелательное. В жесткой воде нельзя получить мыльную пену, т.к. ионы кальция и магния образуют с жирными кислотами, входящими в состав мыла, нерастворимые соли. Такая вода не пригодна для технических целей, т.к. ее применение приводит к быстрому образованию накипи.

Для умягчения воды применяют различные способы. Их можно разделить, прежде всего, на методы осаждения и методы ионного обмена.

1. Методы осаждения. Для устранения временной жесткости применяют 

1.1. термический метод (кипячением).

2Mg(HCO3)2 = (MgOH)2CO3 + 3CO2 + H2O
1.2. реагентный (известковый и натронный способ):

А) известковый Са(ОН)2 + Са(НCO3)2 = 2СаCO3 + 2Н2О

Б) натронный 

4NaОН + Mg(НCO3)2 = Mg(OH)2+ 2 Na2 CO3 + 2Н2О

Для устранения постоянной жесткости применяют реагентный метод (содовый и фосфатный):

А) содовый CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3 + Na2SO4

Б) фосфатный 3MgCl2 + 2Na3PO4 = Mg3(PO4)2 + 6NaCl

2. Методы ионного обмена.

Твердые материалы, способные к ионному обмену с окружающей средой, получили название – иониты. В качестве ионитов используют ионообменные смолы. В зависимости от того, какие ионы в этих смолах обмениваются (катионы или анионы), различают катиониты и аниониты. Иониты – твердые электролиты, у которых один поливалентный ион является нерастворимым, а ионы противоположного знака способны к обмену на ионы, находящиеся в окружающем растворе. Методы ионного обмена применяются для умягчения воды и полного ее обессоливания.

Na2R + Ca(HCO3)2 = CaR + 2NaHCO3
Na2R + CaSO4 = CaR + Na2SO4
1.2. Экспериментальная часть.

Определение карбонатной жесткости воды основано на взаимодействии гидрокарбонатов кальция и магния с кислотой.

Н2SO4 + Са(НCO3)2 = CO2 + СaSO4 + Н2О

- В коническую колбу отмерьте пипеткой 100,0 мл анализируемой воды.

- Прибавьте 2-3 капли метилового оранжевого.

- Титруйте раствором серной (соляной) кислоты до перехода желтой окраски индикатора в бледно-розовую

- Повторите титрование 3-4 раза. Удобно выполнять титрование со «свидетелем».

- Результаты титрования записывают в таблицу.

	№ п/п
	V (H2O), мл
	Сн (Н2SO4), моль/л
	V (Н2SO4),мл
	Индикатор

	1.
	100
	
	
	

	2.
	100
	
	
	

	3.
	100
	
	
	

	4.
	100
	
	
	


1.3. Расчеты.

- Концентрацию серной кислоты записывают исходя из результатов предыдущей работы.

- Определяем по результатам титрования средний объем кислоты, пошедший на титрование.
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- Жесткость воды определяют по формуле:

Ж = 
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Вывод: 

- Определить степень жесткости анализируемой воды.

Контрольные вопросы и задания.

1. Почему жесткая вода не пригодна для технических целей?

2. Написать уравнения химических реакций, которые будут происходить при кипячении жесткой воды, содержащей Ca(HCO3)2 при добавлении к ней Na2CO3, NaОН.
3. Постоянная жесткость и способы ее умягчения. Показать эти способы с помощью уравнений химических реакций.

4. Выразить жесткость воды в моль-эквивалентах, зная, что в 1л воды содержится 0,486 г Ca(HCO3)2.
5. Для умягчения 500 л воды потребовалось 310г Na2CO3. Чему равна жесткость воды в моль-эквивалентах?

6. Сколько граммов гашеной извести надо прибавить к 100л воды, чтобы устранить ее временную жесткость, равную    3 ммоль-экв/л?

7. На титрование 200 мл водопроводной воды израсходовано 13,6 мл 0,1н раствора соляной кислоты. Чему равна карбонатная жесткость воды?

8. Какова жесткость воды, если на титрование 200 мл образца воды идет 2 мл 0,05 н раствора соляной кислоты?

9. Карбонатную жесткость воды можно устранить добавлением гашеной извести:

Са(ОН)2 + Са(НCO3)2 = 2СаCO3 + 2Н2О

2Са(ОН)2 + Mg(НCO3)2 = 2СаCO3 + Mg(OH)2 + 2Н2О

Написать уравнения реакции в сокращенном ионно-молеку-лярном виде. Объяснить, почему образуется гидроксид магния, а не карбонат магния. Какие справочные данные нужны для ответа на этот вопрос?

10.  При кипячении 100 мл воды, содержащей гидрокарбонат кальция, выпало в осадок 1,5 мг карбоната кальция. Чему равна жесткость этой воды.

11.  Жесткость некоторого образца воды обусловлена только сульфатом магния. При обработке 500 г образца карбонатом натрия в осадок выпало 126 г MgCO3. Чему равна жесткость воды?

Лабораторная работа № 11
Тема: «Окислительно-восстановительное титрование. Стандартизация рабочего раствора перманганата калия по раствору оксалата аммония».

1.1. Теоретическая часть.

Окислительно-восстановительные реакции лежат в основе ряда методов титриметрического анализа, которые объединяются под общим названием редоксидометрия. В качестве рабочих растворов (титрантов) в оксидометрии применяют растворы окислителей и восстановителей.

Все методы оксидометрии классифицируют в зависимости от окислителя или восстановителя, применяемого в рабочем растворе, на следующие виды:

А) перманганатометрия: основным титрантом служит раствор KMnO4; наряду с ним обычно используют растворы сульфата железа (2) FeSO4 или щавелевую кислоту H2C2O4.

Б) йодометрия: титранты – растворы йода и тиосульфата натрия Na2S2O3;

В) хроматометрия: основной титрант – раствор дихромата калия K2Cr2O7;

Г) броматометрия: титрант – раствор бромата калия KBrO3;

Д) нитритометрия: титрант – раствор нитрита натрия KNO2 и т.д.

К реакциям, используемым в оксидометрии, предъявляются уже известные нам требования:

- реакция при титровании должна протекать быстро и необратимо с образованием продуктов строго определенного состава;

- реакция не должна сопровождаться побочными взаимодействиями;

- должен существовать способ фиксирования конца реакции.

Этим требованиям удовлетворяет лишь незначительная часть из огромного числа ОВР. Для оксидометрического титрования подбирают окислительно-восстановительные пары так, чтобы разность их стандартных ОВ-потенциалов была не ниже 0,4-0,5 В. В противном случае при титровании отсутствует резкий скачок потенциала вблизи эквивалентной точки.

В оксидометрии применяются различные методы определения точки эквивалентности.

а) в перманганатометрии ТЭ фиксируют по изменению окраски титруемого раствора, вызываемому избытком окрашенного рабочего раствора KMnO4 (так называемое безиндикаторное титрование);

б) в йодометрии ТЭ устанавливают с помощью индикатора крахмала, специфически реагирующего с йодом;

в) используют и специальные редокс – индикаторы (например, дифениламин), которые изменяют свою окраску в зависимости от значения окислительного потенциала, подобно тому, как кислотно-основные индикаторы изменяют свою окраску в зависимости от рН раствора.
Перманганатометрия.

Метод перманганатометрии широко применяется на практике для определения восстановителей и окислителей, а так же веществ, не проявляющих окислительных или восстановительных свойств (например, для определения ионов Са2+ в крови). Метод также используется для контроля качества питьевой воды и определения пероксида водорода в фармацевтическом анализе.

Для определения восстановителей, как правило, используют методы прямого титрования, для определения окислителей – методы обратного титрования, а для определения индифферентных веществ – методы как обратного, так и косвенного (заместительного) титрования.

Отличительные особенности перманганатометрии от кислотно-основного титрования.

	Перманганатометрия
	КОТ

	1. В основе метода лежат ОВР
	1. В основе метода лежат реакции нейтрализации

	2. В ОВР эквивалентом называют количество вещества, отвечающее одному электрону.
	2. В кислотно-основной реакции эквивалентом называют количество вещества, отвечающее одному иону водорода.

	3. При титровании не используется специфические индикаторы, так как KMnO4 сам является индикатором
	3. Используются специфические индикаторы, такие как, метило оранжевый, фенолфталеин, метиловый красный и т.д.


Перманганат калия проявляет окислительные свойства и в кислой, и в щелочной (или нейтральной) среде. При титровании кислых растворов MnО4-, входящий в состав KMnO4, восстанавливается до бесцветных катионов Mn+2. Например:

10FeSO4+2KMnO4+8H2SO4=5Fe2(SO4)3 +2MnSO4+K2SO4+ 8H2O

MnO4- +8H+ + 5e- →Mn2+ + 4H2O

Fe2+ - e- →Fe3+
fэкв (KMnO4) = 1/5
fэкв (FeSO4) = 1

При титровании в щелочной или нейтральной среде MnО4- восстанавливается только до Mn+4.

Пример:

Cr2(SO4)3+2KMnO4+8KOH =2K2CrO4+2MnO(OH)2+3K2SO4+ 2H2O
Cr3+ + 8OH- -3e- = CrO42- + 4H2O

MnO4- + 3H2O + 3e- = MnO(OH)2 + 4OH-
fэкв (KMnO4) = 1/3

fэкв (Cr2( SO4 )3) = 1/3

2KMnO4 + 3Na2SO3 + H2O = MnO2 + 3Na2SO4 + 2KOH

MnO4- + 2H2O + 3e- = MnO2 + 4OH-
SO32- + H2O -2e-= SO42- + 2H+
fэкв (KMnO4) = 1/3

fэкв (Na2 SO3) = 1/2

1.2. Экспериментальная часть.

1. Приготовление стандартизированного раствора перманганата калия.

Перманганат калия KMnO4 содержит примеси. Среди них имеется и соединение оксид марганца (4) MnO2, которое катализирует реакцию окисления воды перманганатом калия: 

4MnO-4 + 2H2O = 4MnO2 + 3O2 + 4OH-
Кроме этого, при растворении в воде перманганат калия окисляет органические вещества, которые содержатся в дистиллированной воде. На устойчивость раствора KMnO4 влияет даже свет. Все эти факторы изменяют концентрацию раствора KMnO4 и вследствие этого нельзя приготовить его первичный стандартный раствор. 
В этом случае сначала готовят раствор KMnO4 с концентрацией, приблизительно равной требуемой (обычно 0,02 или      0,05 моль/л). Раствор оставляют на несколько дней до полного осаждения MnO2. После этого раствор KMnO4 берут для работы с помощью сифона так, чтобы осадок MnO2 остался на дне бутылки.

2. Приготовление стандартного раствора оксалата аммония.

В качестве исходных веществ, для установки тонной концентрации рабочего раствора перманганата калия обычно применяют оксалат аммония (NH4)2C2O4 * H2O, оксалат натрия Na2C2O4 и щавелевую кислоту Н2С2О4 * Н2О. Наиболее удобным из этих веществ является оксалат натрия, так как он кристаллизуется без воды и не гигроскопичен. Разность окислительно-восстановительных потенциалов пар MnO4-/Mn2+ (E0 = 1,52B) и 2CO2/C2O42- (E0 = -0,49B) составляет 2,01В Большая разность потенциалов показывает, что реакция протекает практически необратимо.

2.1. Рассчитайте навеску соли для приготовления 100 мл 0,05н стандартного раствора.

m (в-ва) = Cн * МЭКВ *V
fЭКВ(соли) = ½

2.2. Взвешивают на аналитических весах в бюксе или на часовом стекле необходимое количество соли.

2.3. Навеску аккуратно переносят через воронку в мерную колбу вместимостью 100 мл, после чего бюкс или часовое стекло 2-3 раза обмывают водой. Промывные воды переносят через воронку в эту же мерную колбу. Когда навеска полностью растворится, доливают раствор водой до метки, закрывают пробкой и тщательно перемешивают.

3. Стандартизация рабочего раствора перманганата калия по раствору оксалата аммония.

3.1. Заполняют бюретку рабочим раствором KMnO4. Нулевое деление на бюретке и отсчеты объема при титровании устанавливают и определяют по верхнему краю мениска, так как раствор KMnO4 имеет темную окраску.

3.2. В 3-4 конические колбы для титрования вносят с помощью мерного цилиндра по 10 мл 2н раствора серной кислоты и по 10,00 мл стандартного раствора оксалата аммония с помощью пипетки Мора.

3.3. Содержимое колбы нагревают до 80-90 0С, не доводя до кипения.

3.4. Горячий раствор титруют раствором перманганата калия. Сначала при титровании раствор KMnO4 прибавляют медленно: каждую каплю прибавляют только после исчезновения окраски предыдущей капли KMnO4. Титрование заканчивают при появлении бледно-розовой окраски KMnO4, не исчезающей в течение 1-2 мин.

3.5. Титрование повторяют до тех пор, пока не получают не менее 3-4 результатов, которые отличаются друг от друга не более, чем на 0,1 мл.

3.6. По окончанию титрования дистиллированной водой промывают бюретку.

1.3. Расчеты.

Результаты титрования записывают в таблицу. 

	№ п/п
	V (NH4)2C2O4
	V (H2SO4)
	V (KMnO4)
	Cн (NH4)2C2O4
	Индикатор

	1.
	
	
	
	
	

	2.
	
	
	
	
	

	3.
	
	
	
	
	

	4.
	
	
	
	
	


- Закончить уравнение реакции, составить электронный баланс методом полуреакции. Определить молярную массу эквивалента окислителя и восстановителя.

(NH4)2C2O4 + KМnO4 + H2SO4 = 

- Определяем по результатам титрования средний объем KМnO4, пошедший на титрование.
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Объем вычисляем с точностью до 0,01мл

- По результатам титрования, используя закон эквивалентов, находим нормальную концентрацию и титр раствора KМnO4:

Cн (KМnO4 ) *V (KМnO4 ) = Cн (NH4)2C2O4 *V(NH4)2C2O4

Cн (KМnO4 ) = Cн (NH4)2C2O4* V(NH4)2C2O4 / Vсред (KМnO4)

Т (KМnO4) = 
[image: image64.wmf]1000

*

ЭКВ

H

M

C


Значение Сн и Т рассчитываем с точностью до четвертой значащей цифры

Вывод: Ответить на вопросы:

- Какой метод и способ титрования использовали в данной работе?

- Что выступала в качестве стандартного и стандартизированного раствора?

- Какой индикатор использовали? Объяснить.

- Что такое точка эквивалентности? Как мы ее достигали.

- Можно ли приготовить стандартный раствор KМnO4? Объяснить.

Контрольная лабораторная работа № 1
Тема: « Определение содержания железа (2) в растворе соли Мора».

1.2. Экспериментальная часть.

- Бюретку заполняют раствором KМnO4. Все отсчеты объема определяют по верхнему краю мениска.

- Получают у преподавателя неизвестное количество соли Мора.

- Неизвестное количество соли Мора в колбе вместимостью 100 мл доводят водой до метки и перемешивают.

- В три конические колбы для титрования вносят с помощью мерного цилиндра по 10 мл 2н раствора серной кислоты и по 10,00 мл анализируемого раствора с помощью пипетки Мора.

- Содержимое колбы титруют при комнатной температуре раствором KМnO4 до появления бледно-розовой окраски, устойчивой в течение 1-2 мин.

- Титрование повторяют до тех пор, пока не получают не менее трех результатов, которые отличаются друг от друга не более, чем на 0,1 мл.

1.3.Расчеты.

Результаты титрования записывают в таблицу. 

	№ п/п
	V
Соли Мора
	V
(H2SO4),

мл
	V (KМnO4),

мл
	Cн (Fe2+)

моль/л


	Индикатор

	1.
	
	
	
	
	

	2.
	
	
	
	
	

	3.
	
	
	
	
	

	4.
	
	
	
	
	


- Cоставить электронный баланс методом полуреакции. Определите молярную массу эквивалента окислителя и восстановителя.

10(NH4)2Fe(SO4)2 + 2KМnO4 + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 10(NH4)2SO4 + 8H2O
- Определяем по результатам титрования средний объем KМnO4, пошедший на титрование 10 мл раствора соли Мора:
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Объем вычисляем с точностью до 0,01мл

- По результатам титрования, используя закон эквивалентов, находим нормальную концентрацию Fe2+ в растворе соли Мора:

Cн (KМnO4 ) *V (KМnO4 ) = Cн Fe2+ *V (соли Мора)

Cн Fe2+ = Cн KМnO4 * Vср KМnO4 / V(Соли Мора)

- Затем рассчитываем массу железа (2) в 100 мл раствора соли Мора.

m (Fe2+) = 
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Значение Сн рассчитываем с точностью до четвертой значащей цифры

Вывод: Ответить на вопросы:

- Какой метод и способ титрования использовали в данной работе?

- Что выступала в качестве стандартного и стандартизированного раствора?

Контрольные вопросы и задания.

1. В какой среде применяется титрование раствором KМnO4 и почему?

2. Как фиксируется конечная точка титрования перманганатометрии?

3. Какие методы титрования используются для определения: а) восстановителей; б) окислителей; в) индифферентных веществ?

4. Объясните, как готовится рабочий раствор KМnO4.

5. Перечислите факты, за счет которых изменяется концентрация рабочего раствора KМnO4.
6. Какие исходные вещества применяют для установки точной концентрации рабочего раствора KМnO4?

7. Пользуясь электронно-ионным методом (методом полуреакций), составьте уравнения ОВ-реакций:

А) H2C2O4 + KМnO4 + H2SO4 = CO2 + …

Б) H2O2 + KМnO4 + H2SO4 = O2 + …

В) KМnO4 + H2O2 (pH=7) =

Г) MnSO4 + KМnO4 + H2O = MnO2 + …

8. Вычислите молярные массы эквивалентов: а) Fe2+; б) Na2C2O4; в) KI в реакциях с KМnO4 в кислой среде.

9. Сколько граммов KМnO4 надо зять для приготовления     2 л раствора с титром 0,003510 г/мл. Ответ: 7,02г

10.  На титрование 0,0244 г Н2C2O4 * 2H2O израсходовано 19,5 мл раствора KМnO4. Вычислите нормальность и титр раствора KМnO4. Ответ: 0,01986 моль/л; 0,0006276 г/мл.

11.  На титрование 25,0 мл 0,0500 н раствора KМnO4 в кислой среде пошло 10,2 мл раствора нитрита натрия. Сколько граммов NaNO2 содержится в 100 мл его раствора. Ответ: 0,4228 г.

Лабораторная работа № 12 
Тема: «Комплексонометрия. Определение общей жесткости воды».
1.1. Теоретическая часть.

Комплексонометрия входит в группу методов титриметрического анализа, в основе которых лежат реакции комплексообразования.

Особенностью комплексонометрии является то, что в качестве основных титрантов в ней используются специфические вещества – комплексоны, образующие с определяемыми реагентами (катионами металлов) так называемые хелатные (внутрикомплексные) соединения.

Комплексонометрия находит широкое применение:

А) для определения содержания многих элементов в живых организмах (тканях и биологических жидкостях);

Б) используется для санитарно-гигиенической оценки воды;

В) некоторые комплексоны применяют как консерванты при хранении крови и для выделения из организма ионов токсичных металлов, радиоактивных изотопов и продуктов их распада;

Г) один из комплексонов Na2ЭДТА, раствор, которого является основным титрантом в комплексонометрических определениях, применяют при заболеваниях, сопровождающихся избыточным отложением солей кальция в организме.

Комплексоны – это вещества, относящиеся к группе аминополикарбоновых кислот. Примерами таких соединений являются:
	Название
	Формула



	Комплексон І 

(нитрилотриуксусная кислота – НТА)
	             CH2 - COOH

N ─  CH2 – COOH

            CH2 – COOH

Краткое обозначение H3Y

	Комплексон ІІ 

(этилендиаминтетрауксусная кислота
 – ЭДТУК)
	                       CH2 – COOH

СH2 ─ N ─CH2 – COOH

 │                   CH2 – COOH

 CH2 –N─ CH2 – COOH

Краткое обозначение H4Y

	Комплексон ІІІ

(динатриевая соль ЭДТА,
 торговое название – трилон Б)
	                       CH2 – COONa

СH2 ─ N ─  CH2 – COOH

 │                    CH2 – COOH

 CH2 –N─ CH2 – COONa

Краткое обозначение Na2 H2Y


Особенности метода:

1.обладает высокой чувствительностью (до 10-3 моль/дм3);

2. точен и прост;

3. имеет высокую избирательность;

4. рабочие растворы устойчивы.

Основным рабочим раствором комплексонометрии является Na2 H2Y* 2Н2О. Эта соль легко получается в чистом виде, хорошо растворима в воде, растворы устойчивы при хранении. В обычных условиях препарат содержит примерно 0,3% влаги, поэтому титрованные растворы ЭДТА можно приготовить по точной навеске (с учетом 0,3% воды)

Для установления точки эквивалентности применяют так называемые металл-индикаторы (эриохром черный Т, мурексид). Это органические веществ, образующие, подобно комплексонам, с катионами металлов хелатные, но ярко окрашенные соединения. 
Требования к веществам, выполняющим функцию индикаторов:
1. Прочность хелатных соединений (имеющих яркую окраску) должна быть меньше, чем прочность комплекса металла с комплексоном;

2. Окраска комплекса металла с индикатором должна четко отличаться от окраски свободных молекул индикатора.

Следует отметить, что индикаторы, используемые при комплексонометрических определениях, изменяют свою окраску также при изменении рН раствора, поэтому титрование проводят обычно в буферных растворах, чем достигается постоянство рН и стабильность окраски внутрикомплексного соединения Ме – Ind.

Методы хелатометрического титрования:
1. Метод прямого титрования. Анализируемый раствор разбавляют в мерной колбе водой до метки и берут для титрования аликвотную часть пипеткой. Титруют в щелочной среде при рН=10; это значение поддерживается при помощи аммонийной буферной смеси. Для титрования используют стандартный раствор комплексона III. Индикатором служит хромоген черный или мурексид. 

2. Метод обратного титрования используют, когда прямое титрование невозможно по тем или иным причинам, например, если для определяемого катиона нет подходящего индикатора или комплексообразование протекает слишком медленно.

К анализируемому раствору прибавляют определенный объем стандартного раствора комплексона III, нагревают смесь для завершения реакции, охлаждают и оттитровывают избытком комплексона точным раствором сульфата магния (или другой соли). Конечную точку титрования определяют при помощи индикатора, реагирующего на ионы магния.

3. Метод титрования заместителя основан на том, что ионы магния образуют с комплексоном III менее устойчивый комплекс, чем большинство других катионов. Поэтому при смешении катионов определяемого металла (например, кальция) с магниевым комплексом происходит обменная реакция. 

Ca2+ + Na2[MgY] = Na2[CaY] + Mg2+
Выделившиеся ионы магния, т.е. заместителя кальция, оттитровывают комплексоном III в присутствии хромогена черного.

4. Метод алкалиметрического титрования применяют исходя из того, что при взаимодействии комплексона III с катионами выделяется эквивалентное число ионов водорода. Ионы водорода титруют щелочью (т.е. алкалиметрически) в присутствии одного из кислотно-основных индикаторов.

1.2. Экспериментальная часть.

- В колбу для титрования отмерьте пипеткой 100,0мл исследуемой воды и прилейте 5 мл аммонийной буферной смеси.

- Прибавляем на кончике шпателя индикатор (хромоген черный) до появления хорошо заметной, но не очень темной вино-красной окраски.

- Бюретку заполняем трилоном Б.

- Титруем воду 0,05 н раствором комплексона III (трилоном Б), до перехода вино-красной окраски в синюю.

- В конце титрования раствор комплексона прибавляется по одной капле, добейтесь, чтобы красноватый оттенок совершенно исчез.

- Повторите титрование 3-4 раза 

1.3.Расчеты.

Результаты титрования записывают в таблицу. 

	№ п/п
	V(H2О),

мл
	V (ЭДТА),

мл
	Сн(ЭДТА),

моль/л
	V(буф.
смеси), мл
	Индикатор

	1.
	
	
	
	
	

	2.
	
	
	
	
	

	3.
	
	
	
	
	

	4.
	
	
	
	
	


- Определяем по результатам титрования средний объем трилона Б, пошедший на титрование 100 мл воды:
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Объем вычисляем с точностью до 0,01мл

 - По результатам титрования определяем жесткость воды по формуле:
Ж = 
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Вывод: Ответить на вопросы:

- Какой метод и способ титрования использовали в данной работе?

- Какую жесткость вы определяли и чем она обусловлена?

- Сравнить жесткость, определяемую методом кислотно-основного титрования и данным методом. Чем они отличаются?

Контрольные вопросы и задания.

1. Что такое комплексонометрия? Какие вещества называются комплексонами?

2. Какой рабочий раствор используется в комплексонометрии?

3. Какие вещества используются в комплексонометрии в качестве первичных стандартов?

4. Почему комплексонометрическое титрование проводят в присутствии буферной системы?

5. Какова роль комплексонов в практике медико-биологического анализа?

6. В чем состоит принцип действия металл-индикаторов?

Лабораторная работа № 13 
Тема: «Физико-химический метод анализа. Фотоколориметрия. Приготовление эталонных растворов и построение калибровочной кривой».

1.1. Теоретическая часть.

Фотометрические методы анализа.

Фотометрические методы анализа основаны на избирательном поглощении света анализируемым веществом.

Различают:

1. Колориметрический метод. В нем окраску анализируемого раствора визуально сравнивают с окраской стандарта.

- Однако визуально невозможно установить количественно, во сколько раз один раствор окрашен интенсивнее другого. В этом случае можно установить только одинаковую окраску.

2. Фотоколориметрический метод позволяет количественно определить интенсивность поглощения света анализируемым раствором с помощью фотоэлектроколориметров. 

- Для этого готовят серию стандартных растворов и строят график зависимости между концентрацией и светопоглощением.

- В фотоколориметрии световые потоки, проходящие через раствор, имеют широкую область поглощения – 30-50 нм, поэтому свет здесь является полихроматическим.

- это приводит к потере воспроизводимости, точности и избирательности анализа.

- достоинства заключаются в простате конструкции и высокой чувствительности благодаря большой светосиле источника излучения – лампы накаливания.

3. Спектрофотометрический метод 
- более чувствительный и точный.

- основан на пропорциональной зависимости между светопоглощением и концентрацией поглощающего вещества.

Применение фотометрических методов анализа:

1. В клинической практике для определения содержания гемоглобина и сахара в крови, холестерина, общего белка.

2. В медико-гигиенических исследованиях для определения содержания аммиака, железа и нитратов в воде, оценивают качество питьевой воды.

Метод колориметрического анализа был предложен русским химиком В.М. Севергеным в 1975 г.

Измеряют поглощение света только окрашенных растворов в видимой части спектра.

Растворы многих веществ имеют характерную окраску, обусловленную избирательным поглощением света ионами или молекулами

Пример: [Fe(SCN)]2+, [Cu(NH3)4]2+, Cu2+, Ni2+, Co2+, Fe3+, Cr3+, CrO42-, MnO4- и др. 

- нередко окрашивание проявляется при растворении вещества в воде.

- однако чаще окраску вызывают, прибавляя к раствору реактив, взаимодействующий с определенным элементом или ионом.

Измеряя светопоглощение окрашенного раствора, или сравнивая полученную окраску раствора с окраской раствора известной концентрации, определяют содержание окрашенного вещества в анализируемом растворе.

Зависимость между интенсивностью окраски раствора и содержанием в нем окрашенного вещества описывается законом Бугера – Ламберта – Бера.
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I – интенсивность потока света, прошедшего через раствор;

I0 – интенсивность потока света, падающего на раствор;

ε – коэффициент поглощения света – постоянная величина, зависящая от природы растворенного вещества (молярный коэффициент поглощения) и показателя преломления света. Он равен оптической плотности одномолярного раствора при толщине слоя 1см;

С – молярная концентрация окрашенного вещества в растворе; 

l – толщина слоя светопоглощающего раствора (см).
Физический смысл закона состоит в следующем.

Растворы одного и того же окрашенного вещества при одинаковой его концентрации и толщине слоя, а также при прочих равных условиях поглощают одну и ту же долю падающего на них света.

Если прологарифмировать приведенное выше уравнение и изменить знаки на обратные, то оно примет следующий вид:
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Величина lg(I/I0) – называют оптической плотностью раствора (D) (абсорбционностью).

D = 
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Следовательно, оптическая плотность раствора (абсорбционность) прямо пропорциональна концентрации окрашенного вещества и толщине слоя раствора.

Это означает, что при одинаковой толщине слоя раствора и других равных условиях оптическая плотность тем больше, чем выше концентрация в растворе окрашенного вещества.

Отношение интенсивности монохроматического потока излучения, прошедшего через исследуемый объект, к интенсивности первоначального потока излучения называют прозрачностью или пропусканием (Т) раствора:

Т = 
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Между оптической плотностью (абсорбционностью) и пропусканием Т существует соотношение.

D = - lgT
Помимо оптической плотности испытуемого раствора Dисп, измеряют (при одинаковой толщине слоя) оптическую плотность стандартного раствора Dстан, концентрация которого точно известна. Концентрацию испытуемого раствора вычисляют по формуле:
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Закон Бугера выведен для монохроматического излучения и справедлив для всех областей электромагнитных излучений, от рентгеновского, до радиоволн.

Закон Бугера соблюдается, если при изменении концентрации (разбавлении) раствора вещество не претерпевает никаких химических изменений:
- не происходит ассоциации или диссоциации молекул

- разрушения малоустойчивых комплексов под воздействием температуры, ионной силы, рН.
Принцип работы фотоколориметра:

- световой поток, проходя через окрашенный раствор, частично поглощается.

- остальная часть, попадая на фотоэлемент, который преобразует световую энергию в электрическую;

- возникающий в фотоэлементе ток регистрируется с помощью микроамперметра.

Все приборы снабжены набором светофильтров.

- светофильтр ставится на пути светового потока и пропускает определенную часть спектра;

- светофильтр подбирают экспериментальна;

- для работы выбирается тот светофильтр, при котором наблюдается максимальное поглощение раствора.

- иногда выбирают светофильтр по цвету анализируемого раствора.

	Цвет раствора
	Поглощаемая часть спектра, нм
	Цвет светофильтра

	Желто-зеленый
	400-450
	Фиолетовый

	Желтый
	450-480
	Синий

	Оранжевый
	480-490
	Зелено-синий

	Красный
	490-500
	Сине-зеленый

	Пурпурный
	500-560
	Зеленый

	Фиолетовый
	560-575
	Желто-зеленый

	Синий
	575-590
	Желтый

	Зелено-синий
	590-625
	Оранжевый

	Сине-зеленый
	625-750
	красный


Кюветы, в которые наливаю окрашенные растворы, должны быть тщательно вымыты.

- при постановке кювет в кюветное отделение надо следить за тем, чтобы они располагались на одинаковом расстоянии от светофильтра.

- кюветы берут за стенки, через которые не проходит поток электромагнитного излучения.

Оптическую плотность стандартного и анализируемого раствора всегда измеряют по отношению к раствору сравнения, или нулевому раствору.

Примером могут быть растворы, содержащие все добавляемые реактивы, кроме определяемого вещества. Если же все компоненты раствора сравнения и добавляемый реагент бесцветны и, следовательно, не поглощают лучей в видимой части спектра, то в качестве раствора сравнения можно использовать дистиллированную воду.

Определение концентрации растворов на фотоколориметрах проводят обычно с помощью градуировочного графика.
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Градуировочный график отражает связь между оптической плотностью А (ранее обозначалось Д), которую откладывают на оси ординат, а на оси абсцисс – концентрацию С вещества в сериях стандартных растворов.

1.2. Экспериментальная часть.

1. Приготовление раствора сравнения.

- 10 мл разбавленного (1:3) аммиака NH4OH переносят в мерную колбу емкостью 50 мл

- добавляют 1 каплю концентрированной серной кислоты;

- доводят дистиллированной водой до метки

2. Приготовление стандартного раствора соли меди.

- Приготовить 1000 мл раствора сульфата меди (3,927г химически чистого сульфата меди CuSO4 * 5H2O), в 1 мл которого содержится 1 мг иона Cu2+. В раствор добавить 5 мл концентрированной серной кислоты.

Фотоколориметрическое определение меди выполняют аммиачным, ферроцианидным и другими методами. Аммиачный метод основан на образование ионов Cu2+ с аммиаком комплекса [Cu(NH3)4]2+, окрашенного в интенсивно-синий цвет

CuSO4 + 4NH4OH = [Cu(NH3)4]SO4 + 4H2O
3. Приготовление эталонных растворов и построение калибровочной кривой.

- в 5 мерных колб емкостью 25 мл наливают 2,5 мл, 5 мл,       6 мл, 7,5 мл, 10 мл, стандартного раствора сульфата меди;

- в каждую колбу добавляют по 10 мл 10%-ного раствора гидроксида аммония;

- растворы в колбах доводят до метки дистиллированной водой и перемешивают;

- определяют оптическую плотность растворов, начиная с раствора с наибольшей концентрацией меди.

1.3. Расчеты.

- результаты измерений записывают в таблицу.

	№ стандартного раствора
	1
	2
	3
	4
	5

	Содержание иона Cu2+ мг/мл раствора (50мл)
	
	
	
	
	

	Оптическая плотность
	
	
	
	
	


- на основании полученных результатов построить калибровочную кривую (миллиметровой бумаге). На оси абсцисс откладывают значение концентрации стандартных растворов, а по оси ординат – значение их оптических плотностей.

Вывод: Ответить на вопросы:
1.Какой метод анализа использовали и в чем его сущность?

2. Что отражает градуировочный график.

3. От чего зависит оптическая плотность раствора.

4. Какой светофильтр использовали и почему?

Контрольная лабораторная работа № 2
Тема: «Определение содержания меди в растворе».

- Получают у преподавателя неизвестное количество раствора меди в мерной колбе объемом 25 мл;

- к неизвестному количеству раствора меди добавить 10 мл 10%-ного раствора гидроксида аммония;

- перемешать и довести водой до метки;

- определить оптическую плотность раствора;

- по калибровочной кривой определить содержание меди в растворе в мг/25мл раствора.

Контрольные вопросы и задания

1. Как классифицируются фотометрические методы анализа в зависимости от способа измерения поглощения окрашенных растворов?

2. Что такое градуировачный график? Как его строят и как им пользоваться?

3. В чем заключаются недостатки и достоинства фотоколориметров?

4. Почему спектрофотометрический метод является более чувствительным и точным, чем фотоколориметрический?

5. Какие типы химических реакций используются в фотометрии для получения окрашенных соединений? Какие особенности комплексообразования надо учитывать в фотометрии?

6. Для определения, каких веществ, применяют фотометрические методы анализа в клинической практике и медико-гигиенических исследованиях?

7. Что такое: а) оптическая плотность; б) коэффициент пропускания?

8. Как формулируется закон Бугера и каково его математическое выражение?

9. При каких условиях закон Бугера не соблюдается?

10.  Какие визуальные методы используются в колориметрии?

11.  Каких правил следует придерживаться при применении метода стандартного ряда?

12.  Чем отличается метод стандартного ряда от метода уравнивания окраски?

13.  В чем заключается принцип работы фотоэлектроколриметра?

14.  Как подбирается светофильтр для фотометрирования?

Лабораторная работа № 14 
Тема: «Химические свойства соединений 1-2 А группы».

Опыт 1. Получение малорастворимых соединений калия и натрия (качественные реакции на ионы калия и натрия).
1.1. К капле раствора соли калия прибавить 1-2 капли раствора гексанитрокобальтата (3) натрия, слегка нагреть в водяной бане. Образуется осадок ярко-желтого цвета, растворимый в сильных кислотах. Гексанитрокобальтат (3) натрия Na3[Co(NO2)6] дает с катионами К+ желтый осадок комплексной соли гексанитро(3)кобальтата калия-натрия:

Na3[Co(NO2)6] + 2KCL = NaK2[Co(NO2)6] ↓ + 2NaCL

2NaK2[Co(NO2)6] + 6H2SO4 → …..

Щелочи разлагают реактив, образуя темно-бурый осадок гидроксида кобальта. Реактив быстро разлагается. Катион NH4+ образует такой же осадок.

NaK2[Co(NO2)6] + 3NaOH → …..

1.2. К раствору какой-либо соли натрия прибавляют равный объем антимонатом калия KH2SbO4 или гексагидроксостибата (5) калия. При этом в нейтральной среде образуется белый мелкокристаллический осадок антимоната натрия NaH2SbO4:

Na+ + KH2SbO4 → NaH2SbO4↓ + K+.

В сильнощелочной среде осадок не образуется, а из сильнокислых растворов выпадает белый аморфный осадок метасурьмяной кислоты HSbO3, поэтому при рассмотрении под микроскопом необходимо убедиться в том, что полученный осадок – кристаллический. Реакцию проводят на холоду. 

Опыт 2. Сульфаты щелочноземельных металлов.

В 2 пробирки внесите по 2-3 капли растворов солей: в первую – соли кальция (например, хлорид кальция), во вторую – бария (например, хлорид бария)

- В каждую пробирку добавить по 3-4 капли раствора сульфата натрия.

- Что наблюдается? Отметить различную скорость образования осадков сульфата бария и сульфата кальция. Чем это объясняется?

- Испытать действие хлороводородной кислоты на полученные сульфаты.

Написать уравнения реакций образования сульфатов кальция и бария, а также выражения произведений растворимости сульфата и карбоната бария.

Объяснить, почему карбонат бария растворяется в разбавленной хлороводородной кислоте, а его сульфат не растворяется.

Опыт 3. Получение малорастворимых соединений магния.

3.1. К 2-3 каплям раствора соли магния прибавьте столько же раствора KOH. Обратите внимание на аморфный характер осадка.

MgSO4 + 2NaOH →

Осадок хорошо растворим в кислотах и солях аммония.

Mg(OH)2 + H2SO4 →

Mg(OH)2 + NH4CL →

3.2. К 1-2 каплям раствора, содержащего ионы магния, прибавляют 2-3 капли 2М HCl, 1 каплю раствора Na2HPO4 и при перемешивании по каплям прибавляют 2н раствор NH4OH до щелочной реакции на лакмус (или до появления запаха аммиака). Выпадает белый кристаллический осадок. Иногда дают раствору постоять 15-20 мин.

MgCl2 + Na2HPO4 + NH4OH = MgNH4PO4↓ + 2NaCl + H2O
Осадок растворяется в сильных кислотах и даже в уксусной кислоте, поэтому реакцию выполняют в нейтральном или слабощелочном растворе.

Опыт 4. Карбонаты щелочноземельных металлов.

К 3-4 каплям хлорида (нитрата или сульфата) кальция и бария прибавить раствор соды. Получите осадки карбонатов бария и кальция. Испытать отношение полученных карбонатов к хлороводородной кислоте. Кислоту добавлять осторожно по каплям.

Написать уравнения протекающих реакций в ионном и молекулярном виде. Отметить растворимость карбонатов в кислоте.

Контрольные вопросы и задания.

1. В какой цвет окрашивают пламя горелки соли натрия и калия.

2. Какие соединения образуются при сгорании щелочных металлов на воздухе? Напишите уравнения реакции.

3. Как превратить хлорид натрия: а) в нитрат; б) в сульфат; в) в гидроксид?

4. Что представляет собой по химическому составу: а) сода питьевая; б) сода каустическая; в) сода кристаллическая?

5. Что представляет собой по химическому составу гипс, мел, гашеная известь, негашеная известь, известь белильная, известняк?

6. Что такое «баритовая вода»? Почему она мутнеет при стоянии на воздухе?

7. Почему BaCO3 растворим в слабых кислотах, а BaSO4 не растворим даже в сильных?

8. Почему СаСО3 и MgСО3 растворяются в природной воде?

9. После электролиза раствора хлорида натрия получили раствор, содержащий 20 г гидроксида натрия. Газ, полученный на аноде, пропустили через 66 мл 10%-ного раствора иодида калия (плотность 1,1 г/мл). Вычислите массу выпавшего осадка. Ответ: 5,588 г

10.  В воде растворили 6,09 г кристаллогидрата хлорида магния и полученному раствору добавили избыток раствора нитрата серебра, при этом выпало 8,61 г осадка. Установите формулу кристаллогидрата. Ответ: MgCl2 *6H2O
11.  К 416 г раствора с массовой долей хлорида бария 10% добавили раствор с массовой долей карбоната натрия 14%. Осадок отфильтровали, а к фильтрату добавляли раствор с массовой долей соляной кислоты 5% до прекращения выделения газа. Определите массу раствора карбоната натрия, если раствор соляной кислоты было израсходовано 438 г.

12.  Закончите уравнения реакции:

1 вариант                                             2 вариант
а)KOH + Cl2 (горяч. р-р) =             а) KO2 + H2SO4 =

б)Na2SO4 + C + CaCO3 =                б)Ca(OH)2 + Cl2 =

в)Ba3N2 + H2O =                             в)Mg + CO2 =

3 вариант                                           4 вариант
а)KO2 + CO2 =                                 а)NaOH + S =

б)CaC2 + H2O =                               б)Ba(HS)2 + NaOH = 

в)Na + NH3 =                                   в)CaO + C = 

Лабораторная работа № 15
Тема: «Химические свойства соединений 3-4 А группы».

Опыт 1. Получение борной кислоты из буры.

К 5-6 каплям насыщенного раствора буры добавить 2-3 капли концентрированной серной кислоты. Охладить пробирку под краном в струе холодной воды и отметить образование кристаллов борной кислоты. 

Напишите уравнение реакции. Солью, какой кислоты является тетраборат натрия?

Опыт 2. Гидролиз буры и реакция ее водного раствора.

Налейте в пробирку несколько капель раствора буры и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Напишите уравнение гидролиза.

Опыт 3. Получение малорастворимых боратов.

В две пробирки внесите по 3-4 капли насыщенного раствора тетрабората натрия и добавьте по несколько капель растворов: в первую – сульфата меди (2), во – вторую – сульфата алюминия. Отметьте цвета выпавших осадков.

Напишите уравнения, учитывая, что в первой пробирке образуется гидроксометаборат меди, во второй – гидроксид алюминия.

Опыт 4. Гидроксид алюминия, его получение и свойства.

В две пробирки внесите по 3-5 капель раствора соли алюминия и по 3-5 капель 2н раствора едкого натра до образования осадка гидроксида алюминия. К полученному осадку прибавьте: в одну пробирку 3-5 капель 2н раствора соляной кислоты, в другую – такое же количество 2н раствора едкого натра. Что происходит в обоих случаях? 

Сделать вывод о свойствах гидроксида алюминия. Написать в молекулярном и ионном виде уравнения:

А) реакции получения гидроксида алюминия;

Б) реакции взаимодействия гидроксида алюминия с кислотой и щелочью, учитывая, что в щелочной среде образуется комплексный анион;

В) схему равновесия диссоциации гидроксида алюминия.

Как изменится концентрация ионов Аl3+ и [Al(OH)4]- при добавлении кислоты? При добавлении щелочи?

Опыт 5. Гидролиз хлорида алюминия.

В пробирку внести несколько капель раствора хлорида алюминия и 2-3 капли раствора метилового оранжевого. Отметить, как изменяется окраска индикатора, и объяснить причину этого изменения.

Написать в ионном и молекулярном виде уравнение реакции гидролиза по первой ступени. Почему гидролиз не протекает до конца? Как усилить гидролиз? Куда сместиться равновесие, если раствор подкислить?

Опытным путем установите характер среды растворов: сульфата алюминия и нитрата алюминия (можно использовать универсальную индикаторную бумагу). Напишите уравнения гидролиза по первой ступени.

Опыт 6. Восстановительные свойства угля.

В пробирку поместить 2-3 капли концентрированной серной кислоты (плотность 1,84 г/мл) и маленький кусочек угля. Осторожно подогрето ее. Наблюдать выделение пузырьков газа. По запаху определить один из выделяющихся газов.

Написать уравнение реакции, учитывая, что углерод окисляется до углекислого газа. Какое вещество восстанавливается? Составить электронный баланс.

Опыт 7. Получение углекислого газа и его растворение в воде.

В пробирку поместить 3-4 маленьких кусочка мрамора (мела) добавить 10 капель концентрированной соляно кислоты. Быстро закрыть пробкой с газоотводной трубкой. Конец трубки опустить в пробирку с водой и пропустить газ 2 минуты. С помощью индикаторной бумажки определить рН раствора. Проверить выделение углекислого газа с помощью горящей лучины.

Написать схему равновесия, существующего в водном растворе СО2. Как сместить это равновесие при добавлении в раствор щелочи? Кислоты? Указать причину смещения равновесия в каждом случае.

Контрольные вопросы и задания.

1. Написать формулы метабората, тетрабората и борида натрия.

2. Какие изменения претерпевает ортоборная кислота при нагревании? Написать уравнения соответствующих реакций. 

3. Объясните, почему при сливании растворов нитрата алюминия и сульфида натрия не образуется осадка сульфида алюминия. Определите состав образующегося осадка. Напишите уравнения реакции.

4. Какие из перечисленных горячих растворов с массовой долей 10% нельзя держать в алюминиевой посуде: а) карбонат натрия; б) серную кислоту; в) сульфат цинка; г) азотную кислоту?

5. Что получается при действии концентрированного раствора гидроксида натрия: а) на алюминий; б) на оксид алюминия; в) на гидроксид алюминия?

6. Запишите формулы соединений углерода: а) с хлором; б) с серой; в) с магнием; г) алюминием.

7. Изменяется ли уголь, адсорбируя вещества? Почему алмаз и графит практически не способны адсорбировать вещества?

8. Напишите уравнения реакций между углем и: а) оксидом углерода(4); б) оксидом хрома (3); в) оксидом свинца (2); г) оксидом олова (4).

9. Смешали 400 г 20%-ного раствора гидроксида натрия и 243,33 г 30%-ного раствора хлорида алюминия. Найдите массовые доли веществ в полученном растворе. Ответ: 15,9% хлорида натрия, 6,7% тетрагидроксоалюминат натрия.

10.  Смесь СО и СО2 массой 13 г (н.у) занимает объем, равный 8,4 л. Каков будет объем этой смеси после пропускания ее над раскаленным углем? Ответ: 11,9 л

11.  Через 293 г раствора, содержащего 22 г гидроксида натрия, пропустили углекислый газ до прекращения реакции. Найдите массу полученного осадка, если растворимость продукта реакции в условиях опыта составляет 6,9 г на 100 г воды. Ответ: 27,5 г.

12.  Закончите уравнения реакции:

1 вариант



2 вариант.

а)Mg3B2 + HCl = 


а) С +HNO3 = 

б)NaAlO2 + CO2 + H2O =

б)Mg2Si + HCl = 

в)SiO2 + HF = 


в) B + H2O (пары) =

3 вариант 


4 вариант
а)NaOH + Na2B4O7 = 

а)Na2CO3 + CuSO4 + H2O =

б)Si + NaOH + H2O =

б) B2O3 + H2O =

в)Al + CO2 =


в) Si + Cl2 =

Лабораторная работа № 16
Тема: «Химические свойства соединений 5-6А группы».

Опыт 1. Качественная реакция на ион NH4+
1.1. В пробирку поместить 5-6 капель раствора соли аммония (желательно кристаллического), добавить столько же 2н раствора NaOH. Нагреть пробирку и выделяющиеся из пробирки пары внести мокрую фенолфталеиновую бумажку. Она краснеет. Обратите внимание на запах выделяющегося газа. Закончите уравнения реакции:
NH4Cl + NaOH =

NH4+ + OH– → NH3↑ + H2O.

1.2. Реакция с реактивом Несслера.

К 1-2 каплям раствора, содержащего ионы аммония, добавляют 1-2 капли реактив Несслера. В щелочной среде образует с ионами аммония характерный красно-бурый (оранжевый) осадок:

NH4+ + 2K2[HgI4] + 4KOH → [OHg2NH2]I↓ + KCl + 7KI + 3H2O.

Если концентрация ионов NH4+ мала, осадок не выпадает, а раствор окрашивается в оранжевый цвет. Это наиболее специфическая реакция на ионы NH4+. 

Опыт 2. Восстановительные свойства аммиака.

В 2 пробирки внесите раздельно по 3-4 капли раствора:

а) перманганата калия

б) дихромата калия.

В каждую из пробирок добавить по 3-5 капель 25%-ного раствора аммиака. В каждом случае растворы слегка подогреть до изменения их окраски.

Написать уравнения реакций, учитывая, что в каждом случае аммиак в основном окисляется до N2, KMnO4 восстанавливается до MnO2, а K2Cr2O7 – до Cr2O3.

Опыт 3. Восстановительные и окислительные свойства нитритов.

В три пробирки внести по 3-4 капли: в первую – иодида калия; во вторую – перманганата калия; в третью – дихромата калия. Во все пробирки добавить по 2-4 капли 2н раствора серной кислоты и 4-5 капель раствора нитрита калия.

Отметить изменение окраски растворов в каждом случае. Написать уравнения протекающих реакций, учитывая, что в первой пробирке нитрит калия восстанавливается до NO,   во второй – KМnO4 переходит в MnSO4, в третьей – K2Cr2O7 переходит в Cr2(SO4)3. Составить электронный баланс.

В каком случае нитрит калия является   окислителем, в каком – восстановитель. Объясните, с чем связана окислительно-восстановительная двойственность? 

Опыт 4. Окислительные свойства азотной кислоты.

К 3-4 каплям свежеприготовленного раствора сульфата железа (2), подкисленного каплей разбавленной азотной кислоты и нагреть до начала кипения. 

Несколько капель полученного раствора разбавить водой и добавить одну каплю раствора роданида калия. Что наблюдалось?

Напишите 2 уравнения реакции.
Опыт 5. Качественные реакции на ион PO43–
5.1. Реакция с катионами Ba2+.
Хлорид бария с фосфат-ионом образует белый кристаллический осадок Ba3(PO4)2:

2PO43– + 3Ba2+ → Ba3(PO4)2↓.

Свежеосаждённый осадок Ba3(PO4)2 растворяется в минеральных кислотах.

5.2. Реакция с магнезиальной смесью.

К 2-3 каплям раствора, содержащего фосфат-ионы или гидрофосфат-ион прибавляют 4-5 капель раствора магнезиальной смесью (MgCl2+NH4Cl+NH3) и перемешивают. Образуется белый мелкокристаллический осадок магнийаммонийфосфата MgNH4PO4:

HPO42– + Mg2+ + NH3 → MgNH4PO4↓.

5.3. Реакция с молибдатом аммония.
К 1-2 каплям раствора, содержащего ортофосфат-ионы, прибавляют 3-5 капель молибдата аммония (NH4)2MoO4 в азотнокислой среде при нагревании образуют жёлтый кристаллический осадок фосфоромолибдата аммония – (NH4)3[PO4(MoO3)12]:

PO43–+3NH4++12MoO42–+24H+ → (NH4)3[PO4(MoO3)12]+12H2O.

Осадок фосфоромолибдата аммония растворяется в избытке фосфат-ионов, щелочах и аммиаке. При недостатке молибдат-ионов осадок не выделяется, но раствор сохраняет жёлтый цвет. Чувствительность реакции повышается при добавлении в раствор кристаллического нитрата аммония.

Опыт 6. Гидролиз фосфата натрия.

Экспериментально установите, какую среду – кислую, щелочную или нейтральную – имеет раствор фосфата натрия.

Напишите уравнения реакции.
Опыт 7. Окисление йодида калия пероксидом водорода.

К раствору иодида калия, подкисленного равным объемом серной кислоты, прилейте раствор пероксида водорода.

Объясните образование осадка. Напишите уравнения реакции. Составьте электронный баланс методом полуреакции.

Опыт 8. Взаимодействие сульфата железа (2) с пероксидом водорода.

В пробирку налить небольшое количество раствора сульфата железа (2) и несколько капель серной кислоты. Добавить по каплям пероксида водорода. Перемешать. Отметить цвет, написать уравнение реакции и методом полуреакции расставить коэффициенты.

Затем доказать присутствие иона Fe3+ в полученном растворе. Записать уравнения реакции.
Опыт 9. Взаимодействие пероксида водорода с перманганатом калия.

К раствору перманганата калия (0,1н раствора) подкисленному 2н раствором серной кислоты, понемногу помешивая добавить 30% раствор пероксида водорода.

Что наблюдается? Написать уравнение и методом полуреакции расставить коэффициенты.

Опыт 10. Окисление серы концентрированным раствором азотной кислоты.

В пробирке нагреть до кипения (осторожно!) 2-3 мл концентрированной азотной кислоты с несколькими кристаллами серы.

Запишите уравнение реакции, докажите присутствие сульфат-иона, после охлаждения пробирки и разбавления ее содержимого водой.

Опыт 11. Окисление серы концентрированным раствором серной кислоты.

На кончике шпателя в пробирку насыпьте серу, добавьте 3-   4 капли концентрированной серной кислоты и осторожно нагрейте. Сера плавится (растворяется), цвет темнеет, при температуре, близкой к кипению, появляется резкий запах. Какой газ выделяется? Написать уравнения реакции. Составить электронный баланс.

Опыт 12. Качественные реакции на ион SO42–
12.1. Реакция с катионами Ba2+.
К 2-3 каплям раствора, содержащего сульфат-ионы, подкисленного несколькими каплями 2М соляной кислоты, добавляют 1-2 капли раствора хлорида бария. Образуется белый кристаллический осадок BaSO4, практически не растворимый в кислотах:
SO42– + Ba2+ → BaSO4↓.

Реакция с родизонатом бария.

Сульфат-ионы при взаимодействии с родизонатом бария красного цвета разрушают его, т. к. образуется осадок сульфата бария. В результате протекания этой реакции красный раствор родизоната бария обесцвечивается:
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Контрольные вопросы и задания.

1. Напишите реакции, в которых азот изменяет степень окисления: а) от +4 до +5; б) от +5 до +4; в) от -3 до +2.

2. В каком случае при нагревании солей аммония выделяется: а) аммиак; б) оксид азота (1); в) азот?

3. Один из трех цилиндров заполнен азотом, другой – аммиаком, третий – оксидом азота (2). Как химическим путем определить, какой газ находится в каждом из цилиндров?

4. Какова степень окисления фосфора в соединениях: а)HPO3, H3PO4, H4P2O7; б) PH4Cl, Ba3P2, PH3; в) P2O5, PCl5, K3PO4.

5. Летучие водородные соединения фосфора можно получить при действии на фосфиды соляной кислоты или на хлорид фосфония (аналог хлорида аммония) щелочью. Напишите уравнения реакций.

6. Как и почему изменяются кислотные свойства в ряду серная – селеновая – теллуровая кислота? Как изменяются в этом ряду окислительные свойства?

7. Каковы продукты реакции взаимодействия хлорида железа (3): а) с сероводородом; б) с сульфидом аммония

8. Написать уравнения реакции получения тиосульфата натрия. Какова степень окисления серы в этом соединении? Окислительные или восстановительные свойства проявляет тиосульфат-ион? Приведите примеры реакций.

9. Смешали 30 г олеума с массовой долей SO3 10% и 20 г олеума с массовой долей SO3 5%. Какова массовая доля SO3 в полученном растворе? Ответ: 8%

10.  Электролиз 15%-ного водного раствора сульфата меди (2) продолжали до тех пор, пока массовая доля сульфата меди не стало равной 7%. Вычислите массы всех веществ, выделившихся на электродах, и массовую долю кислот в конечном растворе, если масса исходного раствора сульфата меди равнялась 500 г. Ответ: 16,58 г меди, 4,16 г кислорода, 5,42% серной кислоты.

11.  При нагревании 25% состава аммиака распалось на простые вещества. Найдите объемные доли газов в конечной смеси. Ответ: 60% аммиака, 10% азота, 30% водорода.

12.  Закончите уравнения реакции:

1 вариант 


2 вариант.

а) B + HNO3 = 


а) K + O2 =

б) H3PO4 + NH3 = 


б) S + NaOH =

в) H2S + KMnO4 + H2SO4 =
в) Ca3N2 + HCl =

3 вариант



4 вариант
а) (NH4)2Cr2O7 =


а) CO2 + NH3 = 

б) SO2 + Cl2 = 


б) SO2 + H2S = 

в) PH3 + O2 = 


в) P + H2SO4(k) =
Лабораторная работа № 17
Тема: «Химические свойства соединений 7А группы».

Опыт 1. Восстановление дихромата калия.

В три пробирки внесите по 2-4 капли дихромата калия, подкисленного 1-2 каплями 2 н серной кислоты. Добавить по 2-       3 капли в первую пробирку раствора калий иодида, во вторую – столько же бромида и в третью – хлорида натрия. Растворы перемешать чистой стеклянной палочкой. В каком случае восстановлении дихромата не произошло?

Написать уравнения протекающих реакций, учитывая, что дихромат калия, восстанавливаясь, переходит в сульфит хрома(3). Как изменялась при этом степень окисления соответствующих галогенов?

Опыт 2. Восстановление серной кислоты галогеноводородами.

В три пробирки раздельно внесите небольшое количество шпателем хлорида, бромида, иодида калия или натрия и по 2-3 капли концентрированной серной кислоты (плотность 1,84 г/см3).

Наблюдать в начале реакции выделение белого дыма в каждой пробирке. Какие вещества образуются? Отметьте последующее появление бурых паров брома и иода в соответствующих пробирках. По запаху (осторожно!) определить выделение оксида серы(4) во второй пробирке, и сероводородной кислоты – в третьей пробирке.

Написать уравнения реакций: а) реакция обмена; б) реакцию восстановления избытка серной кислоты бромоводородом и йодоводородом.

Сделайте вывод: как изменяются восстановительные свойства в ряду:

HF → HCl → HBr → HI. Почему?

Опыт 3. Качественная реакция на ион Br–
4.1. Реакция с нитратом серебра.

К 2-3 каплям раствора, содержащего бромид-ионы, добавляют 2-3 капли раствора нитрата серебра. Образуется бледно-жёлтый осадок AgBr:

Br– + Ag+ → AgBr↓.

Окраска осадка зависит от размеров частиц. Часто осадок получается белым. В отличие от AgCl осадок AgBr не растворяется в гидроксиде аммония.

4.2. Реакция с сильными окислителями (KMnO4, KBrO3, CrO3 и др.).
Сильные окислители в кислой среде окисляют бромид-ионы до молекулярного брома:

10Br– + 2MnO4–+ 16H+ → 5Br2 + 2Mn2+ + 8H2O.

Молекулярный бром окрашивает раствор в бурый цвет, а над раствором появляются бурые пары брома, особенно при нагревании (реакцию надо проводить под тягой!). Образующийся бром можно экстрагировать из водной фазы органическими растворителями, слой которых окрашивается после экстракции в жёлто-бурый цвет.

Контрольные вопросы и задания.

1. Вычислите процентное содержание фтора во фтористом водороде, фториде натрия и фториде кальция.

2. Объяснить с использованием энергий сродства к электрону изменение химических свойств галогенов с увеличением порядкового номера.

3. Какие продукты, и в каком количестве образуются при разложении моля бертолетовой соли по двум возможным реакциям?

4. Хлороводород, полученный из 214 г хлорида натрия при нагревании с концентрированной серной кислотой, поглощен водой, при этом образовалось 500 г раствора с массовой долей HCl 26,06%. Вычислите выход хлороводорода в реакции между NaCl и H2SO4. Ответ: 97,5%

5. Хлорат калия массой 12,25 г разложили при нагревании в присутствии MnO2 и получили 336 мл кислорода (н.у). Найдите массовую долю хлорида калия в сухом остатке и степень разложения бертолетовой соли. Ответ: 6,33%; 10%

6. Для определения содержания NaCl в технической поваренной соли навеску технической соли массой 5,0 г растворили в 20,0 мл воды. К пробе полученного раствора массой 1,0 г добавили избыток раствора нитрата серебра и получили 0,47 г осадка. Какова массовая доля NaCl в технической поваренной соли? Ответ: 95,8%

7. Закончите уравнения реакции:

1 вариант



2 вариант.

 а)F2 + H2O =


а) HCl + MnO2 = 

 б)HCl + KMnO4 =

            б) Cl2 + KOH (хол) =

 в)SiF4 + H2O =


в) F2 + NaOH(холл) =

3 вариант 


4 вариант
 а) Cl2 + KOH(гор) = 

а) Br2 + NaI = 

 б) FeCl2 + Cl2 = 


б) HCl + O2 =

 в) I2 + H2S = 


в) K2Cr2O7 + HCl = 
Лабораторная работа № 18
Тема: «Химические свойства соединений d-элементов».

Свойство соединений железа.

Опыт 1. Получение гидроксида железа (2) и исследование его свойств.

Возьмите в пробирку 2-3 мл свежеприготовленного раствора соли железа (2) и добавьте по каплям раствор гидроксида натрия до выпадения осадка.

Отметьте цвет осадка. Напишите уравнение реакции в ионном и молекулярном (полном и сокращенном) виде.

Часть образовавшегося осадка используйте для установления кислотно-основных свойств гидроксида. Другую часть осадка оставьте на воздухе. Через некоторое время наблюдайте изменение цвета осадка. Составьте уравнение. Объясните с чем связано изменение цвета.
Опыт 2. Получение гидроксида железа (3) и исследование его свойств.

К 5-7 каплям соли железа (3) добавьте по каплям раствор гидроксида натрия до образования осадка. Отметьте цвет осадка. Составьте уравнения реакции в полном и сокращенном ионном, и молекулярном виде.

Раствор с осадком, образовавшийся в предыдущем опыте, разлейте в две пробирки и прибавьте по каплям в одну из них раствор соляной кислоты, а в другую – гидроксид натрия. Составьте уравнения реакции.

Опыт 3. Восстановительные свойства железа (2).

В пробирку к 4-5 каплям железа (2) добавьте 2 капли серной кислоты и 1 каплю перманганата калия. Что наблюдается? Докажите присутствие в полученном растворе ионов железа действием раствора роданита калия или аммония.

Написать уравнение реакции, составить электронный баланс методом полу-реакции. 

Опыт 4. Окислительные свойства железа (3).

4.1. В пробирку с 4-5 каплями соли железа (3) добавьте каплю серной кислоты, 1-2 капли раствора иодида калия и 2-3 капли бензола (растворителя выделяющегося йода). Обратите внимание на окраску бензольного кольца. Составьте уравнение реакции взаимодействия железа (3) с йодид-ионом.

4.2. В две пробирки внесите по 4-5 капель раствора хлорида железа (3). В первую добавьте 2-3 капли раствора йодида калия, во вторую бросить кусочек цинка. Что наблюдается? Написать уравнение реакций.

Опыт 5. Гидролиз солей железа (3).

5.1. В две пробирки внесите по 4-5 капель раствора солей сульфата железа (3) и хлорида железа (3). Определите с помощью рН – индикаторной бумаги реакцию раствора. Составьте уравнения гидролиза солей в ионом и молекулярном виде.

5.2. К раствору соли железа (3) прилейте раствор соды. Составьте уравнения образования и гидролиза карбоната железа (3).

Свойства соединений хрома.

Опыт 6. Переход хроматов в дихроматы и обратно.

Налить в одну пробирку 5-7 капель раствора хромата, в другую – дихромата калия. Какова окраска растворов, обусловленная ионами CrO42-, Cr2O72-? 

Прибавить в первую пробирку, 3-4 кали раствора серной кислоты, в другую – столько же раствора щелочи. Через несколько минут отметить изменение окраски растворов. Написать уравнение реакции в ионной форме с учетом обратимости процесса перехода хромат-иона в дихромат-ион.

Опыт 7. Качественная реакция обнаружения дихромат иона.

Поместите в пробирку 10 капель 3%-ного раствора пероксида водорода, 3 капли 2н раствора серной кислоты и 5 капель изоамилового спирта или эфира. К полученной смеси прибавить 2 капли раствора хромата или дихромата калия. Раствор сильно взболтать. Наблюдайте появление синего кольца – раствор надхромовой кислоты в органическом растворителе.

Опыт 8. Окислительные свойства дихроматов.

В три пробирки налить по 4-5 капель раствора дихромата калия и добавить по 2-3 капли раствора серной кислоты. Затем в первую пробирку прилить 2-3 капли раствора иодида калия, во вторую и третью столько же соответственно растворов нитрита и сульфита натрия. Нагреть растворы на водяной бане и наблюдать изменение окраски. Составьте уравнение соответствующих реакций методом полу-реакций.

Свойства соединений меди.

Опыт 9. Взаимодействие меди с разбавленными и концентрированными растворами кислот.

В 3 пробирки поместите по кусочку меди и прибавьте по 5-  6 капель 2н раствора кислот: в первую соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. Произошло ли окрашивание растворов в сине-голубой цвет, характерный для иона Cu2+?

Проделать аналогичный опыт с концентрированными кислотами без нагревания и при нагревании (осторожно!). С какими кислотами взаимодействует медь?

Написать уравнения реакций. Составить электронный баланс.

Опыт 10. Получение и распад гидроксида меди (2).

К раствору сульфата меди (2) прилейте избыток раствора щелочи. Смесь хорошо перемешайте и затем нагрейте. Объясните образование осадка. Осадок разделите. Осадок исследуйте по отношению к нагреванию, растворам кислот, аммиака и концентрированного раствора щелочи при нагревании. Написать уравнения реакций получения гидроксида меди (2) и его разложение.

Контрольные вопросы и задания.

1. Какой металл следует взять для вытеснения хрома из CrCl3: а) Mg; б) Sn; в) Cu; г) Hg?

2. Назовите следующие соединения хрома: K2CrO4, H2Cr2O7, CrSO4, NaCrO2, K3CrO3. Какова степень окисления хрома в этих соединениях?

3. В какой среде происходит реакция между перманганатом калия и восстановителем, если раствор: а) приобрел зеленую окраску; б) стал бесцветным; в) приобрел бурую окраску?

4. Для получения металлического марганца применяют три способа: силикотермический, алюминотермический и электролитический. Выразите эти процессы химическими уравнениями.

5. Написать уравнения реакции, в которых из сульфата марганца (2) получаются гидроксид марганца (3), диоксид марганца, марганцевая кислота.

6. Что происходит с железом при действии на него воды, кислорода и диоксида углерода? Напишите уравнения реакции.

7. В чем сходство железа, кобальта, никеля?

8. Определите массовую долю железа в его природных соединениях: FeCO3 – сидерит (железный шпат); FeS2 – пирит (серный колчедан); Fe2O3 * H2O – лимонит (бурый железняк).

9. При восстановлении водородом смеси железа с оксидами железа (2) и (3) массой 4 г образовалась вода массой 0,846 г. При обработке смеси массой 4 г разбавленной серной кислотой выделилось водорода объемом 448 мл (условия нормальные). Определите массовую долю смеси. Ответ: в смеси содержится 36% оксида железа (2), 36% оксида железа (3), и 28% железа.

10. Кислород, выделившийся при разложении перманганата калия и приведенный к нормальным условиям, был весь израсходован на превращение оксида марганца (4) в манганат калия в щелочной среде. Определите массу разложившегося перманганата калия и всего образовавшегося манганата калия, если в реакцию вступил раствор гидроксида калия (плотность 1,2 г/мл) объемом 50 мл с массовой долей гидроксида калия 22%. Ответ: 18,6 г KMnO4, 24,8 г K2MnO4
11. При разложении K2Cr2O7 получены кислород, хромат калия и оксид хрома (3). Весь выделившийся кислород прореагировал с хромом массой 20,4 г. В результате обработки хромата калия концентрированной серной кислотой образовался оксид хрома (6). Сколько граммов оксида хрома (3) и оксида хрома (6) было получено (считать объем кислорода приведенный к нормальным условиям)? Ответ: 60 г оксида хрома (3) и 39,6 г оксида хрома (6).

12. Закончите уравнения реакции:

1 вариант



2 вариант.

 а) N2 + Co =


а) Fe + C = 

 б) Fe(OH)3 + NaOH =

б) CuO + CuS =

 в) ZnC2 + H2O =


в) NH3 + Zn(OH)2 =

3 вариант



4 вариант
 а) FeCl3 + Na2 CO3 + H2O =
а) FeCl3 + Fe = 

 б) NiO + Al = 


б) CuCl + O2 + HCl =

 в) Zn + HNO3 (o.p) = 

в) ZnH2 + H2O = 

Приложение 1

Плотность водных растворов кислот

Серная кислота

	Плотность,

г/мл
	Концентрация
	Плотность,

г/мл
	Концентрация

	
	%
	Моль/л
	
	%
	Моль/л

	1,000
	0,261
	0,0266
	1,215
	29,57
	3,663

	1,005
	0,986
	0,1010
	1,220
	30,18
	3,754

	1,010
	1,731
	0,1783
	1,225
	30,79
	3,846

	1,015
	2,485
	0,2595
	1,235
	32,01
	4,031

	1,020
	3,242
	0,3372
	1,240
	32,61
	4,123

	1,025
	4,000
	0,4180
	1.245
	33,22
	4,216

	1,030
	4,746
	0,4983
	1,250
	33,82
	4,310

	1,035
	5,493
	0,5796
	1,255
	34,42
	4,404

	1,040
	6,237
	0,6613
	1,260
	35,01
	4,498

	1,045
	6,956
	0,7411
	1,265
	35,60
	4,592

	1,050
	7,704
	0,8250
	1,270
	36,19
	4,686

	1,055
	8,415
	0,9054
	1,275
	36,78
	4,781

	1,060
	9,129
	0,9856
	1,280
	37,36
	4,876

	1,065
	9,843
	1,066
	1,285
	37,95
	4,972

	1,070
	10,56
	1,152
	1,290
	38,53
	5,068

	1,075
	11,26
	1,235
	1,295
	39,10
	5,163

	1,080
	11,96
	1,317
	1,300
	39,68
	5,259

	1,085
	12,66
	1,401
	1,305
	40,25
	5,356

	1,090
	13,36
	1,484
	1,310
	40,82
	5,452

	1,095
	14,04
	1,567
	1,315
	41,39
	5,549

	1,100
	14,73
	1,652
	1,320
	41,95
	5,646

	1,105
	15,41
	1,735
	1,325
	42,51
	5,743

	1,110
	16,08
	1,820
	1,330
	43,07
	5,840

	1,115
	16,76
	1,905
	1,335
	43,62
	5,938

	1,120
	17,43
	1,990
	1,340
	44,17
	6,035

	1,125
	18,09
	2,075
	1,345
	44,72
	6,132

	1,130
	18,76
	2,161
	1,350
	45,26
	6,229

	1,135
	19,42
	2,247
	1,355
	45,80
	6,327

	1,140
	20,08
	2,334
	1,360
	46.33
	6,424

	1,145
	20,73
	2,420
	1,365
	46,86
	6,522

	1,150
	21,38
	2,507
	1,370
	47,39
	6,620

	1,155
	22,03
	2,594
	1,375
	47,92
	6,718

	1,160
	22,67
	2,681
	1,380
	48,45
	6,817

	1,165
	23,31
	2,768
	1,385
	48,97
	6,915

	1,170
	23,95
	2,857
	1,390
	49,48
	7,012

	1,175
	24,58
	2,945
	1,395
	49,99
	7.11

	1,180
	25,21
	3,033
	1,400
	50,50
	7,208

	1,185
	25,84
	3,122
	1,415
	52
	

	1,190
	26,47
	3,211
	1,435
	54
	

	1,195
	27,10
	3,302
	1,456
	56
	

	1,200
	27,72
	3,391
	1,477
	58
	

	1,205
	28,33
	3,481
	1,498
	60
	

	1,210
	28,95
	3,572
	1,520
	62
	


	Плотность, г/мл
	Концентрация,

%
	Плотность, г/мл
	Концентрация,

%

	1,542
	64
	1,749
	82

	1,565
	66
	1,769
	84

	1,587
	68
	1,787
	86

	1,611
	70
	1,802
	88

	1,634
	72
	1,814
	90

	1,657
	74
	1,824
	92

	1,681
	76
	1,8312
	94

	1,704
	78
	1.8355
	96

	1,727
	80
	1,8365
	98


Хлороводородная кислота

	Плотность, г/мл
	Концентрация
	Плотность, г/мл
	Концентрация

	
	%
	Моль/л
	
	%
	Моль/л

	1,000
	0,360
	0,099
	1,095
	19,41
	5,829

	1,005
	1,360
	0,375
	1,100
	20,39
	6,150

	1,010
	2,364
	0,655
	1,105
	21,36
	6,472

	1,015
	3,374
	0,939
	1,110
	22,33
	6,796

	1,020
	4,388
	1,227
	1,115
	23,29
	7,122

	1,025
	5,408
	1,520
	1,120
	24,25
	7,449

	1,030
	6,433
	1,817
	1,125
	25,22
	7,782

	1,035
	7,464
	2,118
	1,130
	26,20
	8,118

	1,040
	8.490
	2,421
	1,135
	27,18
	8,459

	1,045
	9,510
	2,725
	1,140
	28,18
	8,809

	1,050
	10,52
	3,029
	1,145
	29,17
	9,159

	1,055
	11,52
	3.333
	1,150
	30,14
	9,505

	1,060
	12,51
	3,638
	1,155
	31,14
	9,863

	1,065
	13,50
	3,944
	1,160
	32,14
	10,22

	1,070
	14,49
	4,253
	1,165
	33,16
	10,59

	1,075
	15,48
	4,565
	1,170
	34,18
	10,97

	1,080
	16,47
	4,878
	1,175
	35,20
	11,34

	1,085
	17,45
	5,192
	1,180
	36,23
	11,73

	1,090
	18,43
	5,509
	1,185
	32,27
	12.11

	
	1,190
	38,32
	12,50

	
	1,195
	39,37
	12,90


Приложение 2
Стандартные электродные потенциалы (Е0) при 250С
	Элемент
	Полуреакция
	Е0, В

	Ag
	Ag+ + e = Ag
	+0,7994

	As
	H3AsO4 + 2H++2e=HAsO2+2H2O
	+0,56

	
	AsO43-+2H2O+2e=AsO2- +4OH-
	-0,71

	Al
	H2AlO3- + H2O + 3e = Al + 4OH-
	-2,33

	
	Al3+ +3e = Al
	-1,662

	Br
	Br2 +2e = 2Br-
	+1,087

	
	2BrO3-+12H+ +10e = Br2 + 6H2O
	+1,52

	
	2BrO3-+6H2 O +10e = Br2 + 12OH-
	+0,50

	C
	CO2 + 2H++2e = HCOOH
	-0,20

	
	2CO2 + 2H++2e = H2 C2 O4
	-0,49

	Ca
	Ca2+ +2e = Ca
	-2,79

	Cl
	Cl2 +2e = 2Cl-
	+1,359

	
	2HOCl +2H++2e = Cl2 + H2O
	+1,63

	
	2ClO- +2H2O +2e = Cl2 + 4OH-
	+0,40

	
	HClO + H+ +2e = Cl- +H2O
	+1,50

	
	ClO- + H2O +2e = Cl- +2OH-
	+0,88

	
	ClO2- + H2O + 2e = ClO- + 2OH-
	+0,66

	
	ClO2- + H2O + 4e = Cl- + 4OH-
	+0,77

	
	ClO3- + H2O + 2e = ClO2 - + 2OH-
	+0,33

	
	ClO3- + 3H+ + 2e = HClO2 + H2O
	+1,21

	
	ClO3- + 2H+ + e = ClO2 + H2O
	+1,15

	
	ClO3- + 6H+ + 6e = Cl- +3 H2O
	+1,45

	
	ClO3- + 3H2O + 6e = Cl- + 6OH-
	+0,63

	
	ClO4- +2H+ + 2e = ClO3- + H2O
	+1,19

	
	ClO4- +H2O + 2e = ClO3- + 2OH-
	+0,36

	
	2ClO4- +16H+ + 14e = Cl2 + 8H2O
	+1,39

	
	ClO4- +8H+ + 8e = Cl- + 4H2O
	+1,38

	
	ClO4- +4H2O + 8e = Cl- + 8OH-
	+0,56

	Co
	Co3+ + e = Co2+
	+1,95

	
	Co2+ +2e = Co
	-0,29

	Cr
	Cr3+ + e = Cr2+
	-0,41

	
	Cr3+ + 3e = Cr
	-0,74

	
	Cr2O72- + 14H+ +6e = 2Cr3+ +7H2O
	+1,33

	
	CrO42- + 4H2O +3e = Cr(OH)3 + 5OH-
	-0,13

	Cu
	Cu2+ + 2e = Cu
	+0,345

	
	Cu+ + e = Cu
	+0,531

	
	Cu2+ + e = Cu+
	+0,159

	F
	F2 +2e = 2F-
	+2,77

	Fe
	Fe3+ +e = Fe2+
	+0,771

	
	Fe3+ +3e = Fe
	-0,058

	
	Fe2+ + 2e = Fe
	-0,473

	H
	2H+ +2e = H2
	0,000

	
	2H2O + 2e = H2 +2OH-
	-0,828

	
	H2O2 + 2H+ +2e = 2H2O 
	+1,77

	
	HO2- + H2O + 2e = 3OH-
	+0,88

	Hg
	2Hg2+ +2e = Hg22+
	+0,907

	
	Hg2+ +2e = Hg
	+0,850

	
	Hg2 2+ +2e = Hg
	+0,792

	I
	I2 +2e = 2I-
	+0,536

	Mn
	Mn3+ + e = Mn2+
	 +1,51

	
	Mn2+ + e = Mn
	-1,17

	
	Mn(OH)3 + e = Mn(OH)2 + OH-
	+0,1

	
	MnO2 + 4H+ + 2e = Mn2+ + 2H2O
	+1,23

	
	MnO42- +2H2O + 2e = MnO2 + 4OH-
	+0,58

	
	MnO4- + e = MnO42-
	+0,558

	
	MnO4- +4H+ + 3e = MnO2 +2H2O
	+1,69

	
	MnO4- +2H2O + 3e = MnO2 + 4OH-
	+0,60

	
	MnO4- + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O
	+1,51

	N
	N2 + 8H+ +6e = 2NH4+
	+0,26

	
	N2 + 8H2O + 6e = 2NH4OH + 6OH-
	-0,74

	
	N2H4 +4H2O +2e = 2NH4OH + 2OH-
	+0,1

	
	HNO2 + H+ +e = NO + H2O
	+0,98

	
	NO2- + H2O + e = NO + 2OH-
	-0,46

	
	2HNO2 + 4H+ +4e = N2O + 3H2O
	+1,29

	
	2HNO2 + 6H+ +4e = N2 + 4H2O
	+1,44

	
	2NO2- + 4H2O +6 e = N2 + 8OH-
	+0,41

	
	HNO2 + 7H+ +6e = NH4+ + 2H2O
	+0,86

	N
	NO2- + 6H2O +6 e = NH4OH + 7OH-
	-0,15

	
	N2O + 2H+ +2e = N2 + H2O
	+1,77

	
	N2O + 2H2O +2e = N2 + 2OH-
	+0,94

	
	2NO + 4H+ +4e = N2 + 2H2O
	+1,68

	
	2NO + 2H2O +4e = N2 + 4OH-
	+0,85

	
	N2O4 + 2H+ + 2e = 2HNO2
	+1,07

	
	N2O4+ 2e = 2NO2-
	+0,88

	
	N2O4 + 8H+ + 8e = N2 + 4H2O
	+1,35

	
	N2O4 + 4H2O+ 8e = N2 +8OH-
	+0,53

	
	NO3- + 3H+ +2e = HNO2 + H2O
	+0,94

	
	NO3- + H2O +2e = NO2 - + 2OH-
	+0,01

	
	NO3- + 2H+ +e = NO2 + H2O
	+0,80

	
	NO3- + H2O +e = NO2 + 2OH-
	-0,86

	
	NO3- + 4H+ +3e = NO +2 H2O
	+0,96

	
	NO3- + 2H2O +3e = NO + 4OH-
	-0,14

	
	2NO3- + 12H+ +10e = N2 + 6 H2O
	+1,24

	
	NO3- + 8H+ +6e = NH2OH*H +2 H2O
	+0,73

	
	2NO3- + 17H+ + 14e = N2 H4*H+ + 6H2O
	+0,84

	
	NO3- + 10H+ +8e = NH4+ + 3H2O
	+0,87

	
	NO3- + 7H2O +8e = NH4OH + 9OH-
	-0,12

	O
	O2 + 4H+ + 4e = 2H2O
	+1,229

	
	O2 + 2H2O +4e = 4OH-
	+0,401

	
	O2 + 2H+ + 2e = H2O2
	+0,682

	
	O2 + H2O + 2e = HO2- + OH-
	-0,076

	
	H2O2 + 2H+ + 2e = 2H2O
	+1,77

	
	HO2 - + H2O + 2e = 3OH-
	+0,88

	
	O3 + 2H+ + 2e = H2O +O2
	+2,07

	
	O3 + H2O + 2e =2 OH- +O2
	+0,02

	P
	P + 3H+ +3e = PH3
	+0,06

	
	P + 3H2O +3e = PH3 +3OH-
	-0,89

	
	HPO32- +2H2O +2e = H2PO2- + 3OH-
	-1,57

	
	PO43- + 2H2O +2e = HPO32- +3OH-
	-1,12

	Pb
	Pb2+ + 2e = Pb
	-0,126

	
	Pb4+ + 2e = Pb2+
	+1,66

	
	Pb4+ + 4e = Pb
	+0,77

	
	PbO2 + H2O +2e = PbO + 2OH-
	+0,28

	
	PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O
	+1,455

	S
	S +2e = S2-
	-0,476

	
	S2O32- +6H+ + 4e = S + 3H2O
	+0,5

	
	SO42- + 4H+ +2e = H2SO3 + H2O
	+0,17

	
	SO42- + H2O+2e = SO3 2- + 2OH-
	-0,93

	
	2SO42- + 10H+ +8e = S2 O3 2- + 5H2O
	+0,29

	
	2SO42- + 5H2O+8e = S2 O3 2- + 10OH-
	-0,76

	
	SO42- + 8H++6e = S + 4H2O
	+0,36

	
	SO42- + 4H2O+6e = S + 8OH-
	-0,75

	
	2SO32- + 3H2O+4e = S2 O3 2- + 6OH-
	-0,571

	Si
	SiO32- + 3H2O +4e = Si + 6OH-
	-1,7

	Sn
	Sn2+ + 2e = Sn
	-0,140

	
	Sn4+ + 2e = Sn2+
	+0,15

	
	Sn4+ + 2e = Sn
	+0,01

	Zn
	Zn2+ + 2e = Zn
	-0,764

	
	Zn(OH)2 + 2e = Zn + 2OH-
	-1,245


Термодинамические свойства некоторых неорганических соединений
	Вещество
	∆fH0,
кДж/моль
	∆fG0,
кДж/моль
	S0,
Дж/моль*К

	[CuSO4*5H2O]
	-2280
	-1880
	301

	[CuSO4]
	-771,4
	-662,2
	109,2

	[KNO3]
	-494,6
	-394,9
	133,1

	[KNO2]
	-396,8
	-306,6
	152,1
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