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ВВЕДЕНИЕ
Химия - это наука, которая изучает процессы превращения ве​ществ, сопровождающиеся изменением их состава и структуры. Эти превращения веществ, являющиеся химической формой движения материи, характеризуются следующими параметрами: осуществляются в температурном интервале от 70 до 3000 К; сопровождаются погло​щением или выделением тепла порядка 30 – 3000 кДж/моль; силы химического взаимодействия проявляются на расстоянии 10-8 – 10-6 см.
При всем многообразии химические превращения имеют единую электростатическую природу: одна система ядер, связанных элек​тронами, за счет сил электростатического взаимодействия сменяет​ся другой. При этом образуются новые химические связи за счет разрыва или ослабления прежних. Если это имеет место, то процес​сы относятся к химическим. Даже агрегатные переходы или раство​рение одного вещества в другом могут быть не только физическими явлениями (возгонка "сухого льда", растворение углекислого газа в воздухе), но и химическими (кипение хлорида натрия, растворение безводного сульфата меди в воде), так как в последних случаях происходит изменение химических связей.
Носителем химических свойств вещества служит молекула или фаза (последнее в случае веществ немолекулярной структуры). Мо​лекула - это совокупность атомов, связанных химической связью. Фаза - однородная по составу часть системы, ограниченная по​верхностью раздела.
Для веществ молекулярной структуры характерно постоянство химического состава (дальтониды), а в случае немолекулярных со​единений состав может меняться в довольно широких пределах (бертолиды). Например, оксид титана (II) может иметь состав от TiО0.58 до TiО1.33 при сохранении одинакового типа решетки. Таким образом, индивидуальное химическое соединение – это однородное вещество, образованное из атомов одного или нескольких элемен​тов, постоянного или переменного состава с качественно своеоб​разным типом кристаллической решетки (элемент - это вид атомов, имеющих одинаковый заряд ядра).
Качественный и количественный состав вещества передается его молекулярной формулой (например, СО2, Н2О), а для веществ не​молекулярной структуры - простейшей формулой (NaCl, СаНРО4). Графическое изображение формулы вещества показывает, в каком порядке атомы связаны друг с другом, например, для воды Н-О-Н, для хлорида натрия Na-Cl. Оно не совпадает со структурной фор​мулой вещества, которая отражает структурное строение его моле​кул или фазы.
Формулу соединения рассчитывают, исходя из результатов его химического состава, определенного экспериментально. Например, пусть установлено, что массовая доля водорода в соединении – 0.0159, азота – 0.2221, а кислорода - 0.7620. Очевидно, в атомных единицах массы вещества будет содержаться водорода – 1.59, азота – 22.21, а кисло​рода – 76.2. Деля эти массы на относительные атомные массы элементов, получим, что количество атомов водорода равно 1.59, азота - 1.58, а кислорода - 4.76. Делением на минимальное из полу​ченных чисел находим отношение атомов элементов в молекуле вещества 1:1:3, следовательно, его формула HNO3. В случае доста​точно сложных веществ, кроме данных по составу, необходимо и знание относительной молекулярной массы соединения Мr. Ее оп​ределяют, переводя точную навеску вещества m в газовую фазу при определенной температуре Т; затем, измерив давление газа р и объем V, рассчитывают М, по формуле Клапейрона-Менделеева: pV=mRT/M, где R-газовая постоянная, равная 8,314 Дж/(моль·К).
I. Основные понятия неорганической химии

Единицы количества вещества 

В международной системе СИ количество вещества есть физическая величина, определяемая числом структурных элементов. Основной единицей количества вещества служит моль (используют также его кратные - киломоль и дольные единицы - миллимоль, микромоль). Под молем понимают количество простого или сложного вещества, содержащее число структурных элементов (частиц), равное числу атомов в 0.012 кг изотопа атома углерода 12С, а именно 6.022·1023 структурных элементов – число Авогадро. Масса изотопа атома углерода 12С, равная 0.012 кг или 12 г, выбрана не случайно. В качестве стандартной единицы количества вещества решено взять такую совокупность его частиц, масса которой, будучи выраженной в граммах, численно равнялась бы относительной атомной, молекулярной или формульной массе данного вещества. Эту совокупность и назвали молем. Отметим, что, например, в моле нитрата натрия содержится по молю ионов 
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, в то же время можно говорить, что моль данной соли содержит моль нат​рия, моль азота и три моля кислорода (в этом случае речь идет о молях атомов элементов в соединении).
Эквивалент
В химии различают несколько типов структурных элементов: молекулы, электроны, изолированные атомы и ионы, а также атомы и ионы в составе молекулы или фазы вещества. Кроме того, в химии широко применяется и такое понятие структурного элемента, как эквивалент.
В международной системе СИ эквивалентом вещества считают некую реальную или условную частицу, которая в данной обменной реакции соединяется с одним ионом водорода, вытесняет его из соединения либо каким-то опосредованным образом стехиометрически равноценна ему.
Так, в реакции
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ион  Сl- или  
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Na

 (или молекула НСl, или условная молекула 
[image: image5.wmf]NaCl

) представляют собой  эквиваленты,  поскольку,  например,  один  ион хлора соединяется с одним ионом водорода,  а один ион 
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 вытесняет один ион водорода из молекулы кислоты и т.д.  Все указанные  эквиваленты являются реальными структурными элементами, в  то время как  эквивалентом серной кислоты будет не реальная, а условная частица – половина молекулы  этой кислоты,  ведь именно  она содержит один ион  водорода,  а молекула 
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 представляет собой два эквивалента серной кислоты.  По  аналогии получается, что  эквивалентом сульфат-иона (или условной молекулы 
[image: image8.wmf]4
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) будет  половина данного структурного  элемента.
В окислительно-восстановительных реакциях эквивалентом считается реальная или условная частица вещества, которая участвует в процессе передачи одного электрона. Так, в реакции
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одна молекула сульфата железа или один ион железа (II) участвует в передаче одного электрона и поэтому они являются эквивалентами, причем реальными частицами. (Молекула перманганата калия или перманганат-ион участвует в передаче (принимает) пяти электронов, а один электрон принимает одна пятая данной структурной единицы, т.е. эквивалентами выступают условные 1/5 
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Фактор эквивалентности показывает, какая доля реальной частицы  вещества эквивалентна при кислотно-основном взаимодействии одному иону Н+,  а в  окислительно-восстановительных реакциях – одному электрону, фактор  эквивалентности определяется по стехиометрии данной реакции.
Например, в реакции
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принимает участие два протона, поэтому для определения значения фактора эквивалентности каждого вещества нужно их стехиометрические коэффициенты разделить на два.  Таким образом,

f(NaOH) =2/2 = 1;


f(H2SO4) =1/2;

f(Na2SO4) =1/2;


f(H2O) =2/2 = 1.

В случае окислительно-восстановительной реакции
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сначала определяют число электронов, участвующих в процессе, для чего составляют  электронно-ионные полуреакции
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Отсюда видно, что в реакции участвует шесть электронов, поэтому

f(FeSO4)=6/6=1; f(K2Cr2O7)=1/6; f(H2SO4)=7/6.

Следует принять во внимание, что в приведенном примере кислотно-основного взаимодействия f(H2SO4)=1/2, т.е. фактор эквивалентности вещества не является постоянной величиной, а определяется типом реакции, в которой оно участвует. Кроме того, фактор эквивалентности зависит и от глубины протекания процесса.

Например,  в реакции
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)=1/2,  хотя f(HCl)=1 в обоих случаях.

Молярная масса
Подчеркнем,  что количество вещества не есть синоним массы.  Так, 2 кг различных веществ, например меди и железа, – это равные массы,  а 2 моль тех же веществ представляют разные массы.  Связь между количеством вещества в молях и его массой в граммах устанавливает понятие молярной массы.
Молярная масса вещества есть величина, полученная отнесением массы вещества (m) в граммах к количеству вещества в молях (n), т.е. рассчитываемая по формуле
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поэтому ее размерность – г/моль. Благодаря указанному определению моля молярная масса вещества численно совпадает с относительной молекулярной,  атомной и т.д. его массой.

При расчете молярной массы эквивалента вещества (Мf) массу относят к числу молей эквивалентов вещества (умножают на фактор эквивалентности):

 Мf = М·f, 






(2)

например:
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При экспериментальном определении молярной массы эквивалентов на основе опытных данных используют закон эквивалентов: все вещества реагируют между собой в эквивалентных количествах. Допустим, установлено: 3.24 г металла образуют 3.48 г оксида. Очевидно, 3.48 г оксида содержат 3.48–3.24 = 0.24 г кислорода. Рассчитаем число молей эквивалентов кислорода 
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. С этим количеством кислорода прореагирует (в соответствии с законом эквивалентов) такое же число молей эквивалентов металла, поэтому молярную массу эквивалента металла можем определить как
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Эквивалентный объем  (Vf) – это объем, который занимает 1 моль эквивалентов данного  вещества,  находящегося  в газообразном состоянии при нормальных  условиях.  Так как 1 моль газообразного вещества занимает объем 22.4 л, то очевидно Vf = f · 22.4, например, Vf(О2) = 0.25 · 22.4 = 5.6 л. Знание  эквивалентного объема позволяет определять молярную массу эквивалентов в тех случаях,  ког​да в реакции участвуют газообразные вещества. Так, если установлено, что на восстановление 1.8 г оксида металла  требуется 833 мл водорода, взятого при нормальных условиях, то, зная эквивалентный объем водорода  (Vf(Н2) = 0.5 · 22.4 = 11.2 л), легко найти число молей эквивалентов водорода, а следовательно  и  оксида металла, вступивших в  реакцию:
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Молярная масса эквивалента оксида металла будет равна: 
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Номенклатура неорганических веществ

Химическая номенклатура включает в себя формулы веществ и их названия. Переход от химических формул к названиям определяется системой номенклатурных правил. По этим правилам каждое вещество получает в соответствии с его формулой систематическое название, полностью отражающее его состав. Для ограниченного числа наиболее распространенных веществ правила ИЮПАК разрешают использовать исторически сложившиеся (традиционные) названия: карбонат, сульфат, вода, аммиак, гидразин, аммоний, уранил и др..

Систематические названия простых веществ

Простые вещества называют, как правило, так же как и соответствующие химические элементы. Для аллотропных форм простых  веществ, молекулярные формулы которых известны, в названиях указывают число атомов в молекуле с помощью числовых приставок:

	1
	- моно
	5
	- пента
	9
	- нона

	2
	- ди
	6
	- гекса
	10
	- дека

	3
	- три
	7
	- гепта
	11
	- ундека

	4
	- тетра
	8
	- окта
	12
	- додека


Числительные более 12 указываются арабскими цифрами через дефис и читаются как количественные числительные. Неопределенное число атомов обозначается приставкой поли- . Для твердых полиморфных модификаций допускается их обозначение греческими буквами: альфа((), бета((), гамма((), дельта(() и т.д., начиная с низкотемпературной модификации. Примеры систематических названий простых веществ приведены ниже (в скобках приведены традиционные названия):

H – моноводород ( атомный водород)

H2 – диводород (молекулярный водород)

O2 – дикислород (молекулярный кислород)

O3 – трикислород (озон)

P4 – тетрафосфор (белый фосфор)

Pn – полифосфор (черный фосфор)

S8 – цикло-октасера (кристаллическая сера, построенная из молекул S8)

( - S – альфа-сера (сера ромбическая)

( - S – бета-сера (сера моноклинная)

Sn – полисера ( сера пластическая, построенная из полимерных циклических молекул)

Sам. – сера аморфная

( - Sn – альфа-олово (серое олово)

( - Sn – бета-олово (белое олово)

( - Sn – гамма-олово.

Названия сложных веществ

Химическая формула сложного вещества включает в себя условно электроположительную составляющую (или реальный катион) и условно электроотрицательную составляющую (или реальный анион); причем катион в формуле ставится на первое место, а  анион – на второе. Исключение: NH2OH, NH3 и N2H4. Если катионов и анионов несколько, то первым пишется ион менее электроотрицательного элемента, например: KNaCl2, CaMg(CO3)2, KAl(SO4)2, NaCrS2, NaNH4Cl2, (NH4)2Fe(SO4)2, Ba2(SeO4)(SO4), AsOF3, SiBr2Cl2, IBr2N, Cl3N, PCl3O, BiClO.

Названия электроотрицательных и электроположительных составляющих в сложных веществах строятся как и названия свободных анионов и катионов, лишь слова “ анион ”и” катион ” опускаются. При наличии нескольких анионов и катионов их названия перечисляют по формуле справа налево и пишут через дефис.

Составлять систематическое название сложного вещества, например Mn2O7, можно двумя способами:

1) используя числовые приставки: гептаоксид димарганца;

2) указывая степень окисления менее электроотрицательного элемента: оксид марганца (VII) - способ Штока.


Названия, построенные по второму способу, менее громоздки, но первый способ более универсален и точен. Например, не годится метод Штока в случае соединения Fe3C, или другой пример: название бромид ртути (I) отвечает формуле HgBr, а не истинной молекулярной формуле вещества Hg2Br2. Используя первый способ, эти соединения определяют, соответственно, как карбид трижелеза и дибромид диртути , т.е. однозначно. Используют оба способа построения названия в зависимости от целесообразности. Примеры систематических названий некоторых сложных веществ:

S8O – оксид октасеры

Cr23C6 – гексакарбид 23-хрома

Sr(HS)Cl – хлорид-гидросульфид стронция

Na2S2 – дисульфид динатрия

CSO – оксид-сульфид углерода

(VO2)Cl – хлорид диоксованадия

(HgCl)3P – фосфид-3-хлорортути (II)

P4O10 – декаоксид тетрафосфора

H2S2O2 – диоксодисульфат диводорода

FeCuS2 – дисульфид меди-железа

(NH4)2Sn – полисульфид диаммония

V3O5(OH)4 – тетрагидроксид-пентаоксид триванадия

PtCl – монохлорид платины

(NO)NO2 – диоксонитрат (III) нитрозила.


Для интерметаллических соединений названия состоят из одного слова: AuCu3
 - тримедь-золото.


Для однозначного обозначения веществ одинакового состава, но с разным расположением атомов, в названиях указывают химическим символом (через дефис) тот элемент, который присоединен к другой составляющей, например, НОСN - цианат-О водорода, HNCO - цианат-N водорода, HCNO - цианат-С водорода.

Название гидратов

Название гидратов начинается со слова “гидрат” с указанием, если нужно, числа молекул воды греческим числительным:

 NH3 · H2O - гидрат аммиака, 

FeSO4 · 7H2O - гептагидрат сульфата железа (II),

 Fe2O3 · nH2O - полигидрат оксида железа (III).


Если состав гидратов более сложный, то название начинают со слова “гидрат” без числовых приставок, а в конце указывают в круглых скобках арабскими цифрами в виде дроби стехиометрическое соотношение составных частей, причем первое число отвечает содержанию воды, например:
2NH3 · H2O - гидрат аммиака (1/2),

 3CdSO4 · 8H2O - гидрат сульфата кадмия (8/3). 

В случае клатратов, наоборот, второе число отвечает содержанию воды, например: 6Br2 · 46H2O - дибром-вода (6/46), что соответствует расположению слов в названиях. 

Правила построения традиционных названий

Гидриды

Большинство гидридов называют, добавляя к корню латинского названия суффикс – ан. Если число неводородных атомов превышает единицу, то его указывают числовой приставкой. Примеры:

SnH4 – станнан

H2S- сульфан 

H2Se- селан

H2Te-  теллан

ВН3  - боран

В2Н6 – диборан

Sn2H6 – дистаннан 

P2H4 - дифосфан

PbH4 - плюмбан

GeH4 - герман

SiH4 - силан

Si2H6 - дисилан
H2S2- дисульфан

Исключение составляют: вода, галогеноводороды, аммиак и остальные гидриды элементов VА группы (при образовании названия последних используется суффикс - ин, например: фосфин.

Бескислородные кислоты
 
Водные растворы бинарных соединений водорода с галогенами и халькогенами являются кислотами. Их название строится из названия элемента, окончания “о” и слов - “водородная кислота”:
 НСl(aq)* - хлороводородная кислота, 

H2Te (aq) - теллуроводородная кислота.


Аналогично строятся названия водных растворов псевдогалогенидов водорода, например: HCN(aq) - - циановодородная кислота, HN3(aq) - азидоводородная кислота,  HNCS(aq) - тиоциановодородная кислота.

Оксокислоты

 Если элемент образует оксокислоту (кислородсодержащую кислоту) в высшей или единственной ст.ок., то ее название состоит из корня русского названия элемента (или группы эле​ментов) и частицы: -ная, -овая, -евая. Например: H2SO4 - серная кислота, HMnO4 - марганцовая кислота, HReO4 - рениевая кислота. Hазвания кислот, которые элемент образует не в высшей ст.ок., строятся аналогично, но используются суффиксы -ов, -ист, -новат, или -новатист, в зависимости от возможного числа ст.ок. элемента. Логика использования суффиксов и префиксов при названии оксокислот и их солей ясна из примеров, приведенных в табл. 1.

Таблица 1
Традиционные названия оксокислот и их солей
	Формула кислоты
	Название кислоты
	Формула

соли
	Название

Соли

	HMnO4
	Марганцовая кислота
	KMnO4
	Перманганат калия

	H2MnO4
	Марганцеватая кислота
	K2MnO4
	Манганат калия

	H2MnO3
	Марганцовистая кислота
	K2MnO3
	Манганит калия

	H2MnO2
	Марганцоватистая кислота
	K2MnO2
	Гипоманганит калия

	HNO3
	Азотная кислота
	KNO3
	Нитрат калия

	HNO2
	Азотистая кислота
	KNO2
	Нитрит калия

	H2N2O2
	Азотноватистая кислот
	K2N2O2
	Гипонитрит калия

	H3AsO4
	Мышьяковая кислота
	Na3AsO4
	Арсенат натрия

	H3AsO3
	Мышьяковистая кислота
	Na3AsO3
	Арсенит натрия



Если элемент в одной и той же ст.ок. образует кислоты, различающиеся по “содержанию воды”, то названия кислот (а также их солей) начинаются с префикса орто-, мезо- или мета-, смысл которых ясен из примеров: 
H5JO6 - ортойодная кислота,

 H3JO5 - мезойодная кислота,

 HJO4 - метайодная кислота,

 H3PO4 - ортофосфорная кислота, 

 HPO3 - метафосфорная кислота.


Оксокислоты, содержащие два или более центральных атомов, носят групповое название поликислот и в их конкретное название вводят соответствующую числовую приставку. Например: H2S2O7 - дисерная кислота. Если у оксокислоты некоторые из атомов водорода непосредственно связаны с центральным атомом, что отражено в формуле, то лучше использовать систематическое название: H2(PHO3) - триоксогидридофосфат (III) водорода; H(PH2O2 ) – диоксодигидридофосфат (I) водорода, а не традиционные (фосфористая и фосфорноватистая кислоты, соответственно), так как последние не отражают особенности данных кислот.

Соли

При названии бинарных солей (как и при названии любых бинарных соединений) используется суффикс –ид:
KCl – хлорид калия
Na2S – сульфид натрия 

LiH – гидрид лития
Называя анион кислородсодержащей соли используют суффикс – ат, если соль образована от кислоты в которой элемент находится в высшей степени окисления или  - ит, если не в высшей степени:

Na2SO4 – сульфат натрия
Na2SO3 – сульфит натрия

KNO3 – нитрат калия

KNO2 – нитрит калия

В случае, если соответствующих кислородных кислот более чем две, при названии их солей используются приставки, например:

KСlO - гипохлорит калия

KСlO2 – хлорит калия

KСlO3 – хлорат калия

KСlO3 – перхлорат калия

Названия кислых солей образуют, добавляя к названию аниона приставку гидро- :

KHSO4 – гидросульфат калия

NaH2PO4 – дигидрофосфат натрия

Называя основные соли используют приставку гидроксо- :

Fe(OH)Cl2 – гидроксодихлорид железа

(CuOH)2CO3 – гидроксокарбонат меди

В двойных солях катионы перечисляют слева направо в порядке написания:

KNaSO4 – сульфат калия-натрия

KAl(SO4)2 – сульфат калия-алюминия

В смешанных солях анионы перечисляются справа налево:

Fe(NO3)(SO4) – сульфат-нитрат железа (III)

Ca(ClO)Cl – хлорид-гипохлорит кальция.

Примеры решения задач по теме “Эквивалент”
Задача 1. Элемент образует гидрид, содержащий 8,87% H. Вычислить молярную массу эквивалента элемента.

Решение. Возьмем 100 г гидрида. Масса водорода в нем составит mH = 100 . 0,887=8,87 г; масса элемента mЭ = 100-8,87=91,3 г. Молярная масса эквивалента водорода равна 1 г. По закону эквивалентов все вещества взаимодействуют между собой в строго эквивалентных количествах, т.е. молярная масса эквивалента элемента будет взаимодействовать с молярной массой эквивалента водорода. Чтобы определить ее, составляем пропорцию:

8,87 г водорода соединяются с 91,13 г элемента

1 г ------------------------------------- x
x= 10,3 г.

Задача 2. Молярная масса эквивалента элемента составляет 24,99. Вычислить, сколько процентов водорода содержится в гидриде этого элемента и сколько граммов водорода потребуется для восстановления 4,95 г его оксида.

Решение. По закону эквивалентов 24,99 г элемента будут соединяться с 1 г водорода при образовании гидрида. Т.е. молярная масса эквивалента гидрида будет равна: Mf(ЭHx) = 24,99+1=25,99 г. Чтобы определить массовую долю водорода составим пропорцию:

25,99 г – 100%

1 г -------- x
x = 3,85%.

Для определения массы водорода, необходимой для восстановления 4,95 г оксида элемента, воспользуемся также законом эквивалентов:

Mf(ЭxOy) = Mf (Э) + Mf (О) =  24,99+8=32,99 г.


32,99 г ЭxOy  взаимодействует с 1 г водорода


4,95 г -------------------------------- x
x=0,15 г.

Задача 3. 0,432 г металла образовали 0,547 г хлорида. Вычислить молярную массу эквивалента металла, приняв молярную массу эквивалента хлора равной 35,5 г.

Решение. Определим массу хлора, которая соединилась с 0,432 г металла mCl = 0,574-0,432=0,142 г. На основании закона эквивалентов составляем пропорцию: 

0,432 г металла соединяется с 0,142 г хлора

    x ---------------------------------- 35,5 г

x = 108 г.

Задача 4. Вычислить молярную массу эквивалента гексафторкремниевой кислоты, если на нейтрализацию 0,18 г ее пошло 0,1 г NaOH.

Решение. Определим молярную массу эквивалента NaOH:

Mf(NaOH)= f.M = 1. 40 = 40 г.

На основании закона эквивалентов составляем пропорцию:

0,18 г кислоты взаимодействует с 0,1 г NaOH
x----------------------------------------- 40 г

x=72 г.

Задача 5. На нейтрализацию 1 г основания израсходовано 2,14 г HCl. Вычислить молярную массу эквивалента основания.

Решение. Определим молярную массу эквивалента HCl:

 Mf(HCl) = f.M = 1. 36,5= 36,5 г.

На основании закона эквивалентов составляем пропорцию:

1 г основания взаимодействует с 2,14 г HCl
x----------------------------------------- 36,5 г

x=17 г.

ТЕХНИКА  БЕЗОПАСНОСТИ

ПРИ РАБОТЕ В ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ


Общие правила работы в лаборатории


1. Без преподавателя или лаборанта и в верхней одежде в лабораторию входить не разрешается. Все личные вещи, не являющиеся необходимыми для выполнения работы, убирать в специально отведенный для этого шкаф.
2. В химической лаборатории нельзя принимать пищу и хранить продукты.


3. Работать разрешается только в халате.

4. При работе в лаборатории должны находиться не менее 2-х человек, при этом категорически запрещается работа студентов в отсутствие преподавателя или лаборанта.


5. Нельзя проводить в лаборатории какие-либо работы, не связанные непосредственно с выполнением учебных заданий.


6. На рабочих столах и вокруг работающих не должно быть ничего лишнего.

7. При работе следует соблюдать тишину, экономить реактивы, электроэнергию, бережно относиться к оборудованию, мебели, посуде. Нельзя оставлять без присмотра работающие установки, включенные электронагревательные приборы, спиртовки.


8. Запрещается бросать в раковины твердые предметы, бумагу, битое стекло, посуду, железо, цинк и т.п. При выливании в раковину растворов необходимо одновременно открывать водопроводный кран.


9. Уходя из  лаборатории, нужно убрать рабочее место, выключить нагревательные приборы и тщательно вымыть руки. 

10. Лабораторию можно покидать после выполнения работы с разрешения дежурных. Дежурные назначаются на каждое занятие. Они следят за порядком, в конце занятия принимают рабочие места у студентов и сдают лаборанту чистую лабораторию.


 К работе в химической лаборатории допускаются студенты, прошедшие полный инструктаж и обученные безопасным методам работы, что оформляется соответствующей записью в специальном журнале по технике безопасности и закрепляется подписями студентов и лиц, проводивших инструктаж или обучение.


Помните! Не каждое нарушение инструкции влечет за собой несчастный случай. Однако мелкие нарушения быстро входят в привычку и объективно способствуют росту травматизма. Умение работать без травм и аварий - один из основных критериев при определении профессиональной квалификации любого специалиста.


Общие правила работы с химическими реактивами

1. Реактивы для общего пользования нужно держать в закрытых склянках и ставить на место сразу после употребления.

2. Из склянки наливать раствор осторожно, чтобы не загрязнить бутыль снаружи и не пролить раствор.

3. Необходимо следить за сохранением чистоты реактивов: 

· нельзя высыпать или выливать обратно в склянку неиспользованный или частично использованный реактив;

· не путать пробки от банок и склянок с реактивами;

· не доставать вещества из банки грязным шпателем.

Ядовитые и вредные вещества

Общие сведения. При работе в химической лаборатории нужно исходить из того, что все химические вещества в той или иной степени ядовиты, и надо предотвращать возможность их проникновения в организм через пищеварительные органы, легкие или кожу. 


Помните! Даже твердые вещества, особенно, если они находятся в пылеобразном состоянии, могут проникать и через неповрежденную кожу!


Все химические вещества по характеру их действия на организм человека условно классифицируют на следующие группы: 

- вызывающие ожоги или раздражение кожных покровов и слизистых оболочек (концентрированные кислоты, щелочи, гашенная известь, аммиак);

- раздражающие органы дыхания (хлор, аммиак, оксиды серы);

- поражающие кроветворные органы или вступающие в реакцию с составными частями крови (циановодородная кислота и ее соли, бензол и его гомологи, свинец, оксид углерода (II), оксид мышьяка (III);

- действующие преимущественно на нервную систему (сероводород, дисульфид углерода, бензол, свинец, метиловый спирт).


Правила работы с ядовитыми и вредными веществами. Все опыты с ядовитыми, вредными для здоровья и дурно пахнущими или пылящими веществами, а также опыты, сопровождающиеся  выделением вредных газов или летучих соединений, следует проводить только в вытяжном шкафу, поднимая окно шкафа на удобную для работы высоту, но не более чем на одну треть.


Нюхать вещества нужно, не вдыхая полной грудью и не наклоняясь над сосудом, а только направляя к себе пары или газ движением руки.


Запрещается засасывание жидкости в пипетки ртом. Для этой цели надо пользоваться резиновой грушей. Работы с едкими жидкостями надо выполнять в резиновых перчатках и защитной маске.


Категорически запрещается во избежание случайных отравлений пробовать что-либо на вкус, а также пользоваться для питья какой-либо химической посудой.


Опыты, в которых реакции протекают бурно, следует проводить, приняв надлежащие  меры предосторожности, и обязательно в предохранительных очках.


Не выливать в канализационную систему хромовую смесь, растворы с сероводородом и подобные им, а собирать их в специальную посуду. Остатки опасных веществ (ртути, фосфора и т.п.) не выбрасывать в раковины или мусорные ящики, а сдавать лаборанту.


Все пролитое и разбитое или просыпанное на столах или на полу сразу убирать. При сборе пролитой жидкости для впитывания лучше использовать не песок, а сухие древесные опилки.


Помните! Разлитое вне вытяжного шкафа даже небольшое количество токсичных жидкостей, особенно имеющих низкое значение ПДК  (предельно-допустимых концентраций), - это аварийная ситуация!

Первая помощь при острых отравлениях:

1. Вынести пострадавшего из зоны отравлениях, удалить яд с кожи или со слизистых оболочек, снять загрязненную одежду.

2. Провести, если необходимо, искусственное дыхание и массаж сердца.

3. Промыть желудок, ввести внутрь рвотные средства (большое количество теплой воды с несколькими каплями аммиака), адсорбент (активированный уголь). Эти меры нельзя проводить при отравлениями кислотами и щелочами.

4. Применить противоядия и медикаменты, усиливающие защитные свойства организма.

Таблица 2

ПДК некоторых веществ и класс опасности

	№№

пп
	Вещество
	ПДК, мг/м3
	Агрегатное
 состояние: 

п - пар

а - аэрозоль
	Класс
опасности

	1.
	Ртуть металлическая
	0,005
	п
	1

	2.
	Фосфор желтый (белый)
	0,03
	п
	1

	3.
	Гидразин и его производные
	0,1
	п
	1

	4. 
	Гидроксид натрия
	0,5
	а
	2

	5.
	Серная кислота
	1
	а
	2

	6.
	Оксид фосфора (V)
	1
	а
	2

	7.
	Хлор
	1
	п
	2

	8.
	Хлороводород
	5
	п
	2

	9.
	Уксусная кислота
	5
	п
	3

	10.
	Аммиак
	20
	п
	4

	11.
	Керосин (в пересчете на углерод)
	300
	п
	4



5. Противоядием при отравлении кислотами являются оксид магния, водный раствор гидроксида кальция; при отравлении щелочами - 1%-ый раствор уксусной или лимонной кислот; при отравлении солями тяжелых металлов (медь, ртуть и др.) - яичный белок, большое количество молока.


6. При отравлении газами необходимы свежий воздух, полный покой, тепло, вдыхание аммиака. При отравлении раздражающими газами (хлор, оксиды азота и др.) противопоказано глубокое дыхание.


Помните! При любом  отравлении обязательно обратиться к врачу!

Правила безопасной работы с концентрированными
 кислотами и щелочами


Все работы с концентрированными кислотами и щелочами надо проводить обязательно в вытяжном шкафу и с использованием защитных приспособлений (очки, перчатки, защитные щитки). При работе с дымящей азотной кислотой (плотностью более 1,5 г/см3 ), а также с олеумом, кроме очков и резиновых перчаток следует надевать и длинный резиновый фартук.


Если кислота случайно пролита, ее вначале засыпают песком, чтобы он впитал кислоту. Затем песок убирают и место, где была разлита кислота, засыпают гидроксидом кальция или карбонатом натрия, а после того замывают водой и протирают насухо. 


Такого же осторожного обращения требуют концентрированные растворы щелочей. Если они будут пролиты, засыпать их можно как песком, та и древесными опилками. Облитое место после удаления песка или опилок обмывают слабым раствором уксусной кислоты.


Нельзя растворять сухие щелочи при нагревании, так как процесс растворения щелочи идет с выделением большого количества тепла, а при нагревании раствор может разбрызгаться из сосуда.

Следует помнить, что при разбавлении концентрированную кислоту тонкой струйкой вливают в воду, а олеум - в раствор серной кислоты, т.е. более тяжелую жидкость к более легкой для эффективного их перемешивания – тогда не происходит местных перегревов, чреватых выбросом жидкости из сосуда.


По окончании работы остатки кислот сливают в специальные емкости (не в раковину!).


Первая помощь при ожогах кожи кислотами и щелочами. Удалить ватным тампоном жидкость, промыть пораженные места обильным количеством воды из-под крана (не менее 15 мин и лучше теплой). Затем наложить примочку, пропитанную нейтрализующим веществом. При ожогах кислотами (соляной, азотной, серной, фосфорной, а также хлором и бромом) в качестве нейтрализатора применять 2%-ный раствор карбоната аммония или гидрокарбоната натрия. При ожогах щелочью - 2%-ный раствор уксусной или лимонной кислот. При ожоге фтороводородной кислотой после промывания обильным количеством воды наложить компресс с 20%-ной суспензией оксида магния в глицерине.


Первая помощь при ожогах глаз. Ожоги глаз возможны по многим причинам: при неаккуратной работе, при сплавлении металлов, от брызг при выпаривании веществ и перемешивании прокаливаемых солей, при нагревании различных жидкостей, разбавлении кислот и др. Ожоги могут быть вызваны вредными примесями в воздухе в виде пара, аэрозолей (например, аэрозоля гидроксидов натрия, калия и т.п.).


Опасность для глаз представляют органические растворители (бензин, эфиры, тетрахлорид углерода и др.). Поражения глаз органическими растворителями болезненны, и последствия значительно облегчаются, если своевременно приняты меры первой помощи.


 Патологические изменения органов зрения могут иметь место и при работе с другими химическими веществами: свинцом, ртутью, оксидом углерода (II), дисульфидом углерода, аммиаком, пероксидом водорода. Попадание последнего в глаза приводит к частичной потере зрения, либо к полной слепоте. Нужно твердо помнить, что даже самые легкие, но частые повреждения глаз могут снизить сопротивляемость роговицы и привести к крайне нежелательным последствиям.


Очень опасно попадание брызг кислоты или щелочи в глаза. Особо опасны для глаз щелочи, они быстро вступают во взаимодействие с тканями глаза, проникая в его глубокие слои. Это крайне затрудняет, а в ряде случаев делает невозможным полное удаление из глаз щелочи даже при длительном и обильном промывании водой. Чрезвычайно опасно попадание в глаза концентрированных и горячих растворов щелочей. Поражение глаз щелочью требует продолжительного лечения и очень часто заканчивается потерей зрения.


Помните! При проведении любых операций, связанных хотя бы с малейшей опасностью повреждения или засорения глаз, работать без очков или маски запрещается!


В случае попадания агрессивных веществ в глаза необходимо немедленное промывание глаз струей воды (лучше теплой) в течение 10-15 мин. Затем при попадании в глаза кислоты продолжают промывание 2%-ным раствором гидрокарбоната натрия, а при попадании щелочи - раствором хлорида натрия ( с той же концентрацией, что и щелочь) в течение 30-60 мин. После чего нужно немедленно обратиться к врачу.

Меры по предупреждению пожаров, возгораний  и взрывов 
при работе в химической лаборатории


Правила безопасной работы с пожароопасными и взрывоопасными веществами. К пожароопасным веществам относятся прежде всего органические растворители. По возможности из них выбирают негорючие (тетрахлорид углерода, дихлорэтан, хлороформ), учитывая, однако, их токсичность. В лабораториях растворители держат в толстостенной стеклянной посуде с притертыми пробками в местах, защищенных от света.


Строго запрещаются какие-либо работы с легко воспламеняющимися веществами вблизи огня. При перегонке и экстрагировании огнеопасных веществ необходимо применять электрические нагреватели с закрытым сопротивлением. Особенно осторожно нужно работать с растворителями, которые имеют низкую температуру воспламенения и загораются даже от соприкосновения с горячей поверхностью плитки или нагретыми кольцами водяной бани.


При работе с органическими растворителями нужно следить, чтобы они не попадали на одежду или халат. Пропитанная растворителем одежда при воспламенении за несколько секунд может вызвать тяжелые и даже смертельные ожоги. При работе с огнеопасными и взрывоопасными веществами не рекомендуется носить одежду из синтетических материалов. При загорании эти материалы плавятся, значительно повышая степень ожоговых поражений.


Известной осторожности требует операция высушивания огнеопасных и взрывоопасных веществ. Лучше всего ограничиться, если это возможно, высушиванием между листками фильтровальной бумаги на воздухе. Перед использованием сушильного шкафа убедитесь в его исправности и правильности показания термометра. Температуру следует установить с учетом свойств высушиваемого вещества. Другие вещества в это время не должны находиться в сушильном шкафу.


Нельзя вещества, легко отдающие свой кислород, нагревать, растирать, толочь или просто неосторожно смешивать, так как это может привести к самовозгоранию и взрыву.


Дополнительные меры по предупреждению пожаров, загораний и взрывов. Лабораторную работу нужно выполнять, как правило, стоя: не оставлять рабочее место без присмотра.


Не выливать легковоспламеняющиеся и горючие вещества в канализацию, а собирать в герметически закрывающуюся тару.


Если случайно прольется легковоспламеняющаяся жидкость, необходимо:

· немедленно погасить в лаборатории все горелки и выключить электрические нагреватели;

· закрыть двери, открыть все окна и форточки;

· при уборке использовать предохранительные очки и перчатки;

· собрать пролитую жидкость тряпкой, которую выжать над широким сосудом, затем вещество перелить в склянку с пробкой; 

· проветривание закончить после полного исчезновения запаха пролитой в лаборатории жидкости.


Не загромождать коридоры и проходы лаборатории, а также проходы к средствам пожаротушения, не сушить какие-либо предметы на отопительных приборах; не оставлять на рабочем месте промасленные тряпки, бумагу; не хранить в лаборатории вещества неизвестного происхождения и без этикеток.


Надо иметь в виду, что взрывоопасные вещества могут образоваться в ходе реакции или при длительном хранении веществ (например, при хранении комплексных аммиачных солей серебра образуются азиды серебра), поэтому необходимо быть внимательным и осторожным при работе с этими соединениями.

Правила и средства ликвидации пожаров в химической лаборатории 

К основным правилам относятся следующие:

1. Немедленно сообщить по телефону 01 пожарному посту, команде о загорании или включить пожарную сигнализацию.

2. Удалить из лаборатории в безопасное место все огне- и взрывоопасные вещества.

3. Одновременно перекрыть магистральные вентили, краны газовой сети, вентиляции, обесточить электропроводку.

4. Воспользоваться средствами ликвидации пожаров в химической лаборатории для тушения пожара.


Средства тушения пожара. К ним относятся вода, огнетушители, асбестовые одеяла или кошмы, ящики с сухим песком. При выборе средств тушения пожаров необходимо учитывать химические превращения, которые могут произойти в условиях повышенной температуры.


Специфика тушения водой. Для тушения небольших очагов пламени чаще берут воду из водопроводного крана. При необходимости подачи большого количества воды пользуются внутренним пожарным водопроводом. При тушении пожара воду направляют на поверхность горящих веществ, вследствие чего их температура резко понижается до границы, при которой они не воспламеняются. К тому же, водяной пар, образующийся при тушении пожаров, препятствует доступу кислорода к горящему предмету. 


Однако воду нельзя использовать для тушения горящего электрооборудования, находящегося под напряжением; горящих веществ, вступающих с ней в реакцию с выделением тепла или образованием опасных соединений (металлические натрий, калий, магний и его сплавы, алюминий в порошке или стружке, карбид кальция и т.д.), а также горящих углеводородов и других не смешивающихся с водой жидкостей, плотность которых меньше единицы, так как при этом горючие жидкости всплывают, и площадь горения значительно увеличивается.


Во всех этих случаях, когда процесс горения не может происходить без доступа воздуха и площадь горения невелика, ее засыпают песком или плотно накрывают асбестовым одеялом. Последнее используют и при загорании одежды. Часто пострадавший пытается бежать, его нужно остановить (например, повалив на пол), и набросить на него асбестовое одеяло или кошму из плотной ткани.


Огнетушители. Наиболее эффективны, особенно при больших очагах пожара, огнетушители. Из них чаще используется углекислотный огнетушитель марки ОУ-2 и др., которые заполняются сжиженным диоксидом углерода под давлением 6 МПа. Однако  углекислотные огнетушители малоэффективны при гашении тлеющих материалов и, кроме того, их нельзя использовать при тушении горящей одежды на человеке (снегообразная масса диоксида углерода при попадании на кожу вызывает обморожение), а также при горении щелочных металлов, поскольку они реагируют с диоксидом углерода.
Для подавления горения щелочных металлов используют порошковые огнетушители.


Термические ожоги. По степени тяжести термические ожоги подразделяются на четыре группы:


I степень - покраснение кожи;

II степень - образование пузырей;


III степень - омертвение поверхностных участков кожи;


IV степень - омертвение глубже лежащих тканей.


Ожоги первой степени опасны     при поражении 50 % поверхности тела, II-ой - более 25-30 %, III-ей - даже менее 25%.


При ограниченных термических ожогах I степени надо смочить обожженное место раствором перманганата калия, затем смазать мазью от ожогов, вазелином или раствором гидрокарбоната натрия и перевязать бинтом.


В остальных случаях надо обнажить обожженный участок тела, закрыть его сухой, асептической повязкой и немедленно обратиться к врачу.


Поражение электрическим током. Основные меры предотвращения электротравм в лаборатории - защита от прикосновения к находящимся под напряжением частям электрооборудования и применение защитного заземления.


Действующие электронагревательные приборы нельзя оставлять без присмотра. При их включении соединительный шнур сначала присоединяется к прибору, а затем уже включается в общую сеть. Выключение прибора производится в обратном порядке. Если при работе на электроустановке почувствуете даже слабое ощущение действия тока, немедленно прекратите работу, выключите рубильник и сообщите преподавателю или лаборанту.


При поражении электрическим током другого человека немедленно обесточьте линию, соблюдая меры предосторожности, чтобы самому не попасть под ток. При невозможности обесточить линию, принимайте следующие меры:


а) если пострадавший поражен током через упавший на него провод, то встаньте на сухую доску и сухой палкой снимите с него провод.


б) если пострадавший взялся за токоведущие части и не может оторваться самостоятельно, то необходимо его оторвать, надев резиновые перчатки или накинув на него сухую одежду (в несколько слоев), резину и т.п.


После освобождения пострадавшего от тока нужно оказать ему помощь. Если поражение током вызвало хотя бы кратковременную потерю сознания, надо вызвать врача, а до его прихода обеспечить пострадавшему полный покой, тепло, теплое питье. Если он находится в бессознательном состоянии, то следует давать ему нюхать раствор аммиака, обрызгивать водой, растирать и согревать тело. Если дыхание и пульс у пострадавшего прерывисты или отсутствуют надо сразу начинать искусственное дыхание и массаж сердца и продолжать до прихода врача.


Помните! Необратимые процессы в коре головного мозга наступают через 5-6 минут после остановки сердца или дыхания, поэтому необходимы своевременные реанимационные мероприятия.


Искусственное дыхание. Прежде, чем приступить к искусственному дыханию, быстро освободить пострадавшего от стесняющей одежды; если рот крепко стиснут, необходимо его раскрыть, вставив между коренными зубами дощечку, ручку ложки и т.п.


Наиболее эффективным способом искусственного дыхания признан способ “изо рта в нос” или “изо рта в рот”, при котором оказывающий помощь производит выдох из своих легких в легкие пострадавшего непосредственно через рот или нос. Вдувание воздуха можно производить через марлю, носовой платок, салфетку и т.п. В одну минуту делают 10-12 вдуваний.


Наружный массаж сердца. Массаж сердца заключается в ритмичном надавливании на переднюю стенку грудной клетки. Определив положение нижней трети грудины, оказывающий помощь кладет на нее верхний край ладони разогнутой до отказа руки, а затем поверх первой руки кладет вторую и надавливает на грудную клетку пострадавшего, слегка помогая при этом наклоном своего корпуса. Надавливать на грудь следует примерно один раз в секунду  быстрым толчком. 


Меры первой помощи при кровотечениях от порезов. Кровотечение различают трех видов: 1) капиллярное, 2) венозное и 3) артериальное (кровь вытекает пульсирующей струей).


В двух первых случаях кровотечения нужно наложить на рану (после обработки ткани вокруг нее йодом) давящую повязку, а при артериальном - использовать жгут (его накладывают выше раны – по направлению к сердцу), помещая под него записку с указанием точного времени наложения (максимальный срок, в течение которого жгут можно не снимать, в теплое время года 1,5-2 часа, в холодное - 1 час).


Меры предосторожности при мытье посуды. Начинать надо с мытья посуды горячей или мыльной водой и, лишь в случаях, если загрязнение не отмывается, можно использовать более агрессивные жидкости, в частности, хромовую смесь (смесь концентрированной серной кислоты и дихромата калия). При этом надо помнить, что с органическими жидкостями хромовая смесь иногда реагирует со взрывом.


Помните! Нельзя работать с хромовой смесью без резиновых перчаток и защитных очков, так как безводная хромовая смесь по действию на кожу опаснее концентрированной серной кислоты.

Лабораторная работа №1

Техника лабораторных работ


В ходе данной работы необходимо освоить следующие операции: взвешивание на технохимических весах, определение концентрации раствора по плотности, фильтрование.

Опыт 1.Взвешивание


Принцип устройства технохимических весов. На металлическом коромысле весов (равноплечий рычаг) имеются три призмы: две на концах и одна посередине его. Средняя призма покоится на пластине, находящейся на центральной колонке весов и являющейся опорной. На боковых призмах лежат пластинки, к которым подвешиваются чашечки весов. Коромысло снабжено длинной стрелкой, которая показывает на шкале величину отклонения коромысла от горизонтального положения. (При горизонтальном положении коромысла стрелка  находится на нулевой отметке шкалы).


Когда на весах не работают, все движущиеся части их приподняты и ребра призм отделены от пластинок при помощи особого приспособления, называемого арретиром. При таком положении весов коромысло не может колебаться - это предохраняет призмы от излишнего истирания. Для взвешивания на технохимических весах применяются разновесы. Они лежат в ящике в определенном порядке, который необходимо строго поддерживать. “Ушки” миллиграммовых разновесок должны быть повернуты вправо.


Правила взвешивания. Перед взвешиванием необходимо убедиться, что весы исправны, т.е. проверить их нулевую точку. Для этого нужно повернуть ручку арретира по часовой стрелке и наблюдать за качанием стрелки. Если стрелка при качании вправо и влево отклоняется на одинаковое количество делений, или качание в обе стороны разняться не более чем на 1-1,5 делений, можно считать, что весы в порядке. После проверки нулевой точки арретир закрывают. Если при качании стрелка весов отклоняется от нуля не так, как указано выше, то взвешивание следует прекратить и заявить о неисправности весов преподавателю или лаборанту. 


Взвешиваемое вещество нельзя насыпать прямо на чашку весов. Необходимо помещать его на сухое стекло, в бюкс или стаканчик (их масса должна быть предварительно определена). При взвешивании жидкости надо следить, чтобы капли ее не попали на чашку весов. Взвешиваемое тело должно иметь температуру, одинаковую с температурой весов. На левую чашку весов помещается взвешиваемый предмет, на правую - разновески. Ящик с разновесками ставится на столик с правой стороны. Разновески берутся только пинцетом и в определенном порядке: начинают с большей разновески и  затем ставят следующую меньшего значения. Необходимо помнить, что груз кладут на чашки весов и снимают с них только при арретированных весах.


Взвешивание на технохимических весах можно считать законченным, когда разновеска в 0,01 г оказывается недостаточной, а в 0,02 г избыточной. По окончании взвешивания массу записывают в журнал и разновески в определенном порядке кладут в гнезда ящика. При этом снова проверяется сделанная запись. Ни в коем случае нельзя взвешивать на весах груз больший, чем указан в их паспорте.


С учетом изученных правил взвесить один из предложенных эталонов, и проверить значение его массы у преподавателя или лаборанта.


Растирание и отсеивание вещества. Кусочки мела (1-2 г растереть в фарфоровой чашке пестиком как можно тщательнее. Полученный порошок просеять на сите 0,08 мм. При просеивании постукивать шпателем сбоку по ситу, ни в коем случае не надавливать  на сетку. Затем взвесить отдельно каждую фракцию вещества (прошедшую  и не прошедшую  через сито). Рассчитать долю мелкой фракции в массовых процентах. Результат показать преподавателю.


Опыт 2. Определение концентрации раствора по плотности раствора.

Измерение плотности жидкости. Перед измерением плотности жидкости с помощью денсиметра (набора ареометров) следует предварительно ознакомиться с качественным составом этой жидкости и по справочнику определить  ее примерную плотность.


Затем налить жидкость в цилиндр на 50 или 100 мл до верхней его метки и осторожно опустить  в нее ареометр, подобранный ориентировочно по справочнику. После уравновешивания снять значение плотности по шкале ареометра. В случае зашкаливания брать соседний по набору ареометр. После использования ареометр нужно обязательно обмыть водой, осушить и поставить на место. 

Измерить плотность раствора, выданного лаборантом, по результату измерения определить его концентрацию (используя справочник) и правильность определения проверить у преподавателя.


Опыт 3. Фильтрование. Для отделения твердых веществ от жидкости применяется фильтрование. Для этого часто пользуются бумажным фильтром (гладким  или складчатым); фильтрующим веществом может также служить вата, асбестовое полотно, измельченный уголь, пористое стекло (в фильтрах Шотта) и ряд других материалов. Жидкость, отделяющаяся при фильтровании, называется фильтратом.


Гладкий фильтр готовят из кусочка фильтровальной бумаги, соответствующего размеру воронки, складывая его вчетверо. Внешние углы обрезают по дуге. Полученный конус вставляют в воронку и смачивают водой. Необходимо, чтобы фильтр плотно прилегал к стенкам воронки. Край фильтра  должен быть ниже края воронки не менее, чем на 0,5 см.


Воронку с фильтром следует помещать в кольцо штатива так, чтобы нижний конец ее соприкасался со стенкой сосуда, в который фильтруют. Жидкость переносится на фильтр по стеклянной палочке, которую держат в левой руке.


Отфильтровать выданную лаборантом мутную жидкость, используя гладкий и складчатый фильтры. О приемах изготовления складчатого фильтра узнать у преподавателя или лаборанта. Установку для фильтрования, процесс перенесения жидкости на фильтр, а также фильтрат показать преподавателю.


Фильтрование под вакуумом. Для более быстрого отделения осадка от жидкости, производят фильтрование под уменьшенным давлением. Фарфоровую воронку Бюхнера (или воронку со стеклянным фильтрующим дном) при помощи пробки вставляют в толстостенную колбу для отсасывания - колбу Бунзена. Разрежение создают с помощью водоструйного насоса или насоса Камовского, или же электрического вакуум-насоса. Чтобы жидкость не попала в насос, между колбой для отсасывания и насосом помещают ловушки (склянки Дрекселя).


На дно воронки Бюхнера кладут два бумажных фильтра: нижний должен быть такого же размера, как дно воронки, диаметр верхнего - больше первого на 1,5 см. Для того чтобы,  вырезать такой круг, нужно взять листок фильтровальной бумаги, наложить его на воронку и слегка надавить сверху ладонью. На бумаге получается отпечаток наружного диаметра воронки. Обрезав  по полученному контуру фильтровальную бумагу ножницами, получаем верхний фильтр (большой). Меньший фильтр помещают на дно воронки, смачивают небольшим количеством дистиллированной воды и плотно прижимают ко дну. Сверху кладут второй фильтр, края которого расправляют по стенке воронки. Прибор присоединяют к насосу, при этом необходимо, чтобы фильтры плотно “присосались” ко дну и стенке воронки.


При фильтровании в воронку Бюхнера по стеклянной палочке наливают раствор с осадком. Когда большая часть жидкости отфильтруется и осадок уплотнится, нужно следить за тем, чтобы в нем не образовывались трещины. В случае появления их нужно осторожно загладить стеклянной лопаточкой или широкой частью стеклянной пробки.


Для более полного отделения фильтрата осадок прижимают ко дну воронки стеклянной пробкой. Фильтрование можно считать законченным, если на конце воронки больше не появляются капли фильтрата. Прежде чем закрыть кран водоструйного насоса, необходимо “погасить” вакуум в колбе для отсасывания. Для этого открывают предохранительный зажим на отводной трубке или вынимают пробку с воронкой из колбы для отсасывания.


Чтобы снять осадок с воронки Бюхнера, ее переворачивают на лист фильтровальной бумаги, лежащий на столе. При осторожном постукивании по воронке осадок падает на бумагу.


Используя фильтрование под уменьшенным давлением, а также центрифугирование (правила работы с центрифугой приведены отдельно) разделить систему “осадок-раствор”, выданную лаборантом, и показать разделенные раствор и осадок преподавателю.


Опыт 4. Работа с мерной посудой.

Следует помнить, что при всех измерениях объемов жидкостей пипетку, бюретку, цилиндр, колбу нужно держать вертикально, а отсчеты вести по нижнему краю вогнутой поверхности мениска. Исключение составляют непрозрачные или сильно окрашенные жидкости, отсчет объема которых ведут по верхнему краю мениска. 

  Для того чтобы измерение объемов было правильным, мерная посуда должна быть идеально чистой. Критерием ее чистоты служит стекание жидкости по внутренним стенкам сосуда без появления капель на них. Чтобы добиться такой чистоты, посуду обрабатывают хромовой смесью, при этом в мерную колбу и бюретку хромовую смесь наливают из стаканчика, а пипетку заполняют ею с помощью резиновой груши. После сливания хромовой смеси обратно в фарфоровый стакан (не в раковину!) посуду тщательно промывают водопроводной водой от остатков смеси и несколько раз ополаскивают дистиллированной водой.

Доведение уровня жидкости в мерной колбе до метки и перемешивание. После растворения анализируемого вещества в мерной колбе в нее доливают дистиллированную воду так, чтобы уровень жидкости был на 0,5-1 см ниже уровня метки, затем добавляют воду по каплям (с помощью капельницы из стаканчика), доводя уровень жидкости до метки. Затем, закрыв колбу пробкой, тщательно перемешивают раствор, переворачивая колбу вверх дном так, чтобы пузырь воздуха проходил через весь раствор, а при возвращении колбы в исходное положение касался пробки (при этом пробку следует придерживать большим пальцем).

Отбор аликвотной части раствора в колбу для титрования. Стаканчик на 50 или 100 мл заполняют на ½ объема раствором из мерной колбы и берут в левую руку. В правую берут пипетку и, слегка упираясь в дно стаканчика, заполняют ее всасыванием выше метки. Быстро закрывают отверстие пипетки указательным пальцем правой руки. Указательным пальцем левой руки слегка прижимают носик пипетки к стенке стаканчика (обязательно вне жидкости, при этом стаканчик держат наклонно, а пипетку - вертикально), чтобы жидкость стекла из пипетки по стенке стаканчика, а не капала. Затем, слегка ослабляя указательный палец правой руки,  очень плавно, без толчков, спускают раствор до метки. При этом глаз должен находиться на уровне метки.

Слегка наклонив пипетку (тогда из нее не будет капать жидкость), переносят ее в колбу для титрования и спускают раствор, держа пипетку вертикально. После прекращения капания из пипетки, наклонив колбу, касаются носиком пипетки стенки колбы и выжидают, считая до 5 (жидкость из пипетки выдувать нельзя!).

II. Растворы

Классификация растворов 

Если частицы одного вещества равномерно распределены между частицами другого, то такая система называется дисперсной (от лат. dispergare – рассеивать, раздроблять). В зависимости от диаметра d частиц различают взвеси (d>10-5 см), коллоидные растворы (d = 10-5 – 10-7 см) и истинные растворы (в этом случае растворенными частицами являются молекулы или ионы вещества).
Истинный раствор – это равновесная однофазная система переменного состава. Раствор – система однофазная, т.к. каждый из компонентов распределён в массе другого в виде молекул, атомов или ионов; эта система равновесная, ибо она достигла при постоянных значениях температуры и давления минимума изобарного потенциала в результате всех взаимодействий частиц системы. Раствор состоит по крайней мере из двух компонентов, один из которых является растворителем, а остальные растворёнными веществами. Обычно растворителем считают тот компонент, агрегатное состояние которого не изменяется при образовании раствора. При одинаковых агрегатных состояниях компонентов растворителем служит вещество, содержание которого в растворе наибольшее.

Существует 7 типов истинных растворов: твёрдое вещество в жидкости (пример – растворы солей в воде); жидкость в жидкости (раствор спирта в воде); газ в жидкости (раствор кислорода в воде); твёрдое вещество в твёрдом (сплавы); жидкость в твёрдом (влажные соли); газ в твёрдом (водород в платине); газ в газе (воздух).

Остановимся на жидких растворах, в которых более удобно и эффективно, чем в газообразном или твёрдом состоянии веществ, можно осуществлять большинство химических процессов. Это объясняется тем, что растворитель влияет на ход химической реакции не только как среда, но и как активный химический реагент, а это влияние значительнее в конденсированной фазе из-за более сильного межчастичного взаимодействия. Кроме того, в жидких растворах равновесие достигается намного быстрее, чем при взаимодействии веществ в твёрдом состоянии и даже в газообразном состоянии за счёт снижения энергии активации реакции, так как растворитель часто выполняет роль катализатора (сольвато-кинетический эффект).

 Растворимость. Произведение растворимости.
Суть процесса растворения заключается в том, что происходит разрыв связ​ей между частицами (молекулами, ионами или атомами) каждого компонента и образование новых межкомпонентных связей. В случае веществ с ограниченной растворимостью осуществляется не только переход веществ в раствор, но и обратный процесс. С течением времени в системе наступает динамическое равновесие. Раствор, находящийся в равновесии с растворяемым веществом, является насыщенным, а концентрация насыщенного раствора по данному веществу называется растворимостью этого вещества. Очевидно, растворимость S зависит от соотношения прочности связей между частицами в исходных компонентах и в продуктах процесса растворения. На основании этого легко объяснить древнее правило “подобное растворяется в подобном”; вода потому малорастворима в бензоле (и наоборот), что прочность водородных связей между молекулами воды гораздо больше, чем между молекулами воды и бензола при их смешении. Если же связи в растворе и в исходных компонентах соизмеримы по прочности (подобны), как, например, в системе “бензол-гексан” или “вода-пероксид водорода”, то вещества, как правило, хорошо растворяются друг в друге.
Рассмотрим систему, состоящую из осадка малорастворимого электролита, находящегося в равновесии с его насыщенным раствором. Здесь равновесие характеризуется постоянной концентрацией раствора и носит динамический характер, заключающийся в том, что за один и тот же промежуток времени равное число молей ионов переходит из осадка в раствор и из раствора в осадок. Это гетерогенное равновесие записывается в виде
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(3)

здесь a – активность, т.е. исправленная концентрация, учитывающая взаимодействие частиц растворённого вещества в системе и связанная с истинной концентрацией через коэффициент активности (f): a = fC.
Таким образом, f показывает долю активных, т.е. свободных, частиц, не участвующих в данный момент времени в межчастичном взаимодействии. Очевидно, что чем концентрированнее раствор, тем меньше значение f, а в бесконечно разбавленных растворах f=1. Значение произведения растворимости (ПР) для малорастворимых в воде электролитов даны в справочнике, для некоторых соединений приведены в Приложении 5.

Для малорастворимых электролитов концентрация насыщенного раствора невелика. Это позволяет с достаточно высокой степенью точности в формуле ПР заменить активности ионов на их равновесные концентрации:
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Значение ПР данного вещества тесно связано с концентрацией его насыщенного раствора, т.е. с его растворимостью. Пусть растворимость электролита равна s моль/ л. Тогда концентрация ионов 
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Так как величина ПР является постоянной при данной температуре, то увеличение концентрации одного из ионов (например, введение в раствор хорошо растворимых электролитов с тем же ионом) снижает концентрацию другого иона. Очевидно, что при этом растворимость осадка уменьшится, если нет дополнительных факторов (как, например, комплексообразование). При добавлении электролита, не содержащего ионов, одноименных с осадком, увеличивается ионная сила раствора (см. далее), следовательно, уменьшается активность ионов над осадком, а так как их произведение должно быть постоянным, то дополнительно часть осадка перейдёт в раствор, т.е. растворимость увеличится. Это явление называется солевым эффектом.

Способы выражения состава раствора

Состав раствора выражают концентрацией, а также долями или отношением компонентов раствора. Когда речь идет об отношении массы, объема или количества вещества компонента, соответственно, к массе, объему или количеству вещества всего раствора, говорят о массовой ((), объемной (() или мольной доле компонента ((). Долю выражают обычно дробно или в процентах. В тех случаях, когда состав раствора выражен отношением массы, объема или количества вещества компонента к остальной части раствора в тех же единицах, говорят об отношении – массовом, объемном или молярном. Например, запись “H2SO4 (1:10)” означает, что объемное отношение серной кислоты к воде в растворе серной кислоты равно 1:10.

Концентрация (что по-латински значит “сосредоточение, сгущение”) выражается отношением числа молекул, массы или количества вещества компонента к объему всего раствора. Названия и другие характеристики такого способа выражения состава раствора приведены в табл. 3.
Таблица3. Способы выражения концентрации раствора
	Название
	Обозначение
	Расчетная 

формула
	Размерность

	Массовая доля
	(
	M(в-ва) / m(р-ра).100%
	%

	Молярная концентрация
	С
	n/V
	моль/л

	Нормальная концентрация
	Сf
	n/V
	моль/л

	Моляльная концентрация
	b
	n/1000г р-ля
	моль/кг


Например, запись С(НСl)=0.1 моль/л означает, что в литре раствора растворена одна десятая моля хлороводорода; или С(1/5 КМnO4)=1 моль указывает на то, что литр раствора содержит 1 моль эквивалентов перманганата калия при f =1/5; Возможна и другая запись молярной концентрации, например: 0.1 М НСl - децимолярный раствор; 2 М (1/5 КМnO4); 2 н. КМnO4 (f =1/5) - двунормальный раствор (если молярная концентрация выражена через моли эквивалентов, то при названии концентрации используют термин “нормальный”).
В химии приходится пользоваться также моляльностью (b), значение которой в отличие от указанных выше способов выражения концентрации не зависит от температуры. Эта величина измеряется отношением количества растворенного вещества к массе растворителя, ее размерность – моль/кг.

Общие свойства растворов

Коллигативными (общими) свойствами растворов называют такие, которые определяются не природой частиц, а их концентрацией. К ним относятся, например, давление пара над раствором и осмотическое давление.

По закону Рауля, давление пара над раствором нелетучего вещества в летучем растворителе (например, сахар в воде) прямо пропорционально молярной доле растворителя, а относительное понижение давления пара над раствором (p/p0 по сравнению с чистым растворителем p0 равно молярной доле растворенного вещества: (p/p0 = n/(n+n°). Как следствие, температура кипения tкип раствора выше, а температура кристаллизации tкр ниже, чем чистого растворителя, причем  (tкип = Kкип·b, (tкр = Kкр·b,  где b – моляльность раствора; Kкип и Kкр – соответствующие коэффициенты пропорциональности (для воды - 0.52 и 1.86). Их физический смысл - это изменение температур фазовых переходов для одномоляльного раствора по сравнению с чистым растворителем.
Напомним, что условием кипения жидкости является равенство давления пара над этой жидкостью внешнему давлению, а условие кристаллизации – равенство давлений пара над жидкой и над твердой фазами вещества.

Осмотическое давление ( численно равно тому давлению, которое оказывали бы частицы растворенного вещества, если бы в виде газа занимали объем раствора при той же температуре. Рассчитывается по формуле Вант-Гоффа: 

( = С · R · Т.




(4)
Осмос – это избирательная диффузия частиц (чаще частиц растворителя) через полупроницаемую перегородку, разделяющую две жидкости. Диффузией называется самопроизвольное выравнивание концентрации в результате теплового движения частиц. Таким образом, осмотическое давление можно определить как избыточное давление, которое нужно приложить к раствору, чтобы прекратить осмос молекул растворителя.

Для электролитов вследствие их диссоциации количество частиц больше, чем число молей растворенного вещества, и составляет С-С·( + к·С·(, где ( – степень диссоциации вещества (истинная – для слабых электролитов и кажущаяся – для сильных электролитов), а к – число молей ионов в одном моле вещества. Отношение i=1-(С-С·( + к·С·()/С = 1-( + к·( – называется изотоническим коэффициентом  и входит как поправочный коэффициент в приведенные выше формулы: (tкип = iKкип·b, (tкр = iKэб·b, ( = i·СRТ.
Растворы с одинаковым осмотическим давлением называются изотоническими.

Электролитическая диссоциация

Сильные и слабые электролиты. Степень и константа диссоциации     

Электролитическая диссоциация – это распад молекул растворенного вещества на ионы под действием молекул растворителя. Количественно способность распадаться на ионы характеризуется степенью диссоциации (. Она показывает, какая доля от общего количества растворённого вещества присутствует в растворе в виде ионов. В зависимости от значения ( различают сильные и слабые электролиты.
Слабыми электролитами называют вещества, в растворах которых наряду с ионами существуют и неионизированные молекулы ((<1). К ним относятся, например, соли Fe(CNS)3, CdCl2, HgCl2, Pb(CH3COO)2 (которые, по существу, являются комплексными соединениями), гидрат аммиака, все органические кислоты, а из неорганических – HCN, H2S, , H3PO4 и другие.
Если электролиты при растворении нацело диссоциируют на ионы ((=1), то они называются сильными. К ним относятся почти все растворимые соли, а также неорганические кислоты H2SO4, HCl, HNO3 и др. и растворимые основания (щелочи). Отметим, что степень диссоциации сильных электролитов, определенная по электропроводности их достаточно концентрированных растворов, меньше единицы, хотя отсутствие молекул в растворах сильных электролитов доказано спектральным методом (полосы поглощения в спектре, характерные для молекул, не получены даже для очень концентрированных растворов сильных электролитов). Кажущееся противоречие объясняется наличием в таких растворах ассоциатов (ионных пар, ассоциатов, тройников и т.д.), в которых связь между ионами осуществляется хотя бы через одну молекулу растворителя, например, Н+–H2O–Сl-. Коротко их записывают Н+Сl-, в отличие от молекул HCl.
Деление электролитов на сильные и слабые относительно и зависит от вида растворителя; так, электролиты, являющиеся сильными в воде (например, хлорид натрия), могут оказаться слабыми в других растворителях (например, в ацетоне). Кроме того, в бесконечно разбавленных растворах все электролиты диссоциируют нацело, т.е. степень диссоциации электролита зависит от концентрации.

Более общей величиной, характеризующей процесс диссоциации, которая не зависит от концентрации раствора, служит константа диссоциации (ионизации). Для уксусной кислоты, например, имеем:
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(5)

где 
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 –активности соответствующих частиц(см. следующий раздел).
В случае электролитов, молекулы которых содержат более двух ионов, с помощью константы можно характеризовать каждую ступень диссоциации. Например, для диссоциации ортофосфорной кислоты по второй ступени имеем:
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Константу диссоциации можно использовать  для характеристики и сильных электролитов, в этом случае она называется кажущейся. Например, для HCl: 
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 константа диссоциации запишется так: 
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где 
[image: image42.wmf]-

+

Cl

H

a

– активность ионных ассоциатов 
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 в растворе.

Активность ионов, ионная сила

В случае сильных электролитов, которые диссоциируют нацело, концентрация ионов в растворе сравнительно большая. Между противоположно заряженными частицами действуют электростатические силы притяжения. В результате каждый ион окружается “ионной атмосферой”, состоящей из ионов противоположного заряда. Например, в растворе хлорида натрия вокруг ионов Na+ создается атмосфера из хлорид-ионов Сl- , а вокруг хлорид-ионов – из ионов Na+. Если в растворе присутствуют другие ионы, то они тоже участвуют в создании “ионной атмосферы”. Это уменьшает подвижность ионов.

Межионные силы влияют на все свойства электролита. Они понижают активность ионов и последние в реакциях проявляют себя так, будто их концентрация меньше действительной концентрации, определяемой аналитически. Для учета этого влияния введен термин “активность”.

Активностью иона (или молекулы) называется их концентрация, соответственно которой они действуют в химических реакциях. Например,  активность ионов Na+ и Сl- в 1 М растворе NaСl равна 0,68 моль/л; это означает, что ионы действуют так, будто их концентрация  равна не 1 моль/л, а 0,68 моль/л. Активность обозначается буквой a и имеет ту же размерность, что и концентрация.

Отношение активности (а) к концентрации (С) называется коэффициентом активности (f).

a/С=f или a= f.C


                                                            (8)

Если f< 1, то действие ионов стеснены и a>C. Если же f=1, то движение ионов не стеснены и a=C. Это имеет место в растворах слабых электролитов и сильно разбавленных растворах сильных электролитов (порядка 1.10-4 М). Коэффициент активности иона определяется ионной силой раствора, которая рассчитывается по формуле:

( = 1/2( С1Z12 + C2Z22+….+CnZn2),                                                        (9)

где С1, C2 ……Cn – концентрации ионов; Z1, Z2……Zn – их заряды. Например, для раствора, содержащего в 1 л 0,01 моль BaCl2 и 0,1 моль NaNO3 ионная сила раствора равна:

( = 1/2( СBa2+. 22 + 2CCl-12+CNa+. 12 + CNO3-. 12  )= 1/2(0,01. 22+ 2. 0,01.12+ 0,1. 12+0,1. 12) = 0,13
Ионная сила раствора характеризует интенсивность электрического поля ионов в растворе. С увеличением ионной силы коэффициент активности уменьшается. Рассчитать коэффициент активности, зная ионную силу, можно по формуле Дебая-Хюккеля:

lgf=-0,5 z2 (
(для сильно разбавленных растворов), но на практике обычно применяют средние значения коэффициентов активности, которые уже рассчитаны и приведены в таблице  (см. Приложение 2).

 Определение ионной силы раствора необходимо для ряда биологических исследований. Например, если изучается действие каких-либо растворов на организм, эти растворы следует готовить так, чтобы они были одинаковой ионной силы. Такие сильные электролиты, как  NaCl, KCl, CaCl2 и др., содержатся в крови и лимфах органов и тканей животных. Ионная сила крови животных примерно равна 0,15.

Ионное произведение воды. Водородный показатель. Индикаторы 

Полярные молекулы воды обеспечивают диссоциацию на ионы не только других веществ в водных растворах, но и собственных молекул за счёт образования очень прочных гидратов иона водорода – иона гидроксония по реакции
H2O + H2O ( H3O+ + OH-.

Чаще ионизацию воды изображают упрощенно:
H2O ( H+ + OH-.

Константа этого процесса, т.e. константа ионизации воды 
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Таким образом, 
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. Здесь Kb – ионное произведение воды. Отрицательный десятичный логарифм ионного произведения
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(10)
Отрицательный логарифм активности ионов водорода называется водородным показателем и обозначается рН, а отрицательный логарифм концентрации ионов гидроксила – рOH, таким образом, рН + рOH = 14.
Это равенство остается справедливым и при растворении в воде
электролитов, поэтому для характеристики их кислотно-основных
свойств достаточно знать активность лишь одного из ионов: H+ или OH-, так как сопряженная с каждым из них величина легко определяется из соотношения (10).

Для чистой воды (и для нейтрального раствора) рН = рОН = 7, для кислого раствора рН < 7, а рОН > 7, для щелочного раствора – наоборот. Например, рассчитаем рН и рОН 0.1 М раствора сильного электролита HCl:
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Величина рН является важной характеристикой водных pacтворов, так как, изменяя её, можно добиться растворения одних веществ или осаждения других (например, гидроксиды осаждаются при достаточно высоких значениях рН и растворяются при доста​точно низких).
Существуют различные методы определения водородного по​казателя раствора. Простейший из них - с помощью веществ, ко​торые изменяют свою окраску в зависимости от значения рН и называются поэтому кислотно-основными индикаторами. Это, как правило, органические слабые кислоты (реже основания), моле​кулы и ионы которых обеспечивают различную окраску раствора, например, для фенолфталеина:
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При добавлении щелочи к раствору, содержащему фенолфталеин приведенное равновесие смещается вправо и при достаточной кон​центрации гидроксильных ионов раствор принимает малиновую окраску. Каждый индикатор имеет свой интервал рН, в котором про​исходит изменение его цвета. 
Часто на практике пользуются индикаторной бумагой. Она пропитана различными индикаторами, имеющими интервал перехода окраски при различных значениях рН, подобранных таким образом, чтобы окраска бумаги заметно изменялась при изменении рН на единицу. При не очень точных измерениях пользование индика​торной бумагой очень удобно.

Наиболее точно рН растворов определяются потенциометрически, с помощью специального прибора – рН-метра.
Буферные растворы

В химической практике часто возникает необходимость иметь раствор с устойчивой величиной рН, заметно не изменяющейся при добавлении небольших количеств сильной кислоты или сильного основания. Растворы с такой способностью называются буферными. Как правило, они представляют собой раствор смеси слабой кислоты с её солью (например, ацетатный буфер –СН3СООН+СН3СООNа) или слабого основания с его солью (например, аммиачный буфер NH3·H2O+NН4Сl). Для ацетатной буферной смеси процессом, определяющим рН, служит диссоциация уксусной кислоты:
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Из формулы константы диссоциации (5) получим 
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(11)

Процесс диссоциации уксусной кислоты в присутствии сильного электролита, содержащего ацетат-ионы (каковым является ацетат натрия), будет сильно подавлен (принцип Ле-Шателье). Поэтому можно принять, что 
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Буферное действие данной смеси заключается в том, что при добавлении сильной кислоты ионы водорода связываются ацетат-ионами буферной смеси в молекулы уксусной кислоты, а при добавлении щелочи идёт ее нейтрализация уксусной кислотой. И в том и в другом случае изменяется лишь соотношение уксусной кислоты и ацетат-ионы. Но, как видно из формулы (12), даже при изменении соотношения кислоты и соли в 10 раз рН раствора изменяется всего лишь на единицу.
Количество молей сильной кислоты или щелочи, добавление которых к 1 л буферной смеси изменяет значение рН на единицу, называется буферной ёмкостью данной смеси. Очевидно, буферная ёмкость тем больше, чем выше концентрация буферной смеси.
Рассуждая аналогично, получим, что рН аммиачной буферной смеси рассчитывается по формуле
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(13)

и тоже мало изменяется при добавлении кислоты или щелочи.
Из формул (12) и (13) следует, что разбавление буферного раствора, поскольку оно вызывает уменьшение концентраций обоих компонентов смеси, почти не изменяет величину рН раствора.
Гидролиз

Классификация солей по отношению к гидролизу

В системе “соль-вода” кроме процессов растворения, электролитической диссоциации, сопровождающихся гидратацией ионов соли, возможны и химические реакции, называемые гидролизом. Гидролиз – это обменное взаимодействие ионов соли с молекулами воды, в результате которого, как правило, происходит изменение рН раствора.
По отношению к гидролизу соли можно разделить на четыре типа.
1. Соли, образованные катионом сильного основания и анионом сильной кислоты (КСl, Bа(NO3)2 и т.д.). Эти соли заметному гидролизу не подвергаются, так как практически не происходит химического взаимодействия их ионов с молекулами воды.
2. Соли, образованные катионом слабого основания и анионом сильной кислоты (NH4NO3, CuCl2 и т.д.). Они подвергаются т.н. гидролизу по катиону, при котором среда становится кислой, так как в результате гидролиза образуется сильная кислота и слабое основание (если катион однозаряден) или кислота и основная соль (если катион многозаряден). Ионные уравнения гидролиза по катиону имеют вид
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(надо помнить, что ион Н+ в растворе существует в виде иона гидроксония H3O+).
Если   n = 1, то 
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Отметим, что гидролиз солей аммония идёт по катиону за счёт образования гидрата аммиака:
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Реакция гидролиза многозарядных ионов слабого основания и сильной кислоты многоступенчата:
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Однако практически реализуется лишь 1 ступень гидролиза. Это обусловлено тем, что с увеличением номера ступени снижается заряд гидролизуемого иона, кроме того, при гидролизе по 1 ступени в растворе накапливаются ионы водорода, которые значительно смещают равновесия последующих ступеней гидролиза влево.
3. Соли, образованные катионом сильного основания и анионом слабой кислоты (например, Na2SO3 и т.д.), подвергаются гидролизу по аниону, давая сильное основание и слабую кислоту (если анион однозаряден) или сильное основание и кислую соль (если анион многозаряден), поэтому среда становится щелочной.
Ионное уравнение гидролиза по аниону записывается таким образом: 

An- + H2O ( HA(n-1)- + OH-.
При n=1, A- + H2O ( HA + OH-.
В случае многозарядных анионов, например, для соли Na3PO4 имеем следующие уравнения гидролиза:
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– 3 ступень.

Причём, как и при гидролизе по катиону, в значительной степени протекает лишь 1 ступень гидролиза.
4. Соли, образованные катионом слабого основания и анионом слабой кислоты (CH3COONH4, (NH4)2СО3 и т.д.), гидролизуются как по катиону, так и по аниону, причем среда зависит от соотношения значений констант диссоциации полученных кислоты и основания. Кроме того, в случае солей 4-го типа и ионы H+, образующиеся при гидролизе по катиону, и ионы ОН-, образующиеся при гидролизе по аниону, связываются в слабо диссоциирующие продукты. Поэтому гидролиз идёт в значительно большей степени, чем в случае солей 2-го и 3-го типа.
Следует отметить, что если продукты гидролиза выводятся из сферы реакции (в виде осадка или газа), то гидролиз протекает до конца. В этом случае все ступени гидролиза идут практически в одинаковой степени и поэтому записываются суммарным уравнением. Например, соль Al2S3 не существует в водных растворах, так как подвергается необратимому гидролизу:
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В то же время сульфид висмута Bi2S3 гидролизу не подвергается, так как величина ПР сульфида висмута (в отличие от Al2S3) значительно меньше, чем ПР гидроксида висмута (III).
Иногда гидролиз идёт практически необратимо до промежуточного продукта гидролиза, если этот продукт достаточно малорастворим. Например, при гидролизе хлорида сурьмы (III) или висмута (III) протекают следующие реакции:
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т.е. на 2 ступени гидролиза образуется осадок и 3-я ступень практически не идёт.

Степень и константа гидролиза 

Количественно каждую ступень гидролиза характеризуют степенью гидролиза ((г) и константой гидролиза Кг. Величина (г показывает долю частиц данного сорта, которые подверглись гидролизу на данной ступени, и зависит от концентрации гидролизующегося вещества. Константа гидролиза является, по существу, константой равновесия, характеризующей процесс гидролиза. Константа равновесия, например, первой ступени гидролиза соли, образованной многозарядным катионом слабого основания и анионом сильной кислоты 

Mn- + H2O ( MOH(n-1)+ + H+,

запишется следующим образом:
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Считая 
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Покажем, что величина константы гидролиза в данном случае определяется ионным произведением воды и константой, диссоциации Кд гидроксида:
MOH(n-1)+ ( Mn- + OH-.

Для этого запишем:
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однако 
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где 
[image: image76.wmf]д
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 – константа диссоциации слабого электролита, который образуется в процессе гидролиза.

Например, в случае водного раствора хлорида алюминия для первой ступени гидролиза
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Аналогичную формулу для расчёта 
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Например, для случая гидролиза ацетата натрия
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Между (г и 
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 существует математическая связь. Выведем её для двух случаев:

А. Гидролиз соли идёт только по катиону (NH4Cl) или только по аниону (СН3СОONa).
Для простоты рассуждения вместо активностей веществ будем пользоваться их концентрациями. Концентрации продуктов реакции гидролиза равны между собой и равны С(г, а концентрация ионов соли, не подвергшихся гидролизу, равна С - С(г = С (1 - (г).
Подставим в формулу 
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В рассматриваемом случае величина 
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Б. Гидролиз соли идёт и по катиону, и по аниону (CH3COONH4).
Рассуждая аналогично предыдущему, получим 
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Из формулы (21) видно, что степень гидролиза в данном случае не зависит от концентрации раствора.
Влияние температуры на равновесие гидролиза

Так как гидролиз является эндотермическим процессом, то повышение температуры в соответствии с принципом Ле-Шателье усиливает гидролиз. Этот же вывод получим, подставляя в формулы (20) и (21) вместо 
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(22) 

С повышением температуры величина константы диссоциации меняется мало, а ионное произведение воды значительно возрастает (1·10-14 при 22 °С и 7.4·10-14 при 100 °С). Поэтому реакция гидролиза соли достигает равновесия при большей концентрации ионов Н+ (или ОН-) в растворе, а это возможно, если большая доля ионов соли подвергается гидролизу. Например, для реакции гидролиза хлорида хрома  (III) при 20 °С степень гидролиза не превышает 5 %, а при 80 ºС – более 30 %.

Итак, изменяя условия, можно в широких пределах регулировать степень гидролиза солей.

Примеры решения задач по теме “Растворы”

а) Способы выражения состава растворов.

Задача 1. Сколько граммов растворенного вещества содержит 1 л 0,3 М и 0,3 н растворов AlCl3.


Решение. Исходя из формулы C=n/V находим количество вещества  AlCl3 в 0,3 М растворе: n= C.V=0,3.1=0,3 моль; далее массу вещества определяем по формуле  m=n.M= 0,3.133,5=44,5 г. Аналогично по формуле Cf=nf/V находим количество вещества эквивалентов в 0,3 н растворе: nf= Cf.V=0,3.1=0,3 моль. Массу вещества рассчитываем по формуле m=nf.Mf = nf..f .M = 0,3..1/3 .133,5=13,35 г.


Задача 2. Сколько литров 0,1 н  раствора H2SO4 можно приготовить из 70 мл 50% раствора H2SO4 ((=1,40 г/мл)?


Решение. Найдем массу исходного раствора mр-ра=(.V= 70.1,40=98 г. Найдем массу вещества в нем: mв-ва= mр-ра.(/ 100 = 49 г. Определим количество вещества эквивалентов H2SO4 : nf= m/ Mf= 49/98.0,5=1 моль.

Из формулы Cf=nf/V определим объем : V= nf/Cf=1/0,1=10 л.


Задача 3. Вычислить нормальность 60%-го раствора уксусной кислоты ((=1,068 г/мл).


Решение. Возьмем 100 г кислоты. Тогда масса вещества будет равна: mCH3COOH = 100.0,6 = 60 г. Определим количество вещества эквивалентов кислоты: nf= m/Mf= m/f.M=60/ 1.60 =1 моль. Объем раствора: 

V= mр-ра /(=100/1,068=93,6 мл=0,094 л. Откуда нормальность раствора равна: Cf=nf/V= 1/0,094 = 10,6 н.


Задача 4. Вычислить массовую долю серной кислоты в ее 10 н растворе ((=1,29 г/мл).


Решение. Возьмем 1 л раствора. Тогда в соответствии с формулой Cf=nf/V, nf= Cf.V=10 моль. Масса вещества H2SO4 равна mв-ва= nf.Mf = nf..f.M= 10.1/2.98=490 г. Масса раствора mр-ра==(.V= 1000.1,29=1290 г. Откуда массовая доля вещества равна: (= mв-ва/ mр-ра.100%= 490/ 1290.100%=38,1%.


Задача 5. Смешаны 3 л 0,1 М раствора H3РO4 с 2 л 9%-го раствора той же кислоты ((=1,05 г/мл). Вычислить нормальность полученного раствора.


Решение. Определим количество вещества H3РO4 в первом растворе: n==С.V=3.0,1=0,3 моль, т.е. масса вещества в первом растворе: mв-ва= n.M =  0,3.98 = 29,4 г. Определим массу второго раствора : mр-ра==(.V= 2000.1,05=2100 г. Масса вещества во втором растворе равна: mв-ва= mр-ра.(/ 100 = 2100.9/ 100 = 189 г. Масса вещества в смешанном растворе равна mв-ва= 29,4+189=218,4 г. Число молей эквивалентов вещества в смешанном растворе равно: nf= mв-ва/ Mf = = mв-ва/ M.f= 218,4/ 1/3.98= 6,6 моль. Объем конечного раствора равен V= 3+2=5 л. Откуда Cf=nf/V= 6,6/5 = 1,34 моль/л.

б) Растворимость.

 
Задача 1. Рассчитать величину произведения растворимости соли MgNH4PO4, если ее растворимость равна 8,6.10-3 грамм в литре раствора.


Решение. Запишем гетерогенное равновесие

MgNH4PO4  =  Mg2+ +  NH4+ + PO43- 

Выражение для произведения растворимости соли MgNH4PO4 ПР = [Mg2+] [ NH4+] [ NH4+]. Пусть растворимость равна S, тогда в соответствии с уравнением [Mg2+]=[ NH4+]=[ NH4+]==S и ПР=S.S.S=S3.

Рассчитаем молярную концентрацию насыщенного раствора С MgNH4PO4= n/V; V= 1 л, n=m/M=8,6.10-3/137=6.10-5моль; С MgNH4PO4=6.10-5моль/л, откуда ПР=(6.10-5)3= 2,2.10-13.


Задача 2. Рассчитать растворимость Ag2S в воде. ПР (Ag2S) = 6,3.10-50.


Решение. Запишем гетерогенное равновесие

 Ag2S =  2 Ag+ + S2-

ПР=[ Ag+]2[ S2-]

Пусть растворимость Ag2S=S, тогда в соответствии с уравнением [ Ag+]=2S,  [ S2-]=S и ПР==(2S)2.S=4S3, откуда S=3(ПР/4=2,6.10-17 моль/л.

Задача 3. Рассчитать растворимость Ag2S в 0,01 М растворе Na2S.

Решение. В отличие от предыдущей задачи здесь [ S2-]=S+0,01 ( 0,01 моль получено при диссоциации Na2S по реакции Na2S=2 Na+ + S2-), тогда ПР=(2S)2.(S+0,01)=(2S)2.0,01=0,04S2(, S=(ПР/0,04=1,26.10-24 моль/л. Если сравнить растворимость Ag2S в 0,01 М растворе Na2S с растворимостью в воде(предыдущая задача), видно, что растворимость уменьшилась в 2.107раз. Что еще раз убеждает в очень большом влиянии одноименного иона.

Задача 4. Рассчитать растворимость в Ag2S в 0,1 М растворе NaCl.

Решение. Поскольку велика концентрация посторонних ионов, выражение для произведения растворимости следует записывать через активности: ПР=  a Ag+ 2 . a S2- . С учетом того, что

 a Ag+ = f Ag+ [ Ag+], 

aS2-= f S2- [ S2-], где f Ag+ и f S2- -  коэффициенты активности , то

ПР= (f Ag+2S)2(f S2-.S)= f Ag+2f S2-4S3
Коэффициенты активности найдем, исходя из ионной силы раствора, которую рассчитываем с учетом того, что  в данном растворе NaCl распадается на ионы: NaCl( Na++Cl-((
(=1/2(cizi2= ½( 0,1.12+0,1.12)=0,1. По таблице (см. приложение 2) находим:

f Ag+=0,76; f S2-=0,3

Откуда S==3(ПР/0,762.0,33.4 =4,35.10-17моль/л. Видно, что по сравнению с водой (задача 3) растворимость увеличивается (солевой эффект), но не намного.

Задача 5.Произойдет ли образование осадка CaCrO4( ПР = 7,1.10-4) при сливании равных объемов 0,1 М CaCl2 и  0,1 М K2CrO4 ( изменением ионной силы раствора можно пренебречь).

Решение. При сливании равных объемов растворы солей взаимно разбавляются в 2 раза и, следовательно, после сливания

 [CaCl2]=[ K2CrO4]=0,05 моль/л. 
Осадок образуется, если произведение концентраций ионов малорастворимой соли превысит произведение растворимости. Рассчитаем произведение концентраций ионов соли CaCrO4 :

[Ca2+]=[CaCl2]= 0,05 моль/л.

[CrO42-]=[ K2CrO4]= 0,05 моль/л.
ПК=0,05.0,05=2,5.10-3
ПР CaCrO4 = 7,1.10-4, т.е. ПК(ПР, значит осадок CaCrO4 выпадет.

В) электролитическая диссоциация.

Задача 1. Константа диссоциации муравьиной кислоты HCOOH, диссоциирующей по уравнению HCOOH(H++HCOO- составляет 2,1.10-4. Вычислить степень диссоциации и концентрацию ионов водорода для 0,3 М раствора этой кислоты.

Решение. Напишем выражение для константы диссоциации в общем виде: 
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Как видно из уравнения диссоциации муравьиной кислоты [H+]=[HCOO-], поэтому числитель можно заменить выражением [H+]2 ; знаменатель представляет собой концентрацию недиссоциированной части кислоты, которую, если пренебречь диссоциированной частью, принимают равной общей концентрации кислоты. В этом случае : К=[H+]2/С, отсюда 

[H+]=(КС=(2,1.10-4 .0,3=7,9.10-3моль/л; 

(=[H+]/С=2,64.10-2

Задача 2. Во сколько раз увеличится концентрация ионов водорода, если величина рН раствора уменьшилась от 7 до 4?

Решение. рН=-lg[H+], т.е. поскольку рН1=7, значит [H+]1=10-7,[H+]2=10-4. n=[H+]2/[H+]1= 10-4/10-7=1000 раз.

Задача 3. Во сколько раз концентрация ионов водорода больше концентрации ионов гидроксила в 0,1 М HCl?

Решение. Соляная кислота- сильный электролит, т.е. она полностью распадается по схеме HCl( H++Cl-,  если концентрация HCl равна 0,1моль/л значит и [H+] равна 0,1 моль/л. исходя из значений ионного произведения воды Кв=[H+][OH-]=1.10-14, [OH-]=Кв/[H+]=1.10-14/1.10-1=1.10-13  моль/л.

 n = [H+]/[OH-]=1.10-1/1.10-13  =1.1012 раз.

Задача 4. Смешали равные объемы растворов с рН=1 и рН=3.Какова  рН   смеси?

Решение. рН1=1, т.е. [H+]1=10-1, . рН2=3, т.е. [H+]2=10-3. При сливании равных объемов концентрации ионов водорода уменьшаются в 2 раза, т.е. после смешивания [H+]1=0,05, [H+]2=0,0005. Концентрация ионов водорода в конечном растворе [H+]3= [H+]1+[H+]2= 0,05+0,0005=0,0505; 
рН=-lg5,05.10-2=1,3

Задача 5. В каком растворе и во сколько раз содержится больше ионов водорода в 1 л  0,1 М CH3COOH или в 2 л 0,1 М HCN? 

 Решение. Рассчитаем  концентрацию H+ в растворе каждой из кислот:

А) CH3COOH(H++CH3COO-
K=[H+][CH3COO-]/[ CH3COOH] =[H+]2/0,1=1,86.10-5
[H+]= (1,86.10-5 . 10-1=1,2.10-3моль/л

б) HCN(H++CN-
K=[H+][ CN-]/[ HCN] =[H+]2/0,1=7,2.10-10(
[H+]= (7,2.10-10 . 10-1=8,6.10-6моль/л

в 2 л HCN  n=2. 8,6.10-6= 1,7.10-5моль/л

Т.е. в растворе CH3COOH концентрация ионов водорода больше, чем в растворе HCN.

Г) Гидролиз

Задача 1. Какая из солей NH4Cl или (NH4)2SO3 гидролизуется сильнее?

Решение. NH4Cl – соль, образованная сильной кислотой и слабым основанием. Ее гидролиз идет по уравнению:

NH4Cl+H2O(NH4OH+HCl

NH4+ +Cl- +H2O( NH4OH+H++Cl-
NH4+ + H2O( NH4OH+H+
(NH4)2SO3 –соль, образованная слабой кислотой и слабым основанием, гидролизуется нацело по уравнению:


(NH4)2SO3+2H2O( 2NH4OH+H2SO3(H2O+SO2()

2NH4+ + SO32-+2H2O( 2NH4OH+H2SO3(H2O+SO2()

Тот факт, что (NH4)2SO3 гидролизуется сильнее, можно показать и рассчитав соответствующие константы гидролиза:

Кг(NH4Cl)=Кв/К(NH4OH)= 1.10-14/1,79.10-5=5.10-10
Кг((NH4)2SO3)= Кв/К(NH4OH).Кг(H2SO3)(( =1.10-14/1,79.10-5.6,3.10-8
=1.10-14/11,13.10-13=1.10-2
Кг((NH4)2SO3)(( Кг(NH4Cl), т.е. (NH4)2SO3 гидролизуется сильнее.

Задача 2. Одинакова ли степень гидролиза цианида калия при концентрациях 1,0 и 0,001 моль/л? Сделать расчеты.

Решение. По упрощенной формуле 
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 рассчитаем константу гидролиза цианида калия: Кг= Кв/К(HCN)= 1.10-14/6,2.10-10=1,6.10-15. Рассчитываем степень гидролиза для одномолярного раствора: 
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Для раствора с концентрацией соли 0,001 моль/л:
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Видно, что степень гидролиза в разбавленном растворе гораздо выше, чем в концентрированном.

Задача 3. Какова степень гидролиза ацетата натрия  в 0,1 М растворе? Какова рН этого раствора?

Решение. Уравнение гидролиза:
 CH3COONa+H2O(NaOH+CH3COOH

CH3COO-+Na++ H2O( CH3COOH+ Na++OH-

CH3COO-+ H2O( CH3COOH+ OH-

Как видно из уравнения реакции, концентрация образовавшейся уксусной кислоты равна концентрации ионов OH- и каждая из них равна концентрации соли, которая подверглась гидролизу:

Кг=Кв/К(CH3COOH)= 1.10-14/1,8.10-5=5,5.10-10
K=[OH-][ CH3COOH]/[ CH3COO-] =[OH-]2/0,1

(концентрацию ацетат-иона принимаем равной исходной концентрации соли, т.е. 0,1 моль/л). Откуда [OH-]=( Кг.0,1=(5,5.10-10 . 0,1=7,4.10-6моль/л. Степень гидролиза составляет (г=[OH-]/C=7,4.10-6/0,1=7,4.10-5
рОН=-lg[OH-]=-lg7,4.10-5=5,1

Исходя из того, что рН+рОН=14 рассчитаем рН: рН=14-5,1=8,9.
Лабораторная работа №2

Способы выражения состава раствора

В ходе данной работы студентам предлагается приготовить раствор кислоты заданной преподавателем концентрации из имеющегося в лаборатории концентрированного раствора. Работа выполняется индивидуально.

Пример необходимых предварительных расчетов:

Задание: приготовить 100 мл раствора HCl концентрации 1% из кислоты с концентрацией 37 % (ρ = 1,185 г/мл).

а) найдем массу раствора: mр-ра = Vρ = 100 мл*1,005 = 100,5 (плотность    1 %-го раствора находим по справочнику).

б) находим массу НCl в 100,5 г раствора:

в 100 г р-ра – 1 г

в 100,5 г – х г                             х = 1,1 г.

в) находим массу исходной HCl, в которой содержится 1,1 г HCl:

100 г р-ра – 37 г HCl
в 100,5 г – 1,1 г                           х ( 3 г.

г) определяем объем исходной кислоты:

V = 
[image: image101.wmf]r

-

ра

р

m

= 
[image: image102.wmf]185

,

1

3

= 2,5  мл.

Методика проведения эксперимента

В мерную колбу на 100 мл наливаем дистиллированной воды (примерно наполовину объема колбы), затем мерной пипеткой с делениями переносим точный рассчитанный объем исходной кислоты, охлаждаем раствор до комнатной температуры и доводим до метки дистиллированной водой. Раствор перемешиваем. Для определения точной концентрации приготовленного раствора часть его переносим в стакан или мерный цилиндр и определяем плотность денсиметрически (см. лабораторную работу №1). По справочнику определяем концентрацию приготовленного раствора.

Рассчитываем ошибку эксперимента:

А = |W%теор - W%эксп|,    (абсолютная ошибка)                                                                              

A%=A/W%теор*100%.     ( относительнаяошибка)                                                                                                                                                          
Все предварительные расчеты и результаты эксперимента представить в отчете. Рассчитать молярную и нормальную концентрацию приготовленного раствора.

Лабораторная работа №3

Растворимость. Электролитическая диссоциация. Гидролиз.

Опыт 1. Определение теплового эффекта растворения. Влияние температуры на растворимость соли

В четырех пробирках отвесить на технохимических весах по 2 г алюмокалиевых квасцов, хлорида натрия, хлорида аммония и гидроксида натрия. Добавить по 3 мл воды и тщательно перемешать. Происходит ли при этом полное растворение веществ? Измерить температуру растворов и сравнить ее с температурой дистиллированной воды. Какой вывод можно сделать о знаке теплового эффекта растворения каждого из веществ?

Растворы нагреть почти до кипения. Что наблюдается? Как влияет повышение температуры на растворимость данных веществ?

Опыт 2. Влияние природы растворителя

Приготовить насыщенный раствор сульфата кальция, добавляя соль в воду до тех пор, пока она не перестанет растворяться. Слить раствор с нерастворившейся соли в другую пробирку и добавить в нее равный объем этилового спирта. Объяснить наблюдение, учитывая разность в значениях диэлектрической постоянной для воды и этилового спирта.

Опыт 3. Сравнение растворимости малорастворимых солей

В пробирку с раствором нитрата свинца (II) добавить раствор сульфата натрия. Отметьте цвет образовавшегося осадка и отцентрифугируйте его. Промойте осадок дистиллированной водой и вновь отцентрифугируйте. К чистому осадку добавьте раствор сульфида натрия и хорошо перемешайте стеклянной палочкой. Изменился ли цвет осадка? Какой из исследованных анионов более полно осаждает ионы свинца? Пользуясь значениями произведений растворимости, взятыми из справочника, объясните переход одного осадка в другой.

Опыт 4. Сравнение химической активности кислот одинаковой нормальности.

В три пробирки внесите по одному, примерно одинаковому кусочку карбоната меди (II). Туда же добавьте по 1 мл 0,1 н растворов HCl, H2SO4  и CH3COOH. Сравните скорость выделения газообразного продукта и окрашивания раствора в разных пробирках. В какой пробирке процесс идет более энергично? Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций и сделайте вывод об относительной силе исследованных кислот.

Опыт 5. Смещение равновесия диссоциации слабого электролита

А. Уксусная кислота.

В две пробирки внесите по 5 капель 0,1 н уксусной кислоты и по одной капле метилового оранжевого. Отметьте цвет раствора. Одну пробирку оставьте в качестве контрольной, а в другую добавьте 3-4 микрошпателя ацетата натрия и перемешайте раствор стеклянной палочкой. Сравните окраску раствора в этой пробирке с контрольной пробиркой.

Б. Гидроксид аммония

По методике, аналогичной А, используя в качестве индикатора фенолфталеин, сравните окраску раствора аммиака и раствора его при добавлении хлорида аммония.

Приведите уравнения диссоциации уксусной кислоты и гидрата аммиака, а также выражения констант их устойчивости. Сделайте вывод о смещении диссоциации слабого электролита при добавлении одноименного иона. Как меняется при этом степень диссоциации электролита?

Опыт 6. Определение константы диссоциации слабого электролита

Определить потенциометрическим методом рН 0,01 М раствора аммиака. Вычислить его константу диссоциации, используя следующие формулы:

pH = -lg [H+],  pH + pOH = 14                       

K
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 сравнить с табличным значением и определить абсолютную и относительную ошибки.  

Опыт 7. Влияние природы ионов соли на степень гидролиза

Определить с помощью универсальной индикаторной бумаги рН растворов одинаковой молярной концентрации солей: NaCl, AlCl3, CH3COONa, Na2CO3, Na2SO3, CH3COONH4, (NH4)2CO3. Расположить соли в ряд увеличения рН растворов. Написать уравнения реакций гидролиза для исследованных веществ в молекулярной и ионной формах и сделать вывод о влиянии природы ионов на степень гидролиза.

Опыт 8. Смещение равновесия гидролиза

К четырем каплям хлорида сурьмы (III) добавить 2 мл дистиллированной воды. Что наблюдается? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза исследуемой соли. В реакционную смесь добавить несколько капель соляной кислоты и отметить видимые изменения. В какую сторону сместилось равновесие гидролиза? Предложите способы вновь усилить гидролиз.

III. Окислительно-восстановительные процессы

Степень окисления
Степень окисления (ст. ок.) атома в химическом соединении – это условный заряд, который приписывается атому при условии, что вещество построено из ионов; при этом отрицательным считается заряд более электроотрицательного элемента. Степень окисления качественно характеризует асимметрию электронного облака вдоль данной химической связи. В простых соединениях, имеющих неполярные ковалентные связи, каждый из партнеров имеет нулевую степень окисления. Например, в кислороде, азоте, кристаллах серы или натрия. В случае соединений с полярными связями значение ст. ок. рассчитывается на  основании принципа электронейтральности и постулата о равенстве ст. ок. водорода в его соединениях +1 (лишь в гидридах -1) и кислорода -2 (исключение составляют фториды (OF2, O2F2), соединения, имеющие связь кислород-кислород – перокcиды (Н2О2), надпероксиды (NaO2), озониды. (КО3) и другие). На основании изложенного получим, что значение ст. ок. хлора в HClO4, НС1, серы в Na2S4O6 и азота в NH3 равны соответственно, +7, -1, +5/2 и -3.
Будучи условной величиной, ст.ок. не соответствует ни одной реальной характеристике атома в соединении. Например, она не отражает истинного распределения валентных электронов между атомами в молекуле, т.е. не совпадает с их эффективным электростатическим зарядом. Так, ст.ок. хлора и кислорода в перхлорат-ионе +7 и -2; а эффективные заряды равны, соответственно, +1.0 и –0.5. Даже в так называемых ионных соединениях (например, во фториде цезия, эффективные заряды атомов (+0.93 и –0.93 отличны от степени окисления (+1 и -1).
Ст.ок. чаще не совпадает и с валентным состоянием атома. Так, в ионе аммония степень окисления -3 не отражает его четырехвалентного состояния. Хотя иногда, например в молекуле СО2, ст.ок. и валентные состояния обоих атомов численно равны, однако ст.ок., в отличие от валентности, имеет знак.
Будучи формальной по характеру, ст.ок. имеет и реальную основу, например, для выделения одного моля железа из раствора соли железа (III)  требуется 3 моля электронов. Кроме того, понятие cт.ок. оказывается полезным при рассмотрений окислительно-восстановительных процессов, при установлении стехиометрических соотношений в них, а также для понимания основных принципов образования химических соединений.

Определение  окислительно-восстановительных реакций

Химические  реакции,  которые  характеризуются переносом  электронов  с  изменением  ст.ок.  атомов,  называются окислительно-восстановительными,  или редокс-процессами.  Вещество, которое  в  ходе  редокс-реакции,  принимая  электроны,  понижает  свою ст.ок.  (т.е.  восстанавливается),  называется окислителем,  а вещество, отдающее  электроны и  таким образом повышающее  свою  ст.ок.  (окисляющееся), – восстановителем.  Отметим,  что процесс  окисления (потеря  электронов)  термодинамически не  обусловлен  и потому не может идти самопроизвольно, а процесс восстановления разрешен  термодинамически,  но  в  растворе  нет  свободных  электронов.  В ходе  окислительно-восстановительной реакции происходит не только передача электронов от одних веществ другим, но имеет место и перераспределение электронной плотности в полученных соединениях.  Поэтому может случиться, что хотя  степень окисления атома возрастает, т.е. формально имеет место смещение  электронной плотности от атома, но эффективный положительный заряд его падает, т.е. фактически происходит смещение электронной плотности к атому.  В частности, в реакции:
2CrCl3 + 3Cl2 + 16KOH = 2K2Cr2O7 + 12KCl + 8H2O

степень окисления хрома возрастает с +3 до +6, а эффективный заряд хрома уменьшается с +1.2 в CrCl3 до +0.2 в K2Cr2O7.

Окислители и восстановители     

Окислительные и восстановительные свойства простых и сложных соединений в общем случае определяются положением элементов, входящих в их состав, в периодической системе Д.И. Менделеева. Так, типичными окислителями являются:
а) простые вещества, атомы элементов которых характеризуются высокой электроотрицательностью (фтор, кислород, хлор и др.);

б) сложные вещества, содержащие катионы металлов в высоких ст.ок., например: Pb+4, Fe+3, Ce+4, Tl+3 и др.;

в) вещества, в cостав которых входят сложные анионы c атомами в высоких ст.ок., например, 
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г) пероксидные соединения: пероксид водорода Н2О2 и его соли, мононадсерная H2SO5 и двунадсерная кислота H2S2O8, их соли и т.п.
К типичным восстановителям относятся:
а) простые вещества, атомы которых характеризуются низкой электроотрицательностью. Например, щелочные и щелочноземельные металлы, алюминий, цинк и т.п.;
б) сложные вещества, содержащие катионы в низких ст.ок., такие как Fe2+, Sn2+, Ge2+, V2+, Ti3+ и т.п.;
в) сложные вещества, в состав которых входят анионы с атомами в низших ст.ок. (J-, S2- и др.) или в промежуточных ст.ок. (
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При повышенных температурах проявляют восстановительные свойства также водород, оксид углерода (II), углерод (кокс).
Следует иметь в виду, что деление веществ на окислители и восстановители нередко носит относительный характер, поскольку в зависимости от условий одни и те же соединения проявляют и окислительные, и восстановительные свойства. Чаще это наблюдается в случае веществ, содержащих атомы элементов в промежуточной ст.ок. Так, типичный окислитель пероксид водорода при взаимодействии в кислой среде с перманганатом калия оказывается восстановителем:

5H2O2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 +K2SO4 + 5O2 + 8H2O,

а типичный восстановитель Na2SO3 окисляет сульфиды щелочных металлов:

Na2SO3 + 2 Na2S + 3H2O =3S + 6NaOH.

Кроме того, восстановители, включающие атомы в низшей ст.ок., могут быть окислителями за счет другого элемента. Например, типичный воcстановитель аммиак может окислять щелочные металлы за счет атомов водорода:

NH3 + Na = NaH2N + ½H2.
Аналогично, типичные окислители могут за счет другого элемента проявлять восстановительные свойства.

Возможны случаи, когда атомы двух или более элементов в соединении одновременно выступают в роли окислителя или восстановителя, например:

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2(.

Здесь восстановители: 
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окислитель: 
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Типы редокс-реакций                

Окислительно-восстановительные реакции подразделяются на межмолекулярные и внутримолекулярные (хотя последние идут обычно по сложному механизму, включающему и межмолекулярные процессы). Существует разновидность межмолекулярных реакций, в которых окислитель или восстановитель выполняет дополнительные функции, например, создает кислую среду:

4Zn + 10HNO3 = 4Zn(NO3)2 +NH4NO3 + 3H2O,

MnO2 + 4HClконц = MnCl2 +Cl2 + 2H2O.

К внутримолекулярным  относятся реакции, при которых происходит изменение ст. ок. разных атомов в  одном и том же  веществе.  Чаще  это реакции  термического  разложения вещества:
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К особому виду редокс-реакций относятся реакции диспропорционирования (дисмутации). Эти реакции возможны в тех случаях, когда переход атома в состояние с большей ст.ок. требует меньше энергетических затрат, чем выделяется энергии при переходе его в состояние с меньшей ст.ок., т.е. идущие с одновременным повышением и понижением ст.ок. одного и того же элемента:
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(внутримолекулярная реакция),
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(межмолекулярная реакция).

Разновидностью окислительно-восстановительных реакций являются также процессы контрдиспропорционирования или компропорционирования (коммутации), когда в роли и окислителя, и восстановителя выступает один и тот же элемент, но в разных степенях окисления, а продуктом служит соединение, содержащее этот элемент в промежуточной степени окисления:
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2KMnO4 + 3MnSO4 + 2H2O =  5MnO2 + 2H2SO4 +K2SO4.

Количественная характеристика редокс-процессов 

Количественно редокс-процессы, как и другие химические реакции, характеризуются величиной энергии Гибсса (G, которая определяет энергетику процесса, направление и глубину его протекания. Величина (G может быть рассчитана по изменениям значений энтальпии и энтропии в ходе реакции, но проще в случае редокс-процессов рассчитывать (G по следующей формуле:
(G = -nF(E,




(23)
где n – число электронов, “переданных” в процессе; F – число Фарадея*, равное 96487 Кл (выражает величину заряда одного моля электронов); (E –  электродвижущая сила (э.д.с.) редокс-процесса, которая для стандартных условий рассчитывается по формуле
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где 
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 – стандартные электродные потенциалы окислителя и вос-становителя соответственно (их значения приведены в справочниках). Чем положительнее значение Е°, тем более сильным окислителем является окисленная форма вещества и тем более слабым восстановителем - его восстановленная форма, и наоборот. Например, 
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 положительна и значительна по величине, поэтому окисленная форма (
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 окисленная форма Na+ служит слабым окислителем, а восстановленная форма Na0 – сильным восстановителем.
Для определения э.д.с. реакции при нестандартных условиях ((E) в формулу (24) подставляют значения редокс-потенциалов, рассчитанные по формуле Нернста, исходя из заданных условий протекания реакции:
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где 2.3 – множитель перехода от натурального логарифма к десятичному; R – универсальная газовая постоянная, равная 8.314 Дж/(моль·К); T – температура по шкале Кельвина (при 25 (С множитель 
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 – произведения активностей, соответственно, продуктов полуреакции и исходных веществ.

Например, для полуреакции окисления железа (II)
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(26)
а для полуреакции окисления марганца (II)
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(
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 считается постоянной). 

Э.д.с. реакции в нестандартных условиях рассчитывают также по формуле (24). Причем если (Е > 0, то в соответствии с формулой (23) (G <0, следовательно, протекание процесса термодинамически обусловлено и тем в большей степени, чем больше величина (Е, т.е. чем больше стремление восстановителя отдать электроны, а окислителя – их принять.
Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций


Качественно окислительно-восстановительные процессы описывают уравнениями реакции, которые чаще отражают не их реальное течение (механизм), а лишь конечный результат, однако составление уравнения дает возможность определить количественные соотношения реагирующих веществ, а в ряде случаев указывает также условия проведения реакции. В настоящее время для составления уравнений редокс-реакций используют метод или электронного баланса (метод схем), или электронно-ионного баланса (метод полуреакций).
Метод электронного баланса более универсален, так как позволяет устанавливать стехиометрические отношения в редокс-процессах в любых гомо- и гетерогенных системах. Однако для подбора коэффициентов уравнений реакций, протекающих в водных растворах, предпочтительнее метод полуреакций. Во-первых, он позволяет опустить операции определения ст.ок. элементов. Во-вторых, в процессе его использования сразу получается сокращенное ионное уравнение окислительно-восстановительной реакции. В-третьих, по уравнению полуреакций удается установить влияние среды на характер процесса.
Кроме того, при составлении электронно-ионного баланса оперируют ионами, реально существующими в водном растворе, в отличие от метода электронного баланса, который имеет дело с гипотетическими частицами типа Mn7+, Сr6+ и т.п.

Алгоритм составления уравнений редокс-реакций методом электронно-ионного баланса       

При нахождении стехиометрических коэффициентов уравнения редокс-процесса нужно выполнить следующие операции.
1. Определить окислитель и восстановитель среди реагирующих веществ по значениям стандартных редокс-потенциалов (в справочнике), а также продукты их взаимодействия. Например, для составления уравнения ре​акции пер​оксида водорода и перманганата калия в сернокислой среде из справочника находим следующие значения потенциалов:
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То есть более сильным окислителем является пероксид водорода, но 
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-ионы не могут выступать в данных условиях в роли восстановителя, в то время как пероксид, содержащий кислород в промежуточной степени окисления (-1), может окисляться до  О2 и потенциал такой полупродукции 
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Итак, в нашем примере окислитель – KMnO4, восстановитель – H2O2 и продукты их взаимодействия Мп2+ и O2.
2. Выписать соответствующие полуреакции из справочника, поменяв местами левые и правые части уравнения в случае окислителя:
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Примечание. Можно получить эти уравнения полуреакций самим, исходя из схем полуреакций окисления 
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. Для этого схемы уравнивают:
а) по элементу, меняющему степень окисления (в нашем примере не требуется);
б) по кислороду, добавляя его туда, где нужно, в виде молекул воды
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в) по водороду, добавляя его в виде ионов   H+:


[image: image141.wmf]+

+

®

H

O

O

H

2

2

2

2

,



[image: image142.wmf]O

H

Mn

H

MnO

2

2

4

4

8

+

®

+

+

+

-

.

 Если среда щелочная, то к обеим частям полуреакции нужно добавить гидроксильные ионы в количестве, эквивалентном числу ионов водорода, заменив H+ + ОН- на H2O, провести сокращение молекул воды;
г) по суммарному заряду ионов, добавляя нужное число электронов:
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3. Учитывая закон электронейтральности, уравнять число отданных и принятых электронов и суммировать отдельно левые и правые части полуреакций: 
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Сократив ионы водорода, получим уравнение данного редокс-процесса в ионном виде:
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4. Перейти к молекулярному виду уравнения, добавляя катионы и анио-ны, остающиеся в результате реакции без изменения, т.е. ионы-наблю​датели (в нашем примере ионы K+ и 
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Лабораторная работа №4

Окислительно-восстановительные процессы

Опыт 1. Внутримолекулярные окислительно-восстановительные процессы

В фарфоровую чашку поместить горкой несколько лопаточек кристаллического дихромата аммония (отметить его цвет). В вершину горки вставить маленький кусочек ленты магния, зажечь его и закрыть вытяжной шкаф. Отметить наблюдаемый эффект. После прекращения реакции рассмотреть продукт разложения соли и объяснить наблюдение. 

 Опыт 2. Влияние среды на протекание окислительно-восстановительной реакции

В три пробирки отобрать по три капли раствора перманганата калия, затем в одну добавить 4 капли 1 М серной кислоты, во вторую – столько же воды, в третью – то же количество раствора щелочи, затем во все три пробирки добавить по две лопаточки кристаллического нитрита калия и перемешать до полного его растворения.

Отметить и объяснить наблюдаемые внешние эффекты.

Опыт 3. Реакции диспропорционирования и конпропорционирования
Внести в пробирку небольшой кусочек серы и добавить 1 мл концентрированной щелочи (если нужно, немного подогрейте). Что наблюдается и почему? После окончания реакции пробирку охладить и перенести в две другие пробирки по 0,5 мл полученного раствора. Добавить в одну из них раствор хлорида бария, в другую – нитрата свинца. Отметить и объяснить внешние эффекты.

К нескольким каплям раствора бромата калия добавить 2-3 капли H2SO4 и 2-3 капли бромида калия. Что наблюдается и почему?

Записать уравнения всех проведенных в опытах 1,2,3 реакций и уравнять их методом электронно-ионного баланса (метод полуреакций).

Опыт 4. Органические вещества в качестве восстановителя


В пробирку внести 6 капель раствора дихромата калия, 3 капли концентрированной серной кислоты (( = 1,84 г/см3) и 4 капли этилового спирта. Отметить изменение цвета раствора и появление специфического “яблочного” запаха ацетальдегида. Объяснить наблюдения. Может ли этиловый спирт проявлять окислительные свойства?
IV. Химия биогенных элементов.

Галогены.

Роль галогенов в живой природе
Галогены в связанном состоянии являются необходимым элементом для растений и животных, в том числе и для человеческого организма. Так, при недостатке фторид-ионов в костной ткани зубов развивается кариес. Для его предупреждения в зубную пасту добавляют NaF, SnF2 и  т.п. Кроме того, нужно потреблять лук и чечевицу, содержащие F- в повышенных дозах.

Концентрация фторид-ионов в питьевой воде должна быть 1мг/л, но не выше, так как при их избытке происходит разрушение эмали зубов (появление пятен), а также возможны склеротические изменения. К тому же фторид-ионы обладают и токсичным( действием (за счет этого они частично подавляют во рту деятельность бактерий, перерабатывающих сахар в молочную кислоту).
Ионы Сl- входят в состав крови и лимфы. Средняя норма потребления NаС1 человеком 5 г в сутки - она в основном обеспечивается при приеме пищи даже без подсаливания.  Избыточное же содержание NаС1 в организме приводит к гипертонии и, как следствие, к склерозу. Соляная кислота входит в состав желудочного сока и имеет большое значение для пищеварения человека и животных. Хлорную кислоту используют как окислитель в агрохимическом и почвенном анализе.
Бром содержится в нервных тканях и регулирует процессы торможения и возбуждения, поэтому прописывают "бром" (КВг) как средство, успокаивающее нервную систему, а органические производные брома используют в качестве снотворного. Из растений повышенное содержание брома имеют бобовые культуры. Бромиды натрия NaBr и калия KBr применяют в медицине. Их используют также в синтезе некоторых пестицидов и отравляющих веществ слезоточивого действия.

Йодид-ионы в человеческом организме накапливаются в щитовидной железе, (она содержит 50% от общего его количества, составляющего 
0,3-0,6 мг, и регулирует обменные процессы). Чрезмерное потребление соединений йода способствует простудным  заболеваниям  (так как йод инактивирует витамин А), а малые дозы йодидов помогают больным атеросклерозом или гиперфункцией щитовидной железы. Им рекомендуют также есть богатые йодом морские водоросли. Последние добавляют и в пищу животных,  в результате чего повышаются удои молочного скота, настриг шерсти у овец, а также яйценоскость птиц. Кроме того, йод, убивая бактерии, способствует заживлению ран.

Таким образом, в связанном состоянии в определенных дозах галогены необходимы организму, но в свободном - токсичны для него. Даже I2 - его пары вызывают так называемый йодный насморк. Тем более опасны более активные галогены. Газ С12 раздражающе действует на слизистую оболочку дыхательных путей (за счет образования НС1 и НС1О). Его предельно допустимая концентрация (ПДК) в производственных помещениях - 0,001 мг/л. Пребывание в атмосфере, содержащей выше 0,1 % С12 быстро ведет к тяжелому заболеванию и даже смертельному воспалению легких. (При аварийных значительных выбросах хлора наступает торможение дыхательного центра и мгновенная смерть. Стоит также отметить, что смесь водорода и хлора может взрываться при освещении.).

Признаком отравления хлором является мучительный кашель. Пострадавшего нужно немедленно вынести из зоны поражения, обеспечить полный покой, согреть грелками, давать вдыхать кислород, пары спиртового раствора аммиака, вызвать врача.
Пары брома тоже сильно действуют на слизистую оболочку дыхательных путей, но особенно опасны для глаз даже при малых концентрациях. При отравлении бромом нужен свежий воздух, лежачее положение, искусственное дыхание (иногда в течение четырех часов). Если пострадавший не потерял сознание, следует применить ингаляцию слабым раствором аммиака и полоскание полости рта раствором соды. При попадании жидкого брома на кожу во избежание ожогов и язв нужно немедленно смыть его струей воды, а затем поврежденное место обработать разбавленным раствором аммиака. Все работы с бромом обязательно выполнять в защитных очках и резиновых перчатках.
Физические свойства галогенов

Значения температур плавления и кипения галогенов закономерно увеличиваются в группе от фтора к иоду за счет роста поляризуемости молекул Г2. Плавление иода при 113,6o С наблюдается  в равновесных условиях, которые не достигаются при нагревании кристаллов иода в открытом сосуде, (как следствие йод возгоняется не плавясь).

Сравнительно хорошая растворимость галогенов в органических растворителях (например, в I объёме тетрахлорида углерода растворяется 50 объёмов хлора) объясняется неполярностью молекул галогенов.

Растворимость галогенов в воде небольшая (хлора-2 объема в одном объеме воды), несколько увеличивается от хлора к брому (видимо, вследствие одинакового агрегатного состояния воды и брома), но снижается к йоду).

Химическая активность галогенов

Реакция фтора с водой идёт бурно с появлением бледно-фиолетового пламени:

F2 + H2O → H2F2 + O2↑

При температуре выше 6000 С по этой же схеме идет реакция и хлора с водой. При обычных же условиях основная часть хлора образует клатраты 
(Сl2 * nH2O), но частично идет реакция диспропорционирования 

Cl2 + Н2О → НСl  + HClO
Аналогичная реакция с бромом идет в меньшей степени, а с йодом протекает с образованием соединения йода (V): 

J2 + H2O  → HJ + HJO3
Сходные продукты в случае хлора и брома получаются при нагревании. Химическая активность галогенов от фтора к йоду снижается.

Как сильнейший окислитель, фтор не реагирует лишь с первыми тремя благородными газами (в таблице Менделеева). Хлор же не окисляет все благородные газы, а также N2, O2 и С хотя косвенным путём образует соединения с последними. Бром, в отличие от хлора не действует на платину, но с золотом образует бромид (AuBr3). Иод, наиболее слабый окислитель из галогенов, не реагирует с водородом, в то время, как бром взаимодействует с водородом при  t > 3000 С, хлор - на свету, а фтор даже темноте (со взрывом).  
Получение галогенидов водорода

Из исходных простых веществ в промышленности получают лишь хлороводород. В случае йода этот способ термодинамически не обусловлен, а для остальных экономически невыгоден.

Обработкой природных галидов серной кислотой (конц.) получают  фторид и хлорид водорода, а бромид водорода этим способом  получается нечистым  за счёт продуктов сопряженной реакции: 

Br- + SO4-2 + H+→ Br2 + SO2 + H2O

При действии серной кислоты на иодиды редокс-процесс становится определяющим, причём в зависимости от концентрации кислоты продукты восстановления серы (VI): H2S, S   или  SO2.
Гидролизом галогеноангидридов можно получить любой галогенид водорода:  

РГ3 + H2O → НГ + Н3РО3.

Кислородсодержащие соединения галогенов

Общая характеристика

Таблица 4

Кислородсодержащие соединения галогенов

	Характеристика оксидов
	Простейшие формулы и взаимопереходы оксидов и гидроксидов
	Префиксы и суффиксы названия 
	Е0 (НГОn/Г2), В
	рК 

к-ты

	
	
	гидроксида
	Соли
	
	

	
Желто-красный газ

Желто-зеленый газ

т.кип.9,9 0С

Красн.жид.

т. пл. 30С

Б/ц жид.

т. пл.-102 0С

взрыв при 120 0С


	Cl2O +H2O       HClO

                  P2O5

                          [HClO2]
ClO2 +H2O


                          HClO3

ClO3 +H2O

Cl2O7+H2O      HClO4
                   P2O5

               (при -100С)
	-новатист-

-ист-

-новат-

-н-
	Гипо -ит

-ит

-ат

Пер    -ат


	1,63

-

1,47

1,39
	7,2

2,0

-1

-10

	
Красно-корич.жидк., разл. при
 -50 0С

Бел.крис​таллы, разл. при -40 0С


	[Br2O]                  HBrO

[BrO2] + H2O

                          HBrO3

BrO3
                          [HBrO4]
	
	
	1,59

-1,52

1,60
	8,7

-0,7

-10

	
Белые
кристаллы

Оранж.
кристаллы

разл. при 
-40 0С
	                  [HJO]

J2O5+H2O          HJO3

t>280 0C

J2O7+H2O       [HJO4]

               олеум
                             H3JO5

                             H5JO6
                             H4J2O9

	мета

мезо-

орто-

ди-
	
	1,45

1,19

1,31


	11,0

0,8

1,51




В этих соединениях атомы галогенов имеют положительный эффективный заряд (кроме фтора). В таблице даны описанные в учебной литературе вещества (т.е. вещества,  формулы которых подчеркнуты, выделены в свободном состоянии, а помещенные в квадратные скобки – крайне неустойчивы).

Молекулы оксидов галогенов в четной степени окисления являются по существу радикалами, которые при действии воды или при взаимодействии между собой образуют соединения, содержащие атомы галогенов в разных степенях окисления. Например, СlO3О→Cl2O6  (Cl + 5О2- O – Cl+7  O3)

Лишь 4 оксида галогенов (Сl2O, Cl2O7, J2O5, J2O7) являются истинными ангидридами соответствующих кислот и поэтому могут быть получены из последних дегидратацией. Из исходных простых веществ может быть получен лишь один оксид J2O5 остальные только косвенно. 


Все оксиды хлора очень неустойчивы, так Сl2О со взрывом разлагается на простые вещества при незначительном инициировании реакций, ClO2 и ClO3 взрывают при контакте с органическими веществами, а Сl2О7- от удара. Оксиды брома малоизученны, т.к. устойчивы лишь при   температуре ниже 
 -400 С.

Гидроксиды галогенов и их солей

Устойчивость гидроксидов, их окислительно-восстановительные и кислотно-основные свойства определяются природой галогена и степенью его окисления. Зависимость свойств от степени окисления, можно проследить на примере гидроксидов хлора. Возрастание устойчивости гидроксидов с повышением степени окисления галогена является причиной реакций дисмутации, происходящих при нагревании:

ClO-→ Cl- + ClO3-
ClO3- → Cl- +ClO4-
Т.к. 1-я стадия этих процессов - отщепление атомарного кислорода (который при 2-й стадии окисляет исходный анион), то в присутствии диоксида марганца, являющегося катализатором I – стадии, продуктами термического разложения кислот (а также их солей) являются кислород и хлоридные соединения.

Устойчивость гидроксидов уменьшается с повышением концентрации их растворов. Например, хлорноватая кислота устойчива лишь в растворах с массовой долей менее 40%. Соли устойчивее соответствующих кислот вследствие меньшего контрполяризующего (ослабляющего внутренние связи аниона) действия иона металла (особенно, щелочного) по сравнению с ионом водорода.

От хлора к йоду за счёт увеличения радиуса галогена прочность связи 
Г → О ослабевает и, как следствие, кислотные свойства снижаются настолько, что йодноватистая кислота диссоциирует по кислотному типу 
(Кд = 4 10-13) в меньшей степени, чем по основному:

HJO→ J+ ОН-           (Кд  = 3 * 10-10),

поэтому возможна реакция нейтрализации:

JОН + НNO3  → JN03 + H2O
Склонность галогеноватистых кислот к реакциям дисмутации от хлора к иоду растёт, но зато уменьшается окислительная способность  HJO . То же наблюдается в случае галогеноватых кислот, поэтому возможна реакция: НСlO3  + J2 → HJO3 + Cl2
В случае галогенных кислот (НЭО4) и их солей окислительная активность максимальна  у брома и минимальна  у хлора, т.к. для получения соединений НГО4 нужно участие в организации химической связи n S – орбиталей, наиболее приникающих к ядру. Но это участие в случае атомов брома и иода затруднено экранированием ( n - I) d10- подуровнем. При переходе от брома к йоду действие экрана ослаблено за счёт большего радиуса атома и большего эффекта экранирования ядра. Кроме того, степень окисления (+7) у иода стабилизируется формированием октаэдрического окружения (Н5JO6), которое не происходит в случае брома вследствие меньшего размера его радиуса.

Однако, кислотные свойства ортоиодной кислоты проявляют​ся слабо 
(К1 = 3*10-2), в то время как бромная кислота по силе близка хлорной 
(Кд = 1010)

.Гидроксиды (и их соли) можно получить  действием водой (или щелочью) на галогены или их оксиды, реакциями дисмутации при нагревании, (см. выше), а также осуществлением редокс-процессов: 

Cl2 + Br2 + H2O → HBrO3 + НСl

KJO3 + Cl2 + KOH → K5JO6 + KCl + H2O
Кроме того, при электролизе раствора хлорида натрия при определенном напряжении на аноде (и определенном материале ано​да) образуется не Сl2, а СlО-3. Увеличивая ещё больше на​пряжение на аноде, можно получить перхлорат-ионы. Анодным окислением щелочного раствора бромата натрия в 1968 году впервые получили соединение брома (VП).
Для получения кислот и их солей можно использовать обменные реакции:

Ba(JO3)2 + H2SO4 → HJO3 + BaSO4

Ca(ClO3)+ KCl → KClO3 + CaCl2

Соли получают также действием кислот на металлы или их оксиды.

Лабораторная работа № 5.

"ГАЛОГЕНЫ"
Опыт 1. Получение брома


В сухую пробирку внесите 2-4 кристалла бромида калия и столько же оксида марганца (IV) МnO2. К смеси добавить несколько капель концентрированной серной кислоты (p = 1,84 г \ см3) и слегка подогрейте в пламени спиртовки, если потребуется. Объясните наблюдаемое. Быстро добавьте 2-3 мл дистиллированной воды, перемешайте. Раствор слейте с осадка в другую пробирку и сохраните полученную бромную воду для опыта  3. 

Опыт 2. Получение йода и изучение его физических свойств
А. Получение кристаллического йода.

Собрать установку, схема которой дана на pис.1. 
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	На асбестированную сетку (3) поставить стакан (2), в который поместить по 0,5 г измельченного иодида калия и оксида марганца и хорошо перемешать. Затем добавить 7-8 капель концентрированной серной кислоты и накрыть стакан колбой (1) с холодной водой. Подогревать реакционную смесь в течение 20 мин. Что наблюдается и почему? После окончания реакции прекратить нагрев и оставить установку для демонстрации. После окончания реакции прекратить нагрев и показать установку и результаты опыта группе.


Б. Получение жидкого йода.

Поместить в пробирку 0,3 г кристаллического йода (взять у препаратора), заткнуть пробирку ватой и нагревать ее в пламени спиртовки. Что наблюдается? Почему? Показать получение жидкого йода группе и продемонстрировать невозможность расплавления йода в открытой фарфоровой чашке (на плитке под тягой и не более одного кристаллика).

В. Изучение растворимости иода.

Налить в три пробирки по 1 мл воды и опустить в них по кристаллику йода. Взбалтывать содержимое пробирок в течение минуты. Что наблюдается? Что можно сказать о растворимости йода в воде? Каков состав полученной йодной воды?

В одну из пробирок с раствором йода всыпать 6-7 кристаллов иодида калия, во вторую добавить 1 мл этилового спирта, а в третью - 1 мл воды. Хорошо перемешать содержимое пробирок. Растворяются ли при этом кристаллы йода? Сравнить окраску растворов в 3-х пробирках и объяснить наблюдения. Затем в присутствии группы в процессе демонстрации в 3-ю пробирку (с йодной водой) прилить 0,5 мл бензина и, закрыв пробирку пробкой, резко встряхивать ее до растворения кристаллов иода. После расслаивания жидкостей отметить их цвет и сделать вывод.

Опыт 3. Сравнение окислительных свойств галогенов и их соединений

А. В нулевой степени окисления.

1. Поместить в 2 пробирки 4 капли 2 М раствора иодида калия и бромида калия добавьте по 1мл бензина. Прибавляя по одной капле хлорной воды и каждый раз тщательно перемешивая содержимое пробирок, наблюдайте за изменением окраски бензина. Объясните происходящие изменения окраски органического растворителя и напишите уравнения реакций.

2. В три пробирки внесите по несколько капель растворов KI, KBr и Na2SO3 . В первую и третью добавьте по 1 мл крахмала. Затем в пробирки 1 и 2 добавьте по 1 мл бромной воды, полученной в опыте 1, а в третью – 1 мл йодной воды из опыта 2В. Отметьте наблюдаемые эффекты. В каждом случае укажите окислители и восстановители. Расположите галогены в ряд по убыванию окислительной активности. Могут ли свободные галогены проявлять восстановительные свойства?

Б. В положительных степенях окисления 

1. К 5 каплям насыщенного раствора бромата калия добавить 6 капель 1М серной кислоты и кристаллик иода. После полного растворения иода добавить 6 капель бензина, резко встряхнуть пробирку и дождаться расслоения жидкостей. Что наблюдается и почему? 

2.Несколько кристалликов иодата калия растворить в 3-х мл 1М серной кислоты, и добавьте 3 кристаллика сульфата железа (П). Что наблюдается и почему? Какие свойства (окислительные или восстановительные) проявляют соединения йода и брома в этих реакциях? Сравните их активность. 

Опыт 4. Сравнение восстановительных свойств галогенид-ионов

В три пробирки внесите по 2-3 микрошпателя хлорида, бромида и йодида калия или натрия и по 2-3 капли концентрированной серной кислоты. К отверстию первой пробирки поднесите смоченную водой полоску универсальной индикаторной бумаги, а к третьей – полоску влажной свинцовой бумаги / фильтровальная бумага, смоченная раствором нитрата свинца/. Напишите уравнения реакций. Сделайте выводы об изменении восстановительных свойств в ряду F- Cl- Br-I.

Кислород и сера

Роль в живой природе

Роль кислорода в живой природе трудно переоценить все процессы дыхания, гниения, брожения, горения протекают с непосредственным участием кислорода. Однако, он может быть и опасен, так как образует гремучий газ с водородом, а также взрывается при смешении с органическими летучими веществами. Кроме того, длительное вдыхание чистого кислорода вредно, так как он затрудняет диффузию молекул СО2 из тканей организма (происходит их закисление, т.е. отравление углекислым газом). Поэтому в подводных аппаратах Кусто дыхательная смесь (подаваемая под давлением 20 атм) содержала лишь 2% О2,  чтобы его порциональное давление не превышало норму.  

Еще опаснее озон, который раздражает дыхательные пути даже при низких концентрациях: (в отношении 1 к 106 с другими газами воздуха). ПДК озона всего 1 мг\м3, а при более высоком содержании возможно смертельное воспаление легких.

При использовании пероксида водорода нужно остерегаться попадания на кожу его концентрированных растворов (20% и более), вызывающих ожоги, кроме того, выше 85% Н2О2 взрываются. 

Сера, кроме того, что входит в состав ряда аминокислот и ферментов, незаменимых в живом организме, применяется и в свободном виде в сельском хозяйстве для борьбы с вредителями. Наряду с фосфором, калием и другими элементами сера необходима растениям. Она входит в состав минеральных удобрений, вместе с фосфоритной мукой. В последнем случае имеющиеся в почве бактерии окисляют ее, образующиеся серная и сернистая кислоты реагируют с фосфоритами, и в результате получаются фосфорные соединения, хорошо усваиваемые растениями. В ветеринарии применяют серные мази для лечения кожных заболеваний. Сера входит в состав многих медицинских препаратов (сульфидина, сульфазола и др.). Много серы используется и для производства нужных человеку в жизнедеятельности – серной кислоты, красителей, взрывчатых веществ и др.


Однако, многие соединения серы опасны для человека (H2S, H2SO4, SO2  и др.)

Из соединений серы наиболее вредными для человеческого организма являются сернистый газ и особенно сероводород (хотя сероводородные ванны полезны при подагре, ревматизме и т.п.).
Сернистый газ бесцветен, с характерным резким запахом. Уже при малых концентрациях создает неприятный металлический вкус во рту и раздражает слизистые оболочки. Обладает канцерогенным действием. Вдыхание воздуха, содержащего более 0,2% сернистого газа, вызывает хрипоту, одышку и быструю потерю сознания. Пострадавшего следует вынести на свежий воздух, нос и горло промыть 2% раствором питьевой соды, применять ингаляцию спиртом с аммиаком, поставить горчичники на грудь, обеспечить покой. Хроническое отравление сернистым газом ведет к потере аппетита, запорам и воспалению дыхательных путей. ПДК сернистого газа в производственных помещениях 10 мг/м3.
Сероводород - это бесцветный газ, который при большом разбавлении имеет запах тухлого яйца. Один объем воды при 20° С растворяет 2,4 объема сероводорода. На воздухе он воспламеняется при температуре 300 °С. Его смеси с воздухом, содержащие от 4 до 45 об. % сероводорода, взрывоопасны. Очень часто недооценивается ядовитость этого газа, хотя присутствие всего 0,1% (об.) сероводорода быстро вызывает тяжелое отравление, ибо Н2S оказывает общеклеточное действие, вызывая острую кислородную недостаточность и поражая центральную нервную систему. (При вдыхании сероводорода в значительных концентрациях может мгновенно наступить обморочное состояние или даже смерть от паралича дыхания.) Первым симптомом отравления служит потеря обоняния, когда, несмотря на присутствие сероводорода в воздухе, его не ощущают. В дальнейшем появля​ется головная боль, головокружение и тошнота. Через некоторое время наступает внезапный обморок. Пострадавшему нужно, прежде всего, обеспечить приток свежего воздуха. При тяжелом отравлении дают вдыхать кислород с 5-7% СО2 или нюхать хлор, применяют искусственное дыхание. Хроническое отравление не​большим количеством сероводорода приводит к общему ухудшению самочувствия, исхуданию, появлению головных болей и т.д. ПДК сероводорода в воздухе производственных помещений 1 мг/м3.
При работе с концентрированной серной кислотой необходимо помнить о её способности обугливать растительные и животные ткани. Поэтому при попадании кислоты на кожу нужно быстро стереть её сухой тряпкой, а затем тщательно промыть водой и обработать пораженное место раствором соды. Из-за высокой экзотермичности гидратообразования при разбавлении Н2SO4  конц. обязательно нужно лить кислоту в воду, т.е. более тяжелое к более легкому, тогда жидкости хорошо смешиваются, и не происходит местных перегревов, чреватых выбросом кислоты из сосуда.

Аллотропные модификации кислорода и серы.

Кислород существует в виде двух модификаций кислорода О2 и озона О3. Наиболее устойчива двухатомная молекула О2. Это газ без запаха и цвета. Вследствие плохой деформируемости электронной оболочки кислород имеет низкие температуры плавления (-218,80 С) и кипения (-182,90 С). Жидкий кислород - кристаллы светлого – голубого цвета, а твердый - кристаллы синего  цвета. Во всех агрегатных состояниях кислород парамагнитен. Он мало растворим в воде: в 100 объемах воды при 200 С растворяется всего 3 объема кислорода, но эта небольшая растворимость имеет огромное значение для жизнедеятельности живущих в воде организмов. 

Озон О3 в атмосфере образуется при грозовых разрядах и в верхних слоях атмосферы под действием ультрафиолетового излучения на кислород. Это газ синего цвета, молекулы которого диамагнитны. Цвет его обусловлен большой полярностью и поляризуемостью молекулы озона О3 по сравнению с кислородом. Этим же объясняются его гораздо более сильные окислительные свойства. 

В случае серы модификаций значительно больше благодаря ее способности образовывать прочные гомогенные цепи. При об.у. устойчива ромбическая сера (желтого цвета), построенная  из зигзагообразных циклов S8. выше 95,4 0 С она переходит в моноклинную (светло-желтого цвета) - при этом плотность серы уменьшается с 2,07 до 1,96 г/см3. Переход обусловлен изменением взаимного расположения молекул S8 в решетке, что сказывается и на форме кристаллов [1]. При 119,30 С моноклинная сера плавится, образуя легкоподвижную желтую жидкость, которая выше 1600 С темнеет и густеет, так как происходит разрыв циклов S8 и образование длинных цепей Sn. (В интервале 200-2500 С цепи содержат до нескольких сотен атомов.) Резким охлаждением такого расплава можно получить пластическую серу - прозрачную тягу​чую массу коричневого цвета. Однако при старении она становится непрозрачной, желтой и хрупкой за счет перехода в аморфную модификацию (из неё постепенно образуется ромбическая сера). Выше 
2500 С подвижность расплава серы снова растет в результате укорочения молекул. И в пар (оранжевого цвета) при температуре     кипения 444,60 С сера переходит в виде цепей S8 и S6 (резким охлаждением этого пара с помощью жидкого азота получается неустойчивая оранжевая сера). При дальнейшем нагревании пара цепи продолжают укорачиваться, и выше 9000 С образуются двухатомные молекулы - парамагнитная сера (резким охлаждением этого пара получают пурпурную модификацию, которая уже выше -800 С переходит в ромбическую). И, наконец, при 1500 0 С наблюдается полная атомизация серы.
Сера мало растворима в воде, но растворяется (все формы, кроме пластиче​ской) в органических жидкостях (особенно хорошо в СS2), из которых кристаллизуется наиболее устойчивая ромбическая модификация. 

Некоторые химические свойства кислорода и серы

При обычных условиях молекула кислорода довольна инертна 

(Еатомиз=490 кДж/молъ). Активируется кислород или в присутствии воды - идёт медленное окисление (дыхание, гниение, коррозия) или при воспламенении - быстрое окисление (горение). Горит в кислороде все, кроме галогенов, благородных газов и некоторых благородных металлов (золота, платины и др.). Косвенно не получе​ны соединения с кислородом лишь в случае гелия, неона и аргона. Особенно сильным окислителем является озон.
Уменьшение окислительной активности  при переходе от кислорода к сере 
иллюстрируется следующими  реакциями: 

S + O2 →  SO2,

H2S + O2 → H2O + S,

 а также активностью взаимодействия с водородом: кислород реагирует со взрывом, сера менее активна при нагревании.

Восстановительные  же свойства у серы, наоборот, выражены сильнее. Если кислород выступает в качестве восстановителя только при взаимодействии со фтором (О2 +  F2 → ОF2), то сера окисляется кислотами-окислителями и даже дисмутирует в щелочах: 

S + NaOH→ Na2S + Na2SO4
Являясь достаточно сильным и окислителем и восстановителем, сера может служить хорошим антисептиком, что используется и в медицине (серная мазь).


Кислород и сера образуют  огромное количество разнообразных соединений, о свойствах которых можно узнать из литературы ([1], [2]) и др.

Лабораторная работа № 6

Кислород и сера.

Опыт 1. Получение и свойства кислорода

А. Получение кислорода и взаимодействие его с органическими веществами.

Собрать установку (рис.2). Сухую колбу на 100 мл (1) наполнить на 1/12 объема перманганатом калия (обязательно сухим – почему?) и нагреть на спиртовке. 
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Рис. 2
	Выделяющийся газ собрать в сосуд (3). Для этого наполнить его водой, закрыть кусочком фильтровальной бумаги и, придерживая бумагу пальцами, перевернуть сосуд, погрузив его в кристаллизатор с водой. Газоотводную трубку (2) подвести к отверстию сосуда (3).


Когда почти вся вода будет вытеснена из сосуда (3) (оставить 3-4 мл!), закрыть его под водой фильтровальной бумагой, вынуть из воды и накрыть чашкой Петри. Поставить на заполнение кислородом следующий сосуд, а в первый внести тлеющую лучинку. Что наблюдается и почему? Повторить опыт в присутствии группы, внеся лучину во второй сосуд с собранным газом. Сравнить интенсивность горения в первом и втором сосудах. Объяснить различие. Как определить продукты сгорания?

Убедившись, что выделяется кислород, собрать его в 3-ий сосуд, оставив в нем примерно 3-4 мл воды, накрыть чашкой Петри и сохранить для выполнения опыта 2.
Опыт 2. Сжигание серы в кислороде
(Опыт выполнять в присутствии группы)

Перенести сосуд с собранным кислородом под тягу, положить в ковшик для сжигания кусочек серы величиной с горошину и поджечь её. Отметить цвет и размер пламени и внести горящую серу в сосуд с кислородом. Какие изменения в горении наблюдаются? Объяснить наблюдения. После прекращения горения встряхнуть сосуд для растворения в воде газообразных продуктов сгорания, находящихся в сосуде, и, используя раствор перманганата калия, определить степень окисления серы.

ОПЫТ 3. Изучение окислтельно-восстановительных свойств воды

(Опыт выполнять в присутствии группы)

А. В стакан на 100 мл внесите 30 мл воды, добавьте 6 капель фенолфталеина и перемешайте. Затем внесите в стакан кусочек натрия,  величиной с горошину, очищенную от поверхностной пленки. Что наблюдается?

Б. Налить в две пробирки по одной капле 0,1М раствора перманганата калия и добавить в одну 2 мл воды, а в другую 2 мл 1M серной кислоты. Нагревать растворы на водяной бане в течение 15-20 мин. Что наблюдается? Объяснить наблюдаемые эффекты. В каких условиях вода проявляет восстановительные свойства?

ОПЫТ 4. Свойства пероксида водорода
 А. Окислительные свойства.

1. На дно 2-х пробирок поместить по кусочку (не более 1 см2) окрашенной х/б ткани и темному волосу (волосы предварительно обработать для удаления жира 1 M раствором щелочи в течение 3 мин, щелочь слить и промыть волосы водой). Добавить в пробирки по 1 мл соответственно 3% и 30 % раствора пероксида водорода. Оставить пробирки до конца занятий. Отметить, одинакова ли скорость обесцвечивания веществ в разных условиях. Объяснить полученные результаты. Как можно усилить окисляющее действие пероксида водорода? 

2. Получить в двух пробирках осадки сульфида свинца (II), сливая по 0,5 мл ацетата свинца и сульфида натрия. Отметить цвет осадков, одну пробирку оставить для сравнения. В другой пробирке осадок (после отделения центрифугированием и сливания раствора) обработать 0,5 мл 3 %-ного раствора пероксида водорода при перемешивании. Что наблюдается и почему?
 Б. Восстановительные свойства.
В одну пробирку налить 0,5 мл 1 M серной кислоты, а в другую – столько же воды. Затем в обе пробирки добавить по 3 капли 0,1М раствора перманганата калия и 3 капли 3 %-ного раствора пероксида водорода. Объяснить наблюдения, используя значения редокс-потенциалов реагирующих веществ. Полученные результаты сохранить для демонстрации.

В. Разложение пероксида водорода.

Налить в пробирку 3 мл 3 %-ного раствора пероксида водорода, нагреть пробирку на спиртовке и внести в неё (не касаясь стенок) горящую лучину. Что наблюдается? Затем всыпать в пробирку, не прекращая нагрева, лопаточку оксида марганца (IV) и тут же снова внести в пробирку горящую лучину. Что наблюдается и почему?

ОПЫТ 5. Характерные реакции на SO2-4, SO2-3, S2-

В три пробирки внесите по несколько капель растворов сульфата, сульфита и сульфида натрия. В первую и вторую пробирки добавьте раствор хлорида бария, а в третью – соли кадмия. Отметьте наблюдаемые явления. В пробирку с осадком сульфита бария добавьте 2-3 мл соляной кислоты. Происходит ли растворение осадка? Какой газ выделяется? Напишите все уравнения реакций в ионной форме. 

Азот и фосфор.

Роль в живой природе.

Примерно половина запасов азота на Земле находится в атмосфере. Однако усваивать необходимый растениям азот из атмосферы невозможно, поэтому для питания растений азот вносится в виде удобрений – это селитры (нитраты натрия, калия и кальция, соли аммония, аммиачная вода, мочевина Co(NH2)2 (она также употребляется и как кормовое средство для скота, т.к. содержит больше всего азота – 4,7%)

В живых организмах азот находится в виде аминокислот. Животные получают готовые белковые вещества от растений; в организме животных содержится от 1 до 10% азота; в шерсти и рогах – 15%. Все важнейшие части клеток построены из белковых веществ. Без белка нет жизни, а без азота нет белка.

 Важную жизненную роль играют также фосфорсодержащие органические соединения – особенно в работе нервных клеток мозга и мышцах – содержание фосфора в мозговой ткани  составляет 0,38%, в мышцах – 0,27%. Аппатиты и фтораппатиты (Са5(РО4)3Х, где Х  →  F- или ОН- ) являются компонентами костных тканей живых организмов. Причем, чем больше в костях фтораппатита, тем они прочнее.

Физические свойства азота и фосфора

Азот при обычных условиях представляет собой газ (имеющий формулу N2), без цвета, запаха и вкуса, легче воздуха, растворимость в воде меньше, чем у кислорода. Малая растворимость в воде, а также его очень низкая температура кипения объясняется весьма слабым межмолекулярным взаимодействием как между молекулами азота и воды, так и между молекулами азота.

В отличие от азота газообразный фосфор существует лишь при температуре выше 8000 С, а при конденсации паров формируется в начале неустойчивая модификация – белый фосфор, состоящая из тетраэдров Р4. При стоянии без доступа воздуха белый фосфор переходит в более устойчивый красный, построенный из полимерных цепей. Существует еще одна аллотропная модификация фосфора – черный фосфор, и, хотя она термодинамически наиболее устойчива, получается лишь в жестких условиях (высокое давление и температура). Растворим, но лишь в органических растворителях, только белый фосфор, он же имеет минимальную температуру плавления(440 С) в то время как красный фосфор плавится при 6000 С, а черный – при 10000 С и под давлением 1,8 * 10-4 атм.

Некоторые химические свойства азота и фосфора и их соединений

При обычных условиях азот инертен, так в его молекуле присутствует тройная связь, из модификаций фосфора активен только белый фосфор. Однако, при условии активации азота (катализом, разрядом, нагревом или излучением) он проявляет высокие окислительные свойства – окисляет металлы (даже ртуть) и неметаллы (Н2, В, Si, S) в том числе и фосфор (с образованием Р3N5). При переходе к фосфору окислительная активность снижается – фосфор окисляет только металлы. В  качестве восстановителя азот реагирует лишь со фтором и кислородом, и то в особых случаях, а белый фосфор даже самовоспламеняется на воздухе. (Особая активность  белого фосфора объясняется  напряженностью связей в молекуле Р4, имеющей валентные углы 600 С)

Устойчивость водородных соединений  снижается от азота к фосфору т.е. химическая активность возрастает (аммиак NH3, фосфин РН3), так если аммиак окисляется  кислородом лишь при достаточно сильном нагревании, то фосфин самовоспламеняется на воздухе выше 5000 С.

В отличие от водородных соединений устойчивость кислородных соединений от азота к фосфору возрастает. Кроме того, оксиды фосфора в отличие от оксидов азота (все газы) при обычных условиях – твердые вещества.
Оксиды азота N2O, NO и NO2 значительно различаются по окислительно-восстановительной активности. Так, NO, в отличие от других не поддерживает горение серы, которая особенно энергично сгорает в N2O. Зато NO (и меньшей степени NO2) за счет наличия в молекуле неспаренного электрона проявляет восстановительную активность (в отличие от N2O):

NO + О2 → NO2

NO2 + F2 → NO2F

Благодаря способности выступать в роли окислителя и восстановителя оксиды азота могут дисмутировать:

N2O →t NO + N2
NO + NaOH → N2O + NaNO2 + H2O
NO2 + H2O → HNO3 + HNO2

Отметим, что оксиды N2O3 и N2O5 малоустойчивы.

Оксидов фосфора меньше (P2O3 и P2O5) Для P2O3 проявление окислительных свойств не характерно, однако при действии горячей воды он дисмутирует с образованием H3PO4 и РН3. P2O5. устойчив в своей степени окисления, поэтому проявление окислительно-восстановительных свойств для него не характерно. 

При повышении степени окисления азота окислительные свойства кислот увеличиваются HNO3  в отличие от HNO2–сильнейший окислитель, окисляет и металлы, и неметаллы и сложные вещества. При повышении концентрации окислительные свойства азотной кислоты усиливаются. 

Окислительно-восстановительная активность кислот фосфора определяется их устойчивостью, которая понижается с уменьшением степени окисления фосфора. Поэтому гидроксиды фосфора (I) и (III) – сильные восстановители 

NiCl2 + H [H2PO2]

                                     + H2O → M0 + H3PO4 + HCl,  где
HgCl2 + Н2[HPO3] 

М0→  Ni или Hg
Особенно неустойчив  гидроксид фосфора (I) – дисмутирует до PH3 и H3PO3. Последняя тоже дисмутирует  при нагревании, образуя  H3PO4 и РН3.

Лабораторная работа № 7.

Азот  и фосфор.

Лабораторная работа "АЗОТ"

Опыт 1 Получение и свойства азота

Собрать прибор по схеме (рис. 3). 
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Рис. 3
	Насыпать в колбу (1) 1 г размельченного нитрита натрия, прилить по каплям концентрированный раствор хлорида аммония и (осторожно) нагреть колбу. Собрать выделяющийся газ в две пробирки и проверить, поддерживает ли он горение, имеет ли запах. 


Опыт 2. Аммиак и его свойства
А. Получение и физические свойства аммиака.

Приготовить в ступке смесь из равных по объему частей хлорида аммония и гашенной извести. Обладает ли смесь запахом? Перенести смесь в пробирку и заткнуть ее пробкой с газоотводной трубкой (рис.4).
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Рис.4
	
Пробирку нагреть (под тягой) и поднести к концу газоотводной трубки влажную розовую лакмусовую бумажку. Что наблюдается? Сохранить бумажку для демонстрации. Каков запах выделяющегося газа?


Приготовить стакан на 100 мл, заполненный на 2/3 объема разбавленным раствором фенолфталеина. Собрать аммиак в пробирку объемом на 30-40 мл (рис.4). О заполнении пробирки газом судить по изменению окраски влажной розовой лакмусовой бумажки, поднесенной к отверстию пробирки. Не переворачивая пробирку, заткнуть ее пробкой с газоотводной трубкой, расположенной так, чтобы ее оттянутый конец находился внутри пробирки, и в присутствии группы погрузить другой конец трубки в стакан с раствором фенолфталеина. Дождаться, пока жидкость из стакана поднимется по трубке. Что затем происходит? Почему? Раствор сохранить для опыта 2Б.

Собрав аммиак в другую пробирку, проверить, действительно ли в присутствии аммиака лед тает быстрее, чем в воздушной среде. Объяснить наблюдение.

Собрав аммиак в другую пробирку, проверить, действительно ли в присутствии аммиака лед тает быстрее, чем в воздушной среде. Объяснить наблюдение.

Б. Изучение химических свойств аммиака. 

1. Налить по 3 мл раствора, полученного в опыте 2А, в три пробирки. Одну нагреть в пламени спиртовки до закипания раствора. (Изменяется ли интенсивность окраски? Почему?) Во 2-ую пробирку добавить 0,5 мл 2 М NaOH, а к третьей прилить 0,5 мл 2М HCl. О направлении смещения равновесия в 2-х последних случаях судить по изменению цвета розовой лакмусовой бумажки, поднесенной к пробирке, или по интенсивности запаха аммиака. Дать объяснения наблюдениям. Результаты сохранить для демонстрации.

2. На дно чашки Петри поместить I каплю концентрированного раствора аммиака и в присутствии группы накрыть другой чашкой Петри, на которой "висит" капля концентрированной НСl, так, чтобы капли были как можно  дальше друг от друга. Что происходит и почему?

3. К 0,5 мл концентрированного аммиака добавлять по каплям, при перемешивании, 0,1 М раствор перманганата калия. Что наблюдается и почему? 
Опыт 3. Свойства азотной кислоты
(опыт выполнять под тягой!)

Налить в 3 пробирки по 1 мл концентрированной азотной кислоты. Первую пробирку закрепить в штативе вертикально и, нагрев кислоту, в присутствии группы отметить изменение цвета раствора и  газа над ним. Во вторую пробирку опустить медную стружку, в третью – гранулу цинка. Что наблюдается и почему? Проверить с помощью реактива Heccлepа, с образованием какого продукта идет взаимодействие разбавленной азотной кислоты с цинком. (Реактив Несслера K2[HgI4] – реагент на ион аммония).

Опыт 4. Изучение окислительно-восстановительных свойств нтрит-ионов
В две пробирки налить по 1 мл раствора нитрита натрия и по 0,5 мл 1 М серной кислоты. Затем в одну пробирку добавить 1 каплю 0,1 М раствора перманганата калия, а во вторую - 1 мл раствора иодида калия. Отметить и объяснить наблюдаемые внешние эффекты проведенных реакций.

Опыт 5.  Свойства красного фосфора

(Опыт выполнять в присутствии группы)

Поместить в сухую пробирку 0,7 г красного фосфора и кусочек очищенного натрия (величиной с горошину). Закрепив  в держателе, нагревать пробирку на спиртовке в присутствии группы. Что наблюдается? Почему? После охлаждения (также в присутствии группы) опустить пробирку в кристаллизатор (чтобы вода набралась в пробирку). Объяснить наблюдаемый внешний эффект.

Опыт 6. Гидролиз солей фосфорной кислоты

В три стаканчика на 50 мл налить растворы солей фосфата, гидро- и дигидрофосфатов натрия. Измерить значения их рН, объяснить полученные результаты.
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Приложение 1
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Приложение 2

ПРИБЛИЖЕННЫЕ ЗНАЧЕНИЯ СРЕДНИХ КОЭФФИЦИЕНТОВ

АКТИВНОСТИ В ЗАВИСИМОСТИ ОТ ИОННОЙ СИЛЫ РАСТВОРА (()

И ЗАРЯДА ИОНА (Z)

	(
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ПРИЛОЖЕНИЕ 3

СХЕМА ШКАЛЫ рН (-lgaH+)
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Приложение 4
ЗНАЧЕНИЯ Ка  КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ (t=25 0C)

	Электролит
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Серная - H2SO4
                 I - ступень

                 II- ступень
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                  I - ступень
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Приложение 5

Значения  ПР некоторых малорастворимых электролитов при 25 (С 

	Вещество
	ПР
	Вещество
	ПР

	AgCl
AgBr
AgJ
BaC2O4 

BaSO4
BaCrO4
	1,6 . 10 -10
7,7 . 10 -13
1,5 . 10 -16
1,2 . 10 -7
1,1 . 10 -10
2,4 . 10 -10
	CaSO4
CaC2O4

Mg(OH)2

PbSO4

PbCrO4

HgS
*
	6,1. 10 -5
2,6. 10 -8
5,0. 10 -12
2,0. 10 -8
1,8. 10 -14
4,0. 10 -53


Содержание

Введение                                                                                                            3

I. Основные понятия неорганической химии                                                 4

Единицы количества вещества                                                                        4

Эквивалент                                                                                                         4

Молярная масса                                                                                                 6

Номенклатура неорганических веществ                                                         7

Примеры решения задач по теме «Эквивалент»                                           12

Техника безопасности при работе в химической лаборатории                   13

Лабораторная работа №1                                                                                 

Техника лабораторных работ                                                                          22

II. Растворы                                                                                                       26

Классификация                                                                                                 26

Растворимость. Произведение растворимости                                              27

Способы выражения состава растворов                                                         28

Электролитическая диссоциация                                                                    30

Сильные и слабые электролиты. Степень и константа диссоциации         30

Активность ионов, ионная сила                                                                      31   

Ионное поизведение воды. Водородный показатель. Индикаторы.            32

Буферные растворы                                                                                           34

Гидролиз                                                                                                             34

Классификация солей по отношению к гидролизу                                        34

Степень и константа гидролиза                                                                        36

Влияние температуры на равновесие гидролиза                                            38

Примеры решения задач по теме «Растворы»                                                38

Лабораторная работа № 2. Способы выражения состава растворов            43

Лабораторная работа № 3. Растворимость. 
Электролитическая диссоциация.                                                                    44 

III. Окислительно-восстановительные процессы                                           46

Лабораторная работа №4. Окислительно-восстановительные реакции       51

IV. Химия биогенных элементов                                                                     52

Галогены                                                                                                             52

Лабораторная работа № 5. Галогены                                                               57

Кислород и сера                                                                                                 59

Лабораторная работа № 6. Кислород и сера                                                   63

Азот и фосфор                                                                                                    65

Лабораторная работа №  7. Азот и фосфор                                                     67

Список литературы

Приложение

Неорганическая химия 

А.С. Казаченко, М.В. Пантелеева, Л.В. Макеева, 

Редактор О.Ф. Александрова

Корректор Н.Г. Елманова

Подписано в печать 3.05.06.              Формат 60 х  84 / 16

Печать офсетная                                  Бумага тип.       

Усл.- печ. 4,5                                         Тираж 200 экз.   

                  Заказ

Красноярский государственный университет.

660041. г. Красноярск, пр. Свободный, 79













Рис.1











                     3





Вата








* aq (aqua) - вода в качестве растворителя.


( Поскольку величина S очень мала по сравнению с 0,01, ею в сумме S+0,01 можно пренебречь.


(( Концентрации ионов Ag+ и S2- настолько малы, что ими можно пренебречь


( Константы диссоциации взяты из соответствующей таблицы приложения.


(( В случае образования в результате гидролиза многозарядных кислот или оснований используется константа диссоциации последней ступени


* Иначе говоря, F – это количество электричества, которое выделяет при электролизе 1 моль эквивалентов вещества на электродах; соответствует 26.8 А·ч.





( Раствором NaF пропитывают древесину для уничтожения микроорганизмов, разрушающих ее.


� При 180 С
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