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Введение

Практикум по общей и неорганической химии включает лабора​торные работы по важнейшим разделам химии, таким как энергети​ка и направление химических процессов, химическая кинетика, свойства растворов, электролитическая диссоциация солей, кислот и оснований, химические реакции, а также знакомит студентов с количественными химическими расчё​тами.

Практикум предназначен для студентов первого курса очного, дистанционного и заочного  обучения.

Представленные в практикуме лабораторные работы являются неотъемлемой частью курса лекций, читаемых в соответствии с про​граммой по курсу химии для нехимических специальностей Московско​го государственного университета леса. Включенный в данное пособие материал соответствует  основному лабораторному практикуму, который  выполняют студенты очного обучения на первом курсе МГУлеса.

К  лабораторным работам дано краткое тео​ретическое вступление, что совершенно не исключает необходимости изучения соответствую​щих параграфов учебной литературы.

После описания каждой лабораторной работы приведены вопросы и задачи для самопроверки, самостоятельное выполнение которых дает возможность лучше усво​ить изучаемый материал и подготовиться к защите  лабораторных работ.

1. КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ ЗАКОНЫ ХИМИИ.   ЭКВИВАЛЕНТ
Порядок работы по теме: прочитать вводный текст, повторить конспект лекции на эту же тему, просмотреть примеры решения задач, данные в этом разделе. Прочитать и законспектировать в тетрадь для лабораторных работ описание лабораторной работы (дата, тема, прибор, реакции, формулы расчета, таблицы результатов, точность полученных величин). Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Выполнить расчеты и оценить ошибку (погрешность). Все величины  выразить и подставить в формулы в системе СИ.  Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория

В химии используют понятие «моль» (по правилам термин «моль» не склоняется) как количество формульных единиц (ионов, атомов и т.д.) равное их количеству в 0,012 кг углерода-12. Для расчетов вместо количества вещества, выраженного в г, применяют Mr – относительную молекулярную массу, например, Mr – аммиака NH3 =  14+1+1+1 = 17.
 По закону Джона Дальтона (1803) химические элементы соединяются друг с другом в строго определенных количественных (эквивалентных) соотношениях, кратных целым числам. В качестве меры  кратности выбрано понятие «специальный моль» – эквивалент – условную часть вещества,  меньшую молекулы (атома) в несколько (1, 2, 3 и т.д.) раз. Одна и та же молекула имеет, в зависимости от протекающей химической реакции разное, но целое число эквивалентов: 1, 2, 3 и т.д. Обычно количество эквивалентов в веществе выражают в моль. 

Закон эквивалентов: все вещества реагирую пропорционально их эквивалентам.

По аналогии с молярной массой используют понятие молярной массы эквивалентов (устаревшее название – эквивалентная масса) – массы одного моль эквивалентов вещества или элемента. Для этого массу образца нужно поделить на число моль эквивалентов в нем. 

Отношение масс веществ, участвующих в химической реакции равно отношению молярных масс их эквивалентов.

Эквивалентом вещества называется такое его коли​чество, которое соединяется с 1 моль атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химических реакциях.

Молярную массу эквивалентов элемента в соединении можно определить, разделив молярную массу элемента Mm(элем.) на его валентность в данном соединении, которая часто совпадает со степенью окисления (если она не дробная) Например, молярная масса эквивалентов марганца в оксиде Мn2О7 равна 55 : 7 =  7,9  г/моль.

Величину эквивалента (Meq)  можно посчитать, исходя из молярной массы M(элем.) и молярной массы эквивалентов рассматриваемого вещества Mm(элем.) : Meq =  Mm(элем.) : M (элем.).
Величина эквивалента обратно пропорциональна числу эквивалентов и поэтому по своему значению не превышает единицы  (не путать величину эквивалента, меньшую единицы,  и молярную массу эквивалента!).

 Формулы для вычислений эквивалентных масс сложных соединений:

Meq оксида = Моксида / Число атомов элемента · валентность элемента;

Meq кислоты  = Мкислоты / Основность кислоты;

(Основность кислоты = количеству работающих Н+ в кислоте);

Meq гидроксида = Мгидроксида / Кислотность основания;

       (Кислотность основания = количеству работающих OH– в основании);

Meq соли  = Мсоли  / Число атомов металла · валентность металла;

(М – молярная масса вещества).

При расчете  эквивалентов веществ, участвующих в обменных и окислительно-восстановительных реакциях необходимо учитывать протекающую химическую реакцию.

В общем виде химическую реакцию можно записать следующим образом: аА + bВ = сС + dD , где А и В – исходные реагенты; С,  D – продукты реакции;   а, b, с, d  – стехиометрические коэффициенты; тогда для данного реагента количество эквивалентов определится величиной стехиометрического коэффициента, стоящего при реагенте ZЭ (A) = b,       ZЭ (В) = а.                            

Примеры решения задач 

Задача 1.1. При взаимодействии 150 г натрия с избытком хлора образовалось 381 г хлорида натрия. Найти молярную массу эквивалентов натрия, его эквивалент и число эквивалентов в образце в молях, если эквивалентная масса хлора равна 35,5 г/моль.

Решение. Вещество NaCl.   В реакции участвует 381 –  150  =  231 г хлора.

Поскольку вещества реагируют пропорционально эквивалентам, можно составить пропорцию:

mNa : mCl = Meq (Na) : Meq (Cl),             150 : 231 =  х : 35,5,

откуда искомая молярная масса эквивалента натрия Meq (Na) равна: 

х = Meq (Na)  = 150 · 35,5 / 231 = 23 г/моль.

Эквивалент натрия   Э (Na)  = Meq (Na) : M (Na) = 23 / 23 = 1,0.

Количество моль эквивалентов в образце  равно: m / Meq (Na) =  150 / 23 = 6,5 моль.

Задача 1.2. Определить эквивалент и эквивалентные массы (молярные массы эквивалентов) элементов в соединениях НВr, Н2О и NН3.

Решение. В указанных соединениях с 1 моль атомов водорода соединяется 1 моль атомов брома, ½  моль атомов кислорода, ⅓ моль атомов азота. Следовательно, согласно определению, эквиваленты брома, кислорода и азота равны соответственно 1 моль, ½  и ⅓ моль. Исходя из молярных масс атомов этих элементов, эквивалентная масса брома равна 79,9 г/моль, кислорода –  16 · ½ = 8 г/моль, азота – 14· ⅓ = 4,67 г/моль.

Для определения эквивалента (эквивалентной мас​сы) элемента необязательно исходить из его соединения с водородом. Эквивалент (эквивалентную массу) можно вычислить по составу соединения данного элемента с любым другим, эквивалент которого известен.

Задача 1.3. При соединении 5,6 г железа с серой образовалось 9,8 г сульфида железа. Найти эквивалентную массу (молярную массу эквивалента) железа Meq (Fe)  и его эквивалент, если известно, что эквивалентная масса серы равна 16 г/моль.

Решение.  По условиям задачи в сульфиде железа  на 5,6 г железа приходится 8,8 – 5,6 = 3,2 г серы. Согласно закону эквивалентов, массы взаимодействующих веществ пропорциональны их эквивалентным массам. Следовательно:

5,6  г          железа эквивалентны   3,2 г          серы;     

Meq (Fe) г/моль  железа эквивалентны  16 г/моль  серы.

Откуда    Meq (Fe)  = 5,6 ·16/3,2 = 28 г/моль.

Молярная масса  железа, численно совпадающая с его относительной молекулярной массой, равна 56 г/моль. Поскольку эквивалентная масса железа (28 г/моль)  в два раза меньше молярной массы его атомов, то в       1 моль железа содержится 2 эквивалента. Следовательно, эквивалент железа равен  ½.

Задача 1.4. Найти молярную массу эквивалентов железа, его эквивалент и число эквивалентов, приходящихся на формульную единицу в Fe2O3.

Решение. В этой задаче известна формула соединения. Из нее следует, что 1 моль данного оксида содержит 2 моль атомов железа, или  56 г/моль · 2 моль = 112 г железа и, соответственно, 3 моль атомов кислорода, или 16 г/моль · 3 моль = 48 г кислорода. 

Поскольку по закону эквивалентов m (Fe) : m (O) = Meq (Fe) : Meq (O),  а   Meq (O) = M(O) / 2 = 16 / 2 = 8 г/моль, то подстановка  в закон эквивалентов позволяет записать:  Meq (Fe) = 8 · 112  / 48 = 18,7 г/моль.

Этот же результат можно получить делением молярной массы элемента на его валентность:  M (Fe) = 56  / 3 = 18,7 г/моль.

Эквивалент железа: ЭFe =  18,7 / 56 = 0,33. 

Количество эквивалентов, приходящихся на формульную единицу (то есть, на один атом железа) равно: z(Fe) = 1 / 3 = 3 экв/атом  Fe.
Задача 1.5. Напишите реакции взаимодействия вещества А Fe(OH)3 с веществом В:          а) эквивалентным количеством вещества В (H3PO4);

             б) избытком вещества В;

             в) недостатком вещества В.

Дайте названия полученным солям и напишите графические формулы. Составьте уравнения реакции перевода основных и кислых солей в средние соли.

Решение. Эквивалентное количество кислоты:
Fe(OH)3    +   H3PO4          =         FePO4       +  3H2O

                                                               фосфат железа (III) 

Недостаток кислоты:

3Fe(OH)3   +   2H3PO4   =    [Fe(OH)]3(PO4)2         +     6H2O

                                                           гидроксофосфат железа (III)

Недостаток кислоты:

3Fe(OH)3   +  H3PO4          =       [Fe(OH)2]3PO4             +        3H2O

                                                    дигидроксофосфат железа (III) 

Избыток  кислоты: 

2 Fe(OH)3 + 3H3PO4         =     Fe2(HPO4)3    +    6H2O

                                                           гидрофосфат железа (III) 

Избыток  кислоты: 

Fe(OH)3 + 3H3PO4       =        Fe(H2PO4)3          +      3H2O

                                                          дигидрофосфат железа (III) 
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[Fe(OH)]3(PO4)2 + H3PO4 =  3FePO4 + 3H2O 

[Fe(OH)2]3PO4 + 2H3PO4 =  3FePO4 + 6H2O 

Fe2(HPO4)3 + 3NaOH =  2FePO4 + Na3PO4 + 3H2O 

Fe(H2PO4)3 + 6NaOH =  FePO4 + 2Na3PO4 + 6H2O

Задача 1.6. При восстановлении 8,07 г оксида элемента требуется 4,48 л водорода, измеренного при н.у. (нормальные условия). Вычислите молярную массу эквивалента элемента и его оксида.

                                          8,07 г  MeO   -----    4,48 л H2
                                               Mеq (MeO)  -----  11,2 л Н2, 

где  11,2 л – молярный объем эквивалента водорода.

Mеq (MeO)  = 20,175  (г/моль)

Mеq (Me)  = Mеq (MeO)  – Mеq (O)  = 20,175  –  8  = 12,175 (г/моль).

Задача 1.7.  2 г двухвалентного элемента вытесняют из кислоты    1,12 л водорода при 0оС и 101,3 кПа. Вычислите молярную массу эквивалента элемента.

Решение. По уравнению реакции:

Me + H2SO4  = MeSO4 + H2 ↑
2 г  Me ------ 1,12 л H2
Mеq (Me) ------  11,2 л Н2
Mеq (Me)  = (2 • 11,2 / 1,12)  =  20 (г/моль).

Задача 1.8. Определить величины химических эквивалентов реагентов, участвующих в следующей химической реакции:

А12(SO4)3  + 12КОН = 2K3[Al(OH)6] + ЗК2SО4
Число эквивалентов реагирующих веществ равно:

ZЭ (А12(SO4)3)  = 12; ZЭ (КОН) = 1. Соответственно, величины эквивалентов будут равны: для А12(SO4)3 = 1 : 12 = 1/12; для  КОН = 1:1= 1.

Задача 1.9. Вычислить величины химических эквивалентов и молярные массы эквивалентов реагентов, участвующих в следующей химической реакции:

ЗМgSO4 + 2Na3РO4 = Мg3(РO4)2 + ЗNa2SО4.

Число эквивалентов реагентов: для МgSO4 равно 2, для Na3РO4 равно 3.

Соответственно, величины эквивалентов обратны числу эквивалентов:

для МgSO4 = 1 : 2 = 0,5; для Na3РO4 =1:3= 0,33. 

Молярные массы эквивалентов реагентов равны:

Mеq (МgSO4)  = 120 / 2 = 60 г/моль; Mеq (Na3РO4)   = 164 / 3 = 54,7 г/моль.
Лабораторная   работа  1

ОПРЕДЕЛЕНИЕ  ЭКВИВАЛЕНТНОЙ  МАССЫ  МЕТАЛЛА В  РЕАКЦИИ С РАСТВОРОМ  СОЛЯНОЙ  КИСЛОТЫ

Экспериментальная часть работы заключается в определении объёма водорода, выделяющегося при взаимодействии металла оп​ределённой массы с раствором кислоты, взятой в количестве, до​статочном для растворения всего металла.

При дистанционном обучении студенты проводят ознакомление с пп. 1–6 не выполняя их, и используют для расчетов данные  правой части табл.1.2. Металл – цинк. Все величины  выражают и подставляют в формулы в системе СИ.

Порядок выполнения работы

1. Взвешивают на аналитических весах кусочек металла: цин​ка, магния или алюминия    (выбирают кусочек с массой в пределах 0,030 –0,060 г). Записывают массу металла  m(Me) .

2. Проверяют прибор на герметичность. Прибор (рис. 1.1) представляет собой сообщающийся сосуд из двух градуированных бюреток, соединённых каучуковой трубкой.
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Рис. 1.1. Прибор для определения

эквивалента металла

Градуированная часть каждой трубки рассчитана на объем  50 мл. Трубки наполовину заполняют водой. К одной из трубок присоединена пробирка. Реакция между кислотой и металлом происходит в пробирке. Выделяющийся водород поступает в градуированную трубку и вытесня​ет соответствующий объём воды. Отмечая уровень воды в одной из трубок до и после окончания реакции, находят объём выделившегося во​дорода.

Для проверки прибора на герметичность отсоединяют от штатива одну из трубок и поднимают или опускают её. Если прибор гермети​чен, то уровень воды в другой трубке после небольшого отклонения должен остаться без изменения. В случае нарушения герметичности проверяют все места соединения стекла с каучуком.

          3. Отделяют пробирку от остальной части прибора и через воронку наливают в пробирку 3 – 5 мл раствора соляной кислоты с массо​вой долей около 10%. Пробирку с кислотой присоединяют на прежнее место. В градуированной трубке, к которой присоединена пробирка, отмеча​ют уровень воды А, мл (с точностью до 0,2 мл).

           4. Отделяют снова пробирку с кислотой от прибора. Держа её в наклонном положении, на край пробирки помещают кусочек взвешенно​го металла и осторожно, возможно плотнее, присоединяют к прибору. Затем смачивают металл кислотой и наблюдают течение реакции. По прошествии 5 мин после её окончания, уровни воды в стеклянных трубках выравнивают, устанавливая в одинаковое горизонтальное по​ложение (сохраняя герметичность прибора), и отмечают вторично в той же трубке уровень воды  Б, мл. 

            5. Записывают комнатную температуру, t,0C  и атмосферное давление Ратм, Па, или выраженное в hатм, мм.рт.ст.  Для перевода мм.рт.ст. в систему СИ пользуются формулой

P = ρgh,

где   P  – давление, Па;

         ρ = 13600 кг/м3, плотность ртути;

         g = 9,81 м/с2;

         h  – высота ртутного столба, м.  

Расчёты

6. Определяют объём выделившегося водорода V(H2), мл, в условиях опыта.            

V(H2)  =  Б  –  А.

7. Определяют давление водорода  P(H2)  в ходе опыта. Общее давление в трубке, содержащей водород, во время опыта поддерживалось на уровне атмосферного. Оно складывается из парциальных давлений водорода P(H2), воздуха и насыщенных водяных паров. Давлением воздуха пренебрегают. Давление водя​ных паров Р(H2O)  при данной температуре t  находят из  табл. 1.1. Давление водорода  P(H2)  тогда равно:

P(H2)  =  Pатм  –  P(H2O).

8. Приводят объём водорода V(H2) к нормальным условиям, для этого пользуются уравнением Клапейрона:
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Здесь P0  =  101325 Па;    T0 = 273 К.

Из уравнения Клапейрона находят величину V0(H2).
9. Определяют эквивалентную массу металла Meq(Me). Из опыта следует, что металл с массой m(Me), вытесняет при T0 водород объёмом V0(H2). Согласно закону эквивалентов, при тех же условиях металл с эк​вивалентной массой Meq(Me) вытеснит эквивалентный объ​ём водорода Veq(H2),  равный 11,2 л для нормальных условий:
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                                                                                                  Т а б л и ц а  1.1

Давление насыщенного водяного пара  

при различных температурах 

	Темпе- ратура, t,   оС

°С 
	         Давление
	 Темпе​ратура,

         t, °С
	Давление

	
	P(H2O), Па
	h(H2O), мм рт. ст.
	
	     P(H2O),

        Па 
	h(H2O), 
мм рт.ст.

	   15
	1704,9
	12,79
	         22
	   2644,0
	19,80

	   16
	1817,0
	13,63
	         23
	   2809,0
	21,03

	   17
	1937,0
	14,52
	         24


	   2984,0
	22,33



	   18
	2064,0
	15,47
	         25
	   3167,2
	23,71

	   19
	2197,0
	16,47
	         26
	   3361,0
	25,16

	   20
	2337,8
	17,52
	         27
	   3565,0
	26,68

	   21
	2466,0
	18,63
	         28
	   3780,0
	28,23


10. Проводят расчет эквивалентной массы металла вторым способом. Для этого по уравнению Клапейрона – Менделеева находят массу выделившегося водорода m(H2):

                              P(H2).V(H2) =  
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далее определяют эквивалентную массу из соотношения:
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где       Meq(H)  =  1,008 г/моль.
11. Находят ошибку опыта. Для этого уточняют у преподавателя наз​вание исследуемого металла и записывают уравнение химической реакции, имевшей место в опыте. По известной теперь молярной массе M(Me)  и валентности val, проявляемой металлом в ходе реакции,  рас​считывают теоретическое значение эквивалентной массы металла по формуле:
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Относительную ошибку определяемой эквивалентной массы находят по  формуле:

(, % =  
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Хорошее совпадение теории и практики считается в том случае, если относительная ошибка не превышает величины 5 – 10%.

Опытные и расчётные данные сводят в таблицу в лабораторном журнале 

                                                                                                Т а б л и ц а  1.2

Протокол

	Но-мер
	Измеряемая    величина


	Значения
величин

	I
	Масса металла m(Me), г
	(0,04)



	2
	Первоначальный уровень воды в бюретке  А, мл

 Бюретке А
	–

	3
	Уровень воды в бюретке после реакции выделения водорода  Б, мл
	–



	4
	Объём выделившегося водорода в условиях опыта V(H2) , мл


	(5,0)



	5
	Комнатная температура t , °С
	(20)




	6
	Атмосферное давление h, мм рт.ст.
	(750)

	7


	Давление насыщенных паров воды при температуре t ,  P(H2O) , Па
	

	8
	Давление водорода P(H2), Па
	

	Продолжение табл. 1.2



	9
	Объём водорода при нормальных условиях Vо(H2), л


	

	10
	Относительная атомная масса металла   M(Me)   
	

	11
	Валентность металла val
	

	12


	Теоретическое значение  эквивалентной массы металла 
[image: image12.wmf]T

eq

M

(Me), г/моль
	

	13


	Опытное значение эквивалентной массы металла  Meq(Me), г/моль 
	

	14
	Погрешность ( ошибка) опыта (, %
	


Вопросы  и  задачи для самоподготовки

1. Что называется химическим эквивалентом элемента, эквивалентом вещества, эквивалентной массой элемента, эквивалентной массой вещества?

2. Как связаны эквивалентная масса элемента и его относительная атомная масса?

3. Как различаются молярная масса и молярная масса эквивалентов марганца в его оксиде Мn2О7?

4. Можно ли считать эквивалентную массу любого данного элемен​та величиной постоянной?

5. Какие Вам известны элементы с постоянными эквивалентными мас​сами?

6. Определите эквивалентные массы элементов  N, С, Р в соеди​нениях   N2O3   CO   СО2    РС15 .

7. Сформулируйте закон эквивалентов.

8. Определите эквивалентную массу металла, если известно, что масса металла, равная 4,6 г, содержится в его оксиде, масса которого равна 6,3 г.

9. Найдите эквивалентную массу кислоты, если для нейтрализации 9,8 г её 10%-го раствора потребовалось 1,2 г щёлочи. Эк​вивалентная масса щёлочи равна 40 г/моль.

10. Что имеют в виду, когда говорят об эквивалентной массе кисло​ты, основания, соли, не указывая вида их химических превра​щений?

11. Что называется эквивалентной массой вещества, которое явля​ется в окислительно-восстановительной реакции окислителем, восстановителем? 

12. Определите эквивалентные массы фосфорной кислоты в следующих реакциях:  а)  H3PO4  +    NaOH  =  NaH2PO4  +   H2O;

б)  H3PO4 +   2NaOH  =  Na2HPO4  + 2H2O;

в)  H3PO4 +   3NaOH  =  Na3PO4    +  3H2O.

13. Чему равны при нормальных условиях эквивалентный объём водо​рода, кислорода?

14. Определите эквивалентную массу металла, если он имеет массу 0,347 г и вытесняет из воды водород, объём которого равен 180 мл при температуре 15°С и давлении 104,5 кПа.

15. При полном разложении оксида металла с массой 4,3 г был полу​чен кислород, объём которого равен 580 мл при температуре 17°С  и давлении 1,01•105 Па. Определите эквивалентные массы оксида и металла.

16. Вычислите массу 1 м3 воздуха при 17°С и давлении 83,2 кПа.

Приборы,  посуда,  реактивы

Аналитические весы и разновесы.

Две бюретки на штативе по 50 мл, соединенные резиновым шлангом.

Пробирка.

Бюкс.

Воронка.

Гранулированные металлы: цинк (магний или алюминий).              

10 %-ный раствор НСl.

 2. СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА. АТОМЫ В ПЕРИОДИЧЕСКОМ ЗАКОНЕ. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ
Порядок работы: прочитать текст раздела, повторить конспект лекции на эту тему, просмотреть примеры, данные в этом параграфе. Для защиты темы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, подготовиться к контрольному опросу. 


Теория

2.1. Строение атома

Атом – сложная электронейтральная химическая система. Структурными элементами атома как системы являются ядро и электронная оболочка. 

Ядро составляет фундаментальную основу атома. В нем сосредоточена основная  масса атома (99,9%); радиус ядра (10–13 см, т.е.  на 5 порядков (105) меньше радиуса атома ((10–8 см). Основными структурными элементами ядра являются нуклоны. Нуклоны существуют в виде протонов (р) и нейтронов (n). Их масса покоя равна (1,7·10–27 кг. Протон  имеет заряд, равный  +4,8·10–10 эл. ст. ед. (+1), нейтрон же является электронейтральной частицей. Помимо протонов и нейтронов в состав ядра входят и другие элементарные частицы. Количество протонов в ядре определяет его заряд ((я), а количество нуклонов его массу. Ядра атомов определенного элемента содержат одинаковое количество протонов. 

Разновидности атомов определенного элемента, отличающиеся своей массой (количеством нуклонов в ядре), называются изотопами. Так, у водорода имеются следующие изотопы: 11Н; 21D – дейтерий и 31T – тритий. 

2.2. Электронная оболочка атома. Свойства электронов

Электронная оболочка атома является совокупностью электронов. Чтобы охарактеризовать свойства электронной оболочки, надо вычленить основные свойства ее структурных элементов – электронов.

Современная теория строения атома основывается на законах волновой механики. Волновая механика сочетает основные положения квантовой механики с закономерностями распространения электромагнитных волн. Исследование свойств электрона показало, что он обладает корпускулярно-волновым дуализмом, т.е. он проявляет себя как частица (корпускула), имеющая массу 9,1·10–31  кг  и заряд     –4,8 10-10  эл. ст. ед.    (химики обозначают просто «–», а символ электрона ē ),   и как волна,    которая   характеризуется определенной длиной и, соответствен-но, энергией. 

Двойственность электрона отражена в уравнении, предложенном французским физиком  Луи-де Бройлем (1924): (=ħ/mV, которое можно прочитать так: движению микрочастицы с массой  m и скоростью V  сопутствует волна, длиной  (  (ħ –постоянная Планка = 6,63·10–34 Дж·с).

Волновые свойства электрона были подтверждены экспери-ментально обнаружением у потока электронов таких явлений, как дифракция, интерференция. Замкнутая стоячая волна электрона охватывает весь атом, образуя "электронное облако", в котором невозможно представить движение электрона по определенной траектории, т.е. возникает полоса неопределенности, в пределах которой и находится электрон. 

Немецким физиком Гейзенбергом сформулирован принцип неопределенности (1927), суть которого в том, что чем точнее определены координаты электрона (x, y, z), т.е. местоположение, тем с меньшей точностью определяется скорость электрона. Математически принцип неопределенности выражается уравнением: (X·(V ( ħ/mе  и читается так: произведение неопределенностей положения  ((Х ) и скорости (V движения микрочастицы, например, электрона с массой mе , не может быть меньше определенной величины, выраженной отношением некоторой постоянной  (Планка), отнесенной к массе электрона mе.

Для макрочастиц величина ħ/m очень мала  (m – масса),   поэтому для них справедливы законы классической механики.

Помимо неопределенности положения электрона в атоме к важнейшим его характеристикам относится энергия электрона, размер и форма электронного облака. 
Волновая механика описывает движение электрона в атоме при помощи так называемой волновой функции ( (пси). Общий вид этой функции находится из уравнения Шредингера, которое связывает волновую функцию электрона ( с его потенциальной Vпот.  и полной энергией Е:


   ∂2(
            ∂ 2(           ∂ 2(
          8(m


(((   +  (((  +   (((  +   (((  (E – V пот)( = 0.


    ∂x2
             ∂ y2            ∂ z2
            h2
В этом уравнении первые три члена являются суммой вторых производных волновой функции ( по координатам электрона (x , у , z);  m – масса электрона, ħ – постоянная Планка.

2.3. Характеристика электронов при помощи квантовых чисел

Решая уравнение Шредингера (в силу сложности удается только для одноэлектронного атома), находят значения волновой функции (квантовые числа), совокупность которых определенно характеризует объем и форму пространства в атоме, в котором наиболее вероятно пребывание электрона, связь его с ядром, а также потенциальную энергию электрона.

Пространство, в котором наиболее вероятно пребывание электрона, называют  атомной орбиталью.
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            Рис. 2.1. Формы   s-, р-, d- орбиталей

Главное квантовое число n характеризует энергетический уровень электрона. n принимает значение целых чисел 1,2, 3…..7. Чем меньше значение главного квантового числа, тем меньше размер электронного облака, больше его плотность и энергия связи с ядром, меньше потенциальная энергия.

Максимальное значение главного квантового числа электронов атома, находящегося в нормальном (невозбужденном) состоянии, определяется номером периода, в котором находится элемент. Так, у атомов водорода в нормальном состоянии главное квантовое число электрона n = 1; у атомов натрия главное квантовое число электронов равно 1, 2, 3, т.е. 11 электронов атома натрия  (заряд ядра Z = +11) распределены по трем энергетическим уровням. В нормальном состоянии атом может находиться бесконечно долго; при возбуждении атома электрон переходит на более высокий энергетический уровень, размер электронного облака увеличивается,  плотность и связь с ядром становятся меньше, потенциальная энергия увеличивается.

Переход электрона на более высокий энергетический уровень происходит при поглощении кванта энергии. В возбужденном состоянии атом может находится 10–8 – 10–9 с, обратный переход  в нормальное состояние сопровождается выделением кванта энергии.

    
Побочное (орбитальное) квантовое число ℓ  характеризует форму электронного облака и, соответственно, энергию электрона на данном энергетическом уровне (n). Возможные значения побочного квантового числа определяются значением главного квантового числа и они равны от 0 до n–1. Каждому значению ℓ  соответствует определенная форма электронного облака, которая имеет буквенное обозначение. Так, если ℓ=0, то электронное облако имеет форму шара (s–состояние); если ℓ=1, то электронное облако имеет форму объемной восьмерки (р–состояние), если ℓ= 2, ( d–состояние) и ℓ=3  (f– состояние) имеют более сложную форму электронного облака. Количество значений побочного квантового числа характеризует количество энергетических подуровней  на данном энергетическом уровне. Теоретически ℓ=0….(n–1).
На 1-ом энергетическом уровне (n=1) побочное квантовое число ℓ=0; на 2-ом энергетическом уровне (n=2) побочное квантовое число ℓ=0 и ℓ=1 (2s  и 2p-состояния, т.е. два подуровня); на З-ем энергетическом подуровне (n=3) ℓ=0, 1, 2  (3s , Зp и 3d-состояния, т.е. 3 подуровня); на четвертом энергетическом уровне (ℓ=4) побочное квантовое число ℓ =0, 1, 2, 3 (4s, 4р, 4d и 4f-состояния, т.е. 4 энергетических подуровня).

Потенциальная энергия каждого из подуровней на данном энергетическом уровне повышается в ряду s < р < d < f.

Магнитное квантовое число m  характеризует расположение электронных орбиталей в пространстве. Возможные значения магнитного квантового числа определяются побочным квантовым числом, т.е. энергетическим подуровнем: m = от   + ℓ  через 0 до – ℓ. 

[image: image77.png]


[image: image78.png]



[image: image79.png]


[image: image80.png]Pacteop
NHqCl &
wenarute





[image: image81.png]



                    по оси  х                     по оси  y                по оси  z

                     m  =  +1                       m  =    0                  m  =  –1
Рис. 2.2. Значения  магнитного квантового числа  для р-орбиталей,

ориентированных по осям x, y, z

Количество значений магнитного квантового числа характеризует количество орбиталей на данном энергетическом уровне, оно равно 2ℓ +1. Так, если (ℓ=1) (р-состояние), магнитное квантовое число имеет следующие значения:  +1, 0, –1, что характеризует ориентации р-электронных облаков вдоль осей х , у , z. Общее число орбиталей определенного энергетического уровня равно n2.
Четвертое (спиновое) квантовое число  не является решением уравнения Шредингера, введено специально и характеризует уже не волновые, а корпускулярные свойства электрона. Оно описывает направление вращения электрона вокруг собственной оси и имеет два значения  +½  и  –½. Условно можно оказать, что электрон на 3/4 является волной и ¼ – частицей. Количество значений спинового квантового числа характеризует количество электронов, которое может быть на одной орбитали  т.е. на одной орбитали максимально может быть два электрона.

Поведение электрона в атоме может быть полностью охарактеризовано совокупностью четырех квантовых чисел. В атоме не может быть двух электронов с одинаковыми значениями четырех квантовых чисел (запрет или принцип Паули). 

Исходя  из этого, можно рассчитать максимальное количество электронов, которое может быть на том иди ином энергетическом уровне: на 1-ом энергетическом уровне – 2 электрона (1s2), на 2-ом – 8 электронов (2s22p6), на 3-ем – 18 электронов  (3s23p63d10), на 4-ом – 32 электрона (4s24p6 4d104f14).

2.4. Структура электронной оболочки атомов в периодическом законе

Современная теория строения атомов показывает, что в соответствии с квантовыми закономерностями электронная структура невозбужденного атома однозначно определяется зарядом ядра. Структуру электронной оболочки атома определяют следующие факторы: принцип наименьшей потенциальной энергии электрона, запрет Паули и правило Хунда.

В соответствии с принципом наименьшей энергии заполнение электронами энергетических уровней атома происходит в следующем порядке:  1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<4p<5p<6s<4f<5d...
Запрет Паули позволяет находиться на орбитали только двум электронам обязательно с противоположными спинами  +½  и  –½.

Правило Хунда формулируется так: "В атоме суммарное спиновое число электронов должно быть максимальным". Из него следует, что орбитали заполняются вначале по одному электрону. Электронная плотность при таком заполнении наиболее равномерно распределена в атоме и спины электронов на орбиталях будут одинаковы.  Распределение электронов в атоме может быть показано, по: а) энергетическим уровням; б)   энергетическим уровням и подуровням,  в)    энергетическим уровням, подуровням и орбиталям.  Часто используют распределение электронов по энергетическим уровням и подуровням, например,  1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 .

Состав ядра атома и его электронная структура определяют положение элемента в периодической системе Д. И. Менделеева.

Чтобы знать электронную структуру атома, надо уяснить следующее:

1. Заряд  ядра атома и количество электронов в оболочке определяет его порядковый номер в периодической системе. Так, заряд ядра атома марганца равен +25, количество электронов в оболочке  25 и порядковый номер марганца в периодической системе  25;

2. Количество энергетических уравнений, по которым распределены электроны, соответствует номеру периода периодической системы, в котором находится элемент. Так, электроны атомов марганца распределены по 4 энергетическим уровням (в периодической системе марганец находится  в 4-ом периоде);

3. Количество валентных электронов в атоме, как правило, определяет номер группы периодической системы, в которой расположен элемент.   У атомов марганца 7 валентных электронов, элемент марганец

находится в 7 группе;

4. Если электронами заполняется последний энергетический уровень (s- или р-подуровень), то элемент расположен в главной подгруппе периодической системы (подгруппа А). Это s- или р-элементы. Если электронами заполняется d-подуровень предпоследнего электронного уровня (d-элементы) или f-подуровень третьего с внешней стороны энергетического уровня (f-элементы), то элемент расположен в побочной подгруппе (В  подгруппа) У d-элементов на последнем энергетическом уровне находятся, как правило, 2 электрона  (иногда 1, например, у хрома).

У f-элементов на последнем энергетическом уровне 2 электрона, а на предпоследнем – 8 электронов.

Так, у марганца на последнем электронном уровне находятся             2 электрона и достраивается d-подуровень предпоследнего энергетического уровня (марганец находится в побочной подгруппе           7 группы).   Все сказанное позволяет определить структуру электронной оболочки атомов марганца:      Мn (+25)    
1s2 2s2 2p63s2 3p6 3d5 4s2 .

f-элементы – лантаниды и актиниды; f-элементы находятся в 6 и 7 периодах и обычно выносятся вниз периодической системы.

2.5. Свойства атомов

Свойства атома определяются как свойствами его структурных элементов, так и характером связи между ними. К целостным характеристикам атома относятся: заряд, размер, масса и устойчивость.

Заряд атома. Атом электронейтрален. Это обусловливается одинаковым числом протонов ядра и электронов. Нарушение этого соотношения приводит к новому образованию – иону,  частице, заряженной вследствие нарушения баланса протонов и электронов. Ион – это не новая форма организации вещества, а частица с атомным типом структуры, в ней сохраняется атомный "остов" – ядро с внутренними электронами "оболочки". Изменения происходят лишь во внешнем энергетическом уровне, но структура в основном остается без изменения.

Размер атома. Двойственная природа электронов позволяет сказать, что размер атомов не является чем-то абсолютно точным, т.к. резкой границы между атомом и окружающим его пространством нет. Поэтому размер атома можно указать лишь условно. Говоря о размерах атомов, обычно подразумеваются их радиусы в кристаллах простых веществ; радиусом атома при этом считается половина расстояния между соседними атомами.

Радиусы всех атомов имеют один и тот же порядок  10–10 м.  Для определения радиуса атомов используют рентгеноструктурный анализ. Атомные радиусы элементов одного периода уменьшаются с возрастанием порядкового номера. Объясняется это тем, что с ростом заряда ядра возрастает сила притяжения электронной оболочки. По главной подгруппе сверху вниз радиусы увеличиваются в связи с увеличением числа энергетических уровней в атоме. В побочных группах эта зависимость может быть обратной  (d-сжатие, лантаноидное сжатие).

Масса атома. Масса атома определяется в основном массой атомного ядра.   Массу любого атома можно определить, используя число Авогадро (N0=6,023·1023): масса одного атома m находится делением молярной массы на число Авогадро.

Устойчивость атома. Устойчивость атома как целого определяется свойствами его ядра, электронов и внутриатомных связей.

С атомом может проходить два типа изменений. Первый тип изменений происходит в ядре атома. Эти изменения приводят к разрушению атома с образованием атомов нового вида  – нового  химического элемента (в химических процессах таких изменений  не происходит).

Другой вид нарушения устойчивости связан с изменением в  электронной оболочке – потерей или приобретением атомом электронов – процесс, который происходит при образовании новых систем. Но при этом атомный "остов" остается без изменения. Этот тип нарушения устойчивости характеризует химическую активность атома (элемента), и она определяется энергией ионизации (Еи), сродством к электрону (Ес)  и электроотрицательностью (ЭО). 

Ионизационный потенциал (энергия ионизации) – энергия, которую необходимо затратить, чтобы оторвать электрон от нейтрального атома:     A –  ē →  A+     –   Е.

Энергия сродства к электрону (Е) – энергия, которая выделяется или поглощается при присоединении электрона к нейтральному атому:              A + ē  →  A–     +   Е.

Электроотрицательность  ЭО – полусумма энергии ионизации и  сродства к электрону. Все эти величины измеряются в кДж/моль. Их совокупность характеризует химическую активность  элемента.

По своей химической активности, физическим свойствам элементы классифицируются на металлы и неметаллы. Металлическая активность характеризуется склонностью к отдаче ē  (восстановительная активность элемента). Неметаллическая активность характеризуется склонностью к присоединению электронов (окислительная способность элемента).

 
Атомный радиус по периоду уменьшается, т.к. Z – увеличивается, окислительная активность возрастает (возрастают неметаллические свойства).

С увеличением заряда ядра по группе активность изменяется  по-разному у элементов главных и побочных подгрупп:

а) главные подгруппы – радиус возрастает сильно, также сильно увеличиваются металлические свойства (ослабевают неметаллические свойства);

б) побочные подгруппы – увеличивается Z, радиус атома изменяется незначительно (либо увеличивается, либо уменьшается), восстановительная активность ослабевает, т.е. уменьшаются металлические свойства.

2.6. Периодическая система с точки зрения строения атома

Периодический закон Д.И. Менделеева (1869) является одним из фундаментальных законов природы, на основе которого развивается химия. Современная  формулировка периодического закона следующая: свойства химических элементов, а также их соединений находятся в периодической  зависимости от заряда ядра атома.

Объясняется периодическая зависимость свойств элементов от  заряда ядра тем, что электронные структуры атомов, определяющие  их химические свойства, находятся в периодической зависимости от  заряда ядра (порядкового номера элемента в периодической системе), т.к. электронная структура атомов периодически повторяется и, соответственно, периодически повторяются свойства элементов. Так, каждый новый энергетический уровень начинает формироваться с s-подуровня, а заканчивается формированием p-подуровня (исключение –     1 период, в котором только два s-элемента – H (1s1)  и Hе (1s2).
 Элементы, у которых заполняется электронами s-подуровень, называют s-злементами, р-подуровень – р-элементами, d-подуровень –        d-элементами и, если заполняется f-подуровень – f-элементы. Отсюда понятно, почему количество s, р, d  и f элементов в периоде соответствует максимальному количеству s-, р-, d-, и f-электронов на данном энергетическом уровне.

Свойства элементов, расположенных в одной подгруппе, похожи, но не одинаковы, т.к. структура последнего энергетического уровня, определяющего в основном химические свойства элемента, одинакова, различие же в свойствах объясняется тем, что в целом электронная структура атомов элементов одной подгруппы различна.

Периодическая система, разработанная Д.И. Менделеевым, является графическим изображением периодического закона, представляет собой естественную совокупность элементов и подразделяется на:

а) периоды – объединяют элементы, у атомов которых электроны распределяются на одинаковом количестве энергетических уровней;

б) группы – объединяют элементы, у которых, как правило, одинаковое число валентных электронов;

в) подгруппы, которые определяются электронной конфигурацией последнего и предпоследнего энергетических уровней.

2.7. Валентность и степень окисления атома

Валентность атома часто определяется числом неспаренных электронов, принимающих участие в образовании связи с другими атомами. Высшая валентность определяется максимальным числом неспаренных электронов и часто совпадает с номером группы, в которой расположен элемент. Например, валентность Na, H – всегда I (обозначение римской цифрой).

Под степенью окисления понимают заряд атома элемента в соединении, вычисленный из предположения, что вещество состоит из ионов. Например, степень окисления  Na, H в соединениях – всегда +1 (обозначение арабской цифрой).

Степень окисления может быть положительной, отрицательной и нулевой величиной. Вычисление степени окисления проводят, считая молекулу  электронейтральной (сумма степеней окисления атомов равна нулю, например,  К+Сl+5О3–2). Необходимо отметить, что понятие "степень окисления" является формальным и обычно не дает представления об истинном заряде рассматриваемого атома в соединениях.

В ряде случаев степень окисления не равна валентности данного элемента, например, в соединениях СН4, СН3ОН, СО, СО2 степень окисления углерода соответственно разна –4, –2, +2, +4, а валентность равна IV, кроме СО, где валентность принято считать равной III.

2.8. Химическая связь

Ядерные и внутриатомные связи по своей природе имеют нехимический характер. Химический характер связи проявляется только в молекулах и более высоких уровнях организации вещества.

Химическая связь образуется при  наличии у взаимодействующих атомов неспаренных электронов с противоположными спинами или присутствии у одного из атомов неподеленной пары электронов, а у другого вакантной орбитали, а также при сближении атомов на расстояние с минимумом потенциальной энергии ( 0,5 – 1,5)·10–10 м.

В трактовке механизма образования химических связей в настоящее время наиболее распространенными являются два метода – метод валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО).

Пример образования химической связи в молекуле водорода с точки зрения ВС. Аналогичный механизм образования связи и между атомами других неметаллов. При сближении двух атомов водорода между ними возникают:

а) силы притяжения между ядром одного атома и электронной оболочкой другого;

б) силы отталкивания между ядрами и электронными оболочками двух атомов.

Если спины электронов взаимодействующих атомов различны, то силы притяжения больше сил отталкивания, и при сближении таких атомов возникает химическая связь  и энергия системы уменьшается.

Возникновение молекулы Н2 из атомов можно объяснить перекрыванием атомных электронных облаков с образованием молекулярного облака, которое окружает два положительно заряженных ядра. В области перекрывания электронных облаков (т.е. в пространстве между ядрами) электронная плотность максимальна, благодаря чему возрастают силы притяжения ядер атомов водорода к области максимальной электронной плотности, В результате  расстояние между ядрами в молекуле Н2 равно 0,74·10–10 м, т.е. меньше,  чем сумма радиусов 2-х атомов водорода (1,06·10–10 м). По методу валентных связей данная химическая (ковалентная) связь: 2-электронная и 2-центровая.

Химические связи подразделяется на:

ковалентные – образуются между атомами неметаллов, бывают полярные, неполярные, а также образующиеся по донорно-акцепторному механизму;

ионные связи – образуются между атомами неметаллов и металлов;

металлические – образуются между атомами металлов.

2.8.1. Ковалентная связь и ее свойства

Ковалентная связь является самой распространенной химической связью. Ковалентная связь образуется по двум механизмам:

а) спаривание непарных электронов с противоположными спинами;

б) по донорно-акцепторному механизму, когда один атом или ион предоставляет пару электронов для образования связи (донор электронной пары), а другой атом или ион предоставляет вакантную орбиталь для образования связи (акцептор электронной пары).

Примером ковалентной связи (неполярной) являются молекулы Cl2, H2, I2 . 

2.8.2. Свойства ковалентной связи

Любая связь, в том числе и ковалентная, характеризуется  энергией и длиной.

Энергия ковалентной связи – та энергия, которая выделяется при образовании химической связи и, соответственно, энергия, которую нужно затратить, чтобы разорвать химическую связь. Чем  меньше энергия химической связи, тем больше ее реакционность. (Энергия химических связей имеет  значения 100–1000  кДж/моль).

Т а б л и ц а  2.1

Свойства некоторых химических связей

	Связь
	Энергия, кДж/моль
	Длина, Å (1Å=1·10–10 м)

	H–H
	416
	0,74

	H–O
	440
	1,03

	H–C
	340
	1,14

	C–C
	300
	1,54

	C=C
	404
	1,35

	C≡C
	512
	1,20


Длина связи – межъядерное расстояние, равное  (1–2)·10–10 м. Чем длиннее связь, тем больше ее реакционная способность. Помимо энергии и

длины, ковалентная связь характеризуется насыщаемостью, направленностью, полярностью и поляризуемостью.

Насыщаемость связи заключается в том, что все неспаренные валентные электроны обязаны участвовать в образовании общих пар. Обязательным условием образования связи является противоположная ориентация спинов. Взаимодействие такой пары электронов с третьим электроном всегда приводит к отталкиванию последнего, т.к. третий электрон имеет спин, одинаковый с одним из электронов электронной пары. 
Направленность ковалентной связи. Из-за того, что электронные облака имеют пространственную направленность, ковалентная связь осуществляется в направлении наибольшей вытянутости электронного облака. При этом наблюдается максимальный выигрыш в энергии при образовании связи, поскольку объем пространства, в котором происходит перекрывание электронных облаков, максимален. Это определяет направленность ковалентной связи. Связь при перекрывании следующих электронных облаков: s–s, s–p, p–p. Во всех этих случаях осуществляется одинарное перекрывание и реализуется  σ-связь – связь при которой ē ē облака перекрываются по линии, соединяющей центры атомов (рис. 2.3).

Часто для образования химической  связи атом предоставляет электронные облака различных энергетических состояний.  Например, s–p. Практика показывает, что и в этом случае образуются равноценные связи. Причину объясняет теория  гибридизации. Ее основные положения:

1.хПри образовании химических связей с участием электронов различных состояний происходит их смешивание и образование гибридных облаков. Гибридизация – это процесс перераспределения  электронных плотностей близких по энергии орбиталей, который приводит к их полной равноценности.

2.хГибридные орбитали имеют большую вытянутость в одну сторону от ядра и распределение электронной плотности в атоме равномернее, чем у простых (не гибридных) орбиталей. В перекрывании с другими орбиталями принимают участие только вытянутые части гибридных облаков.

3.хЭнергия химической связи, образованная за счет гибридных электронных облаков, больше, чем за счет чистых облаков из-за большей области перекрывания электронных облаков, а также более равномерного распределения связей в пространстве. Выигрыш в энергии имеется даже с учетом компенсации затраты энергии на образование гибридных орбиталей. Гибридных орбиталей образуется  столько же, сколько было чистых электронных орбиталей.

Типы гибридизации: sp – гибридизация (например, линейная молекула BeH2),    sp2   – гибридизация  (например, плоская молекула   BF3),  sp3 – гибридизация (например, объемный тетраэдр CH4).


Угол химической связи  является углом между направлениями двух связей. Например, у водородных соединений V гр. NH3  PH3 AsH3  SbH3 угол между связями  равен соответственно 107, 94, 92 и 90о.

Кратность химической связи. Молекулы с кратными связями распространены также, как и с одинарными σ-связями, например O2 или О=О; N2 или N≡N; H2C=CH2;  HC≡CH.  Повышение кратности связи связано с наложением на σ-связь т.н. π-связи. π-связь образуется в результате перекрывания электронных облаков по обе стороны от линии, соединяющей центры атомов.

Энергия π-связи меньше, чем σ-связи. В образовании π-связи принимают участие только чистые (не гибридные) орбитали, т.к. гибридные облака в этом случае не дают выигрыша в энергии. При повышении кратности прочность (энергия) связи между атомами возрастает, уменьшается длина связи (табл. 2.1). Следовательно, три характеристики связи – энергия, длина и кратность связаны между собой.
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                            σ-связь    

          р–р-перекрывание орбиталей

                                                                                                      π -связь    

                                                                             р–р-перекрывание орбиталей


                         σ-связь    

          s–р-перекрывание орбиталей

Рис. 2.3. Формы σ- и  π-связей, образованных перекрыванием орбиталей

Полярность и поляризуемость ковалентной связи – характеризуют реакционную способность связи. Между атомами одного и того же элемента образуется неполярная связь (Н2 ,Cl2 и т.д.); между атомами разных элементов образуется полярная связь. В этом случае «+» и              «–»  электрические центры тяжести не совпадают. Общая электронная пара смещается к более электроотрицательному атому. Чем больше различие в электроотрицательности  атомов, тем больше полярность связи.

Полярность связи характеризуется следующими параметрами:

а) величиной частичного (эффективного, дробного) заряда δ. Так в молекуле Н-Сl общая электронная пара смещена к хлору и частичный заряд равен 0,18 ( Н+0,18: Сl-0,18), в молекуле СН4 связь C-H также полярна  (δ = 0,04);

б) длиной диполя, как расстояние между центрами тяжести положительного и отрицательного зарядов;

в) дипольным моментом.   Дипольный момент выражается в дебаях. Чем  >   полярность, тем  >  реакционная способность связи.

Поляризуемость связи – легкость смещения общего электронного облака под действием внешнего магнитного (электрического) поля в том числе и поля соседних молекул. При этом полярность  связи увеличивается. Чем меньше плотность 2-электроиного облака, тем больше поляризуемость химической связи. Это приводит к увеличению реакционной способности химической связи.

2.8.3. Ионная связь

Ионная связь частный случай ковалентной связи. Осуществляется при взаимодействии атомов металлов и неметаллов. При этом атом металла отдает электрон (превращается в положительно заряженный ион) атому неметалла, который при этом становится отрицательно заряженным ионом. Разноименно заряженные ионы притягиваются за счет электростатического взаимодействия (ионная связь).

Na+   +  –Cl:  →   Na+ Cl–
2.8.4. Свойства ионной связи
    
Свойства ионной связи: ненасыщаемость и ненаправленность.

Ненаправленность объясняется тем, что электрическое поле ионов обладает шаровой симметрией. Поэтому взаимодействие между ионами осуществляется в любом направлении одинаково.

Ненасыщаемость ионной связи определяется тем, что два разноименно заряженных иона, притянувшись друг к другу, сохраняют способность присоединять еще ионы.

Отсутствие у ионной связи направленности и насыщаемости обусловливает склонность ионов к ассоциации, т.е. к соединению их друг с другом. Как следствие, все ионные соединения в твердом состоянии имеют не молекулярную решетку, а ионную кристаллическую решетку, в которой каждый ион одного знака окружен несколькими ионами противоположного знака. При этом все связи данного иона с соседними равноценны, так что весь кристалл можно рассматривать как единую гигантскую молекулу.

2.8.5. Металлическая связь
Металлическая связь реализуется в металлах. Особенностью данного типа связи является то, что вследствие плотной упаковки атомов в металлах происходит сплошное перекрывание  всех наружных орбиталей и возникает ситуация, когда электроны могут достаточно легко перескакивать с одной орбитали на  другую. При наложении электрического поля это происходит практически мгновенно, возникает т.н. «электронный ветер». Поэтому все металлы хорошо проводят электрический ток и являются проводниками I-го рода.

2.9. Донорно-акцепторное (координационное) взаимодействие

молекул
Если одна из молекул имеет неподеленную электронную пару, а другая – вакантную орбиталь, то происходит их связывание в результате реализации донорно-акцепторного взаимодействия приводящего к созданию химической связи. Примером является  образование иона аммония:

:NH3    +   H+    =  NH4+
Энергия донорно-акцепторного взаимодействия  порядка 400 кДж/моль.

2.10. Водородная связь

Водородная связь  образуется в тех случаях, когда атом водорода соединен с сильно злектроотрицательным атомом. Водородная связь –дополнительная связь атома водорода, ковалентно связанного с очень электроотрицательным атомом. Эта связь впервые была установлена в 80-е годы XIX века М. А. Ильинским и Н.Н. Бекетовым. 

Водородная связь обусловлена смещением электронного облака от атома водорода к электроотрицательному атому, что определяется уникальными свойствами атома водорода в соединениях: 1) обладает ничтожно малыми размерами; 2) не имеет совсем электронного облака и поэтому не испытывает отталкивания от других атомов.

Энергия водородной связи тем больше, чем выше электроотрицательность атома, с которым связан водород ковалентно, и чем меньше размеры этого атома. Поэтому она характерна прежде всего для водородных соединений фтора, кислорода, азота и меньше –  для хлора, серы и фосфора.

Энергия   связи      Н...F  ≈ 40 кДж/моль;   Н...О   ≈30 кДж/моль;               В водородную связь в определенной степени вносит вклад и донорно-акцепторное взаимодействие. Благодаря водородным связям молекулы объединяются в димеры и полимеры, а также сложные биомолекулы.

Примеры водородной связи

а)   Н2F2 – слабая кислота (плавиковая кислота) – из-за  образования водородной связи между молекулами;

H –  F

                                                            :      :
F – H

б) молекулы воды ассоциированы за счет реализации водородной связи. Это определяет уникальные свойства воды, в частности, что она при стандартных условиях является высококипящей жидкостью;


в) спирт этиловый, уксусная кислота ассоциированы в димеры

  O... HO

//
  \

CH3 – C
    C – CH3
\
  //

OH...O

    
Водородная связь может образоваться и между отдельными частями молекулы, например, между аминогруппами и карбоксильными группами аминокислот в белках (водородная связь внутримолекулярная).

CH2 – C = О



                                  │
   │



                              H2N... HO

Ассоциация молекул приводит к повышению их температур кипения и изменению других свойств.  Так как межмолекулярные силы значительно слабее химических сил, то молекулярные кристаллы легкоплавки, характеризуются значительной летучестью, твердость их невелика. Особенно низки  температуры плавления у тех веществ, молекулы которых неполярны.

2.11. Надмолекулярный уровень организации вещества

Надмолекулярный уровень организации вещества – это промежуточная форма организации вещества между микро- и макроформами. 

К надмолекулярным формам организации вещества относятся координационные соединения, макромолекулы, коллоидные частицы.

Микроформы организации вещества являются структурными элементами более высокого уровня организации вещества, которые носят название агрегатных состояний.

    
В зависимости от расстояний между частицами, от сил взаимодействия между ними вещество может находиться в трех состояниях: твердом, жидком и газообразном.

При достаточно низкой температуре вещество находится в твердом состоянии. Расстояние между частицами кристаллического вещества - порядка размера самих частиц. Среднее потенциальное энергия частиц больше их средней кинетической энергии. Движение частиц весьма ограничены. Силы, действующие между частицами, удерживают их вблизи равновесных состояний, поэтому вероятность пребывания частиц в этих местах максимальна. С этим связано наличие у кристаллов собственных форм и объема, а также большее сопротивление сдвигу.

    
В результате плавления кристаллов образуется жидкость. Жидкое вещество отличается от кристаллического тем, что не все  частицы расположены на расстояниях того же порядка, что и в  кристаллах; часть – находится на значительно большем расстоянии. Средняя кинетическая энергия частиц примерно равна их потенциальной энергии.

    
Твердое и жидкое состояния часто называют конденсированным  состоянием.

    
В результате испарения (кипения) жидкость переходит в газообразное состояние. В этом состоянии силы взаимодействия между частицами малы и они (частицы) находятся на расстояниях значительно превышающих их размеры. Частицы могут свободно перемещаться. Средняя кинетическая энергия частиц газа значительно больше их средней потенциальной энергии. По этому силы взаимодействия между ними недостаточны для удержания их друг возле друга.

Межмолекулярные взаимодействия.   Когда вещество находится в газообразном состоянии, то силы взаимодействия ничтожно малы. Иначе дело обстоит в конденсированном состоянии. Если вещество состоит из атомов и не является металлом, его частицы обычно связаны между собой ковалентной связью (алмаз, графит). Если вещество металл, то часть электронов его атомов становится общей для всех атомов. Эти электроны свободно передвигаются между атомами металлов, связывая их друг с другом. Если вещество имеет ионное строение (NaCl), то его ионы удерживаются силами электростатического притяжения.

В веществах с молекулярной структурой имеет место межмолекулярное взаимодействие. Оно имеет электрическую природу и отличается от химического взаимодействия тем, что проявляется на значительно больших расстояниях, характеризуется отсутствием насыщенности к небольшими энергиями (< 15,0 кДж/моль). Полярные молекулы взаимодействуют в результате ориентационного воздействия. Оно будет тем значительнее, чем больше абсолютное значение дипольного момента молекулы. Повышение температуры ослабляет это взаимодействие, т.к. тепловое движение разрушает ориентации молекул относительно друг друга. Притяжение молекул быстро уменьшается с увеличением расстояния между ними.     Если молекулы вещества неполярные (Cl2, CO2) то ориентационный эффект отсутствует. 

Примеры и задачи

Задача 2.1. Дана пара химических элементов А и В: А – Si, В – H.
1. Каков состав ядра наиболее распространенного изотопа элемента А?

2.Сколько электронов у атомов этого элемента? Дайте распределение электронов атомов элемента А по уровням, подуровням и орбиталям в нормальном и возбужденном состояниях.

3. Укажите максимальную валентность элемента А и сопоставьте ее с положением элемента в периодической системе.

4. К какому семейству относится этот элемент? Является ли элемент А металлом или неметаллом?

5. Напишите формулы оксидов и гидроксидов этого элемента в разных степенях окисления и охарактеризуйте их свойства. 

6. Приведите примеры соединений, наиболее типичных для данного элемента. Какие  типы связей при этом образуются?

7. Какой тип связи реализуется при взаимодействии атомов элемента А с атомами элемента В? Как поляризованы атомы А и В в молекуле?

8. Какими свойствами будет обладать молекула (молекулы), образованная при взаимодействии атомов элемента А с атомами элемента В (полярность, стереохимия)?

9. Какие типы межмолекулярных взаимодействий реализуются между молекулами, образованными атомами элементов А и  В?

10. Какими химическими свойствами они обладают? Напишите уравнения соответствующих  реакций.


Решение

1. Наиболее распространенным изотопом элемента кремния является изотоп с атомной массой 28. В состав ядра этого изотопа входят 28 нуклонов (14 протонов и 14 нейтронов).

2. У атома кремния 14 электронов. Эти электроны распределены по трем энергетическим уровням, так как кремний находится в третьем периоде периодической системы. 

+14   2) 8) 4)

Распределены электроны по подуровням следующим образом:

1s22s22p63s23p2.

Распределение электронов по орбиталям:

                                                                                            |(_|(_|   _|  

                                                                          n=3 |((|         p

                                                 |((|((|((|   s

                        n=2 |((|          p

n=1 |((|       s

                                                                s

В возбужденном состоянии (*) распределение валентных электронов по орбиталям у атома кремния следующее:



Si *    
| (_|_(_|_( _|

         n=3       |_(_|         p

                                    s

3. Максимальная валентность кремния – IV, и она соответствует номеру группы периодической системы, в которой расположен кремний.

4. Кремний относится к р–элементам. Это типичный неметалл.

5. Кремний образует оксид SiO2, который является ангидридом кремниевой кислоты. Гидроксид оксида кремния – кремниевая кислота H2SiO3 – обладает всеми свойствами кислот.

6. Наиболее типичными соединениями являются SiH4, SiO2, SiCl4, при этом реализуется полярная ковалентная химическая связь.

7. При взаимодействии атомов кремния с атомами водорода реализуется полярная ковалентная   σ–химическая связь. В соединении SiH4 атом кремния поляризован положительно, а атом водорода – отрицательно, так как электроотрицательность атома водорода – 2,1 , а электроотрицательность кремния – 1,9.

8. При образовании молекулы  SiH4 у атома кремния реализуется  sp3–гибридизация, так как Si предоставляет для образования связи одно s- и три p–электронных облака, в результате чего образуется молекула, имеющая пространственную (тетраэдрическую) форму. Молекула SiH4 неполярная, хотя связь Si–H – полярная, неполярность молекулы объясняется равномерным распределением химических связей в пространстве (к вершинам тетраэдра).

9. Так как молекула неполярна, то между молекулами возникает электростатическое (дисперсионное) взаимодействие.

10. SiH4 может взаимодействовать со щелочными металлами:

SiH4 + 4Na  = Na4Si + 2H2↑         Na4Si – силицид натрия

Таблица 2.2 

Относительные электроотрицательности атомов (по Полингу)
  Li                  Be                 В                 С               N                 О                  F
 0,98               1,5                2,0               2,5            3,07               3,5               4,0

  Na                Mg                Al                Si                P                 S                 Сl
 0,93               1,2                 1,6              1,9              2,2               2,6               3,0

   К                 Са                 Ga              Ge               As                Se               Br
 0,91               1,04               1,8              2,0              2,1                2,5              2,8

  Rb                 Sr                  In               Sn               Sb                Те                I
 0,89               0,99               1,5              1,7              1,8                2,1              2,6

________________________________________________________________

Задача 2.2. Вычислить разность относительных электро-отрицательностей атомов для связей Н—О и О—Э в соединениях Э(ОН)2,  где Э = Mg, Са или Sr, и определить: а) какая из связей, Н—О или
О—Э характеризуется в каждой молекуле большей степенью ионности;    б) каков характер диссоциации этих молекул в водном растворе?

Решение. По данным табл. 2.2 вычисляем разность электроот-
рицательностей   для   связей   О—Э:  Δх(Mg–O) = 3,5 – 1,2 = 2,3;      Δх(Ca–O) = 3,5 – 1,04 = 2,46; Δх(Sr–O) = 3,5 – 0,99 = 2,51. Разность
электроотрицательностей для связи О—Н составляет 1,4.

Таким образом: а) во всех рассмотренных молекулах связь Э—О
более полярна, т. е. характеризуется большей степенью ионности;              б) диссоциация на ионы в водных растворах будет осуществляться
по наиболее ионной связи в соответствии со схемой: Э(ОН)2 =
= Э2+ + 2ОН–, следовательно, все рассматриваемые соединения бу-
дут диссоциировать по типу оснований.

Пример 2.3. Объяснить механизм образования молекулы SiF4 и
иона SiF62–. Может ли существовать ион CF62– ?

Решение.  Электронная  конфигурация  атома  кремния –
1s22s22p63s23p2. Электронное строение его валентных орбиталей на последнем уровне в обычном (невозбужденном) состояний может быть представлено  по схеме:

                                                      |     |     |     |     |     |
                                       | ( | ( |    |           3d
                                 |((|       3p
                                  3s

В возбужденном состоянии (в соединениях) атом кремния  переходит в. состояние 1s22s22p63s13p3  и строение его валентных орбиталей может быть представлено  по схеме:

                                                      |     |     |     |     |     |
                                       | ( | ( | ( |           3d
                                 | ( |       3p
                                  3s

Четыре образовавшихся неспаренных электрона возбужденного атома кремния могут участвовать в образовании четырех ковалентных связей по обычному  механизму с атомами фтора (у каждого из которых конфигурация – 1s22s22p5), имеющими по одному неспаренному электрону, с образованием молекулы SiF4.

Для образования иона SiF62– к молекуле SiF4 должны при-
соединяться два фторидных аниона  F– (1s22s22p6), все валентные электроны у которых спарены. В этом случае связь осуществляется по донорно-акцепторному механизм у за счет пары электронов каждого из фторид-ионов и двух вакантных Зd-орбиталей атома кремния.

Углерод (1s22s22p2) может образовать, подобно кремнию, со-
единение CF4, но при этом валентные возможности углерода будут
полностью исчерпаны (нет неспаренных электронов, неподеленных пар электронов и вакантных орбиталей на валентном уровне). Ион СF62–  образоваться не может.

Вопросы для самоподготовки

1. На основе разности относительных электроотрицательностей элементов укажите, как изменяется степень ионности связи в соединениях: HF, HCl, HBr, HI.

2. В каком из приведенных соединений LiF, BF3, CH4  связь Э–F будет более приближаться к ковалентной?

3. Какая из связей   Ca–H; C–S; I–Cl   является наиболее полярной? К какому из атомов смещено молекулярное электронное облако?

4. Вычислите длину связи C–Cl в CCl4 по следующим данным: длины связей C–C и Cl–Cl равны соответственно  1,54.10–10 и 1,99.10–10 м.

5. Ковалентный радиус атома водорода равен 0,3.10–10 м. Вычислите ковалентные радиусы фтора, хлора и йода, если межъядерные расстояния равны : dH-F = 0,92.10–10 ; dH-Cl = 1,28.10–10  и  dH-I = 1,62.10–10 м.

6. Вычислите длины связей H–O в H2O и H–N в NH3. Если межъядерные расстояния в молекулах H2, O2, N2, соответственно равны  0,74.10–10, 1,20.10–10  и 1,09.10–10 м.

7. Исходя из величин потенциалов ионизации, укажите, какой из приведенных элементов – Li, Na, K, Rb, Cs – проявляет наиболее выраженные металлические свойства.

8. Сколько σ   и  ( – связей в молекулах C2H2 и CO2?

9. Объясните, почему максимальная ковалентность фосфора может быть равной пяти, а у азота такое ковалентное состояние отсутствует?

10. Какие электроны орбиталей рх, рУ, рz участвуют в образовании σ и ( – связей в молекуле азота.

11. Наружные электроны С, N и О в молекулах CH4, NH3, H2O находятся в sp3–гибридном состоянии. Углы между связями в этих молекулах уменьшаются:

H–C–H = 109,5(   ;

H–N–H = 107,0(  ;

H–O–H = 104,5(  .

В чем причина такого изменения?

12. Объясните,  почему уменьшается угол между связями  в ряду соединений PF3; PCl3; PI3, если угол Р–галоген в этих соединениях соответственно равен 104, 101, 98(?

13. Какова пространственная структура четырехатомных молекул типа АВ3? Объясните, в чем разница в структурах молекул  ВСl3 и  PCl3.


14. Объясните  особенности образования разных типов химической связи.

  3. Термодинамика. Термохимия

Порядок работы по теме: прочитать вводный текст, повторить конспект лекции на эту же тему, просмотреть примеры решения задач, данные в этом разделе. Прочитать и законспектировать в тетрадь для лабораторных работ описание лабораторной работы (дата, тема, прибор, реакции, формулы расчета, таблицы результатов, точность полученных величин). Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Выполнить расчеты и оценить ошибку (погрешность). Все величины  выразить и подставить в формулы в системе СИ.  Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория

Основные понятия химической термодинамики. В термо-динамике рассматривают  системы тел или веществ. Система – тело или группа тел взаимодействующих, но обособленных от окружающей среды.     

Системы бывают гомогенные и гетерогенные. В гомогенных  системах нет границы раздела фаз, например водный раствор соли. В гетерогенных системах есть поверхность раздела фаз, (различные агрегатные состояния), например,  глина в воде. Любая гомогенная система представляет собой одну сплошную фазу; гетерогенные системы содержат не менее двух фаз.

Состояние системы описывается термодинамическими функциями – параметрами состояния, которыми являются температура (T) ,  масса (m),  объем  (V) , давление (Р), внутренняя энергия (U), теплосодержание, или энтальпия (H) , энтропия (S) , свободная энергия Гиббса (G) и др.

Химические процессы делятся на изотермические, протекающие  при постоянной температуре (T – const), изобарические – при постоянном давлении (P – const), изохорические – при постоянном объеме (V – const), а

так же при постоянном давлении и температуре (P, T –  const) – изобарно-изотермические процессы, или при постоянном объеме и температуре (V, T – const) – изохорно-изотермический процесс.  Большинство процессов – изобарно-изотермические.

Раздел химии, изучающий тепловые  эффекты химических реакций, называется термохимией. 

Основной функций состояния любой системы является ее внутренняя энергия (U). Внутренняя энергия системы включает целый ряд различных видов энергии, в том числе энергию поступательного, вращательного и колебательного движения молекул, энергию связи между молекулами, энергию связи атомов в молекулах, энергию электронов, энергию связи электронов с ядром, энергию связи ядерных частиц в ядре и  другие виды энергии. 

Абсолютную величину внутренней энергии определить невозможно, в практической деятельности  важно знать изменение энергии при переходе системы из одного энергетического состояния в другое. Экспериментально можно определить изменение (​Δ) внутренней энергии по количеству энергии, принятой системой от окружающей среды (эндотермический процесс) или отданной системой окружающей среде (экзотермический процесс).


В термодинамике различают два вида энергии системы при данной температуре: энергию при постоянном объеме (изохорно-изотермический процесс) – собственно внутренняя энергия системы (U) и энергию при постоянном давлении (изобарно-изотермический процесс) – теплосодержание  или энтальпия системы (H).

Энтальпия системы равна внутренней энергии системы плюс работа против сил внешнего давления (А), т.е.

Н = U + А.

Работа против сил внешнего давления равна давлению, умноженному на изменение объема системы, т.е. А = р · ΔV. Различие  U, и Н проявляется для систем в газообразном состоянии. Для конденсированного состояния (твердые вещества, жидкости). Внутренняя энергия и энтальпия близки, т.е.  Н ( U.

Количественной мерой изменения внутренней энергии (ΔU) является тепловой эффект процесса (Q). Изменение внутренней энергии системы (ΔU) равно по величине и противоположно по знаку тепловому эффекту изохорно-изотермического процесса, т.е. ΔU = – QV .

Изменение энтальпии системы (ΔН) равно по величине и противоположно по знаку тепловому эффекту изобарно-изотермического процесса, т.е. ΔН = – QР. В экзотермических процессах  (+Q) внутренняя энергия и энтальпия системы уменьшаются (ΔU < 0; ΔH < 0), в эндотермических процессах (–Q) внутренняя энергия и энтальпия системы увеличиваются (ΔU > 0; ΔН > 0). 

Физический смысл энтальпии (Н) – теплосодержание системы, ΔН – изменение теплосодержания системы. ΔН измеряется в кДж/моль.

Если к системе подводится тепло, то оно расходуется на изменение внутренней энергии и работу сил внешнего давления, т.е. Q = ΔU + pΔV. Это математическая запись первого закона термодинамики.

Первый закон термодинамики (закон сохранения энергии) – в  изолированной системе общий запас энергии сохраняется. Системы с большим содержанием энергии  неустойчивые  и  они стремятся перейти в более устойчивое состояние (т.е. к минимуму энергии).

Термохимические уравнения. Термохимическими уравнениями называются уравнения, в которых указан тепловой эффект. Величина теплового эффекта реакции зависит от природы участвующих в реакции веществ, их агрегатного состояния, количества и условий протекания реакции (Т, Р).

Тепловой эффект, измеренный при Р = 1 атм и Т = 298 К (25°С)  и рассчитанный на 1 моль продукта реакции, называется стандартным тепловым эффектом химической реакции. ΔНо298 – энтальпия в стандартных условиях.


Особенности термохимических уравнений:

· составляются  как обычные, но возможны дробные коэффициенты;

· записывается тепловой эффект реакции, или изменение энталъпии (ΔH);

· указывается агрегатное состояние, например: 
     H2 (Г)+½O2(Г)=H2O(Ж) +285 кДж или H2(Г)+½O2(Г)=H2O(Ж) (ΔH = –285 кДж).

Тепловой эффект реакции Q и изменение энтальпии ΔH имеют противоположные знаки!

Закон Гесса.  Основной закон термохимии (1840). Тепловой эффект химической реакции зависит только от вида и состояния исходных веществ и конечных  продуктов и не зависит от пути процесса.  Закон Гесса справедлив при постоянных Т и Р или, Т и V и является частной формулировкой первого закона термодинамики.

Закон Гесса используется  для расчета тепловых эффектов химических реакций. При этом очень важное значение имеют понятия теплота образования вещества Q и энтальпия образования вещества ΔН.

Теплотой образования химического соединения называется тепловой эффект образования одного моль вещества из простых веществ, теплота образования которых принимается за Q.

Энтальпия образования химического соединения – величина, обратная тепловому эффекту образования вещества: ΔH0 = –Q. 

Из закона Гесса вытекает рад следствий.

Тепловой эффект реакции равен сумме теплот (ΔH0298, энтальпий) образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот (энтальпий) образования исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов. Математически это можно выразить через стандартные теплоты (или энтальпии) образования химических соединений

ΔH0х.р. =  (ΔH0ПРОД. – ((H0ИСХ. В-В
Пример. Рассчитать тепловой эффект реакции восстановления оксида свинца  коксом, если известно, что энтальпии образования оксида свинца и диоксида углерода соответственно равны  –218 кДж/моль и          –394 кДж/моль.

Решение. Следует записать уравнение химической реакции и под каждым реагентом – энтальпию образования одного моль данного вещества. Энтальпии образования простых веществ равны нулю!

2PbO + C = 2Pb + CO2

                                              –218      0       0     –394

(H0 х.р. = (H0 CO2 – 2(H0​PBO , т.е. (H0​P = –394 – 2(–218) = +42 кДж/моль  – процесс эндотермический.

Энтропия (S). Состояние системы характеризуется не только запасом внутренней энергии, но и  беспорядком.

Количественной мерой хаоса, беспорядочности движения молекул в газах и жидкостях, атомов в молекулах, колебании атомов в молекулах, колебаний атомов и ионов в кристаллических решетках является энтропия. 
Физический смысл энтропии (S) – мера хаотизации системы. ΔS измеряется в Дж/моль ·К. Определяется энтропия как dS = dQ / T. Для  всех необратимых  процессов dS > dQ / T.

Энтропия связана с числом вероятных микроскопических состояний W, которыми может реализоваться данное макроскопическое состояние системы по уравненинию:  S = klnW.

Оценить абсолютное значение энтропии системы нельзя, можно оценить лишь изменение энтропии   (S.

(S > 0 –  беспорядок в системе возрастает;

(S < 0 –  система становится более упорядоченной.

Минимальное значение S имеют идеально построенные кристаллы  при  абсолютном нуле Т→ 0. С ростом температуры S возрастает (ΔS>0), т.к. возрастает интенсивность движения частиц и растет число способов их расположения.

При переходе из твердого состояния в жидкое и, особенно, из жидкого в газообразное – энтропия возрастает.

 SВОДЫ (лед) = 9,49 э.е     SВОДЫ (ж) = 16,7 э.е

SВОДЫ (пар) = 45,1 э.е        (э.е = Дж/моль ·К).

Энтропия зависит от: 1) агрегатного состояния вещества;                   2) температуры; 3) массы вещества; 4) давления. Чтобы иметь возможность сравнивать энтропии различных систем, в таблицах приводят стандартные значения  (1 моль; Т = 298К; Р = 0,1 МПа = 1 ат) .

Все системы проявляют тенденцию к переходу в менее упорядоченное состояние (ΔS > 0), т.е. энтропия стремится к возрастанию.

Пример. Если открыть баллон с газом, последний будет выходить из него самопроизвольно (ΔS > 0); обратный процесс (ΔS < 0) самопроизвольно происходить не будет.

Второй закон термодинамики: самопроизвольно могут протекать процессы, в которых система из менее вероятного состояния переходит в более вероятное (из более упорядоченного в менее упорядоченное), т.е. в изолированной системе процессы могут протекать только в сторону  увеличения энтропии, или только необратимые процессы.

В химических реакциях энтропия сильно изменяется при участии газов.

С(ТВ.) + СO2(Г) (( 2СO(Г)  ΔS > 0,

 N2(Г)  + 3H2(Г) (( 2NH3(Г)   ΔS < 0.

Для твердых веществ и жидкостей энтропия изменяется незначительно.  Изменение энтропии системы при осуществлении процесса можно рассчитать по уравнению:

ΔS0 = ( ΔS0​ПРОД –  ( ΔS0​​ИСХ. ВЕЩЕСТВ
Пример. Определить (S для реакции:

2СН4(Г)  =  С​2Н2(Г)  + 3Н2(Г) ,

если S​​оC2H2 = 48 э.е.; S​​оCH4 = 44,5 э.е.;   SоH2 =31,2 э.е.

  ΔS0​х. р. =  S​​​0 C2H2 + 3S0 H2 – 2S0​​CH4 

ΔS0 х. р. =  48  + 3·31,2 – 2·44,5  =  52,6 э.е.

В данной реакции происходит резкое увеличение объема (2 моль СH​4 против 1 моль С2Н2 и 3 моль Н2), поэтому (S – положительно ((S > 0).


Третий закон термодинамики. Энтропия, как некая величина меры хаотизации, всегда стремится к возрастанию. При полной упорядоченности системы значение энтропии может быть равно нулю. Степень упорядоченности возрастает с понижением температуры, т.е. система переходит в состояние с большей внутренней упорядоченностью. В области абсолютного нуля энтропия также стремится к нулю. Математически третий закон термодинамики, который еще называют «тепловой смертью Вселенной» записывают так:

lim S  = 0 .

                                                       T→0

Направленность процессов.  В природе, в химических процессах действуют одновременно две взаимно противоположные тенденции:

1) стремление к уменьшению внутренней энергии ((U < 0, (H < 0), что приводит к объединению простых частиц в более сложные

N2 + 3H2 (( 2NH3  ((H < 0)

2) стремление к увеличению беспорядка ((S > 0),  что приводит к разъединению молекул с образованием более простых молекул

2NH3  (( N2  +  3H2  ((S > 0)

Суммарный эффект этих двух противоположных тенденций в процессах, протекающих при постоянных Т и Р (изобарно-изотермический процесс) , отражает изобарно-изотермический потенциал – (G (изобарный потенциал) 

(G = (H – T (S.

Условием  возможности  протекания процесса является (G < 0, т.е. если в ходе реакции G уменьшается, то процесс возможен (хотя может и не наблюдаться) и, начавшись, он протекает самопроизвольно. Если      (G > 0 (т.е. G увеличивается), то процесс  в данных условиях не идет. 

(G равна по величине, но обратна по знаку максимально полезной работе процесса. Это можно сформулировать так: самопроизвольно могут протекать только те процессы, за счет энергии которых можно осуществить полезную работу ((G – еще называют свободной энергией Гиббса).

В соответствии с уравнением (G равен (H–T(S. Реакция осуществима при любых условиях, если (H < 0 и (S > 0. Реакция не идет ни при каких условиях, если (H > 0 и (S < 0 . Иначе говоря, признаком необратимости процесса является различие в знаках (H и (S. Однако в реальных процессах обычно (H и  (S имеют одинаковые знаки – это является признаком обратимости процесса.


Примеры           N2  +  3H2                   2NH3   ((H < 0; (S < 0)

CaCO3             CaO + CO2   ((H >0; (S > 0)

Возможность протекания процесса в этих условиях определяет либо энтальпийный ((H),  либо  энтропийный (–T(S) фактор и может быть предсказана на основе расчета (G:

1)   (G = (H – T(S   или   2) (Gр = ( (G0​ПРОД. – ( (G0​ИСХ. ВЕЩЕСТВ 

Анализ уравнения 1) показывает, что  а) реакция возможна, если T(S > положительного значения  (H;  б) с ростом температуры возрастает возможность протекания  эндотермических реакций ((H > 0);  в) при температуре T ( 0 (в том числе  в стандартных  условиях) направление процесса может быть определено знаком (H, если (H > 0 – реакция не идет; если (H < 0 – реакция возможна.

Ясно, почему экзотермические реакции ((H < 0) в стандартных условиях  при T ( 0  протекают самопроизвольно. В этих условиях направление реакции определяется разницей в энергиях  связей продуктов реакции и исходных веществ.

При высоких температурах энтропийный фактор (стремление к разъединению) перекрывает энтальпийный  и все большее число эндотермических реакций идет самопроизвольно. При средних температурах на величину и знак (G влияют оба фактора.

Примеры указанных процессов:

Экзотермический процесс  ((H < 0), протекающий с увеличением энтропии ((S > 0), поэтому он практически необратим ((G < 0).

Экзотермический процесс ((H < 0), протекающий с понижением энтропии ((S < 0):

3H2(Г) + N2(Г)            2NH3(Г)


(H(Х. Р = – 92,5 кДж;      (S( Х. Р = –198,3 э.е.;     (G( Х. Р = –33,5 кДж.

Данная реакция обратима, ее протекание в прямом направлен n/(f+10)*4^4 =35ABS() \# "# ##0" ии, более вероятно при низких температурах, когда произведение T(S невелико. При ((H( > (T(S ( (абсолютные величины) изменение (G будет отрицательным ((G < 0) и равновесие сместится вправо.

Эндотермический процесс ((H > 0), протекающий с возрастанием энтропии ((S > 0):

N2O2(Г)             2NO(Г)


(H(p = 58,15 кДж      (S(p = 175,7 э.е     (G(p = 5,4 кДж.

Данная реакция в стандартных условиях  (Т = 298К) не идет. Но при 398К  величина (G становится отрицательной ((G = –11,8 кДж) и реакция протекает в прямом направлении.

(H и (G могут быть не только рассчитаны при помощи табличных данных, но и определены экспериментально.

(H определяется при проведении реакции в специальных  приборах – калориметрах.

(G определяется по уравнению  (G = –2,3 RT lg KРАВН., где KРАВН. – константа равновесия, устанавливается  путем определения равновесных концентраций, участвующих в реакции веществ; R – универсальная газовая постоянная  (8,31 Дж/град ·моль).

 Заключение о возможности самопроизвольного прохождения  процесса  не означает, что в действительности процесс будет обязательно протекать. Поэтому при исследовании возможности осуществления процесса, кроме термодинамических данных, необходимо учитывать  и кинетические и искать способы ускорения или замедления реакции. 


Примеры решения задач

Задача 3.1. Написать    термохимическое    уравнение  реакции  сгорания     толуола  (( Но сгор. =    3910,3 кДж/моль). 
По написанному уравнению вычислить стандартную теплоту образования толуола.


Решение. C7H8(ж)  + 9O2(г)  =  7CO2(г) + 4 H2O (ж) ,

                            (Носгор. =    3910,3 кДж/моль.

Из следствия закона Гесса

(Нох.р. = ( (Но ПРОД. РЕАКЦИИ –  (  (Но ИСХ. ВЕЩЕСТВ ;

(Нох.р. = 7(Но СO2 + 4  (Но Н2O  –   (Но С7Н8 ;

–3910,3 = 7(–393,3) + 4(–236) –  (Но С7Н8 ;

(Но С7Н8 = –3897,1 + 3910,3    =     + 13,2 кДж/моль.

Задача 3.2.
Пользуясь таблицей стандартных термодинамических величин, определить возможность осуществления при стандартных условиях процесса восстановления водородом оксида железа (III)  до металлического железа:

Fe2O3 (к) + 3H2(г) = 3 H2O (г) + 2Fe(к) 

Решение. Направление изобарно-изотермических процессов определяется знаком (G (изобарно-изотермического потенциала или энергии Гиббса) рассчитанного по уравнению    (G = (H – T(S  в стандартных условиях, а также  (Go Х. Р = ( (Go ПРОД. РЕАКЦИИ –  (Go ИСХ. В-В.
Если (Go < 0, то процесс осуществим, если (Go > 0 – процесс при данных условиях неосуществим.

(Go х. р. = 3 (Gон2o(г) + 2(GоFe  – (Gо Fe2O3   – 3(Gо H2


Так как (GоFe и (GоH2 равны нулю, то

(Goх. р. = 3(–228) – (740) = + 56 кДж.

В стандартных условиях процесс неосуществим.

Задача 3.3.
Рассчитать, при какой температуре будет  осуществим процесс восстановления водородом Fe2O3. 

Решение. Для этого необходимо рассчитать для реакции Fe2O3 (к) + 3H2(г)          3 H2O (г) + 2Fe(к):


1. Изменение энтальпии реакции

(Нор  =  3( Но H2O (г)  – (Но Fe2O3 (к)  = 3(–242) – (–822) = 96кДж/моль = 96000 Дж/моль.


2. Изменение энтропии реакции

(Sop = (3(So H2O (г) + 2(So Fe (к) ) – ( (Sо Fe2O3 (к)  + 3( Sо H2(г) ) =

= 3 (188,9) +2 ( 27,2) – 87,5 – 3 ( 130,7) = 566,7 + 54,4 – 87,5 – 392,1 =

111,5 Дж/моль. град.


3. Температуру, при которой (G < 0, то есть (H –  T(S < 0  или T > (H/(G;

           T > 96000/111,5 > 860,9 K  или  t > 587,9oC.

Лабораторная  работа  2

ОПРЕДЕЛЕНИЕ   ТЕПЛОВЫХ   ЭФФЕКТОВ  

ХИМИЧЕСКИХ  РЕАКЦИЙ

Цель работы – выполнение калориметрические: измерений и термо​динамических расчётов, связанных с энергетикой  химических реакций.


Для измерения тепловых эффектов реакций используют калоримет​ры или калориметрические установки (рис. 3.1).

 

Рис. 3.1.  Калориметрическая установка:               1 – мешалка; 2 – воронка; 3 – калориметрический стеклянный стакан;  4 – на​ружный сосуд  с термоизоляцией;  5  – термометр

В наружный металлический сосуд вставляется стеклянный калориметрический стакан мень​шей вместимости. Во избежание потерь теплоты через стенки кало​риметрического стакана между сосудами располагают асбестовые прокладки. Калориметрический стакан закрывают деревянной крыш​кой с отверстиями для термометра  (цена деления 0,2 К), мешал​ки и воронки.

Теплоту, выделяющуюся или поглощающуюся в калориметре, вы​числяют по формуле

                                            Q =  ( c (T2 – T1),                                 (3.1)

где Т1 и Т2 – конечная и начальная температуры жидкости в кало​риметрическом стакане; ( c – теплоёмкость системы, равная с1m1+c2m2   (m1 и m2 – массы калориметрического стакана и жидкости в стакане; с1 и с2 – удельные теплоёмкости стекла и жидкости).

Опыт I. Определeние теплоты нейтрализации сильной

кислоты сильным основанием
Согласно теории электролитической диссоциации нейтрализация сильной кислоты сильным основанием в разбавленном растворе отвеча​ет уравнению Н+ + ОН– = Н2О. Стандартная теплота нейтрализации сильной кислоты сильным основанием равна при 298 К     –57 кДж на один моль образующейся воды. Термохимическое уравнение реакции нейтрализации имеет вид

Н+ (ж)  +  ОН– (ж)  =  Н2О(ж) ;  (Но298  =  –57 кДж/моль

В опыте используют I М растворы КОН; NaОН; НСl или НNО3. Для нейтрализации берут равные объёмы (120–180 мл) растворов кислоты и щёлочи.

Выполнение   работы

1.Взвешивают сухой калориметрический стакан на технохимических весах (рис. 3.2)  с точностью до 0,01 г –  m1.

Рис. 3.2. Технохимические весы: 1 – балансировочные гайки; 2 – коромысла; 3 – отвес; 4 – чашки; 5 – установочные винты; 6 – шкала; 7 – ручка арретира;    8 – стрелка

2. Отмеряют мерным цилиндром раствор кислоты (50 мл) и термометром измеряют (с точностью  ( 0,2 К ) её температуру  – Т К-ТЫ .

3. Отмеряют такой же объём (50 мл) раствора щёлочи и измеряют её температуру – ТЩЕЛ 

4. Собирают калориметрическую установку и через воронку выливают в стеклянный стакан отмеренный раствор щелочи.
5. При помешивании  через воронку вливают кислоту в кало​риметрический стакан и отмечают самую высокую температуру Т2, которую покажет термометр после сливания растворов.

6. Начальную температуру смеси кислоты и щёлочи Т1 находят как среднее арифметическое от Т К-ТЫ и ТЩЕЛ .

По полученным данным определяют:

Разницу температур (Т2 – Т1 ).

Массу жидкости (m2) в калориметрическом стакане (при расчёте считать плотность жидкости равной единице).

Теплоёмкость системы (при расчёте принять удельную теплоём​кость стекла    с1 = 0,75 • 103 Дж/кг•К, а удельную теплоёмкость раствора      с2 = 4,18 •103 Дж/ кг•К ).

Количество теплоты Q , выделившейся в ходе реакции, находят по  формуле       Q = (с1 m1 + с2 m2)( Т2 – Т1).
Число моль нейтрализованной кислоты (щёлочи) или число  моль полученной воды, n(H2O) находят, учитывая заданную молярную  концентра​цию и объём раствора.

Пример. Пусть взаимодействуют 50 мл (0,05 л) 1моль/л раствора NaOH и   50 мл (0,05 л) 1моль/л раствора HCl

NaOH   +   HCl   =   NaCl   +   H2O
Судя по уравнению реакции  n(NaOH) = n(HCl) = n(H2O). Тогда, вычислив, к примеру, количество реагирующей щелочи n(NaOH), мы тем самым определим количество образовавшейся воды

n(H2O) =  n(NaOH)  = 0,05л . 1моль/л = 0,05 моль.

Теплоту нейтрализации (НоT (кДж/моль Н2О) определяют по формуле                                                              
[image: image13.wmf]
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Опыт 2. Определение теплоты гидратации сульфата меди

В предварительно взвешенный калориметрический стакан наливают 300 мл дистиллированной воды. Отвешивают примерно 8 г безводного сульфата меди (с точностью до 0,01 г). Измеряют температуру воды в калориметре  (с точностью до 0,1°C). Затем при работающей мешалке через воронку всыпают соль и отмечают максимальную температуру.

Приняв теплоёмкость раствора и его плотность равными единице и зная массу раствора (вода + соль) и массу калориметрического стакана, вычисляют по формуле (3.I) количество теплоты, выделив​шейся в калориметре.  Рассчитывают теплоту рас​творения моля безводного сульфата меди  (Н1 по формуле

                                                                   М 

                           (Н1  = q  ——— ,                                  (3.3)

                                                                    m


где  (Н1 – тепловой эффект, рассчитанный на моль;

                     m  – навеска вещества, взятого для калориметрического опыта;                         

                     M  – молярная масса вещества.

Опыт повторяют, взяв кристаллогидрат сульфата меди (навеска примерно 10 г), и определяют его теплоту растворения (Н2.

Затем рассчитывают теплоту гидратации сульфата меди (НГИДР
СuSO4 (К)  + 5H2O  =  CuSO4•5H2O(К)  +  (НГИДР
Согласно закону Гесса:     (НГИДР   =  (Н1 – (Н2.

При расчётах необходимо учитывать знаки величин (Н1 и  (Н2.

Полученные результаты сводят в протокол работы.

Навеска безводной соли – 

Начальная температура –

Конечная температура –

Теплоёмкость системы –

Количество теплоты, выделившейся в калориметре –

Теплота растворения безводной соли –

Навеска кристаллогидрата –

Начальная температура –

Конечная температура –

Теплоёмкость системы –

           Количество теплоты, выделившейся в калориметре –

Теплота растворения кристаллогидрата –

Теплота гидратации безводной соли –

Опыт 3. Определение теплоты гидратации карбоната натрия

Теплота гидратации карбоната натрия определяется так же, как в предыдущем опыте  2. Для выполнения этого опыта берут навески около   7 г безводного карбоната натрия и около 15 г кристаллогидрата карбоната натрия на 300 мл дистиллированной воды.

Опыт 4. Определение теплоты образования  MgSO4 из простых веществ

Теплоту образования безводного сульфата магния можно рассчитать, если определить теплоты растворения магния и безводного MgSO4, в разбавленном растворе серной кислоты. Тогда, суммируя по закону Гесса, имеем:         

Mg (К)  + H2SO4 (aq)    =  MgSO4(aq)  + H2 (Г)   +  (Н1
     +   H2 (Г)    + S (К)  +2О2(Г) + aq   =  H2SO4(aq.)    +  (Н2
         MgSO4 (aq.)    =  MgSO4(к)  + aq   +  (Н3
Mg (К)  + S (К) +2О2(Г)  =  MgSO4(К)  +   (Н1+  (Н2+  (Н3

В калориметрический стакан, массу которого определяют заранее, наливают 300 мл 0,1 н. раствора серной кислоты. Замеряют с точно​стью до 0,1°C начальную температуру раствора  Т1. Берут навеску (0,4 – 0,5 г) магния и постепенно всыпают её при работающей мешалке в калориметр. Отмечают максимальную температуру Т2. Вычис​ляют теплоту растворения одного  моль атомов магния в серной кис​лоте (Н1.

Опыт повторяют, взяв безводный MgSO4   (навеска 5–6 г), и вычисляют теплоту растворения одного моль сульфата магния (Н3.

Вычисление количества теплоты, выделившейся в калориметре, производят по формуле (3.I), принимая теплоёмкость раствора и его плотность равными единице, а теплоёмкость стекла 0,75 Дж/г∙К. Пересчёт на один моль ведётся по формуле (3.3).

Когда (Н1 и (Н3 определены, находят теплоту образования без​водного MgSO4 из простых веществ:

(Н  =     (Н1+  (Н2 +  (Н3,

где (Н2 – теплота образования  H2SO4 в 0,1 н. растворе (взя​та из справочника) и равна       (885,3 кДж/моль.

Полученные результаты сводят в протокол аналогично опытам 1 и 2.

Опыт 5. Определение теплоты осаждения ВаSО4
По уравнению реакции рассчитывают необходимое количество сульфата натрия и хлористого бария ВаСl2•2Н2О для полного осаждения приблизительно 25 г сульфата бария. Навеску хлористого бария (взятую с точностью до 0,01 г) растворяют в 150 мл дистиллированной воды и раствор выливают в калориметр. Рассчитанную навеску сульфата натрия (взятую с 5 %-ным избытком)  растворяют в 150 мл дистиллированной воды. Перед началом опыта измеряют темпе​ратуру растворов ВаСl2 и Na2SO4 и находят среднюю температуру раствора до реакции. При работающей мешалке через воронку быстро вливают раствор сульфата натрия в калориметр и отмечают макси​мальную температуру Т2.

По формуле ( 3.1 ) определяют количество теплоты, выделившейся в калориметре, считая теплоёмкость и плотность раствора равными единице, а теплоёмкость стекла 0,75 Дж/г·К. Затем по формуле ( 3.3 ) подсчитывают теплоту осаждения на один моль ВаSО4.

Полученные данные сводят в протокол, аналогично предыдущим опытам.    
Вопросы  и  задачи для самоподготовки

1. Что называется теплотой образования химического соединения?

2. Приведите примеры применения закона Гесса для химических ре​акций, протекающих через промежуточные стадии.

3. Определите стандартную энтальпию  (Но298 образования РН3  из уравнения

   2PH3(Г)  +  4O2 (Г)  = Р2О5 (К)  + 3Н2О (Ж)        (Но298 =  (2360 кДж.

                                                                                                                   Ответ: 5,3 кДж/моль.

4. Исходя из теплового эффекта реакции

     ЗСаО(К)   +  Р2О5(К)  =  Са3(РО4)2(К)              (Но298 =  (739 кДж.

     определите (Но298  для образования ортофосфата кальция.

                                                                          Ответ: ( 4157,5 кДж/моль.

5. Исходя из уравнения реакции

СH3ОН(ж)  +  3/2O2 (г)  = СО2(г)  +  2Н2О(ж)   (Но298  =  (726,5 кДж.

     вычислите (Но298 образования метилового спирта.

                                                                          Ответ: (238,6 кДж/моль.

6. При полном сгорании этилена с образованием жидкой воды выделилось   6226 кДж. Найдите объём вступившего в реакцию кисло​рода  (условия    нормальные).

7. Что такое изобарно-изотермический потенциал G и энтропия S, какова   их размерность?         

8. Не производя вычислений, установите знак (Sо следующих процессов:     

                             а)  2NH3 (г)   =  N2 (г)   +  3Н2 (г)

                             б)  СО2 (к)   =  СО2 (г) 

                             в)  2NО (г)   +  О2 (г)  =  2NО2 (г)

                             г)  2H2S (г)   + 3О2 (г)  =  2Н2О (ж)   +  2SO2 (г)

                             д)  2СН3ОН (г) + 3О2 (г)   =   4Н2О (г)   +  2СO2 (г)

9. Рассчитайте значения (Gо298  в следующих реакциях и установите в каком направлении они могут протекать самопроизвольно в  стан​дартных условиях при 25°С:

                                  а)  NiO (к)   + Pb (к)  =  Ni (к)   +  PbO (к)

                                  б)  Pb (к)   + CuO (к)  =  PbO (к)   +  Cu (к)

                                  в)  8Al (к)   + 3Fe3O4 (к)  =  9Fe (к)   +  4Al2O3(г)

                                              Ответ: а) 22,5 кДж; б) (59,2 кДж; в) (3285 кДж.

10. Пользуясь справочными данными, покажите, что в стандартных  ус​ловиях при 25°С реакция Сu (к) + ZnO (к)  = СuO (к)   + Zn (к)   невозможна.

11. Вычислите  (Gо298  для реакции СаСО3 (к) = СаО (к)  + СО2(к), при   250° и 1500°С. Зависимостью (Но   и   (Sо  от Т пренебречь.

 Приборы,  посуда,  реактивы

Калориметрическая установка. 

Технические весы и разновес. 

Мерные цилиндры вместимостью 100 мл.  

Термометр.

Дистиллированная вода. 

1 М растворы КОН, NаОН,  НС1,  НNO3. 

4. Кинетика и химическое равновесие

Порядок работы по теме: прочитать вводный текст, повторить конспект лекции на эту же тему, просмотреть примеры решения задач, данные в этом разделе. Прочитать и законспектировать в тетрадь для лабораторных работ описание лабораторной работы (дата, тема, прибор, реакции, формулы расчета, таблицы результатов, точность полученных величин). Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Выполнить расчеты и оценить ошибку (погрешность). Все величины  выразить и подставить в формулы в системе СИ.  Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория

4.1. Химическая кинетика

Одна из основных задач химии – установить зависимость  между строением, энергетическими характеристиками химических  связей и реакционной способностью веществ, изучить влияние различных факторов на скорость и механизм химических реакций с целью управления ими.

О принципиальной возможности (осуществимости) процесса судят по величине изменения изобарно-изотермического потенциала. Однако величина (G ничего не говорит о скорости процесса и его механизме.

Например.  Реакция      2NO(Г) + O2(Г) = 2NO2   ((G = –35 кДж) проходит очень быстро при комнатной температуре.  Реакция 
2H2(Г) + O2(Г) = 2H2O(Г)        ((G = – 238 кДж), характеризующаяся значительно большим уменьшением (G в обычных условиях не протекает, а в присутствии катализатора или при Т = 700(С процесс протекает практически мгновенно со взрывом.

Таким образом, для полного описания химической реакции необходимо знать также закономерности ее протекания во времени, т.е. ее скорость и детальный механизм. Скорость и механизм химических реакций изучается в разделе химии, называемой химической кинетикой.

Изучение скоростей химических реакций позволяет выяснить истинный механизм процесса. Это создает перспективы для нахождения путей  управления химическим процессом, т.е. его скоростью и направлением.

4.2. Понятие скорости химической реакции

Реакции могут быть гомогенными и гетерогенными. Реакция образования аммиака из азота и водорода:    N2(Г.) + 3H2(Г.) = 2NH3(Г.)  –гомогенная реакция (все компоненты системы – газообразные вещества); гетерогенная реакция – реакции взаимодействия оксида кальция (твердое вещество) с водой (жидкость):       CaO  +  H2O          Ca(OH)2.

Гомогенные реакции происходят равномерно по всему объему, гетерогенные – только на границе раздела фаз.

Скоростью химической реакции называется число элементарных актов реакции, происходящих в единицу времени (изменение концентрации в единицу времени), в единице объема (гомогенная реакция) или на единице поверхности раздела фаз (гетерогенная реакция). Скорость реакции обычно характеризуется изменением концентрации какого-либо из исходных или конечных продуктов реакции в единицу времени и чаще всего ее выражают  в моль/см3, мин. О скорости реакции можно судить по изменению какого-либо свойства системы: окраски, давления, электропроводности и т.д.

Среднюю скорость V в интервале времени t1 и t2 можно выразить уравнением

V =  ±(C2 – C1)   /  ( t2 – t1)   =    ±(C  / (t,

где С2  и С1 – концентрации вещества в моменты времени t2 и t1  или продуктов ( в этом случае ставится знак плюс) реакции.

В ходе реакции концентрации исходных веществ непрерывно  убывают, а продуктов реакции – возрастают и поэтому скорость реакции изменяется во времени. Поэтому важно знать скорость реакции в данный момент времени – мгновенную скорость (производная значения скорости по времени)



                                            ∂C

V =  ( ((     .



                                             ∂t

Скорость химических реакций зависит от природы реагирующих веществ и условий проведения реакции (концентрации, температуры, катализатора).

4.3. Влияние природы реагирующих веществ на скорость

химической реакции

Природа реагирующих веществ определяет молекулярность реакции, механизм химической реакции, энергию активизации.

Молекулярность реакции определяется числом молекул, принимающих участие в элементарном акте.

Если в элементарном акте участвует одна молекула, то такие реакции называются одномолекулярными, используют термин «мономолекулярные».

Например,  реакция   H2 + I2 = 2HI   является двухмолекулярной (бимолекулярной).  Трехмолекулярные реакции – это реакции, в элементарном акте которых принимают участие три молекулы. 

Например, реакция 2NO + Cl2 = 2NOCl является трех молекулярной. Вероятность одновременного соударения большого числа молекул очень мала. Поэтому даже 3-х молекулярные реакции очень редки, а 4-х молекулярные неизвестны. Отсюда следует, что стехиометрические уравнения в большинстве случаев не характеризует молекулярность и механизм реакции. Большинство реакций состоят из ряда простых элементарных стадий, которые протекают по одному из указанных типов. Даже реакции с относительно простым стехиометрическим соотношением протекают по более сложному пути, чем  это можно было бы заключить по уравнению. Например, реакция  H2 + Cl2 = 2HCl идет по цепному механизму и к двухмолекулярным не относится.

4.4. Энергия активации

Чтобы  совершился элементарный акт химического взаимодействия, реагирующие частицы должны столкнуться друг с другом. Однако не каждое столкновение частиц приводит к химическому  взаимодействию.  Это происходит в том случае, когда частицы приближаются на расстояние, при котором возможно перераспределение электронной плотности и возникновение новых химических связей.

Установлено, что реакция проходит между молекулами, обладающими избыточной энергией по сравнению со средней энергией молекул. Столкновения, приводящие к реакции называются эффективными. Избыточное количество энергии по сравнению со средней величиной, необходимое для вступления молекул в реакцию, называется энергией активации Еа. Графически энергия активации химической реакции представлена на рис. 4.1. Химическую реакцию можно представить как переход системы из начального состояния 1 в состояние 2 с тепловым эффектом   (H.

В состоянии 1 взаимодействие между молекулами отсутствует. При воздействии стимулирующих факторов (например, повышение температуры)  молекулы сближаются, происходит разрушение первоначальных связей, на что расходуется энергия, которая увеличивается до точки образования активного комплекса АК* – неустойчивое промежуточное состояние, которое в условиях реакции распадается с выделением продуктов реакции, переходя в состояние 2.    Е1*  – энергия, которая необходима для перехода из состояния 1 (исходное состояние) в состояние 2 (продукты реакции). Обратный переход возможен, т.е.  от 2 состояния в 1 состояние при затрате энергии Е2*. Разность между Е1 и Е2 представляет изменение энтальпии (H.

                                              АК*

                                         

                 Е                                Е2*
                           Е1*                            С+Д


                                   А+В            (H      2


                                      1

     

                                                                      Ход реакции (время)

Рис. 4.1. Энергетическая  схема реакции           А + В = С + Д:    1 – начальное состояние       (исходные вещества А+В), 2 – конечное состояние  (продукты реакции С+Д);      АК* – активированный комплекс; Е1*  и Е2*  – энергии активации прямой и обратной реакции;     (H – изменение энтальпии  реакции

Из рис. 4.1 видно, что энергия активации – это барьер, отделяющий активный комплекс от исходных веществ, который также называется энергетическим  барьером.  Т. е. смысл энергии активации заключается в энергетическом барьере, который надо преодолеть, чтобы реакция произошла.
Пример. Реакция образования йодида водорода из водорода и  йода идет по уравнению  H2 + I2            2HI.    Рассматриваемая реакция протекает так: активные молекулы H2 и I2 при столкновении объединяются в активный комплекс H2I2. В этом комплексе связи начинают образовываться  одновременно с разрывом связей Н–Н и I–I.

Энергия активизации реакции через образование активного комплекса меньше, чем через полный разрыв связей вступающих в реакцию молекул. Так, для данного примера  затраты энергии  через полный разрыв связей в молекулах H2 ​ и I2 равны 560 кДж, а через образование активированного комплекса H2I2 равны 168 кДж. Поэтому подавляющее число реакций идет через активный комплекс. Следовательно, энергия активации – это энергия, необходимая для перехода реагирующих   веществ состояния активного комплекса. 

Кроме энергии активации, важным условием осуществления реакций является геометрическое соответствие взаимодействующих веществ молекул, площадь их соприкосновения. 

4.5. Механизм химических реакций

Природа реагирующих веществ определяет механизм химических реакций и, соответственно, энергию активации и скорость реакции. Наиболее часто встречаются следующие механизмы химических реакций: 

1.хПростые реакции, т.е. реакции, которые проходят через  образование активного комплекса. Энергия активации таких реакций Еа = 300 – 500 кДж/моль.

2.хИонные реакции – реакции, которые проходят между противоположно заряженными ионами. Из-за отсутствия сил отталкивания эти реакции идут практически мгновенно, а энергия активации     Еа = 0 – 40 кДж.

3.хРадикальные и цепные реакции, которые идут с участием радикалов.

Радикалами называются валентно ненасыщенные частицы (осколки) молекул, например  Cl( . Сущность цепных реакций в том, что одна активная молекула может активизировать большое количество молекул, в результате чего образуется цепь, а встреча активных молекул (радикалов)  приводит к обрыву цепи.

В цепных реакциях различают три стадии: зарождение цепи, т.е. возникновение активных центров, способствующих началу реакций; развитие цепи, т.е. продолжение начатой реакции с образованием продуктов реакции; прекращение реакции (обрыв цепи), т.е. активные центры инактивируются (перестают быть активными).

Источниками активных центров являются радикалы. Радикалы возникают при поглощении молекулой кванта энергии. При этом молекула переходит в возбужденное состояние и, обладая избытком энергии, является неустойчивой и распадается на атомы. Например, молекула СI2, захватывая квант энергии, распадается:  СI:СI + h( ( СI( + СI( . Атом хлора, столкнувшись с молекулой водорода, образует НСI и Н(, который, взаимодействуя с СI2, дает НСI и СI(, т.е. СI( + Н2 ( НСI + Н(    и   Н( + СI2 ( НСI + СI(. Зарождение цепи может произойти не только под действием света, но и под действием других факторов (например, радиоактивного  излучения), а также при введении в реакционную смесь небольшого количества других веществ, например, натрия в смесь Н2  и Cl2, где происходит реакция   Na + Сl2 ( NaCl + Cl( .

Возникающие под действием различных причин цепи бывают неразветвленными и разветвленными. Неразветвленные цепи образуются в том случае, когда в результате одного элементарного акта каждый исчезающий активный центр (атом или радикал) вызывает появление лишь одного нового активного центра. Разветвленные цепи образуются в том случае, когда на каждый исчезающий активный центр возникает два и более активных центра. Примером неразветвленной цепи является цепная реакция получения хлористого водорода из Н2 и Сl2, реакция хлорирования углеводородов, а второго – реакция сгорания углеводородов, взаимодействия водорода с кислородом и др.

Цепные реакции характеризуются длиной цепи – числом циклов реакции от начала ее зарождения до обрыва. Например, в реакции Н2 + Cl2 на каждый поглощенный квант образуется 100 тысяч молекул НС1, т.е. элементарных реакций, что и составляет ее длину. Длина цепи уменьшается в присутствии ингибиторов – веществ, которые уменьшают количество реакционноспособных частиц. Например, присутствие кислорода в смеси Н2 + Сl2 препятствует образованию НСl. Это вызвано тем, что кислород образует неустойчивые соединения со свободными атомами (или радикалами). В данном случае образуются радикалы по схеме: О2 + Н( ( НО(2 , которые легко дезактивируются на стенках сосуда. Процесс окислительной порчи жиров – цепной механизм с образованием разветвленных цепей. Для уменьшения скорости прогоркания жиров в них в процессе производства добавляются ингибиторы – антиоксиданты, которые взаимодействуют с радикалами и вызывают обрыв цепи.

4.6. Зависимость скорости химической реакции от концентрации.

Закон действующих масс

Скорость гомогенных реакций зависит от числа реагирующих частиц в единицу времени в единице объема. Вероятность одновременного соударения взаимодействующих веществ, в свою очередь, зависит от концентрации: она пропорциональна  концентрации реагирующих веществ. Эта закономерность отражается законом действующих масс (Гульдберга и Вааге): скорость реакции пропорциональна произведению концентрации реагирующих веществ в степени их коэффициентов.

Так, для гомогенных реакций:

а) Н2(Г) + I2(Г) = 2НI (Г)     и         б) 2NO(Г) + Cl2(Г) ​= 2NOCl(Г)

закон действующих масс (ЗДМ) математически соответственно выражается уравнениями:

                а)  V = k·CH2·CJ2             и        б) V = k·C2NO·CCl
Для газообразных веществ увеличение давления приводит к тому же эффекту, что и увеличение концентрации.

Для гетерогенных систем  (жидкость–газ, жидкость–твердое вещество; твердое вещество–газ) закон действующих масс не учитывает твердое вещество (системы: газ–твердое вещество; жидкость–твердое вещество) или жидкость (системы: газ–жидкость). Например,  для реакции СаО(ТВ) + СО2(Г)  =  СаСО3(ТВ)   закон действующих масс выражается уравнением V = k·CСО2, где k – константа скорости реакции. 

Уравнение, отражающее зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ называется кинетическим уравнением. Кинетическое уравнение отражает порядок реакции. 

Порядком реакции называется величина, равная сумме показателей степени концентрации реагентов в кинетическом уравнении реакции. В качестве примеров реакций различного порядка можно привести следующие реакции: 

реакция первого порядка – разложение пероксида водорода

H2O2 (( H2O + O·   ;     V = k·CH2O2 

реакция второго порядка – взаимодействие водорода и паров йода

H2(Г) + I2(Г) = 2HI;  V = k·CH2·CJ2 
  
реакция третьего порядка – реакция взаимодействия хлора и оксида азота (II)                                       

Cl2(Г)+2NO(Г) (( 2NOCl(Г)     V = k·CCl2·C2NO
Реакции третьего порядка очень редки. Чаще бывают реакции первого и второго порядка; порядок реакции бывает и дробным, например, V = k·CА0,5·C2,4В, здесь порядок реакции по веществу А равен 0,5, а по веществу В составляет 2,4. Для сложных реакций, например,  N2 + 3Н2 = 2NH3 , кинетическое уравнение    V = k·СN2·С3Н2  является формальным и не отражает порядок реакции. Такие реакции обычно идут в несколько стадий и скорость всей реакции определяется скоростью  самой медленной стадии, эта стадия может быть реакцией первого или второго порядка.

Коэффициент пропорциональности k в кинетическом уравнении реакции называется константой скорости химической реакции. Физический смысл константы – скорость реакции при концентрации реагирующих веществ, равных единице. Константа скорости не зависит от концентрации реагирующих веществ, но зависит от температуры, катализатора и т.д.

4.7. Зависимость скорости химической реакции от температуры
С увеличением температуры молекулы становятся подвижнее  и скорость реакции возрастает. Причина в том, что при этом возрастает кинетическая энергия молекул и, как следствие, число активных (результирующих) столкновений. Установлено, что с увеличением температуры на 10°С скорость реакции возрастает в 2–4 раза (правило Вант-Гоффа ). Число, показывающее, во сколько раз изменится скорость реакции при изменении температуры на 10(С, называется температурным коэффициентом – (. Это отражается уравнением



                            (t​К – tH) / 10

                                         (t

                             VК ( VH · (                      или   VК = VH · (· exp (  (  ) ,
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где VК и VH – соответственно конечная и начальная скорости реакций; а tK, tН – конечная и начальная температура.

Введение катализатора (ингибитора). Катализаторы принимают активное участие в процессе, но их химический состав не меняется, однако, его физическое состояние становится другим. Поэтому катализатор не входит в стехиометрическое уравнение реакции. Катализатор не смещает химическое равновесие, но он специфичен, т.е. лишь ускоряет реакцию. Ингибиторы – реакцию замедляют.

   
Катализ бывает гомогенный и гетерогенный.

Гомогенный катализ – катализатор и реагирующие вещества имеют одно агрегатное состояние. Считается, что катализатор К вступает во взаимодействие с исходными веществами с образованием неустойчивых промежуточных соединений (активных комплексов), которые в условиях реакции распадаются с образованием продуктов реакции. При этом катализатор выделяется (регенерируется) в свободном состоянии, т.е. в реакции происходит: А + К ( АК  и  АК + В ( АВ + К.

Примером гомогенного катализа является нитрозный способ получения серной кислоты. Роль катализатора в том, что он формально снижает энергию активации Еа.

Гетерогенный катализ – катализатор и реагирующие вещества находятся в разных агрегатных состояниях. Примером может служить контактный способ получения серной кислоты, т.е. окисление SO2 в SO3 в приcутствии катализатора оксида ванадия V2O5. Другой пример – получение аммиака N2 + 3H2 = 2NН3 в присутствии катализатора – металлического железа с активаторами К2О и Аl2O3 или Pt. В этих реакциях процессы протекают на поверхности твердого тела.

В соответствии с современными представлениями при гетерогенном катализе происходит активированная адсорбция. Частицы поверхности твердого тела имеют избыточную поверхностную энергию. Частицы, расположенные в вершинах кристаллической решетки, обладают наибольшей энергией и их называют активными центрами; меньшей энергией обладают частицы, расположенные на ребрах кристаллической решетки, еще меньшей – частицы, находящиеся на поверхностных впадинах. Активные центры катализатора притягивают молекулы реагирующих веществ. Под действием активных центров электронная оболочка реагирующих веществ деформируется. Это приводит к образованию непрочных промежуточных соединений катализатора с исходными веществами (поверхностные соединения), которые в условиях данного процесса распадаются с образованием продуктов реакции. В гетерогенном катализе катализатор снижает энергию активации процесса. Например, энергия активации для реакции Н2 + J2   без катализатора равна 168 кДж, а в присутствии катализатора (платины) Еа = 58 кДж, т.е. она снижается на 110 кДж. 

На скорость как обычных, так и каталитических реакций оказывают влияние свет (ультрафиолетовое облучение), радиация и другие факторы (давление, температура, концентрация, природа веществ, наличие ингибиторов или катализаторов).

4.8. Химическое равновесие

Большинство процессов, происходящих в природе, – обратимые процессы ((Н и  (S  имеют одинаковые знаки). Для обратимых процессов в определенный момент наступает равновесие, при котором скорость прямой реакции VПР равняется скорости обратной реакции VОБР  т.е.   VПР  = VОБР .  

В состоянии равновесия для обратимой реакции: аА + вВ      сС + dD   

VПР = kПР. · СаА · СвВ    и   V ОБР  = k ОБР · СсС · СdD.

В состоянии равновесия VПР = VОБР, т.е.

kПР · [А]а  · [В]в = k ОБР · [С]с  · [D]d,

где С – текущие (неравновесные) и  равновесные концентрации компонентов системы [А, В, С,  Д].

Это уравнение монет быть преобразовано:

                                                kПР             [С]с · [D]d
((    =      ((((
                                               k ОБР             [А]а · [В]в      

Отношение констант kПР / kОБР тоже является константой и называется константой, химического равновесия т.е.  


                                             kПР      [С]с · [D]d
КР  = ((  = (((( .

      
                                             k ОБР      [А]а · [В]в
Константа химического равновесия КР прямо пропорциональна произведению концентраций продуктов реакции в степени их коэффициентов и обратно пропорциональна произведению концентраций исходных веществ также в степени их коэффициентов.

Константа химического равновесия не зависит от концентрации компонентов системы, но зависит от температуры.

Химическое равновесие – равновесие динамическое (подвижное), при котором  (G = 0. Оно не зависит от того, какие вещества берутся в качестве исходных. Так, в обратимой реакции H2 + J2  =   2HJ  независимо от того, какие вещества берутся в избытке (J2, H2 или HJ), к состоянию равновесия можно подойти с обеих сторон. Следует также уяснить, что кроме истинного равновесия, существует ложное равновесие (кажущееся, заторможенное). Ложное равновесие наступает потому, что возможные реагенты в конкретных условиях не обладают необходимой энергией активации.

Состоянием равновесия можно управлять, т.е. смещать его в том или ином направлении. Чтобы управлять обратимым процессом, надо знать принцип противодействия (принцип Ле-Шателье). Этот принцип читается так: если на систему, находящуюся в равновесии, производить какое-нибудь воздействие, то равновесие смещается в сторону, противодействующую произведенному действию. Иначе говоря, если в системе увеличивать давление, то равновесие сместится в сторону той реакции, которая ослабляет производимое воздействие (в сторону образования меньшего числа газообразных молекул) если увеличивать температуру, то равновесие смещается в сторону эндотермической реакции и т.д.

В качестве примера рассмотрим практически очень важную реакцию получения связанного азота, т.е. аммиака из азота и водорода. Реакция идет по уравнению N2+3H2           2NH3 + Q. Эта реакция обратима ((Н< 0, (S< 0 ).

Константа равновесия реакции будет равна    КР=  [NH3]2 / [N2]·[H2]3.

На практике заинтересованы в том, чтобы равновесие сместить вправо – в сторону образования аммиака. Для этого необходимо увеличить давление (реакция смещается в сторону образования меньшего числа молекул: в левой стороне – 4  моль газообразного вещества, в правой – 2 моль) и уменьшить температуру (реакция смещается в сторону экзотермической реакции, т.е. вправо). На практике аммиак получают при давлении 500–1000 атм (50–100 МПа) и температуре 500°С. Дальнейшее увеличение давления очень сильно утяжеляет конструкции реактора, а уменьшение температуры – сильно снижает скорость данной каталитической реакции.

Для веществ, реагирующих в идеальной газовой фазе, константу равновесия удобно выражать не через равновесные концентрации, а через равновесные давления реагирующих веществ. Например, для реакции       N2 + 3H2       2NH3



                                            p2NH3
КР = ((( .



                                          pN2· p3H2
Выражение КР справедливо для приближенной количественной оценки химического равновесия обратимых реакций, протекающих в реальных системах. КР связана с (G соотношением (G = –RTln(КР). Реакция является практически необратимой, если один из продуктов является газом, выпадает в осадок или образуется малодиссоциирующее соединение, например, вода (в  ионных реакциях).

Примеры решения задач

Задача 4.1.
Для реакции А(г) + 2В(г) = С(г) :

1. Написать математическое выражение для скорости реакции.

2. Найти начальную скорость реакции при температуре 100оС исходя из следующих данных: СА = 0,3 моль/л, СВ = 0,5 моль/л.

3. Как изменится скорость реакции при увеличении концентрации В на 0,1 моль?

4. Во сколько раз возрастет скорость реакции при повышении температуры на 30оС (температурный коэффициент ( = 2)?

Решение

1. А(г) + 2В(г) → С(г);

              V = k CA C2B .

2. Начальная скорость реакции при 100оС

V1 = k CAC2B  = 0,4 ( 0,3) ( 0,5)2  =  0,03.

3. При увеличении концентрации В на 0,1 моль, скорость реакции равна          V2 = 0,4 ·  0,3 · (0,5 + 0,1)2 = 0,0432,

то есть происходит изменение скорости 

          0,4 · 0,3 · 0,62                   0,36       =     1,44      (увеличение в 1,44 раза).

          0,4 · 0,3 · 0,52                     0,25

4. Vt2 = Vt1 · ( ·exp (t2 – t1) / 10 = Vt1 · 2 (130 – 100)  / 10 = Vt1 · 23 = 8.


При повышении температуры на 30оС скорость реакции увеличилась в 8 раз.

Задача 4.2


Вычислить состав равновесной смеси и константу равновесия (Кр) реакции CO + Cl2      COCl2, если исходные концентрации СО =                0,03 моль/л, Cl2 = 0,02 моль/л, равновесная концентрация  [СО] =             0,021 моль/л.

Решение

1. Равновесные концентрации компонентов в системе [СО] = 0,021, то есть прореагировало СО – 0,009 моль/л (0,03 – 0,021).

 Такое же количество Cl2 вступило в реакцию и, следовательно, равновесная концентрация Cl2 будет 0,02 – 0,009 = 0,011 моль/л; образовалось COCl2 – 0,009 моль/л.

2. Константа равновесия реакции


К = [COCl2] / [ СО] · [Cl ],    K = 0,009 / 0,021·0,011 = 39.

Лабораторная работа   3

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ.  СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

Цель работы заключается в изучении скорости химической реак​ции и её зависимости от различных факторов: природы реагирующих веществ, концентрации, температуры, катализатора.

Зависимость скорости химической реакции от указанных факторов можно изучать на примере взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой. Эта реакция является сложной и протекает в три последовательные стадии:

                           1.   Na2S2O3  + H2SO4  =  H2 S2O3  +  Na2SO4
                           2.   H2S2O3    =  H2 SO3  + S(
                           3.   H2SO3    =   SO2 ( +  H2O

Стадии I и 3 идут практически мгновенно. Вторая стадия является более медленной.

Если предположить, что вторая стадия является лимитирующей (т.е. самой медленной, определяющей суммарную скорость всех трех реакций) то для описания зависимости скорости всей реакции от концентрации реагирующих веществ следует использовать кинетическое уравнение первого порядка                                          dC  
                            V   =       —      ———    =    k · C.                        (4.1)

                dt

Кинетическое уравнение (4.I) можно записать, используя среднее значение скорости, т.е.

                                                              (C  
                            V   =       —      ———    =   k · C.                        (4.2)

                    (t

Опыт I.  Зависимость скорости реакции ( V ) от концентрации (C)

В 4 сухие пробирки наливают по 10 мл 2,5 %-ного   раствора H2SO4, а в 4 стаканчика – 5 %-ный раствор Na2S2O3  и  дистиллированную воду в следующих соотношениях:

                                                                                        Т а б л и  ц а  4.1   

	Номер стаканчика
	5 %-ный раствор Na2S2O3
	Вода

	I
	10
	30

	2
	20
	20

	3
	30
	10

	4
	40
	0


Объёмы следует отмерять возможно точнее, пользуясь мерными пробирками. 

В первый стаканчик с залитым в него тиосульфатом и водой приливают из пробирки отмеренную H2SO4 и проводят отсчёт времени по секундомеру или часам  от момента сливания до начала появления помутнения в стаканчике  (t.
Скорость реакции определяют как величину, обратно пропорциональную найденному  значению   (t :     V = 1/((t) .

Проделывают то же самое в других стаканчиках. Результаты опытов записывают в табл. 4.2 .

                                                                                            Т а б л и ц а  4.2

	Номер стакан-чика (опыта)
	Относите-льная  концен-

трация

С Na2S2O3

	  Время 

     (t ,

с
	 Скорость 

 V = 1/((t)
	 Соотношение 

 концентраций
	Соотношение     

    скоростей

	I

2

3

4
	
	
	
	С1/С2 =

С2/С3 =

С3/С4 =
	V1/V2 = 

V2/V3 = 

V3/V4 =


Относительную концентрацию Na2S2O3  можно оценить, исходя из объема Na2S2O3 и  общего объема раствора в каждом стаканчике после  прибавления H2SO4
                                                  объём Na2S2O3
        С Na2S2O3   =      ————————————————— .

                    объём Na2S2O3 + объем H2O + объём H2SO4

Например, в стаканчике № I объём Na2S2O3 – 10 мл, общий объём после прибавления H2SO4 – 50 мл, т.е. относительная концентра​ция Na2S2O3 равна 0,2.  

В разных опытах, отмечая интервал времени  (t от момента нача​ла реакции (сливания растворов Na2S2O3 и H2SO4 до появления коллоидной серы – помутнения), измеряют время превращения одного и того же количества Na2S2O3, т.е. величина (С в уравнении (4.2) постоянна. 

Из уравнения (4.2) следует

k   =  – (С/ С · (t     или     – (С  = k  · С · (t,              (4.3)
где   (С – постоянная величина.

Если реакция действительно подчиняется кинетическому урав​нению первого порядка (уравнения 4.1 и 4.2), то константа скоро​сти  k должна оставаться постоянной. Следовательно, произведение С·(t также должно сохранять постоянные значения для всех четы​рёх опытов или С1· (t1 = С2 · (t2; С2· (t2 = С3 · (t3 ; С3· (t3 = С4 · (t4 ; т.е. соотношения С1/С2 ; С2/С3 ; С3/С4 должны соответствовать  соотношениям :  (t2 /(t1 ; (t3 /(t2  ;  (t4/(t3.

Убедившись в том, что кинетическое уравнение выбрано верно, по данным табл. 4.2 строят график зависимости скорости реакции от относительной концентрации Na2S2O3, откладывая по оси абсцисс СNa2S2O3, а по оси ординат V = 1/((t).

Какой линией выражается найденная зависимость? Проходит ли она через начало осей координат? Если да, то почему?

Опыт 2. Зависимость скорости реакции от температуры

В 3 сухие пробирки наливают по 5 мл 2,5 %-ного   раствора H2SO4, а в 3 другие – по 5 мл 5 %-ного  раствора Na2S2O3 . Первый опыт проводят при комнатной температуре t1.


Для этого в пробирку с Na2S2O3 добавляют отмеренный раствор H2SO4  и по секундомеру  отсчитывают время от момента сливания до начала появления помутнения раствора в пробирке ((t1 ). 

Второй опыт проводят аналогично первому, только пробирки с  растворами предварительно помещают в водяную баню с температурой t2 = t1 + 10°   на 10 – 15 мин, после чего растворы сливают и определяют  (t2. 

Третий опыт проводят при температуре t3 = t1 + 20°  и определяют (t3. Результаты записывают в  табл. 4.3.  Рассчитывают и   вносят в таблицу значения температурного коэффициента (, представляющего собой отношение констант скоростей или скоростей при температурах        t + 10° и t                              

                                      k t +10                         V t + 10
(  = —————    =         —————  .                               (4.4)
                              k t                                V t
                                                                                                    Т а б л и ц а  4.2     

	Номер опыта
	Темпера-тура  t, oC
	Время (t , с
	Скорость,

V = 1/((t)
	Температурный коэффициент, (

	I

2

3
	
	
	
	(1  = V t2  / V t1 =

(2  =  V t3  / V t2 = 


На основании полученных данных рассчитывают энергию актива​ции изучаемой реакции Ea.

Воспользовавшись уравнением Аррениуса, можно получить

                                      ln kT2/kT1  =  Ea (T2–T1) / R•T1•T2 ,                        (4.5)
где     Т1 и Т2    –  абсолютные температуры;

           kT1 и kT2  –   константы скорости реакции при Т1 и Т2, соответственно;

           Еа           –  энергия активации; 

           R            – универсальная газовая постоянная.                            

Так как в формулу  (4.5) входит отношение констант скоростей, то вместо констант можно подставить пропорциональные им величины скоростей реакции. Тогда

                                      ln V T2/V T1 =  Ea (T2 – T1) / R•T1•T2 ,               (4.6)
       Переходя к десятичным логарифмам и подставляя значение       R=8,314 Дж/моль•К, получаем

                              Еа= 2,3 • 8,314 (Т2Т1)/(Т2 – Т1) lg V T2  / V T1 .          (4.7)

Опыт 3.
Влияние катализатора на скорость химической реакции

В опыте определяют скорость взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой при комнатной температуре в присутствии катализатора. В качестве катализатора используют 0,5 н. раствор сульфата меди.

В пробирку наливают 10 мл 2,5 %-ного  раствора Н2SО4 и одну каплю 0,5 н. раствора сульфата меди, а в стаканчик – 10 мл 5 %-ного  раствора Na2S2O3. Приливают раствор Н2SО4 с катализатором  к раствору в стаканчике и с помощью секундомера определяют (t  (интервал времени от момента сливания до начала появления помутнения раствора в стаканчике). Проделывают то же самое,  добавляя в раствор серной кислоты две, а затем три капли раствора CuSО4.

Сделайте вывод о зависимости скорости химической реакции от концентрации иона двухвалентной меди.

Вопросы   и   задачи  для  самоконтроля

1. Что такое скорость химической реакции? В каких единицах она измеряется?

2.  Что такое кинетическое уравнение?

3. Каков физический смысл константы скорости реакции, её раз-мерность?

4. Что называется порядком реакции и молекулярностью реакции?

5. От каких факторов зависит константа скорости реакции?

6. Что такое энергия активации?

7. Что такое температурный коэффициент скорости реакции?

8. Константа скорости простой (одностадийной) реакции:

А + 2В = ЗС

равна 0,6 моль2/л2 ·с  . Начальные концентрации вещества СА= 2,0 моль/л и СВ= 2,5 моль/л. В момент времени t концентрация вещества В оказалась равной  0,5 моль/л. Вычислите какова в этот момент концентрация вещества А и скорость реакции.   

                                                             Ответ:  I моль/л;   0,15 моль/л·с -1.

9. Константа скорости простой реакции 2А + В = Д равна                 0,5 · 10 –3 л2/ моль2 ·с . Рассчитайте скорость реакции при СА = 0,6 моль/л; СВ = 0,8 моль/л.

                                                             Ответ: 0,144 моль·л –1 · с –1.

10. Скорость некоторой реакции при охлаждении с 60°С до 30°С уменьшилась в 8 раз. Определите температурный коэффициент скорости этой реакции (.                                   Ответ: ( = 2.

11. На сколько градусов следует повысить температуру системы, чтобы скорость протекающей в ней реакции возросла в 50 раз? Температурный коэффициент скорости   ( = 1,8.

                                                             Ответ: примерно на 67°С.

12. Константа скорости некоторой реакции при  20°С  равна 4 ·10 –2,  а при  50оС  –  4 ·10 –1. Определите энергию активации.

                                                             Ответ:  Еа = 60,3 кДж/моль.

Опыт 4. Смещение химического равновесия при увеличении

концентрации одного из реагирующих веществ

При  дистанционном обучении эксперимент не проводится, результат эксперимента – добавление вещества, совпадающего с компонентами в левой части уравнения (FeCl3 ,  NH4CNS), приведет к покраснению смеси за счет образования большего количества Fe(CNS)3 , то есть к смещению равновесия вправо. Добавление вещества, совпадающего с компонентами в правой части уравнения (NH4Cl) приведет к пожелтению смеси за счет образования большего количества свободных ионов Fe3+ , то есть к смещению равновесия влево.

К 100 мл дистиллированной воды в небольшом стакане добавляют 1–2 капли насыщенного раствора хлорида железа (III) и 1–2 капли рас​твора роданида калия или роданида аммония. При этом образуется Fe(CNS)3 согласно уравнению

FeCl3  +  3 NH4CNS              Fe(CNS)3  + 3 NH4Cl

и раствор окрашивается в красный цвет (окраска не должна быть интенсивной). Полученный раствор разливают в четыре пробирки. В первую пробирку добавляют несколько капель насыщенного раствора FeCl3; во вторую –  2–3 капли насыщенного раствора NH4CNS  или  KCNS; в третью – твёрдый КС1 или NH4С1. Четвертую пробирку оставляют для сравнения.

В каждой пробирке необходимо отметить изменение цвета и дать объяснение наблюдаемому явлению, пользуясь законом действующих масс. Результаты опытов записывают в таблицу.

Т а б л и ц а  4.3

	Номер про-бирки
	Добав-ленный раствор
	Изменение интенсивнос​ти окраски
	Направление смещения равновесия

	I

2

3
	
	
	


Опыт 5.  Смещение химического равновесия при изменении температуры

При взаимодействии йода с крахмалом образуется сложное вещество  (йодокрахмал), имеющее синее окрашивание. Реакцию можно ус​ловно записать так:

йод + крахмал  =  йодокрахмал;  (Н < 0.

В две пробирки наливают 4 – 5 мл раствора крахмала и добавляют по 3–4 капли 0,1 н. раствора  I2  (должно появиться синее окрашивание). Одну из пробирок нагревают (вторая служит для сравнения), затем пробирку охлаждают. Наблюдают, что происходит. Дайте объяснение происходящему явлению, исходя из принципа Ле-Шателье.

Вопросы  и  задачи для самоконтроля

1. Какие реакции называются обратимыми?

2. Охарактеризуйте состояние химического равновесия.

3. Как связаны константы химического равновесия, выраженные через концентрации и парциальные давления веществ?

4. Сформулируйте принцип Ле-Шателье.

5. Как отличаются численные значения kC и КP при температуре 300К следую​щих газовых реакций:

а)  2 NO  +  O2                     2 NO2 

б)   H2  +    Cl2                                    2HCl 

в)   2 N2O4  +  O2                  2 N2O5
6. В каком направлении произойдёт смещение равновесия в системе, состоящей из газообразных водорода и воды и кристаллических железа и магнетита Fe3О4:

а) при увеличении концентрации водорода; 

б) при уменьшении концентрации паров воды?

7. Реакция протекает по уравнению

             4 НС1(г)  + O2(г)             2Н2О(г) + 2 Сl2 (г);     (Но298 = (114,5кДж.

В какую сторону сместится равновесие:  

  а) при увеличении давления; 

  б) при увеличении температуры?


8. Вычислите константу равновесия обратимой реакции

                                   2 АГ + ВГ                     СГ  + ДГ ,

если  известно, что в начале реакции система содержала 60 мо​лей вещества А и 40 молей вещества В, а к моменту равновесия прореагировало            10 молей вещества В.                         Ответ:   КС  ( 0,02.

9. При некоторой температуре константа равновесия термической диссоциации     N2О4               2 NO2      KC  =  0,26. Равновесная концентрация [NО2] = 0,28 моль/л. Вычислите равновесную и первоначaльную концентрацию N2O4. Сколько N2O4 в процентах продиссоциировало к моменту равновесия?

                                                              Ответ: 0,3 моль/л; 0,44 моль/л; 31,8 %.
Приборы,  посуда,  реактивы

Штатив с пробирками. 

Термометры, мерные пробирки. 

Водные растворы: серной кислоты 2,5%-ный, тиосульфата натрия               5 %-ный.

Химические стаканы.

Насыщенные растворы FеС13 и NH4CNS.

NH4Cl кристаллический.

 5. Растворы и концентрации

Порядок работы по теме: изучить вводный текст, повторить конспект лекции на тему «растворы», просмотреть примеры решения задач, данные в этом разделе. Прочитать и законспектировать в тетрадь для лабораторных работ описание лабораторной работы (дата, тема, прибор, реакции, формулы расчета, таблицы результатов, точность полученных величин). Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Выполнить расчеты и оценить ошибку (погрешность). Все величины  выразить и подставить в формулы в системе СИ.  Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория

Состав раствора может быть количественно задан несколькими способами. Наиболее часто его выражают в долях или через концентрацию. Концентрацией растворённого вещества называют отношение  количества или массы растворённого вещества к объему раствора.

Концентрацию обычно выражают в моль/л или г/л. Те величины, ко​торые являются отношением однотипных величин, например, отношение массы растворённого вещества к массе раствора и формально не имеют своей единицы измерения, называются долями. Таким образом, состав рас​твора может быть передан как концентрацией, так и долей раство​рённого вещества.

Наиболее распространёнными способами выражения состава растворов являются следующие:

а) массовая доля растворённого вещества ω – это отношение массы растворённого вещества к общей массе раствора. 

Пример. При 20°С в 100 г воды растворено 25 г хлорида калия.  

                   Чему равна массовая доля хлорида калия в этом растворе?          

                   ω KCl  =  25 (г) : [ 25 (г)  +  100 (г) ]  = 0,2;

б) массовая доля растворенного вещества, выраженная в процентах показывает число единиц массы растворённого вещества, содержащихся в 100 единицах массы раствора.                          

 Пример. ω = 20 %. Это значит, что в 100 г 
                    раствора  содержится 20 г вещества;                    

в) молярная концентрация См – отношение количества растворённого  вещества  n (в молях) к объему раствора V р-ра;

СM  = n / V р-ра.

Единица измерения молярной концентрации  – моль/л. 

Раствор, имеющий концентрацию 1 моль/л, называют одномолярным раствором и обозначают I М раствор. 

Пример. I М (одномолярный раствор) серной кислоты означает, что в

                     1 л такого раствора содержится I моль  (98 г) Н2SO4.

Молярная концентрация См и молярная масса M растворённого веще​ства связаны следующим образом:

См (моль/л) • М (г/моль) =   m (г)  / V р-ра  (л),
где   m      – масса  раcтворенного  вещества;         

        V р-ра – объём раствора;

m (г)  / V р-ра  (л) – массовая концентрация растворённого вещества Сm (г/л).

Сm (г/л)  =    СM (моль/л) •  n (/г/моль).

Например. В 0,1 М растворе NаОН массовая концентрация NаОН 

                   равна Сm NаОН  = 0,1 (моль/л) • 40 (г/моль)  =  4 г/л,  где 

                   40  г/моль –  молярная масса NaОН;

г) молярная концентрация эквивалентов (нормальность раствора) – это величина, численно равная эквива​лентной концентрации растворённого вещества. Эквивалентная концентрация – отношение эквивалентного количества (моль) растворённого вещества к объёму раствора (л). Нормальность или эквивалентная концентрация имеет размерность моль экв/л. 

Например. Эквивалентная концентрация серной кислоты в водном  

                   растворе, равная I  моль/л означает, что в I л та​кого 

                   раствора содержится I моль эквивалентов H2SO4 ( т.е. 98/2 

                   = 49 г).

Нормальность в расчётных формулах обозначается символом Сн, Н или N,  а числовое значение нормальности указывают числовым значени​ем эквивалентной концентрации растворённого вещества (моль, экв/л) с последующей буквой «н.» Например, I н. – однонормальный раствор.

Если требуется определить массу (массовую концентрацию) – Сm серной кислоты в I н. растворе, то необходимо нормальность рас​твора умножить на значение эквивалентной массы вещества (в рассматриваемой реакции).    Если принять, что эквивалентная масса серной кислоты равна 49 г/моль, то

Сm(H2SO4)  = 1 н. • 49 г/моль = 49 г/л.

При решении задач на взаимодействие двух веществ А и В удобно пользоваться соотношением

V1 N1 = V2 N2 ,

где    V1 и V2 – соответственно объёмы участвующих в реакции веществ 

          А  (1) и В ( 2 );

N1 и  N2 – нормальности растворов А и В;

д) титр раствора  Т  – масса вещества, содержащегося в одном кубическом сантиметре или одном миллилитре раствора. Единица измерения титра – г/см3 или г/мл.

При практическом выполнении данной лабораторной работы измерение  плотности жидкости    (   производят с помощью  ареометра. Вначале следует ознакомиться с устройством ареометра и выяснить "цену" одного деления его измерительной шкалы. Следует обратить внимание, что ареометр прокалиброван при 20°С. Для  измерения относительной плотности жидкость, температура которой доведена до 20°С, наливают в ци​линдр и в неё осторожно погружают чистый сухой ареометр так, чтобы он не касался стенки цилиндра.

Уровень жидкости не должен находиться вне шкалы ареометра. Пока​зание шкалы ареометра на уровне поверхности жидкости отвечает плотности этой жидкости (рис. 5.2). Окончив измерение, ареометр тщательно ополаскивают водой, протирают чистой тканью и уклады​вают в футляр.                                                   

При определении процентного содержания раствора  по его относительной плотности может потребоваться метод интер​поляции, если в таблице отсутствует найденная величина плотности, а есть большее или меньшее значение.

Например, найденное с помощью ареометра значение относитель​ной плотности приготовленного раствора NаСl  1,051 в таблице отсутствует  (приложение, табл. 2), а есть большее – 1,058 и меньшее – 1,044 значения. 

Для того чтобы найти значение концен​трации, которое соответствует данной величине плотности NaCl 1,051, необходимо произвести следующие расчёты.

Находят разность величин относительных плотностей и концен​траций по табличным данным.

Относительная  плотность            Концентрация,  % (масс.) 

                          1,058 –  1,044                                 8 – 6
                                 0,014                                           2

Находят разность между величиной, определённой ареометром и  меньшей табличной :  1,051 - 1,044 = 0,007. Составляют пропорцию                                                         

                                       0,014    —   2 %  (масс.)

                                       0,007    —   X,           X = I % (масс.).

Находят концентрацию испытуемого раствора, прибавив к мень​шей табличной величине концентрации найденную величину – 1%, т.е.  6% + 1%  =  7 % (масс.).

5.1. Свойства растворов


Под растворами понимают гомогенную, однофазную  систему из двух или более компонентов. Подразумевается, что в растворах происходит взаимное проникновение частиц растворяемого вещества в растворителе и гомогенность достигается на молекулярном уровне.


Растворы могут быть жидкими, а также твердыми и газообразными. Некоторые вещества смешиваются и, соответственно растворяются друг в друге в  любых соотношениях, например ацетон с водой.  Многие вещества способны растворяться  в ограниченных количествах, причем, как правило, с повышением температуры растворимость увеличивается.


Предел растворимости – максимальное количество вещества, которое растворяется в данном растворителе, при конкретной температуре, обозначается S20 или S100. В справочниках чаще указывается растворимость при комнатной температуре в г/100 г  растворителя.


Если  в растворе содержится больше вещества, чем может раствориться при данной температуре (например, растворили вещество при повышенной температуре с последующим осторожным охлаждением), то такой  раствор называется пересыщенным. Раствор является насыщенным, если в нем содержится столько вещества, сколько может раствориться при данной температуре.


Образование растворов является результатом не только физического смешивания веществ, но и процессом химических взаимодействий между компонентами раствора. Например,  растворение твердого KOH в воде – процесс экзотермический:  KOH(тв.) + вода → раствор KOH,  ∆Н = –54кДж/моль. Растворение твердой аммиачной селитры NH4NO3 в воде – процесс эндотермический: NH4NO3(тв.) + вода → раствор NH4NO3, ∆Н = +25кДж/моль. Смешивание 100 мл этанола и 100 мл воды приводит к получению 180 мл  водно-спиртовой смеси. Эти факты могут свидетельствовать о химической природе образования  растворов.


Давление паров растворителя над раствором (Р) всегда меньше, чем над чистым растворителем (Ро).  Это свойство растворов постулируется        законом Рауля, который  записывается как  (Ро – Р) / Ро = N2 и формулируется: понижение  давления насыщенных паров  пропор-ционально мольной доле растворенного вещества – неэлектролита (N2). Здесь N2 + N1 = 1 (N1 – мольная доля растворителя).


Температура кипения и замерзания растворов неэлектролитов отличаются  для растворов и чистых растворителей. Эти свойства растворов количественно можно оценить по формулам: 

∆tзам. = К ∙ m (понижение  температуры замерзания раствора по сравнению с чистым растворителем пропорционально моляльной концентрации вещества). Здесь ∆tзам. – понижение  температуры замерзания раствора, m – концентрация вещества, моль/1000 г растворителя. К – криоскопическая константа. (для чистой воды К = 1,86). 

∆tкип. = Е ∙ m (повышение  температуры кипения раствора по сравнению с чистым растворителем пропорционально моляльной концентрации вещества). Здесь ∆tкип. – повышение  температуры кипения раствора, m – концентрация вещества, моль/1000 г растворителя. Е – эбулиоскопическая константа  (для чистой воды Е = 0,5).

Осмотическое давление. Если в стакан с растворителем, например водой, поместить полупроницаемый мешок из целлофана, в который налит раствор  вещества, то молекулы растворенного вещества не станут проникать через мембрану, но навстречу им  будут проникать молекулы растворителя. В результате целлофановый мешок раздувается и процесс продолжается  (с повышением соответственно внутреннего давления) до некоторого максимального значения. Это давление называется осмотическим (π) и определяется по формуле π = СRT,  где  С – концентрация, моль/л; R – универсальная газовая постоянная, Дж/моль К; T – температура, К.

Особенности  свойств растворов электролитов. Электролитами являются вещества, которые в воде распадаются на ионы. Процесс растворения электролитов сопровождается  диссоциацией с увеличением фактического количества частиц в растворе. Для учета этого явления  Вант-Гофф  ввел понятие изотонического  коэффициента – í, который равен отношению суммы количества ионов и не распавшихся частиц к общему числу растворявшихся частиц. Использование изотонического коэффициента Вант-Гоффа – í позволяет использовать вышеприведенные уравнения не только для разбавленных  растворов, но и для растворов электролитов. Понижение  давления насыщенных паров над раствором электролитов (Ро – Р) / Ро = í ∙ N2; повышение  температуры кипения раствора электролита ∆tкип. = í ∙ Е ∙ m; понижение  температуры замерзания раствора электролита   ∆tзам. = К ∙ m; осмотическое давление для электролитов π = íСRT.
Вязкость растворов  может отличаться от вязкости растворителя в зависимости от природы веществ. Например,  глицерин является вязкой жидкостью, растворение в нем  другого вещества с низким поверхностным натяжением, например, спирта, приведет к  итоговому снижению вязкости. Аналогично, можно подобрать вещество, растворение которого в растворителе будет увеличивать вязкость растворов. Такие вещества называют загустителями.

Плотность растворов измеряется в единицах массы, отнесенной к единице объема, например, г/см3. Плотность растворов  неорганических веществ как правило возрастает с ростом концентрации (см. приложения).

Примеры решения задач

Задача  5.1. хВычислить массовую долю (ω, %), молярную (М), нормальную (н.), моляльную (М) концентрации и  титр водного раствора CuSO4 ((=1,107), полученного при растворении 10 г соли в 90 мл воды.


Решение. Массовая доля растворимого вещества W, % = х                  (m / Р) · 100, где m – масса растворенного вещества, г;  Р – масса раствора, г.
Масса раствора Р = 90 + 10 = 100,  ω, % = (10 / 100) · 100  = 10 %.

Молярная концентрация – число молей растворенного вещества в      1 л раствора.



В 1 литре раствора содержится CuSO4:


   100 г раствора                          содержит   10 г CuSO4;


   1000 · 1,107 г (1 л  раствора)  содержит    Х г CuSO4.

                                      1000 ·1,107 · 10

Х =  ―――――――  = 110,7 г.



                                     100


Молярная масса CuSO4 равна  159,5 г/моль.


Молярность раствора М =  (110,7 / 159,5) = 0,68 моль/л.

Нормальная концентрация (молярная концентрация эквивалентов) – число  эквивалентов растворенного вещества в 1 литре раствора.


Молярная масса эквивалента CuSO4 равна ЭCuSО4=М/2,    Нормальность N = (110,7 · 2 / 159,5) = 0,68 · 2  = 1,36 н.

Моляльная концентрация (М) – число молей растворенного вещества в 1000 г растворителя.


Количество г вещества в 1000 г растворителя будет:


10 г CuSO4              растворено в 90 г H2O,

Х г CuSO4           растворено в 1000 г H2O.

             Х=(10 ·1000 / 90)  = 111,1 г CuSO4,


   М  =  (111,1 / 159,5) = 0,61 моль.

Титр – количество граммов вещества в 1 мл раствора.


Т =  ( количество граммов вещества в V мл раствора) = г/мл.  

T =  (110,7 / 1000) = 0,107 г/мл.

Задача 5.2.
Рассчитать объемы (мл) воды и раствора серной кислоты (96%-ной, (=1,84), которые необходимы для приготовления 10 л 2 н. раствора.

Решение. Для нахождения объема раствора 96%-ной H2SO4 ((=1,84) для приготовления 10 л 2 н. раствора можно воспользоваться соотношением N1·V1 = N2·V2,  где N1 и V1 – нормальность и объем раствора, который надо приготовить; N2 и V2 – нормальность и объем исходного раствора.

Определяем нормальную концентрацию исходного раствора N = (96·1,84·10 / 49) =35,6 н.

Рассчитываем объем 96%-ного раствора H2SO4, который необходим для приготовления 10 л 2 н. раствора.

                         
35,6 · V1 = 2 ·10;           V1 = (2 · 10 / 35,6) = 0,56 л.

Определяем  объем воды, необходимый для приготовления 10 л 2 н. раствора серной кислоты.

10 –  0,56  =  9,4 л.

Задача 5.3. 
Вычислить    молярную    массу   неэлектролита  (мочевины), если  в 500 мл раствора содержится 1,35 г мочевины и осмотическое давление раствора равно 836 мм. рт. ст. (t = 27 (C).

Решение.  Задача решается исходя из закона Вант-Гоффа, математическое выражение которого представлено формулой:  (=С·R·T, где 
( – осмотическое давление;


С – молярная концентрация раствора, равная m/M (m – количество г вещества в 1 л раствора,  М – молярная масса вещества);


R – универсальная газовая постоянная,  R =  8,314 Дж/моль·К;


Т – температура, К (Т = 273+t).

Исходя из сказанного, можно записать:

( = m · R · T / M;
молекулярная масса
М = m · R · T / (.

Осмотическое давление  будет  равно  836 · 101325 / 760 = 111458Па.

М = 1,32 · 2 · 8,314 · 300 / 111458 = 0,0604 кг/моль.

Ответ: молярная масса мочевины равна 60,4 .

Задача 5.4.
Определить молярную массу этилового спирта, если его водный раствор, содержащий 0,175 г в 40 г воды, замерзает при  температуре   t  =  –1,177(С.  Криоскопическая  константа воды К = 1,86(.


Решение. По закону Рауля   (tЗАМ  = К · (,

где
 (  –  моляльная концентрация; К  –  криоскопическая константа растворителя; (tЗАМ  – уменьшение температуры замерзания раствора по сравнению с чистым растворителем.

( = (m · 100 / mo · М),  где
m  –  масса растворенного вещества, г;

mo –  масса растворителя, г; 
М –  молярная масса растворенного вещества.


(tЗАМ  = К · m · 1000 / mo · М;

М = К · m · 1000 / mo  · (tЗАМ

М = 1,86 ·0,175 ·1000 / 40 · 0,177 = 46.

Ответ: молярная масса этилового спирта  равна 46.

Лабораторная работа 4

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРА ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ И 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ   ТИТРА  РАСТВОРА

Цель работы – приобретение навыков приготовления растворов различной концентрации из сухой соли или более концентрированного раствора.

Опыт 1. Установление титра раствора соляной кислоты

Получают у преподавателя мерную колбу, заполненную частично раствором соляной кислоты, титр, которой требуется определить. В мерную колбу доливают до метки дистиллированную воду (по нижне​му мениску на уровне глаз). Колбу закрывают пробкой и полученный раствор тщательно перемешивают. Далее из мерной колбы пипеткой (на 20 –        25 мл) осторожно отбирают раствор немного выше метки и закрывают верхнее отверстие указательным пальцем (рис. 5.1). Ослабляя на​жим пальца, раствор точно доводят до метки. Отмеренный раствор переносят в коническую колбу и выливают содержимое пипетки (VHCl).


[image: image15.png]



Рис. 5.1. Мерные колбы. Пипетка. 

Коническая    колба  Эрленмейера

Добавляют из капельницы 3 капли раствора индикатора фенолфта​леина. Предварительно необходимо ознакомиться с окраской индика​тора в кислой, нейтральной и щёлочной средах, для чего взять три пробирки с раствором кислоты, щёлочи и дистиллированной водой и в каждую из них добавить по одной капле фенолфталеина. В бюретку (рис. 5.2) через воронку наливают титрованный раствор едкого натра до нулевой черты по нижнему мениску. Следят за тем, чтобы пипетка в конце бюретки была заполнена раствором кислоты. Значение титра NаOН  узнают   у преподавателя (если специально не оговорено, то концентрация раствора NaOH равна 1М).
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Рис. 5.2.  Бюретка  в штативе   с   колбой 

Эрленмейера    для   титрования   кислот.

Справа указан правильный способ  отсчета   по  нижнему  краю  мениска
Коническую колбу с раствором кислоты ставят под бюретку и приливают к нему небольшими порциями раствор едкого натра до по​явления слабо-розовой окраски. Записывают объём израсходованного раствора щёлочи. Повторяют титрование еще два раза. Расхождение при параллельных опытах не должно превышать 0,2 мл. Для расчёта берут среднее значение объёма щёлочи, пошедшей на титрование (VNaOH). 

Для упрощения работы можно из одной бюретки взять точно 10 мл раствора щелочи, добавить индикатор (3 капли) и титровать раствором кислоты из второй бюретки до исчезновения малиновой окраски.

При титровании происходит реакция нейтрализации                 

НС1 + NаОH = NаСl + Н2О

Н+    +  ОН–  = Н2О 

Определяют нормальность раствора – N  , массу НС1 в растворе – mHCl (г/л) и титр НС1 – Т (г/мл). Расчёт выполняют в следующем порядке: 

                 TNaOH •1000                     (ЭNaOH  – эквивалентная  масса 

NNaOH =                         ,  моль/л     гидроксида натрия, равная

                      ЭNaOH                                        40 г/моль);

                 VNaOH • NNaOH                            (ЭHCl  – эквивалентная  масса 

NHCl =                               ,  моль/л ,           HCl , равная 36,5 г/моль);

                      VHCl                                                       
                                              m HCl = NHCl •  ЭHCl ;

                                         ТHCl   = m HCl / 1000 ,   г/мл.

Опыт 2.  Приготовление раствора соли заданной процентной

концентрации из более концентрированного раствора

Требуется приготовить 100 мл 12%-ного   по массе раствора NаСl лабораторного раствора неизвестной концентрации.                 

Вначале определяют с помощью ареометра  плотность (  лабораторного раствора и по табл. 2  (приложения) находят содержание в %  (масс.), используя при необходимости ранее описанный метод интерполяции. Например, плотность лабораторного раствора – 1,168, что со​ответствует 22 %-ному содержанию растворенного вещества.
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Рис. 5.3. Измерение плотности раствора ареометром

Расчёты целесообразно произво​дить в следующем порядке:

1. Определить относительную плотность заданного раствора по его составу в % (масс.), используя табличные данные (приложение, табл. 2).   12 %-ному составу  раствора соответствует плотность – 1,089.

2. Рассчитать содержание NаСl  в 100 мл заданного раствора.


                                        100 г             —  12 г 

                                        1,089 • 100 —   Х ,                       Х =   13,07 г.

3. Определить объём лабораторного раствора, в котором содер​жится 13,07 г NаСl.

                                  100       ____________      22

                                  1,168                 

                                     Х       ——————      13,07 ,        Х =  50,86 мл.

Сделав необходимые расчёты, можно приступить к выполнению опы​та (рис. 5.3). Для этого наливают в цилиндр 50,86 мл лабораторного раствора, приливают дистиллированной воды до общего объема 100 мл и тщатель​но перемешивают. Опускают в цилиндр ареометр и определяют  плотность приготовленного раствора. Полученная величина  плотности не должна отличаться от заданной  более, чем на 0,003.

Опыт 3. Приготовление раствора заданного состава в

% (масс.)  смешением двух лабораторных растворов
Для расчёта удобно использовать правило "креста", где            

ω1------------а1                 ω – процентный состав заданного раствора;

                                        ω1 и ω2 –  процентная концентрация лабора​торных          

          ω                             растворов соответственно более высокой и более 

                                         низкой концентрации;

ω2------------а2
                                         а1 и а2 – массы  лабораторных растворов

                                         соответственно более высокой и более низкой

                                         концентра​ции, определяемой следующим образом: 

                                                   а1   =  ω  –  ω2;

                                                   а2   =  ω  –  ω1.

Раствор заданной концентрации готовят смешением   масс   а1 + а2 или их объёмных частей   а1 / d1 + а2 /d2.

Здесь  d1 и d2 –  относительные плотности лабораторных раство​ров, 

                           соответственно более высокой и более низкой                                 

                           концентрации.                          

Если сумма объёмных частей не соответствует объёму заданного раствора ( V ), то необходимо сделать дополнительный расчёт:

                                             V (а1 / d1)                         V (а2 / d2)

                             V1 =                          ;           V2 =                         ,

                                а1 / d1 + а2 /d2                             а1 / d1 + а2 /d2
где  V1 и V2 – объёмы лабораторных растворов, соответственно более 

                        высокой и более низкой концентрации.

Например, требуется приготовить 100 мл 14,2 %  (масс.)  раствора NаС1 из 6 % и 22 %  ( масс.)  лабораторных растворов.

Рассчитывают, необходимые объёмы 6 и 22%  лабораторных рас- творов, отмеряют эти объёмы, сливают в цилиндр, тщательно переме​шивают и измеряют относительную плотность полученного раствора ареометром. По относительной плотности находят состав в % (масс.), используя  данные табл. 2, приложения. Най​денная величина состава в     % (масс.) приготовленного раство​ра  должна отличаться от заданной не более, чем на 0,5 %.

Опыт 4. Приготовление раствора заданной молярной концен​трации из навески твёрдого вещества и воды

Готовят 100 мл 0,4 М раствора хлорида натрия. Рассчитывают необходимое ко​личество сухой соли, имея ввиду, что формула хлорида натрия – NаСl.

Взвешивают на весах рассчитанное количество су​хой соли, высыпают в мерный цилиндр на 100 мл и доливают до мет​ки дистиллированную воду. Раствор тщательно перемешивают до полного растворения соли. Измеряют относительную плотность полученного раствора ареометром и по таблице находят процентное содержание по массе. По полученным данным рассчитывают молярность приготовленного раствора и срав​нивают с заданной величиной.

Задачи для самоконтроля

1. Вычислить процентную содержание  по массе раствора, получен​ного смешением 300 г 25% (масс.) и 400 г 40 %-го  (по массе) растворов.                              

                                                                   Ответ: 33,6 % (масс).

2.Сколько г FеС13 содержится в 20 мл 40 %-го (по массе) раствора, относительная плотность которого 1,133 ?

                                                                   Ответ: 9,06 г.

3.В каком отношении масс нужно  взять 25 %-й  и 1 %-й растворы по массе, чтобы получить 5 %-й  (по массе) раствор ? 

                                                                   Ответ:    I : 5.

4. В каком объёме I М раствора и  в каком объёме I н раствора содержится 114 г Аl2(SO4)3 ?                  Ответ:  0,333 л;      2л.

5. Для полной нейтрализации 20 мл серной кислоты израсходовано 10,2 мл 0,4 н. раствора гидроксида  калия. Определить нормальность  и титр кислоты.                                            Ответ: 0,324 н.   ;   Т = 0,016 г/мл.

6. Определите титр, процентную, молярную и эквивалентную концен​трации раствора, если в I л его содержится 112 г  нитрата свинца. Относительная плотность раствора 1,082.

                                                                  Ответ: Т = 0,112 г/мл; 10,35% (масс.)   

                                                                             0,338 М ;  0,676 н.

7. Смешали 900 мл 3 н раствора КОН и 1.2 л 12 %-го  (по массе)  раствора КОН (относительная плотность 1,1). Вычислите нормаль​ность полученного раствора.                            Ответ: 2,61 н.

8. Относительная плотность раствора, К2СО3 составляет 1,22. Из I л этого раствора при действии соляной кислоты получено 44,5 л СО2 (условия нормальные). Вычислите процентное (по массе) со​держание К2СО3 в растворе и его нормальность.

                                                                    Ответ: 22,5  % (масс.);  3,97 н.

9. Сколько миллилитров 96 %-го  (по массе) раствора серной кис​лоты относительной плотности 1,84 нужно взять для приготов​ления 0,6 л  0,25 н. раствора?                                        Ответ: 34,68 мл.

10. Какой объём 0,1 М раствора Н3РО4 можно приготовить из  75 мл 0,75 н раствора?                                         Ответ:  187,5 мл.

Приборы, посуда и реактивы

Технические весы и разновесы.

Мерные цилиндры, пипетки на 25 мл.

Ареометр.

Мерная колба, бюретки со штативами.

Конические колбы Эрленмейера для титрования.

Термометр лабораторный.

Стеклянные палочки.      

Дистиллированная вода. 

Растворы  фенолфталеина,  NаОН,  НС1 – I М, NaCl – 6 и 22 %-ный.

Реактивы: Na2SO4 . 10H2O;  NаС1.

6. Растворы электролитов

Порядок работы по теме: изучить вводный текст, повторить конспект лекции на тему «химические реакции». Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Составить уравнения реакций с коэффициентами и решить, протекает ли данная реакция до конца.  Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория


Множество веществ в воде обладает способностью не только растворяться, но и распадаться на ионы по реакции  КА      К+ + А– с образованием катионов и анионов, то есть проявляет способность к диссоциации. Процесс является обратимым. Факт образования ионов  позволяет говорить об электролитах – веществах, способных проводить электрический ток. Подавляющее большинство кислот, солей и оснований  проявляет свойства электролитов и является проводниками  II-го рода (ионная проводимость).

6.1. Растворы слабых электролитов

В водных растворах слабых электролитов устанавливается состоя​ние химического равновесия между молекулами веществ и их ионами. По теории электролитической диссоциации Аррениуса такие равновесия назы​ваются ионными.

Для слабых электролитов АВ, подвергающихся в водном растворе элек​тролитической диссоциации, согласно закону действующих масс выполняется соотношение:

АВ        A+ + В–   ,
КД = [A+] [В–]  /  [АВ] =  const =  f(T).

Величина КД, является количественной характеристикой обратимого  про​цесса диссоциации и называется константой диссоциации. Как и константа любого другого равновесия, величина КД зависит только от температуры.

Любая диссоциация сопровождается разрывом химических связей и поэтому относится к эндотермическим процессам. По принципу Ле-Шателье по​ложение ионного равновесия в растворе при повышении температуры сдви​гается в направлении образования ионов. С повышением температуры электролитическая диссоциация усиливается. Эта зависимость выражается в повышении значения КД (увеличиваю​щиеся при диссоциации равновесные концентрации ионов стоят в числителе выражения для КД).

Изменение концентраций растворенного вещества влияет на положение ионного равновесия. Если концентрация вещества, т. е. содержание в рас​творе недиссоциированных молекул АВ, увеличивается, то соотношение концентраций молекул и ионов, составленное аналогично выражению для КД, приобретает меньшее значение (концентрация вещества входит в знаменатель выражения для КД). Ионные реакции протекают практически мгновенно, сле​довательно, состояние равновесия быстро снова устанавливается за счет того, что усиливается диссоциация молекул АВ. Соотношение концентраций снова принимает значение КД, а положение равновесия смещается в направлении образования ионов (в сторону прямой реакции).

Кроме величины КД, обратимый процесс электролитической диссоциации характеризуется степенью диссоциации α. Эта величина зависит от температуры и  концентрации электролита в растворе САВ.

По степени диссоциации вещества делятся на слабые, средние и сильные  электролиты, условно по величине   3 > α  > 30.

Зависимость степени диссоциации электролита от концентрации  в рас​творе называется законом разбавления по имени немец​кого физико-химика Оствальда (1888). Для реакции диссоциации электролита АВ математическое выражение этого закона имеет вид

                                                  АВ   =  A+ +   В–   ,

                                                 [АВ]     [A+]   [В–]

                                              (1– α)С     αС     αС

КД = [A+] [В–]  /  [АВ] =  [α2 / (1 – α)] С = const  =  f(T).

Если значение α достаточно мало по сравнению с единицей (очень сла​бые электролиты), то можно пользоваться приближенной формулой закона разбавления

КД = [A+] [В–]  /  [АВ] =  (α2 ) С = const  (α → 0),

КД =  α2 С.
Отсюда следует, что при увеличении концентрации электролита степень диссоциации α умень​шается; при уменьшении концентрации электролита, т. е. при разбавлении рас​твора, степень диссоциации  увеличивается.

На первый взгляд проявляется кажущееся противоречие во влияний кон​центрации на положение равновесия и степень диссоциации: при увеличении концентрации Сab, с одной стороны, положение равновесия смещается в на​правлении образования продуктов (электролитическая диссоциация уси​ливается), а с другой стороны – степень диссоциации уменьшается. Это про​тиворечие объясняется следующим образом. При внесении в раствор дополнительного количества вещества АВ протекает диссоциация некоторого дополнительного числа молекул АВ (вследствие чего положение равновесия сдвигается вправо при постоянстве величины КД), однако диссоциируют  не все дополнительно введенные молекулы АВ. Поэтому число продиссоциированных молекул АВ возрастает в меньшей мере, чем общее их число в растворе  и отношение этих чисел, т. е. степень диссоциации α, уменьшается по сравнению со значением α в более разбавленном растворе. Именно это и утвер​ждает закон разбавления Оствальда.

Изменение концентрации одного из образующихся при диссоциации ио​нов также влияет на положение равновесия. Если увеличить концентрацию одного из ионов, то развивается обратная реакция, образуется дополнитель​ное количество недиссоциированных молекул АВ и положение равновесия смещается в сторону реагентов, т. е. введение одноименных ионов ослабляет диссоциацию слабых электро​литов.

Таким образом, и положение ионного равновесия, и степень диссоциации электролитов уменьшаются при возрастании концентрации одноименных ионов (либо катионов, либо анионов). Введением одноименных ионов часто поль​зуются для подавления процесса диссоциации.

Слабые электролиты встречаются, в основном, среди кислот и оснований по Аррениусу (лишь очень редко они отвечают другим типам веществ, напри​мер бинарным соединениям HgCl2 и CuCl2).

Обратимые реакции диссоциации слабых кислот по Аррениусу характе​ризуются константами диссоциации кислот КД.к. 

Пример. Диссоциация двухосновной угольной кислоты, протекающая в две стадии, характеризуется следующими константами (при 25°С):

H2CO3           Н+ +  НСО3–;     КД I = 4,3· 10–7
НСО3–              Н+ + CO32–;     КД II = 4,7· 10–11
Такими же по значению константами характеризуется протолиз угольной кислоты по Бренстеду:

H2CO3  +  H2O          Н3O+ +  НСО3–;     КД I = 4,3· 10–7 ; pKк = 6,37

НСО3–  +  H2O               Н3O+ + CO32–;     КД II = 4,7· 10–11 ; pKк =10,33

Чем выше значение КД  одноосновной кислоты или КДI многоосновной кислоты, тем больше сила слабой кислоты.

Пример. Из трех слабых кислот по Аррениусу в водном растворе при 25°С относительно более сильной является уксусная кислота СН3СООН, менее сильной – сероводородная кислота H2S, а самой слабой –циановодородная (синильная) HCN.


СH3COOH            Н+ +  СH3COO–;     КД = 1,7· 10–5 
H2S            Н+ +  НS–;     КД I = 1,1· 10–7 
HCN          Н+ +  СN–;     КД  = 4,9 ·10–10 
Из слабых оснований по Аррениусу практически важным является только гидрат аммиака NН3•Н2О (из-за неустойчивости правильнее писать формулу так, а не NH4OH); процесс его электролитической диссоциации харак​теризуется константой диссоциации основания

NН3-Н2О         NH4+ + ОН–; КД ОСН = 1,7· 10–5 (25OC)

Значение КД ОСН.  совпадает со значением константы основности КО данной
сопряженной пары в протонной теории


 NН3•Н2О +  H2O          Н2O + NH4+ + ОН–; КД ОСН. = 1,7· 10–5; pKо = 4,76

Амфотерные гидроксиды, относящиеся к слабым электролитам, практически нерастворимы в воде, и, следовательно, значения   КД КИСЛ.  и КД ОСН. для них не представляют интереса.

Соли и основания по Аррениусу являются электролитами, процесс их электролитической диссоциации в разбавленном водном растворе необратим и поэтому применение закона действующих масс к этому процессу некорректно. В концентрированных растворах сильных электролитов из-за большой концентрации ионов и их взаимного притяжения кажущаяся степень диссоциации, определенная экспериментально, как правило, не равна 1 (100 %).

Пример. В 0,1 М водных растворах NaCI,  K2SО4 и MgSО4 значения α
составляют 83, 75 и 40 % соответственно, хотя молекул в растворах этих
истинных электролитов нет.

6.2. Произведение растворимости (ПР)

Сильные электролиты (соли, основания по Аррениусу) диссоциируют в водном растворе практически полностью. Среди этих электролитов есть хорошо растворимые и мало растворимые в воде вещества.

Растворимость веществ отвечает концентрации их насыщенных растворов. Если сильный электролит малорастворим в воде, то его насыщенный раствор будет весьма разбавленным. В насыщенном растворе соли всегда присутствует некоторое количество твердого вещества в виде осадка. Между ионами A+ и В– малорастворимого сильного электролита АВ и его осадком при постоянной температуре устанавливается состояние гетерогенного ионного равновесия


A+ + В–                     АВ
                            насыщенный  раствор           осадок

Применяя закон действующих масс к гетерогенным системам осадок–насыщенный раствор, равновесие в них можно охарактеризовать константой равновесия, называемой в данном случае произведением растворимости ПР

ПР = [А+][В–] =  const =  f (T).

Произведение растворимости малорастворимого сильного электролита есть произведение равновесных молярных концентраций катионов и анионов этого электролита в насыщенном водном растворе.

Для электролита более сложного состава АxВy произведение растворимости выражается следующим образом


aAb+ + bВa–                     АaВb

ПР = [А+]a [В–]b =  const =  f (T).

Пример.  Для хлорида серебра


Ag+ + Cl–               AgCl;     ПР = [Аg+][С1–] = 1,8 •10–10 (25°С).

                          Для фосфата кальция


ЗCа2+ +2РО43–             Са3(РО4)2  ; ПР = [Cа2+]3[РО43–]2 = 1,0•10–25 (25 °С).

Если в растворе концентрация электролита выше значения ПР, то избыточное количество вещества выпадает в осадок. Если условие выпадения осадка не выполняется, т. е. если произведение концентрации ионов < ПР, то осадок малорастворимого вещества не образуется.

Как и всякая другая константа равновесия, величина ПР зависит от температуры, так как растворимость вещества (концентрация насыщенного раствора) изменяется при повышении или понижении температуры.

Для малорастворимых сильных электролитов, растворимость которых с ростом температуры увеличивается, произведение растворимости при повышении температуры увеличивается.

Пример. Для хлорида серебра (AgCl)

                                      t,°C       .........      4,7        9,7         18       25       50

                            ПPAgCl·109      …......     0,021   0,037    0,087    0,18    1,3


Исключения из этого правила составляют CaSО4 и Li2СО3.
Между произведением растворимости и растворимостью L (моль/л) малорастворимого электролита существует взаимосвязь. Для электролита АВ она имеет следующее математическое выражение: А+ + В– = АВ;    ПР= [А+][В–];  [А+] = [В–] = L; ПР = [А+][В–] = L2 или L = √пр.
 
Пример. Растворимость хлорида серебра при 25°С составляет:        Ag+ + Cl–  =  AgCl;   ПР = [Аg+][С1–] = 1,8 ·10–10 (25°С).

L=√пр = 1,8·10–10 = 1,3·10–5 моль/л. Очевидно, что концентрация обоих видов ионов также равна 1,3·10–5 моль/л.

Пример. Для гидроксида марганца (II) растворимость равна:          Мn2++2ОН– = Мn(ОН)2 ; ПР = 2,3·10–13 (25 OC); L = 3√пр/4 =  3,9·10–5 моль/л.

Изменение концентрации одного из ионов электролита оказывает влияние на растворимость вещества. Если в насыщенном растворе электролита искусственно повышается концентрация одного из его ионов, то в соответствии с постоянством значения ПР концентрация другого вида ионов должна уменьшиться, а значит, растворимость электролита понижается и часть его из раствора выпадает в осадок.

Пример. Если в насыщенный раствор сульфата кальция                 Ca2+ + SO42–  = CaSO4;   ПР = [Ca2+] [SO42–] добавлен какой-либо хорошо растворимый сульфат (K2SО4, Na2SО4), то при этом возрастает концентрация сульфатных ионов SO42–, а следовательно, должна
уменьшиться концентрация ионов Са2+ за счет выпадения CaSО4 в осадок.
Поэтому растворимость CaSО4 понижается.

Добавление в насыщенный раствор CaSО4 другой хорошо растворимой соли кальция [CaCl2, Са(NО3)2] вызывает тот же эффект  –понижение растворимости CaSО4. Если же в насыщенный раствор CaSО4 введена другая соль, не изменяющая концентрацию ионов Ca2+ и SO42– (KC1, NaNO3), то растворимостьCaSО4 не изменится.

Обобщая сказанное выше, можно утверждать, что введение одноименных ионов (катионов или анионов) понижает растворимость малорастворимого сильного электролита.

Следовательно, растворимость такого электролита будет наибольшей, если его катионы и анионы находятся в растворе в стехиометрическом отношении. Если концентрация одного из ионов искусственно (путем введения одноименных ионов) увеличивается, то растворимость электролита снижается.

Уменьшение растворимости малорастворимого электролита путем добавления одноименных ионов часто используется в аналитической химии.

Пример. Чтобы исключить потерю катионов серебра (I) за счет, хотя
и небольшой, но все-таки имеющейся у AgCl растворимости, к раствору,
содержащему ионы Ag+, приливают раствор хлорида натрия NaCl (т.е.
вводят избыток ионов С1–, например, до концентрации 0,5 моль/л. После
выпадения осадка AgCl в растворе останется не 1,3·10–5 моль/л ионов Ag+,
а на пять порядков меньше

Ag+ + Cl–  =  AgCl;   ПР = [Аg+][С1–] = 1,8 ·10–10;

[Аg+] = ПР/ [Cl–] = 1,8 ·10–10 / 0,5 = 3,6 ·10–10  моль/л.

Поскольку LAgCl = [Ag+], то и растворимость AgCl в присутствии избытка ионов Cl– оказывается очень малой и результаты количественного анализа (взвешивание осадка) будут немного точнее, чем при анализе без избытка хлорид-ионов.

Следует, однако, иметь в виду, что при введении избытка одноименных ионов возможно комплексообразование и, как следствие, полное химическое растворение первоначально выпавшего осадка (за счет образования растворимых комплексных соединений).

Пример. Осадок гидроксида свинца (II) можно получить, постепенно
приливая к раствору соли свинца (II) раствор гидроксида натрия

Pb(NO3)2 + 2NaOH = Pb(OH)2↓  +  2NaNO3   ;  Pb2+ + 2ОH– = Pb(OH)2 
Введение избытка одноименных ионов ОН– (избытка щелочи) приводит к исчезновению осадка

Pb(OH)2 + 2NaOH = Na2[Pb(OH)4] ;  Pb(OH)2 + 2OН– = [Pb(OH)4]2–
Поскольку образующаяся комплексная соль– тетрагидроксоплюмбат (П) натрия хорошо растворяется, добавление избытка щелочи приводит к химическому растворению осадка. Комплексные ионы принято обозначать в квадратных скобках.

6.3. Ионное произведение воды. рН

В чистой воде в незначительной степени протекает электролитическая диссоциация (автодиссоциация) молекул воды: H2O = Н+ + ОН–. Свободные ионы водорода Н+ не способны к существованию в водном растворе, они мгновенно гидратируются водой до катионов оксония:  Н+ + H2O = Н3О+ однако для простоты записи часто используется обозначение Н+.

В 1 л чистой воды при 25°С содержится около 1·10–7 моль/л катионов Н+ (Н3О+)  и  1·10–7 моль/л анионов ОН–.

Между концентрациями ионов Н+  и ОН– как в чистой воде, так и в разбавленных водных растворах имеется следующая взаимосвязь

СН+ • СОН– = const = f(T)

т. е. при постоянной температуре произведение молярных концентраций ионов Н+ и ОН– в воде и разбавленных водных растворах постоянно.

Произведение [Н+] [ОН–] называют ионным произведением воды     Kw = [Н+] [ОН–] = const = f(T).

При 25оС   Kw = [Н+] [ОН–] = 1·10–7 моль/л  х 1·10–7 моль/л =         1·10–14 моль2/л2.

Водородным показателем рН называется отрицательный десятичный  логарифм  концентрации ионов водорода
рН =  – lg[Н+]

Если  [Н+] = 1·10–7, то рН =  – lg[Н+] = рН =  – lg[10–7] = 7.
Величина рН используется как мера кислотности, нейтральности или основности водных растворов

кислотная среда отвечает     рН  < 7;

нейтральная среда отвечает  рН = 7;

щелочная среда отвечает     рН  > 7.

На практике для оценки рН  водных растворов используется шкала рН от 1 до 14. 

Значения рН < 1 и рН > 14 определяются не точно и поэтому, как правило, не используются.

Значения рН растворов могут быть точно определены только электрохимическим путем с помощью рН-метров. Для менее точной оценки рН используют кислотно-основные индикаторы – вещества, которые изменяют окраску в определенной области рН (табл. 6.1)

Т а б л и ц а 6.1

Важнейшие  индикаторы

	Индикатор
	Интервал рН
	Окраска

	Фенолфталеин

Лакмус 

Метиловый оранжевый

Тимоловый синий 
	8,2–10,0

5,0–8,0

3,0–4,4

1,2–2,8

8,0–9,6
	Бесцветная → малиновая

Красная → синяя

Красная  → желтая

Красная  → желтая

Желтая  →  синяя 


Примеры решения задач

Электролитическая диссоциация, степень диссоциации (ионизации),

концентрация ионов и ионные уравнения
Задача 6.1.  Вещество пероксид водорода.

1. Напишите уравнение диссоциации (ионизации)  электролита.


2. Вычислить концентрации ионов в моль/л и в  г/л .


3. Вычислить степень диссоциации электролита.

4. Что надо добавить к раствору данного электролита, чтобы понизить степень его диссоциации? 

Решение.

1. Н2О2 диссоциирует по двум ступеням


Н2О2              Н+ + НО2–

НО2–               Н+ + О22–    .

2. Чтобы рассчитать концентрацию ионов Н+  и НО2– в растворе (диссоциация идет преимущественно по первой ступени), надо написать математическое выражение константы диссоциации Н2О2 

                                                   [Н+] • [НО2–]

К Н2О2(1)  =   ―――――     =  2,0•10–12,

                                                        [Н2О2]






[Н+] = [НО2–] = C ионов.

Концентрация Н2О2  =  0,2 моль.

Концентрация дисcоциированной Н2О2 = С(, так как ( – малая величина, то ею можно пренебречь.

                


                                                              _______

Тогда       К  = С2 ионов / Сн2о2 ;                С ионов =    ( К•Сн2о2.

Следовательно, 


                                          ____________

                       [Н+] = [НО2-] =  ( 2,0•10-12 • 0,2  = 6,2•10-7 моль/л.


3. Степень диссоциации Н2О2
( = (6,2•10-7 / 0,2) •100 = 3,1•10-4  %.


4. Для  понижения степени диссоциации к Н2О2 надо добавить растворимый электролит с одноименным ионом. Это может быть кислота (добавляем Н+ ионы), растворимая соль Н2О2, например, Na2O2 или NaHO2 (гидропероксид натрия).

Задача  6.2.  Напишите диссоциацию в строго нейтральной среде малорастворимого амфотерного гидроксида Sn(OH)2. Как будет проходить диссоциация в: а) кислой среде; б) щелочной среде при действии на гидроксид? Уравнения реакции с кислотой и щелочью напишите в молекулярном и сокращенном виде.


Решение.
Диссоциация  Sn(OH)2 в строго нейтральной среде может быть выражена уравнением  

Sn2+ + 2OH-        Sn(OH)2       H2SnO2          2H+ + SnO2-2.


В кислой среде равновесие смещается влево, то есть Sn(OH)2 будет диссоциировать как основание:        Sn(OH)2            Sn2+ + 2OH-.


В щелочной среде равновесие смещается вправо, то есть Sn(OH)2  диссоциирует как кислота:           Sn(OH)2         H2SnO2              2H+ + SnO2-2.


Уравнение реакции при действии кислоты в молекулярном виде: 

Sn(OH)2 + 2HCl ( SnCl2 +2H2O;

в ионном виде:              Sn(OH)2 + 2H+( Sn2+ + 2H2O.


Уравнение реакции при действии щелочи в молекулярном виде: 



           Sn(OH)2 + NaOH ( Na2SnO2 + 2H2O;

в ионном виде:       Sn(OH)2 + 2OH- ( SnO22- + 2H2O.

Произведение растворимости и растворимость

малорастворимых сильных электролитов
Задача 6.3.
Дано произведение растворимости (ПР) малораство-римого электролита при t = 20оС (ПРPbSO4 = 2,2•10–8).


Рассчитать:


а) концентрацию ионов в моль/л,  в г/л;


б) растворимость соли, г/л;


в) сколько грамм вещества можно растворить в 500 мл воды при той же температуре?


Решение. Уравнение диссоциации PbSO4
PbSO4 (раствор)                 Pb2+ + SO4-2 

ПР PbSO4  = [Pb2+] • [SO4-2]


Обозначим молярную концентрацию насыщенного раствора PbSO4 через Х. Так как растворенная часть соли нацело диссоциирована, то  [Pb2+] = [SO4-2],   подставляем Х в уравнение ПР.

Х2 = 2,2 • 10-8 ;

                                          _________

Х = ( 2,2 • 10-8     = 1,55 • 10-4  моль/л.

Следовательно, [Pb2+] = [SO4-2] = 1,55•10-4   моль/л.

Вычислить растворимость в граммах на 100 г .



МPbSO4 = 303 .


В 1000 г раствора содержится 1,5 • 10-4 • 303  г.


В 100 г раствора содержится         Х г.


Х = 1,5 • 10-4 • 303 • 100 / 1000 = 4,5 • 10-3  г.


В 500 мл раствора содержится 4,5•10-3 / 2 = 2,25•10-3 г.

Задача 6.4.


Образуется ли осадок CaSO4 при смешивании равных объемов 0,02М растворов хлорида кальция и серной кислоты?

ПР CaSO4 = 5,1•10-5.


Решение. Объем смеси в 2 раза больше, а концентрация каждого из ионов в     2 раза меньше, чем в исходных растворах.


Следовательно, 



[ CaCl2] = [ Ca2+]  = 0,02 • 0,5 = 1,0•10-2 моль/л;



[H2SO4] = [ SO4-2] = 1,0•10-2 моль/л.

Откуда  [Ca2+] • [ SO4-2]  = 1,0•10-2 • 1,0•10-2 = 1,0•10-4  =  ПК.

Осадок образуется, так как ПР < ПК;  5,1•10-5 < 1,0•10-4.

Ионное произведение воды. рН раствора. Гидролиз солей

Задача 6.5.
Вычислите рН 0,28%-ного раствора соляной кислоты (плотность раствора равна 1).


Решение.   1. Определяем молярную концентрацию раствора

СНСl = 0,28 • 10 / 36,5  =  7,7•10-2.

2. В растворе такой концентрации коэффициент активности практически равен 1, а так как степень диссоциации – 100%, то концентрация Н+-ионов равна концентрации, то есть   [H+]  = [НСl] = 7,7•10-2 моль/л.

3. рН =  –  lg[H+];  pH =  –  lg 7,7 • 10-2 = – lg 7,7 – lg10-2 = 2 – lg7,7 =  2 – 0,89 = 1,11.


При определении рН обычно более двух цифр после запятой не вычисляют.

Задача 6.6.         Вычислите рН 0,017%-ного раствора муравьиной кислоты (К = 2•10-4).

Решение. [HCOOH]  =  0,017 = 1,7 •10-2,



        HCOOH        H+ + COOH –


     K   =        [H+] • [ COOH–] ,




                [HCOOH]


[H+] = [ COOH–] = X             K  =  (H+)2/ [НCOOH] = Х2/ [НCOOH]

                         

2•10-4 = [H+]2 / 0,017



     _____________

[H+]  =  ( 2•10-4•1,7•10-2  =  1,8 •10-3   моль/л.

рН  =  –lg 1,8 • 10-3  =  –lg 1,8 –  lg10-3  =  3 – 0,27  =  2,73.

                                                                                  
Ответ: рН = 2,73.

Задача 6.7. Вычислите концентрацию ионов водорода и гидроксид ионов, если  рН = 10,3.

Решение.                 pH = –lg[H+];    lg[H+] =  –10,3 .

[H+]   =   5,02•10-11  моль/л;

[OH–] = 10-14 / 5•10-11 = 2•10-3 моль/л;

                                                                          Ответ: [H+] = 5,02•10-11 моль/л;

                                                                                     [OH-] = 2•10-3 моль/л.

Задача 6.8.
Напишите уравнения реакций гидролиза в сокращенной ионной, полной ионной и молекулярной формах и указать, как изменилась в результате гидролиза реакция среды (рН) в растворах соли – сульфата меди. Как влияет на гидролиз соли нагревание, разбавление раствора, добавление кислоты и щелочи.

Решение. Сульфат меди (II) CuSO4 – соль сильной кислоты и слабого основания, при растворении в воде гидролизуется

CuSO4        Cu2+  + SO42–
HOH         OH–  + H+

Cu2+ + OH–           (CuOH)+

HOH        OH–  +  H+

Cu2+  + H2O          (CuOH)+     +  H+

Cu2+  + SO42–  + H2O         (CuOH)+     +  H+  + SO42–

2CuSO4  + 2H2O           (CuOH)2SO4 + H2SO4.

В результате гидролиза соли в растворе накапливаются ионы водорода и реакция среды становится кислой (рН < 7). При разбавлении и нагревании степень гидролиза увеличивается.

Лабораторная  работа    5
ИОННЫЕ   РЕАКЦИИ   ОБМЕНА

Целью работы является написание  ионных уравнений реакций обмена, протекающих в растворах между электролитами. Для этого необходимо проанализировать каждую из нижеприведенных реакций и, если  потребуется, воспользоваться таблицей растворимости солей. Необходимо помнить, что химические реакции протекают до конца, если: 1) образуется осадок; 2) выделяется газ; 3) образуется малодиссоциирующее вещество (в том числе вода).

При выполнении лабораторной  работы рекомендуется следующий порядок составления  ионных уравнений:

          1.  Напишите схему реакции в молекулярной форме. 

2. Перепишите то же уравнение, оставив вещества нерастворимые, или слабодиссоциирующие в виде молекул, а все остальные вещества запишите в форме ионов, на которые они диссоциируют. 

З. Исключите ионы, не участвующие в реакции, т.е. находящиеся в  левой и правой частях уравнения в равном числе.

Пример. Уравнение  химической реакции в молекулярной форме

СaCl2  +  K2CO3   =      CaCO3 (  +     2KCl;


уравнение   химической реакции в ионной форме

Ca2+   +  2Cl –  +  2K+  +  CO3 2–  = CaCO3 ( + 2K+ + 2Cl – ;

уравнение   химической реакции в  сокращенной ионной форме

Ca2+    +    CO3 2–  = CaCO3 ( .

Выполнение   работы

Для каждого из  опытов следует написать уравнение реакции и отметить: изменение цвета образовавшегося раствора, выпадение осадка и его цвет, выделение газообразного вещества или об​разование  слабого электролита.

  1.    ВаСl2        +      Н2SО4 =

  2.    Рb(NО3)2     +       КJ   =

  3.    СН3СООNa  +  НCl   =

  4.    NН4С1     +     NaОН  =

  5.    СuSО4      +      Nа2S    =

  6.    FeCl3     +       NаОН   =

  7.    NaHCO3 (тв)  + CH3COOH =

  8.    А1С13     +     NаОН   =

  9.    AgNO3       +       HCl     =

10.    CaCl2      +     Na2CO3  = 

Реакцию 7 можно провести, используя питьевую соду (NaHCO3) и уксус (CH3COOH).

Вопросы и задачи для самоподготовки

1. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между веществами: СuSО4 и H2S ; ВаСО3 и НNО3; FeСl3 и КОН.

2. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые выражаются ионными уравнениями

а)  Fе(ОН)3 + 3H+ = Fе3+ + 3H2О;

б)  Сu2+ + 2 ОН –    = Сu(OH)2 ;

в)  Н+   +   ОH –  =  H2О .

3. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между  веществами:  FeS  и  HCl ;  Sn (OH)2  и NaOH; Ca(OH)2 и HNO3.

4. К  каждому из веществ: NaCl, NiSO4, Be(OH)2, KHCO3 прибавили раствор гидроксида натрия. В каком случае произошла  реакция? Выразите их ионными и молекулярными  уравнениями.  

5. Напишите ионные уравнения следующих реакций:

а)  карбонат калия + серная кислота;

б) гидрокарбонат кальция + соляная кислота;

в) серная кислота + гидроксид натрия;

г) сульфат аммония + гидроксид калия.

Посуда и реактивы

Штатив с пробирками.

Соляная и серная кислоты в растворах 0,1 н.

Водные растворы солей: ВаСl2; Рb(NО3)2;  KJ;  СН3СООNa;  NН4Сl;

CuSO4;  Na2S; FеС13; СаСО3(тв.); AlCl3; AgNO3; СaCl2; Na2CО3, концентрация которых 0,2 н. Гидроксид натрия,  0,2 н.

Лабораторная работа  6

ГИДРОЛИЗ  СОЛЕЙ

Цель работы ( изучение некоторых свойств водных растворов солей, связанных  с реакцией гидролиза в воде.

Гидролиз ( это обменные химические реакции, протекающие с участием воды. Если в обменную реакцию с водой вступает соль, то взаимодействие называют гидролизом соли. Признаком гидролиза соли является изменение нейтральной реакции среды водного раствора.

Различают гидролиз по катиону для солей, образованных сильной кислотой и слабым основанием, например:

Cu 2+   +  HOH                  Cu(OH)+  +  H+                      pH  < 7;

Гидролиз по аниону имеет место у солей, образованных сильным основанием и слабой кислотой, например:

СОз 2-   +   HOH                HCOз –  + OH –                pH  >  7;

Гидролиз многозарядных ионов  протекает в несколько стадий

Fe 3+  + H2O                       Fe(OH)2+  +  H+             I ступень     рН < 7;

Fe(OH)2+  +  H2O                Fe(OH)2+   +  H+          II ступень;

Fe(OH)2+  +  H2O                 Al(OH)з   +     H+        III ступень.  

Некоторые соли, образованные  очень слабым основанием и очень слабой кислотой гидролизуются необратимо, например сульфиды трехзарядных  катионов

Al2S3  +  6H2O  (  2Al (OH)3 (  +  3H2S(
Гидролиз по катиону и аниону возможен для солей, образованных слабой кислотой и слабым основанием, например:

CH3COO (   +  NH4+  + HOH                       CH3COOH   +  NH4OH,

pH  раствора зависит от относительной силы кислоты и основания.

Для описания гидролиза используют понятия  степень гидролиза и константа гидролиза.
Степень гидролиза определяет количество гидролизованных молекул к их общему числу

αГИДР = СГИДР / СОБЩ.

Константа гидролиза, как и константа диссоциации, рассчитывается по закону действующих масс.

1). Соль сильного основания и слабой кислоты, например гидролиз K2CO3 в воде. 

K2CO3   + H2O   =   Na+   +   OH –   +   KHCO3
Константа диссоциации
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Здесь концентрация воды неизменная, [H2O] ≈ const,  концентрация гидроксила выражается из формулы ионного произведения воды:  [OH –] = Kw / [H+]. После подстановки получим
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где    
[image: image20.wmf]]

[

]

][

[

)

(

3

2

3

3

2

CO

H

HCO

H

СО

Н

К

дис

-

+

=

 – константа диссоциации угольной кислоты.

Упрощение выражения  константы дает

                                   КГИДР = Кw / КК-ТЫ ,                                            

где         КК-ТЫ –  константа диссоциации слабой кислоты.  

   Таким образом, в случае гидролиза соли, образованной слабой кислотой и сильным основанием, надо ионное произведение воды разделить на константу диссоциации кислоты.  

2). Гидролиз соли слабого основания и сильной кислоты, например, нитрат аммония. 

NH4NO3   +   H2O   =   NH4OH   +   H+   +   NO3– ,

Константа диссоциации


[image: image21.wmf]]

][

][

[

]

][

][

[

2

3

4

3

4

O

H

NO

NH

NO

H

OH

NH

К

дис

-

+

-

+

=


Здесь концентрация воды неизменная, [H2O] ≈ const, концентрация ионов  [H+]  выражается из формулы ионного произведения воды: [H+]  = Kw / [OH–]. После подстановки получим
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где   
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  –  константа диссоциации NH4OH.                                                                                                              

Упрощение выражения  константы дает

                                      КГИДР = Кw / КОСН ,                                             
где  Косн – константа диссоциации слабого основания.

Для определения константы гидролиза соли, образованной сильной кислотой и слабым основанием, необходимо ионное произведение воды поделить на константу диссоциации основания.

3). Соль слабой кислоты и слабого основанием, например, ацетат аммония:

СH3COONH4   +   H2O   =   CH3COOH   +   NH4OH 
Константа диссоциации  
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Необходимо перемножить полученное выражение на   
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 и сделать, перегруппировку для выделения констант диссоциации кислоты и щелочи
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Связь между степенью гидролиза и константой гидролиза на примере соли сильного основания и слабой кислоты. Уравнение диссоциации  в краткой ионной форме:

An –   +   H2O   =   HAn   +   OH –,
выражение константы гидролиза
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Обозначим начальную концентрацию соли СМнач, степень  гидролиза  – αгидр. Тогда равновесные концентрации определятся следующим образом: [HAn] = [OH–] =  αгидр . СМнач;     [An–] = СМнач – αгидр . СМнач = СМнач(1 – αгидр). Подстановка их в предыдущее выражение, после упрощения дает
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Отсюда видно, что при разбавлении степень гидролиза соли увеличивается.

Выполнение   работы

Опыт I.  Гидролиз в растворах солей

Каждый из приготовленных растворов – нитрат натрия, сульфит натрия, нитрат аммония, карбонат аммония, сульфид натрия, суль​фат цинка в объёме 5–7 мл наливают в пробирку и добавляют туда в качестве индикатора 3–5 капель метилоранжа. По изменению цвета индикатора в растворах взятых солей делают вывод о реакции их среды. Для каждого раствора составляют уравнения реакций гидро​лиза в молекулярной и ионной форме.

Опыт 2. Влияние температуры на гидролиз

1. В пробирки, одна из которых содержит 5–7 мл раствора ацетата натрия, а другая – то же количество раствора хлорида аммония, добавляют по 5 капель индикатора метилоранжа. Обе пробирки нагревают.  Наблюдают изменение окраски растворов. Изменилась ли величина рН растворов солей и как? Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекулярной и ионной  форме.

2. В пробирку наливают около 5 мл хлорида железа  (III) и добавляют такой же объём раствора ацетата натрия. Раствор приобретает красно-бурую окраску вследствие образования Fе(СН3СОО)3. Пробирку с раствором нагревают до кипения и наблюдают выпадение бурого осад​ка основной соли. Чем можно объяснить выпадение осадка? Напишите уравнение реакции гидролиза соли в молекулярной и ионной форме.

Опыт 3. Влияние концентрации растворенного вещества

на гидролиз и смещение равновесия гидролиза
В пробирку наливают около 5 мл раствора хлорида сурьмы и постепенно при перемешивании разбавляют его водой до момента выпадения белого осадка – хлорида антимонила. К полученному  осад​ку приливают соляную кислоту и наблюдают его растворение.

Чем объяснить первоначальное выпадение осадка и последующее его растворение? Напишите  уравнения  реакции гидролиза соли и её растворения  в соляной  кислоте в молекулярной и ионной форме.

Опыт 4. Влияние константы диссоциации кислоты или основания

на гидролиз солей

1. В одну из пробирок, заполненную до половины дистиллирован​ной водой, вносят на кончике шпателя немного порошка СН3СООNа, а в другую, также наполовину заполненную водой, столько же порош​ка Nа2SО3. В пробирки добавляют 3–5 капель индикатора фенолфталеина. В какой из пробирок окраска индикатора сильнее? Почему? Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекулярной и ион​ной форме.

2.  В каждую из двух пробирок, заполненных предварительно на четверть объёма дистиллированной водой, прибавляют приблизитель​но одинаковое количество кристаллов солей хлорида магния и хлорида алюминия. В обе пробирки добавляют примерно 3–5 ка​пель раствора метилоранжа. Сравните окраску растворов в каждой из пробирок. Объясните, в какой из них окраска индикатора сильнее. Почему? Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекуляр​ной и ионной форме.

Опыт 5.   Необратимость реакции гидролиза

1. В пробирку наливают равные объёмы  (примерно по 5 мл)  растворов солей хлорида хрома (III) и сульфида натрия. Происходит выпадение осадка гидроксида хрома и выделение сероводорода. Объясните наблюдаемое явление и составьте молекулярные и ионные уравнения реакций гидролиза солей.

 2. Аналогично предыдущему опыту, в другую пробирку наливают по 5 мл растворов силиката натрия и хлорида аммония. Происходит выпа​дение белого осадка и выделение аммиака. Объясните наблюдаемые явления и составьте уравнения реакций гидролиза солей в молеку​лярной и ионной форме.

Опыт 6.   Растворение вещества в продуктах гидролиза

В пробирку налить 10 мл насыщенного раствора хлорида цинка, и внести в неё кусочек стружки металлического магния. Происходит выделение пузырьков газа, образующихся при нагревании раствора. Какой газ выделяется ? Составьте уравнение протекающей реакций гидролиза  в молекулярной и ионной форме.

Вопросы и задачи для самоподготовки

1. Что называется гидролизом?

2. Чем объяснить способность солей гидролизоваться?
3. Укажите, какую реакцию среды по метилоранжу имеют растворы следующих солей: КС1; Nа2SО3; СгСl3; ВаСl2; Na2S; MgCl2.

4. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций гидролиза солей: А1С13; СН3СООNa.

5. Может ли гидролиз солей идти до конца? В каких случаях это происходит?

6. Какие факторы влияют на гидролиз? Почему?

7. Что такое степень гидролиза и константа гидролиза?

8. Рассчитайте степень гидролиза и константу гидролиза I М рас​творов СН3СООNa и КСN; 0,01 М растворов NН4Сl и Рb(NO3)2; (KСНзСООН =1,86•10–5;  КНСN = 7,2•10–10; KNН4ОН = 1,8•10 –5; K Pb(OH)2 = 4,1•10–3).   
9. Какая из солей одинаковой концентрации сильнее гидролизована СН3СООNа или NаСN  (KCHзСООН = 1,86•10 –5 , КНСN = 7,2•10 –10)?

10. Напишите в  молекулярной и ионной форме уравнения реакций гидролиза солей  Mg2Si; Al4C3   и СаН2.

Приборы, посуда, реактивы

Штатив с пробирками.

Водяная баня.                                                  

Кристаллические соли – ацетат натрия, сульфит натрия, хлорид магния, хлорид аммо​ния.

Растворы солей – нитрата натрия, сульфита натрия, нитрата аммония, карбоната аммония, сульфида натрия, сульфата цинка, ацетата нат​рия, хлорида аммония, хлорида железа, хлорида сурьмы, хлорида хрома, силиката натрия – с концентрацией 0,5 н. Насыщенный раствор хлорида цинка и 10 %-ный   раствор НСl. Стружка магния.

Индикаторы – фенолфталеин, метилоранж, метилрот, универсальная индикаторная бумага.

Лабораторная работа   7

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ

Целью работы является ознакомление с окислительно-восстановительными свойствами ряда соединений и приобретение навыков  составления уравнений реакций окисления-восстановления методом ионных полуреакций или электронно-ионного баланса.

Реакции являются окислительно-восстановительными (ОВР), если   меняется степень окисления. При этом происходит переход электронов от одних атомов к другим. 

Восстановители – это атомы, отдающие свои электроны. (ЗАПОМНИТЕ: отдает–окисляется–является восстановителем). Примером восстановителей являются широко используемые в промышленности углерод, водород, оксид углерода СО, металлы, аммиак NH3, а также анионы галогенов: F–, Cl–, Br–, J– и некоторые другие вещества.

Окислители –  в ходе реакции принимают электроны. Степень окисления в ходе реакции всегда понижается. К окислителям относятся: кислород, фтор, озон,  атомы с высокой степенью окисления, например, марганец в перманганате калия (марганцовка) KMnO4, хром в дихромате калия K2Cr2O7, азот и сера в концентрированных азотной и серной кислотах  другие вещества.

Окислительные свойства по периоду в таблице Д.И. Менделеева нарастают слева направо (например, во втором периоде  Li < Be < B < C < N < O < F – самый сильный окислитель), а в подгруппе – уменьшаются при движении сверху вниз (например, в главной подгруппе первой группы Li > Na > K > Rb > Cs > Fr – самый слабый в подгруппе окислитель, и соответственно самый сильный восстановитель).

Различают 3 типа окислительных реакций.

Межмолекулярные реакции. Окислитель и восстановитель –разные вещества, например, Znо   +   2H+Cl   =   Zn2+Cl2   + H2о.

Внутримолекулярные реакции. Окислитель и восстановитель –  разные атомы  одного вещества, например,  2KCl5+O32–→2KCl–+3O2о.

Реакции диспропорционирования, или самоокисления – самовосстановления. В этих реакциях один и тот же атом исходного реагента в одном продукте реакции увеличивает, а в другом – уменьшает свою степень окисления, являясь одновременно и окислителем, и восстановителем, например,  3K2Mn6+O4+2H2O=2KMn7+O4+Mn4+O2+4KOH.

Для уравнивания (расстановки коэффициентов) реакций ОВР применяют метод электронного баланса, и метод ионного электронного баланса (метод полуреакций). В обоих случаях подразумевается электронейтральность системы, то есть количество электронов, отданное восстановителем, равно количеству электронов, принятых окислителем. 
Метод электронного баланса. 

Пример. Расставить стехиометрические коэффициенты в реакции взаимодействия сероводорода c дихроматом калия  в кислой среде серной кислоты методом электронного баланса

H2S   +  K2Cr2O7   +   H2SO4  →  S↓   +   Cr2 (SO4)3   +   K2SO4   +   H2O.

Решение. 1.Сначала надо найти восстановитель и окислитель по изменению их степени окисления. Восстановитель – это сера, она повышает свою степень окисления от –2 до 0, отдавая при этом два электрона. Окислитель – это хром, который понижает свою степень окисления от +6 до +3 и принимает три электрона.

2.Составляем баланс электронных переходов, учитывая то обстоятельство, что в исходном веществе, как и в продукте, находится один атом серы, а хрома, соответственно,  два атома

S2–   –   2
[image: image29.wmf]e

  =   S0
2Cr 6+  +   2 • 3
[image: image30.wmf]e

  =   2Cr3+
3.Видно, что одна молекула исходного вещества – сероводорода, содержащая один атом серы, отдает два электрона, а одна молекула исходного вещества – дихромата калия, содержащая два атома хрома, должна принять шесть электронов. Значит должны реагировать                   3 молекулы сероводорода с 1 молекулой дихромата. В этом случае восстановитель отдает 6 электронов и те же 6 электронов принимает окислитель. Получаем «скелетные коэффициенты»


                                                  S2–   –   2
[image: image31.wmf]e

  =   S0            3

                                         2Cr 6+  +   2 • 3
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  =   2Cr3+         1

4.В уравнении реакции перед молекулой сероводорода должен стоять стехиометрический коэффициент 3, а перед молекулой дихромата калия – коэффициент 1, которые и записываем.

5.Далее производится обычное уравнивание: удобнее это сделать сначала по аниону SO42–, а затем по воде. Окончательно уравнение с коэффициентами будет выглядеть следующим образом

3H2S  +  K2Cr2O7  +  4H2SO4   =   3S↓  +  Cr2 (SO4)3  +  K2SO4  +  7H2O

Правильность расстановки коэффициентов обязательно проверяют по кислороду – суммы атомов кислорода слева и справа должны быть равны.

Пример. Уравнять внутримолекулярную реакцию разложения хлората калия (бертолетовой соли) методом электронного баланса

KClO3        →        KCl     +   O2↑

Решение. Уравнения электронных переходов для восстановителя – кислорода и окислителя – хлора выглядят следующим образом

                                           2O32–  – 12
[image: image33.wmf]e

 = 3O2о        1

                                            Cl5+ + 6
[image: image34.wmf]e

  =   Cl–        2

Таким образом, перед хлоратом должен стоять коэффициент 2 • 1 = 2, перед хлоридом 2 и перед кислородом 3 • 1 =3

2KClO3   =   2KCl   +   3O2↑
При составлении уравнений методом полуреакций необходимо пользоваться следующими правилами:

1. Начинать с составления схемы процесса. Для этого записать в  ионном виде восстановитель, окислитель и продукты их взаимодействия, а затем уже приступать к составлению уравнений по​луреакций. Сильные электролиты записывают в виде ионов, а слабые электролиты, осадки, газы – в виде молекул.

2. Если исходные вещества содержат больше кислорода, чем продукты реакции, то  освобождающийся кислород в форме О2– связывается  в кислых растворах ионами Н+ в воду, а в нейтральных и щелочных – в гидроксид ионы

О 2–    +  2Н+  = Н2О

  О 2–  + НОН  =  2ОН –
3. Если исходные вещества содержат меньше атомов кислорода, чем образующиеся, то недостаток их восполняется в кислых и ней​тральных растворах за счет молекул воды Н2О = О2–  + 2Н+, а в щелочных – за счёт гидроксид ионов   2ОН – = О 2–  + Н2О

Пример. Составить уравнение ОВР методом полуреакций:

FeS2   +   HNO3 конц   →   Fe(NO3)3   +   H2SO4   +   NO↑  +   H2O

Решение. Уравнения электронных переходов записывают для ионов, причем уравнения полуреакций: отдельно для иона–восстановителя и отдельно для иона–окислителя.

1.Полуреакция по восстановителю (им в реакции является пирит)

FeS2  =   Fe3+  + 2SO42–

Как уравнять кислород? Мы рассматриваем реакции, проходящие в водной среде, поэтому, в зависимости от ситуации надо добавлять в полуреакцию либо H2O, либо H+, либо OH–. В данном случае для уравнивания количества кислорода удобно добавить в левую часть 8H2O  и, соответственно, в правую 16H+
                      FeS2   +   8H2O  =   Fe3+   +   2SO42–   +   16H+
Суммарный заряд ионов в левой и правой частях полуреакции: левая часть не имеет ионов, т.е. равна нулю, правая часть: +3 + 2(–2) + 16 = +15. Таким образом, для соблюдения принципа электронейтральности в левой части надо вычесть 15 электронов, после чего  полуреакция по восстановителю становится полностью уравненной 

                   FeS2   +   8H2O   – 15
[image: image35.wmf]e

  =   Fe3+   +   2SO42–   +   16H+
2. Полуреакция по окислителю  –  аниону NO3– 
NO3–    →    NO↑

Для уравнивания кислорода надо добавить в правую часть 2H2O, а в левую, соответственно, 4H+                                                              

NO3–   +   4H+   →   NO ↑   + 2H2O

Надо уравнять  заряды левой и правой части. Левая часть: –1 + 4 = +3; правая часть равна нулю. Для сохранения электронейтральности добавим в левую часть 3 электрона, получим уравнение полуреакции по окислителю

NO3–   +   4H+   +   3
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  =  NO↑     +   2H2O

3. Сложим оба уравнения полуреакций. При этом, чтобы не нарушилось равенство в передаче электронов от восстановителя к окислителю (15 электронов должен принять окислитель, но всего 3 электрона отдает восстановитель, т.е. восстановителя нужно взять в 5 раз больше),  полуреакцию восстановителя нужно умножить на 5

     +        FeS2   +   8H2O   – 15
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  =   Fe3+   +   2SO42–   +   16H+        1    

                 NO3–   +  4H+   +   3
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  =   NO↑    +   2H2O                         5

              

 FeS2 + 8H2O  +  NO3–  + 20H+  =  Fe3+  + 2SO42–  + 16H+ + 5NO ↑  + 10H2O

после упрощений
       FeS2 + 5NO3–  +  4H+  =   Fe3+  +  2SO42–  +  16H+  +  5NO ↑   + 2H2O

Полученное уравнение окончательно переписывается в молекулярной форме, приписывая в его левую и правую части недостающие ионы в одинаковом количестве
FeS2   +   8HNO3 конц   =     Fe(NO3)3   +   2H2SO4   +   5NO   +   2H2O
Большинство реакций ОВР можно уравнивать методом электронного баланса. Метод полуреакций более универсален по сравнению с методом электронного баланса, поскольку позволяет не только уравнивать, но и составлять уравнения реакций по известным ионам–участникам с учетом реакции среды.

Выполнение   работы

Опыт 1. Окислительные свойства KMnO4 в зависимости от  среды

При практическом выполнении в качестве КMnО4 можно использовать слабый раствор «марганцовки», в качестве кислоты использовать столовый 9% уксус, а в качестве Na2SO3 – “сульфит для фотографии”.  В указанных   ниже уравнениях необходимо расставить коэффициенты.

В кислой среде,         рН <7

В пробирку с 1–2 мл раствора перманганата калия КMnО4, подкисленного  несколькими каплями серной кислоты, приливают 4–5 мл раствора сульфита натрия. Отмечают исчезновение окраски, характерной для иона МnО4–  . Составляют уравнение реакции, идущей по схеме:

KMnO4 + Na2SO3 + H2SO4  ( MnSO4 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O.

В нейтральной среде,  pH = 7

В пробирку наливают 1–2 мл  раствора КMnO4  и добавляют 4–5 мл раствора cульфита  натрия. Отмечают через некоторое время выделение из раствора бурых хлопьев МnО2. Составляют уравне​ние реакции, идущей по схеме:

KMnO4 + Na2SO3 +H2O  (  MnO2 + Na2SO4 + KOH.

В щелочной среде,      pH > 7

Наливают в пробирку 1–2 мл раствора КMnО4, добавляют 1–2 мл концентрированного раствора щёлочи  и 4–5 мл раствора сульфита натрия. Отмечают изменение окраски, характерной для ионов МnО42 –.

KMnO4 + Na2SO3 + KOH  (   K2MnO4 + Na2SO4 + H2O

Опыт 2. Окисление ионов Fe2+ в ионы Fe3+
Наливают в пробирку 1–2 мл свежеприготовленного раствора FeSO4, в другую –  такой же объем раствора FeCl3, добавляют в каждую пробирку 2–3 капли концентрированного раствора рода​нида калия KCSN (или  роданида аммония NH4CSN). Что наблюдается? С каким ионом железа роданид калия даёт характер​ную реакцию? Напишите молекулярное уравнение реакции.

В первую пробирку приливают 1–2 мл хлорной воды. На что ука​зывает изменение цвета раствора? Напишите ионное уравнение реак​ции окисления хлором ионов Fe2+  в ионы Fe3+.

Опыт 3. Окислительные свойства ионов Fе3+

Наливают в пробирку 2–3 мл раствора хлорида железа (III)  (хлорного железа) и добав​ляют по несколько капель раствора йодида калия и крахмального клейстера. Наблюдается появление синего окрашивания. На что оно указывает? Напишите ионное уравнение реакции окисления иона  I– ионом Fе2+ .

Опыт 4. Окисление трёхвалентного хрома в шестивалентный

В пробирку наливают 2–3 мл раствора соли трёхвалентного хрома и добавляют по каплям щёлочь (КОН или NаОН) до растворения обра​зующегося вначале осадка гидроокиси хрома.

Напишите уравнение реакции образования хромита К[Cr(ОH)4]. К полученному раствору добавляют хлорной воды и отмечают из​менение цвета раствора. Составляют уравнение реакции, протекающей по схеме 

КCrО2   +  Cl2  +  H2O  (  К2CrO4  +  КCl  +  H2O

Опыт 5. Окислительные свойства шестивалентного хрома

Наливают в пробирку 2–3 мл раствора дихромата калия К2Cr2О7, подкисляют серной кислотой (3–5 капель) и добавляют 2–3 мл раствора сульфита натрия. Появляется характерная окрас​ка для ионов Сг3+. Составляют уравнение реакции, протекающей по схеме                                          

K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4  ( Cr2(SO4)3 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O.

Опыт 6. Окислительные свойства концентрированной и

разбавленной азотной кислоты

Действие   разбавленной    кислоты

В пробирку помещают насколько кусочков медной проволоки и приливают 1–2 мл разбавленной азотной кислоты. Происходит выделе​ние бесцветного оксида азота.

Составьте уравнение протекающей реакции.

Действие концентрированной кислоты

Помещают в пробирку несколько кусочков медной проволоки и приливают 1–2 мл концентрированной азотной кислоты. Наблюдают вы​деление бурых паров диоксида азота NО2.

Составьте уравнение протекающей реакции.

Вопросы и задачи для самоконтроля

1. Какие из приведённых реакций являются окислительно-восстановительными

K2Cr2O7 +  H2SO4  (   CrO3  +  K2SO4 + H2O

PbS  + HNO3  (   Pb(NOз)2 + S + NO + H2O

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  (   Fe2(SO4)3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O

Составьте  электронные уравнения. Расставьте коэффициенты. Для каждой реакции укажите окислитель и восстановитель .

2. Окислительно-восстановительные  реакции выражаются ионными  уравнениями

2Fе3+    +   S 2 –    (    Fе2+   +  S;

2Bi3+  + 3Sn2+    (   2Bi   +  3Sn4+
По приведённым электронно-ионным схемам составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций (в молекулярном виде). Для каждой реакции укажите, какой ион является окислителем и какой восстановителем, какой ион восстанавливается и какой окисляется.

3. Составьте полные уравнения окислительно-восстановительных реакций методом ионных полуреакций, указав окислитель и вос​становитель в каждом из уравнений

KNO3 + Al + KOH  + H2O   (   NH3 + KAlO2
MnO2 + KClO3 + KOH  (  K2 MnO4 + KCl +  H2O

KCrO2 + Br2  + KOH  (  K2 CrO4  + KBr +  H2O
NaBr + MnO2 + H2SO4  (  MnSO4 + Br2 + Na2SO4 + H2O.

4. Определите степень окисления хрома в следующих соединениях:

К2CrO4;  Cr2O3;   Fe(CrO2)2;    К2Cr2O7;    Cr2 (SO4)3;     Na3[Cr(OH)6].

5. Укажите, какие из приведённых реакций являются окислительно-восстановительными. Составьте к ним электронные схемы и урав​няйте коэффициенты

NaOH  +  HCl  (  NaCl  +  HOH

H2SO3   +  H2S  (  S +   H2O

P + HNO3 +  Н2О (  H3PO4 + NО

CaCО3   (   CaO  +  CO2
KCrO2  + PbO2  + КOH  (   К2CrO4   +  К2PbO2   +  H2O

6. Укажите,  в каких из приведенных процессов происходит окисление азота, в каких – восстановление, как изменится в каждом случае  степень окисления азота

NH4 +   (  N2        NО3–   (   NO         NO2  –  (  NО3–         NO2    (  NO2 –
Приборы, посуда, реактивы

Штатив с пробирками.

Сульфат железа (II) – 0,1 н. раствор (свежеприготовленный). 

Хлорид железа (III) – 0,1 н. раствор. 

Роданид калия или роданид аммония – раствор 2 н. 

Хлорная вода, раствор крахмала, йодид калия – раствор 0,1 н.

Сульфат  хрома – раствор 0,2 н., гидроксид натрия или KOH – 30%-ный   раствор,  дихромат калия – 1%-ный раствор, сульфит натрия – раствор    0,1 н., перманганат калия – 0,2%-ный  раствор, серная кислота – раствор 0,1 н., гидроксид натрия или КОН – 20%-ный  раствор, азотная кислота – концентрированная. Медная проволока.
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ЭЛЕКТРОЛИТЫ.  РЕАКЦИИ В  РАСТВОРАХ  ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Цель работы – изучение диссоциации водных растворов электро​литов по их электропроводности, а также определение степени дис​социации электролитов.

Выполнение   работы

Для выполнения опытов 1, 2 и 3 используют прибор, изображенный на рис. 6.1.




.

Рис. 6.1. Прибор для определения электропро-водности растворов, включающий стеклянный сосуд с  воронкой и электродами, лампочку и штепсельную вилку для включения в электросеть

Опыт I. Электропроводность растворов

В стеклянный сосуд через воронку заливают дистиллированную воду до уровня метки на стенке сосуда, подсоединяют прибор к электросети и включают электрический ток. Свечение нити накаливания электрической лампочки должно свидетельствовать о наличии  тока в замкнутой цепи.

Загорается ли в данном случае лампочка и является ли элек​тролитом дистиллированная вода?

Опыты проводят последовательно, наливая в стеклянный сосуд указанные ниже чистые вещества и растворы,  и измеряют их относи​тельную электропроводность по степени накала лампочки. Степень накала можно оценивать, например, одним, двумя и тремя плюсами, отсутствие накала – минусом.

Для измерения электропроводности берут следующие вещества:

водопроводную воду; 0,1 н. растворы кислот – соляной, серной, фосфорной, угольной, уксусной;  0,1 н. растворы оснований – гидроксида калия, гидроксида аммония;  0,1 н. растворы солей – хлори​да калия, хлорида аммония, ацетата аммония, сульфата меди; рас​твор сахара в дистиллированной воде.

Перед каждым измерением следует тщательно промыть дистилли​рованной водой электроды, воронку и стеклянный сосуд.

Для каждого из взятых растворов сделайте вывод о принадлеж​ности его к электролитам или неэлектролитам. Где это нужно, на​пишите уравнения диссоциации на ионы.

Опыт 2.  Влияние концентрации уксусной кислоты

на её степень  диссоциации

В прибор (рис. 6.1) наливают до метки концентрированную уксу​сную кислоту и подключают к электросети. Затем через воронку подливают дистиллированную воду, при этом необходимо электроды вытягивать из пробки настолько, чтобы уровень погружения их в раствор оставался не выше метки. Следят за поведением нити нака​ливания электролампы. Объясните изменение интенсивности её све​чения. Свои выводы подтвердите, вычислив значения степени дис​социации ( в % для растворов уксусной кислоты с концентраци​ей 0,1 н. и 0,01 н., используя зависимость:
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где:        КСНзСООН = 1,85•10 –5;  С – молярная концентрация, моль/л.

Опыт 3.  Изменение степени диссоциации гидроксида аммония

при действии уксусной кислоты

В прибор (рис. 6.1) наливают I объём 25%-ного  раствора гидроксида аммония, включают прибор в электросеть и отмечают интенсив​ность накала нити электрической лампочки. Далее выключают прибор и через воронку осторожно небольшими порциями вливают ледяную уксусную кислоту (половину объёма). Раствор перемешивают, охлаж​дают и подключают к электросети. Дайте объяснение изменению нака​ла нити электрической лампочки и напишите уравнение протекающей реакции.

Опыт 4.  Определение степени электролитической диссоциации соли

Для выполнения опыта используют прибор, изображенный на рис. 6.2.


Рис. 6.2. Прибор для определения температуры кипения: I – пробирка; 2 – термометр; 3 – штатив; 4 – раствор для ис​следования
Опыт состоит из двух этапов: 

–  определения температуры кипения растворителя и раствора и даль​нейших расчётов моляльной концентрации раствора и степени дис​социации электролита;

– определения степени диссоциации раствора и расчётов аналогичных первой части этого опыта с целью, по найденной при расчёте моляльной концентрации, найти количество воды и соли для приготов​ления определённого объёма раствора.

Опыт начинают с определения температуры кипения чистого растворителя – воды. Для этого в пробирку прибора наливают 10 мл дистиллированной воды и бросают маленькие кусочки пемзы для рав​номерного кипения жидкости. С помощью пробки закрепляют термометр в пробирке так, чтобы нижний конец его был на 3 см выше уровня жидкости. Жидкость в пробирке нагревают на небольшом огне до тех пор, пока с конца термометра не начнёт стекать конденсирующаяся жидкость. Отмечают эту температуру, как температуру кипения во​ды. Пробирку охлаждают и делают повторное определение для уверен​ности в точности сделанного измерения.

После этого уже 
определяют температуру кипения раствора. Для этого взвешивают на технических весах 6 г кристаллогидрата нит​рата кальция Са(NO3)2•4Н2О и всыпают в пробирку, в которую пе​ред этим наливают 10 мл дистиллированной воды. После растворе​ния всей соли определяют температуру кипения приготовленного раствора по методике, описанной выше. После измерения темпера​туры кипения пробирку охлаждают и делают повторное определение.

Зная массу взятого для опыта кристаллогидрата нитрата каль​ция g, его молекулярную массу M, массу растворителя b, его эбуллио​скопическую константу ( КЭ =0,516° ) и величину повышения темпе​ратуры кипения раствора ( (tкип ) вычисляют изотонический коэффи​циент  i и затем находят степень диссоциации.

Расчёты делают в следующем порядке:

1. Пусть g – граммов вещества с молекулярной массой М растворены в b граммах растворителя. Опытным путём установлено, что взятый раствор кипит на (tкип  градусов выше, чем чистый растворитель (вода). Из условия определяют моляльную концентрацию  раствора m, приняв, что величина  g/M обозначает число молей  вещества в b граммах растворителя, то есть,

                         g/M  —     b,

                          m     —  1000  ,    m   = g • 1000/M•b.

Моляльная концентрация (моляльность раствора) показывает число молей растворённого вещества, приходящееся на I кг растворителя. Единица измерения моляльности  – моль/кг.

2.  Зная моляльную концентрацию m , по второму закону Рауля определяют повышение температуры кипения раствора

                                                                    i • KЭ • m
(tКИП   = i • KЭ • m  =          ————   ,

                                            M• b

где  i – изотонический коэффициент, Кэ – эбуллиоскопическая константа. Отсюда находят изотонический коэффициент

                                                            (tКИП    • M • b
                      i   =          ————————   ,

                                      KЭ • 1000 • g

З. Степень диссоциации электролита определяют по соотношению

(  =  (i  -  1) / (n – 1) ,

где n – число ионов, образующихся при диссоциации молекулы вещества.

Аналогичное определение степени диссоциации выполняют для нитрата калия. С этой целью готовят 50 г раствора КNО3, моляльная концентрация которого была бы равной моляльности в предыдущем опыте для раствора Са(NO3)2•4Н2О (воспользоваться расчётными данными этого опыта).

Найденная моляльная концентрация раствора КNО3 даёт возможность определить количество воды и соли, требуемые для приготов​ления 50 г раствора.

Расчёт соли и воды в этом опыте выполняется по аналогии с задачей, в которой рассматривается, как приготовить 100 г 0,2 моляльного раствора хлорида калия.

Для приготовления 0,2 моляльного водного раствора КСl вычис​ляют чему равен моль этой соли. Это составляет 74,56 и от этого значения находят 0,2. Согласно определению моляльности такой раствор будет содержать 14,9 г КС1 в 1000 г воды.

Общая масса раствора составит 1014,9 г. Массу соли в 100 г раствора находим из пропорции:

в 1014,9 г раствора содержится 14,8 г КС1,  

в 100 г     раствора содержится      Х г , 

                    Х =  (14,3 •100) / 1014,9 = 1,469 г KCl.

Воды потребуется 100 – 1,469 = 98,531 г. Воду взвешивают в стакане на технических весах, а навеску соли – на небольшом часовом стекле на аналитических весах.

Опыт 5.   Условия образования осадков

Образование осадков в растворах электролитов связано с понятием  произведения растворимости  ПР.

В насыщенном растворе электролита произведение концентра​ции его ионов есть величина постоянная при данной температуре. Эта величина количественно характеризует способность электролита растворяться. Её называют произведением растворимости электролита и обозначают буквами ПР, например,  для сульфата кальция  

ПР СаSO4  =  [Ca 2+] • [SO4 2 –]

Численное значение произведения растворимости электролита можно найти, зная его растворимость.

Чтобы при сливании растворов ионов выпал осадок вещества, состоящего из этих ионов, необходимо, чтобы произведение концентрации ионов было больше, чем произведение растворимости ве​щества.

1. Наливают в пробирку 5 – 6 мл насыщенного раствора NаСl прибавляют 0,5 мл концентрированного раствора НС1. Объясните происходящее явление и причину выделения осадка NаС1.

2. Смешивают в пробирке по 2 мл насыщенных растворов хлорида стронция и сульфата кальция. Объясните происходящее. Повторите опыт, взяв по 2 мл насыщенных растворов хлорида кальция и сульфата стронция.

Объясните результаты опытов, используя величины произведений растворимости, взятые из справочника химика или табл.8 приложения.

3. Налейте в пробирку 3 – 5 мл насыщенного раствора СаSО4 и добавьте 2 – 4 капли концентрированного раствора хлорида кальция. Объясните образование осадка СаSО4.

Опыт 6.   Растворение   осадка

Чтобы вызвать полное растворение осадка, нужно связать ионы, образующиеся при диссоциации осадка в такой степени, чтобы произведение концентраций ионов в растворе стало равно или меньше, чем произведение растворимости электролита, составляю​щего осадок.

1. В две пробирки помещают небольшое количество сухой со​ли сульфида цинка и сульфида меди, взятых на кончике шпателя. Приливают по 2 мл дистиллированной воды и перемешивают.

Составляют уравнения произведения растворимости для обоих веществ. В обе пробирки добавляют по 3 мл раствора соляной кис​лоты. 

Объясните, что происходит с осадками.

2. В две пробирки наливают по 5 мл 0,2 н. раствора Pb(NО3)2. В одну добавляет 5 мл 0,5 н. раствора NаС1, в другую – 5 мл 0,1 н. раствора NaCl, Наблюдают появление осадка в одной из пробирок.

Почему осадок образовался только в одной пробирке? Мотиви​руйте ответ, рассчитав произведение концентраций ионов [Pb2+][Cl–]2 в обеих пробирках и сравнив его с произведением растворимости РbСl2  (взять из справочника или приложения).

Вопросы   и   задачи

1. В чём заключается сущность электролитической диссоциации?

2. Что называется степенью электролитической диссоциации? Какая разница между слабыми и сильными электролитами? Как изменяется степень диссоциации с разбавлением раствора?

3.Почему для растворов электролитов в уравнениях осмотического давления, понижения температуры замерзания и повышения температуры  кипения   Р = cRT; (tзам   =  KК • m ; (tкип   =  KЭ • m  приходится вводить поправочный коэффициент? Как он называется? Как его можно определить экспериментально и каким соотношением он связан со степенью диссоциации?

4. Что называется константой электролитической диссоциации и от каких факторов она зависит? Напишите закон разбавления. Почему для сильных электролитов приходится вводить термин "кажущаяся" степень диссоциации, "активная" концентрация раствора?

5.Составьте уравнения электролитической диссоциации следующих веществ: H2SO4; Ca(OH)2; Fe2(SO4)3; NaH2PO4; FeOHCl2;  KCr(SO4)2.

6.По значению справочных величин произведений растворимости объясните почему ZnS  растворяется в разбавленной соляной кислоте, тогда как HgS не растворяется?

7. Почему ВаSО4 осаждается из раствора хлорида бария при до​бавлении разбавленной серной кислоты, тогда как для осаждения СаSО4 требуется добавление концентрированной серной кислоты?

8. Вычислите [Н+]  и  (, %  для 0,05 М раствора плавиковой  кислоты HF.

9. В каком случае рН имеет большую величину – в 0,0001 М растворе HNO3  или в 0,01 М растворе H2S?

10. При какой температуре будет кипеть 0,2 – моляльный раствор СuSO4, если степень диссоциации его равна 45%?

11. В 0,5 М растворе СН3СООН концентрация водородных ионов равна 0,001 моль/л. Определите степень диссоциации.

12. Раствор, содержащий 8 г  А12(SO4)3  в 25 г воды замерзает при 4,46°С.  Определите кажущуюся степень диссоциации со​ли в этом растворе.

13. К 0,05 л 0,002 М раствора SrS прилит равный объём 0,002 М раствора MgSO4. Выпадает ли осадок  SrSO4?
14. В первом случае смешали равные объёмы 0,02 М раствора СаСl2  и 0,0004 М раствора Na2SO4. В другом случае смешали равные объёмы 0,08 М раствора СаС12  и 0,02 М раствора Na2SO4. Образуется ли осадок в обоих случаях или в каком-либо одном из них?   

Приборы,  посуда,  реактивы

Прибор для определения электропроводности растворов. 

Прибор для определения температуры кипения. 

Штатив с пробирками. 

Мерный цилиндр вместимостью 10 мл. 

Пипетки объёмом на 5 и 10 мл. 

Стеклянные палочки. 

Пемза.

Стеклянный стакан вместимостью 50 мл.

Растворы 5%-ной концентрации: спирта, сахара, соляной кислоты, нитрата калия, едкого натра.

Кристаллы, солей нитрата калия и кристаллогидрата нитрата кальция. Уксусная кислота безводная.

Раствор аммиака 25%-ный раствор.

Насыщенные растворы сульфата кальция, хлорида стронция, сульфата стронция, хлорида кальция, хлорида натрия, концентрированная со​ляная кислота.

Кристаллы солей сульфида цинка и сульфида меди. 

Растворы нитрата свинца 0,2 н., хлорида натрия 0,5 н. и 0,1 н. 

Вода дистиллированная.

7. Основы электрохимии

Порядок работы по теме: изучить вводный текст, повторить конспект лекции на тему «окислительно-восстановительные реакции», «электролиты» «химические реакции». Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

Теория

На поверхности металла, помещенного в раствор   соли  всегда возникает потенциал. Два металла, соединенных проводником, образуют гальванический элемент, т.е. в условиях реализации окислительно-восстановительных реакций возникает электрический ток. Наоборот, пропусканием тока можно вызвать  химические реакции,  здесь переход электронов от восстановителя к окислителю реализуется через границу раздела фаз. В результате возникает электрический ток. Раздел химии, который изучает закономерности протекания электрохимических реакций, называется электрохимией.

7.1. Электролиз

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, протекающий в растворе или расплаве электролита при пропускании электрического тока. Для этого в электролит опускают два электрода, один из которых подключен к положительному, а другой – отрицательному полюсу внешнего источника тока.

Катионы устремляются к  отрицательно заряженному электроду, называемому катодом, а анионы  направляются к положительно заряженному электроду – аноду.


                                         Катод                  Анод               

Рис. 7.1. Электролизер


При контакте ионов с электродами происходят окислительно-восстановительные реакции за счет перехода электронов. На аноде анионы отдают свои электроны – идет полуреакция окисления. На катоде, наоборот, катионы приобретают электроны, восстанавливаясь и выделяясь, например, на нем в виде металла. 

Различают электролиз с активными электродами (Cu, Fe и др.), которые могут участвовать в электролизе, растворяясь в электролите, и инертные электроды (Pt, С – графит и др.), которые не участвуют в окислении-восстановлении.


Для того, чтобы пошел электролиз, а не просто миграция ионов к электродам, во внешней цепи необходимо создать разность потенциалов, превышающую разность потенциалов протекающей в электролите окислительно-восстановительной реакции. Эта разность потенциалов называется напряжением разложения Uразл и дополнительно зависит от плотности тока i, pH среды, поляризации электродов, величины тока и других факторов, что можно записать в общем виде следующим образом

Uразл    >  E   +   ΔE(i, рН…)

Поляризация электродов в большинстве своем ухудшает процесс электролиза, занижая электродные потенциалы и повышая тем самым расход электроэнергии. Различают концентрационную и электро-химическую поляризации. Первая проявляет себя блокировкой продуктами реакции поверхности электрода, затрудняя доступ новых порций реагирующих веществ. С ростом плотности тока это явление усугубляется. Электрохимическая поляризация, или перенапряжение, проявляет себя в том случае, если лимитирующей стадией электродного процесса является перенос электронов через границу раздела фаз электрод – раствор, то есть, собственно электрохимическая стадия.



Процесс электролиза подчиняется закону Фарадея, по которому масса выделяемого на электроде вещества  m  пропорциональна его молярной массе эквивалентов Meq
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где                      I   –  сила тока, А;

                 τ   – продолжительность электролиза, с;                                                                                                                                                             Meq  = M / z  – отношение молярной массы вещества к количеству

                       участвующих в полуреакции электронов;

                F –  число Фарадея, 96500 Кл/моль.


Электролиз в водных растворах протекает сложнее, чем в расплавах. В растворе всегда находятся продукты диссоциации воды Н+ и ОН–, которые конкурируют с ионами растворенного электролита за разрядку на электроде. Существует следующее правило: на катоде в первую очередь будут восстанавливаться катионы, имеющие наибольший электродный потенциал, а, соответственно, на аноде, будут окисляться анионы, имеющие наименьший электродный потенциал.

Пример. Электролиз  1М водного раствора хлорида натрия в нейтральной среде. Используются инертные графитовые электроды.

Решение. В растворе присутствуют катионы натрия и водорода за счет диссоциации хлорида натрия NaCl = Na+ + Cl– и воды H2O = H+ + OH–. Для решения вопроса, какие из этих катионов будут разряжаться на катоде в первую очередь, надо  сравнить их электродные потенциалы, которые можно расчитать по уравнению Нернста. Уравнение полуреакции восстановления  натрия

                                              Na+   +   
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  =   Na,

откуда

φ(Na+ / Na) = φ0(Na+ /Na) +
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Для катиона водорода

                                              Н+   +   
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   =   1/2Н2 


Подробная запись этой полуреакции


                       2H+   +   2OH–   +   2
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   =   H2   +   2OH– ,


или

                                     2H2O   +   2
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   =   H2   +   2OH–
Поскольку среда нейтральная (рН =7), то [H+] = 10 –7 моль/л, а концентрацию Н2 как недиссоциированного соединения примем за 1. Тогда по уравнению Нернста

     φ(2Н+ / Н2) = φ0(2Н+ /Н2) +
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 = – 0,41В.

Проведенные расчеты показывают, что потенциал водорода больше потенциала натрия, поэтому, согласно вышеприведенному правилу, на катоде будет восстанавливаться водород. 

Расчет можно было не проводить, воспользовавшись электрохимическим рядом напряжений металлов в водных растворах  Rb K Ba Sr Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb H                                                        Sb Bi Cu Hg Ag Pd Pt Au и правилом, «что стоит слева в этом ряду, то и будет разряжаться в первую очередь»:

На аноде. Здесь могут окисляться анионы ОН– и Cl–. Рассчитаем по выше использованной схеме их электродные потенциалы, предварительно записав схемы полуреакций. Для хлора это выглядит следующим образом

2Cl–   –   2
[image: image50.wmf]e

   = Cl2
ОН– – анионы в нейтральной среде окисляются по следующей полуреакции

2Н+   +   2ОН–   –   4
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   =   2Н+   +   О2   +   2Н+
или, что то же самое

2Н2О   –   4
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   =   О2   +   4Н+
Расчет потенциалов по уравнению Нернста дает

φ(Cl2 / 2Cl–) = φ0(Cl2 /2Cl–) + 
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               φ(O2+4H+/2Н2О) = φ0(O2+4H+/2Н2О) + 
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=  – 0,82B.

Так как получен больший потенциал для хлора, чем для воды, то следует ожидать выделение кислорода. Тем не менее, в данном случае будет выделяться хлор, а не кислород. Эта аномалия связана с материалом анода (использовался графит, который обладает большим перенапряжением по отношению к воде и тем самым тормозит ее окисление).

Расчет также можно было не проводить, воспользовавшись вытеснительным рядом анионов  в водных  растворах: SO42– > NO3– > Cl– > OH– > I–  (см. приложения) и правилом, «что стоит слева в этом ряду, то и будет разряжаться в первую очередь».

В итоге на катоде выделяется водород, на аноде – хлор, а вблизи катода образующийся избыток анионов ОН– компенсируются катионами Na+, давая гидроксид натрия. Общее ионное уравнение электролиза получим сложением полуреакций на катоде и на аноде

2Н2О   +   2
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  =   Н2   +   2ОН–
                                      2Cl–  –   2
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  =   Cl2    

                                                     электролиз

                         2H2O   +   2Cl–                         H2   +   Cl2   +2OH–
или в молекулярной форме 

                                               электролиз

2H2O   +   2NaCl                       H2   +   Cl2   +2NaOH

Эта реакция широко используется в промышленности для получения, в первую очередь, щелочи и хлора, а также водорода.

Характер реакций, протекающих на аноде, зависит как от присутствия воды, так и от материала анода. Обычно аноды подразделяют на нерастворимые и растворимые. Первые изготавливаются из инертных материалов: графита, платины, иридия; вторые – из меди, серебра, цинка, кадмия, никеля, титана, нержавеющей стали и других металлов.

На нерастворимом аноде в процессе электролиза происходит окисление анионов или молекул воды. При этом анионы бескислородных кислот (например, S2–, J–, Br–, Cl–, но не F–) при их достаточной концентрации легко окисляются. Если же раствор содержит анионы кислородсодержащих кислот (SO42–, NO3–, CO32– и др.), то на аноде окисляются молекулы воды с выделением кислорода.

Растворимый анод при электролизе сам подвергается окислению, отдавая электроны во внешнюю цепь. Типичным примером электролиза с растворимым анодом служит очистка от примесей (рафинирование) меди. В раствор сульфата меди опускаются два медных электрода. При пропускании тока на катоде наращивается чистая медь, а массивная анодная болванка постепенно растворяется. Примеси выпадают на дно. 

Растворимые электроды используются в гальванотехнике при меднении, золочении, серебрении, никелировании, лужении и  хромировании.

7.2. Источники тока

Если электролиз является процессом превращения электроэнергии в химическую энергию, то часто возникает обратная задача получения тока за счет химических реакций. 

Это явление давно используют в устройствах, которые называются гальваническими элементами (в честь итальянского врача Луиджи Гальвани, 1737 – 1798). Простейшим устройством является элемент Даниэля – Якоби. Он состоит из двух полуэлементов, представляющих собой пару металл – ион того же металла в растворе. Одна пара – это медная пластина, погруженная в раствор сульфата меди  (Cu – CuSO4), а другая – цинковая пластина в растворе сульфата цинка  (Zn – ZnSO4). Электрический ток идет по внешнему проводнику – проволоке – благодаря реакции                             

                                                         2
[image: image59.wmf]e


Zno   +   Cu 2+   +   SO4 2–         →         Zn 2+   +   SO4 2–   +   Cuo
Восстановитель, цинк, отдает свои электроны меди по внешней проволоке. В левом полуэлементе растворяется пластина цинка, за счет чего накапливаются  избыточные катионы цинка, которые нейтрализуются сульфат-ионами, приходящими по «солевому мостику» из правого полуэлемента. Пришедшие в медный электрод электроны притягивают из раствора ионы меди и восстанавливают их до металла, наращивая таким образом медную пластину.

Сегодня мы используем  современные компактные источники тока простейшими из которых  являются  «батарейки» (рис. 7.2).


Рис.  7.2.  Химический элемент –

источник постоянного тока 1,5 В

Обычные «батарейки»  (первичный гальванический элемент с необратимой реакцией  ячейки Лекланше) содержат графитовый стержень в цинковом стакане,  между которыми расположена масса электролита на основе диоксида марганца и хлорида аммония.

На угольном электроде (+)   электродная реакция

2NH4+  + 2 ē →  2NH3 + H2 и далее

Н2 + 2MnO2  → Mn2O3  + H2O.

Реакции на цинковой гильзе (–)

Zno  – 2 ē →  Zn2+  и далее

Zn2+  + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]2+
Максимальное напряжение на батарейках колеблется в пределах 1,5 – 1,8В.

Используют также гальванические элементы  с обратимой реакцией ячейки, в качестве которых применяют, например автомобильные аккумуляторы, принцип действия которых показан на рис. 7.3


Рис.  7.3.  Свинцовый аккумулятор

Аккумулятор состоит из двух пористых свинцовых пластин, поры одной из которых заполнены пастой из смеси оксидов свинца с общей формулой PbO2 , а другой – губчатым свинцом. Пластины погружены в    30 – 40%-ный раствор серной кислоты.

Плюс-пластина                          разрядка

Pb2+  + 2ē                        Pbo
                                                     Зарядка
Pb2+  + SO42–                       PbSO4
 Минус-пластина 

                                                    разрядка

                                                      Pb                       Pb2++ 2ẽ
                                                     Зарядка
Pb2+  + SO42–                       PbSO4
Обычно такой аккумулятор имеет шесть элементов и обладает разностью потенциалов 12В (автомобильный). Он прост в эксплуатации, однако выдерживает относительно небольшое число циклов заряда – разряда (около 300).

Щелочные никель-кадмиевые и никель-железные аккумуляторы по распространению идут следом за свинцовыми. В бытовой технике используют никель-кадмиевые аккумуляторы, состоящие из одного элемента. Токообразующая реакция протекает по уравнению

                                                      разряд

2NiOOH   +   Cd   +   2H2O                          2Ni(OH)2   +   Cd(OH)2
                                                       заряд

оксидноникелевый и кадмиевый электроды контактируют с электролитом  – водным раствором KOH. Разность потенциалов в элементе составляет около 1,3В, а число циклов заряда – разряда  достигает 2000.

7.3. Электрохимическая коррозия металлов

Коррозия – это разрушение металла под действием окружающей среды. Электрохимическая коррозия протекает в среде электролитов (морская, речная вода, влажный грунт, воздух, туман и т.п.), ей способствуют кислород  О2, и кислотные катионы Н+, которые растворяют металл по реакции   Ме   –   n
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  =   Men+.
Во влажном воздухе на поверхности железа конденсируется влага. Примеси CO2, SO2 и др. образуют кислоты, например, угольную (сернистую)

H2O   +   CO2 (SO2)  =   H2CO3(H2SO3)

которая взаимодействует с железом

2Fe   +   3H2CO3   =   Fe2(CO3)3   +   3H2
Растворенный в воде кислород ускоряет электрохимическую коррозию за счет реакции окисления

4Fe   +   3O2   +   6H2O   =   4Fe(OH)3
Электрохимическая коррозия резко активизируется, если металл содержит примеси менее активного металла. Железо, как известно, защищают от коррозии, нанося цинковое покрытие. Наоборот, присутствие в металлическом цинке микропримесей железа ускоряет ее в сотни раз. Происходит возникновение микрогальванических пар типа Zn/Zn2+║2Н+/Н2.                                        

Цинк, как более активный металл, растворяется, электроны переходят через границу фаз в частицы железа, но восстанавливают катионы водорода в воде. Катионы железа, не будут восстанавливаться, поскольку в нейтральной среде потенциал водорода выше потенциала железа: φ(2Н+/ Н2) =  – 0,41В    >    φ(Fe2+/ Fe) = –  0,44В.

Основные методы борьбы с электрохимической коррозией 

1.Катодная защита. Для этого применяют внешние источники постоянного тока (станции катодной защиты). К защищаемой металлической конструкции, например, нефтепроводу,  присоединяют отрицательный полюс, а положительный – к металлической болванке, закопанной в землю. В результате на трубопроводе создается избыток электронов, превращая его в катод. Болванка же отдает свои электроны источнику тока, становясь анодом – она окисляется и разрушается. 

2.Протекторная катодная защита. В этом случае используют вспомогательный электрод из более активного металла (Zn, Mg, Al), который закапывают в землю и присоединяют проводом к защищаемой стальной конструкции, например, мосту. Растворяясь, протекторный электрод посылает свои электроны на мост, превращая его в катод и предохраняя от коррозии.

3.Анодные покрытия. Они выполняют функцию анода и являются вариантом протекторной катодной защиты. Примером служит оцинкованное железо. Цинк как более активный растворяется и отдает электроны железу, превращая его в катод. 

Учитывая природу электрохимической коррозии, следует, во-первых, использовать конструкции с возможно меньшими  включениями менее активного металла и, во-вторых, не допускать контакт металлов разной активности, например, нельзя скручивать медные провода с алюминиевыми.

От всех видов коррозии предохраняют защитные покрытия. Используются неметаллические покрытия в виде слоя полимеров, краски или металлические покрытия металлами, обладающими хорошей адгезией (олово, золото, серебро, никель, хром), которые наносят электролитическим способом. При разрушении покрытий, металл  подвергается коррозии. 

Примеры решения задач

Задача  7.1. Написать уравнения реакций при электролизе водного раствора сульфата натрия.

Решение. Диссоциация сульфата калия в водном растворе

Na2SO4   =   2Na+   +   SO42–

Имеет место и  диссоциация воды:  H2O = H+ + OH–. В условиях электролиза на катод пойдут катионы, в данном случае  Na+ и H+, а анод – анионы, т.е. SO42– и OH–.

Натрий  в электрохимическом ряду (см. приложения), расположен значительно левее  водорода, поэтому на катоде следует ожидать восстановление катионов водорода. В общем случае можно пользоваться следующим правилом:

· если металл находится в левой части электрохимического ряда (от Li  до Al) , то он не выделяется, а выделяется водород; 

· если металл находится в средней части ряда ( приблизительно от Mn до Ni), то возможно выделение и металла, и водорода, при этом чем ближе металл расположен к водороду, тем лучше он выделяется;
· если металл находится в правой части ряда (приблизительно от Sn  до Au), то выделяется металл.
 На аноде будет происходить окисление воды, поскольку сульфат-ионы не разряжаются в водных растворах. Электролиз будет представлен следующей схемой:

2Н2О   +   2
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  =   Н2   +   2ОН –        2

                            2Н2О   –    4
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  =    4Н+   +   О2           1 

                                     электролиз 
                     6Н2О                              2Н2   +   4Н+   +   4ОН–   +   О2 
В результате, вблизи катода накапливается щелочь, а у анода образуется кислота и выделяется кислород. Если раствор электролита перемешивать, то произойдет реакция

4Н+   +   4ОН–   =   4Н2О

и уравнение  упростится: 

                                                   электролиз

                                      2Н2О                            2Н2   +   О2
В данном случае сульфат натрия  в электролизе не участвует, так как легче разряжаются ионы воды

Задача 7.2. Чему равна сила тока при электролизе раствора в течение 1ч 40 мин 25 с, если на катоде выделилось 1,4 л водорода при нормальных условиях?

         Решение. Сила тока определяется по закону Фарадея

I =
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Молярная масса эквивалентов водорода равна единице. Массу водорода можно определить, зная, что при нормальных условиях 1 моль, то есть, 2 г водорода занимают 22,4 л. Тогда 1,4 л будут иметь массу m = 2 . 1,4 /22,4 = 0,125 г. Подставив все найденные значения в формулу, получим

I =
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Задача 7.3. Составить уравнение реакции электролиза расплава гидроксида натрия.

Решение. В расплаве гидроксид натрия диссоциирует, образуя только два типа ионов, которые и будут разряжаться

NaOH   =   Na+   +   OH–

На катоде, куда пойдут катионы, будет происходить восстановление катионов натрия, а на аноде – окисление   ОН– анионов. Суммируем полуреакции на катоде и аноде для получения уравнения в ионной форме

                                    Na+   +   
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  =   Na                      4

                               4ОН–   –   4
[image: image66.wmf]e

  =    О2   +   2Н2О     1

                                              электролиз        
4Na+   +   4ОН–   →        4Na   +   О2   +   2Н2О

или в молекулярной форме 

                                        электролиз

                         4NaОН                         4Na   +   О2   +   2Н2О

Продуктами реакции будут – металлический натрий (стекает с катода) и газообразный кислород (выделяется на аноде).
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ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ  СВОЙСТВА МАТЕРИАЛОВ

Целью работы является изучение поведения химических веществ в электрическом поле под воздействием электрического тока. 

Опыт I. Подвижность веществ в электрическом поле

На смоченную раствором хлорида калия фильтровальную бумагу кладут в несколько слоев полоску, смоченную крепким раствором хлорида железа (III) FеС13. Через некоторое время после подключения постоянного тока обнаруживают перемещение бурых ионов железа Fе3+ в 
сторону катода.

Таким же образом можно показать движение окрашенных катионов меди и никеля.

Фильтровальную бумагу пропитывают раствором хлорида калия с добавлением 2–3 капель спиртового раствора фенолфталеина, на узкую полоску, сложенную в несколько слоев, Пропитывают раствором,
NaOH. После подключения тока обнаруживают движение ионов гидроксильной группы к аноду, окрашивающих на своем пути индикатор в виде, постепенно перемещающейся полоски.

Опыт 2. Металлические покрытия гальваническим способом
Схема установки для гальванических покрытий дана на рис. 7.4. В электролитическую ванну 1 опущены два электрода 2, соединенные с положительным полюсом источника тока. Они изготавливаются из
того металла, которым производят покрытие. Катодом 3
служит покрываемый предмет. Электроды подвешивают
с помощью крючков к пластмассовой пластинке. В верхней части крючки имеют клеммы, к которым присоединяют токонесущие провода от источника постоянного тока 4, в качестве которого используют аккумулятор или гальванический элемент. В цепь источника тока включают амперметр  и ползунковый реостат. При выполнении всех работ по гальванопокрытию нужно строго придерживаться рекомендованной плотности тока. Для этого, определив поверхность покрываемого предмета и произведя соответствующий расчет, с помощью реостата устанавливают необходимый ток.

Перед покрытием предмет тщательно очищают от грязи, шлифуют наждачной шлифовальной бумагой, обезжиривают промыванием в бензине, а затем кипятят 5–8 минут в 10%-ом растворе соды. После обезжиривания проводят протравливание в течение 5 минут в 5%-ном растворе соляной кислоты и хорошо промывают водой.


[image: image67.png]



Рис. 7.4.  Установка    для 

гальванических покрытий


При извлечении из гальванической ванны после окончания процесса  предметы не имеют желаемого блеска. В этих случаях их шлифуют.

Омеднение. Состав электролита: на 100 мл воды 20 г медного купороса и 5 мл 20%-ной серной кислоты. В качестве анода служат две медные пластинки, катодом – покрываемый предмет. Подключив к электродам ток, их опускают в электролит. Процесс проводят при плотности тока 1 А/дм2 при  20°С.

Никелирование. Состав электролита: 120 сульфата никеля Ni2SO4∙7Н2О, 15 г хлорида аммония NH4Cl, 15 г борной кислоты Н3ВО3 на один литр раствора. Никелирование проводят при плотности тока
0,8 – 1 А/дм2 при температуре 20°С. Анодом служат две никелевые пластинки, катодом  –  покрываемый предмет.

Декоративное покрытие. Готовят два раствора: а) 60 г СuS04 • 5Н2О и 45 г NаОН на 1 л воды, б) 90 г свекловичного сахара на 1 л воды. Электролит получают путем сливания равных объемов растворов.
В качестве анода берут две никелевые пластинки, катодом служит покрываемый предмет. Процесс ведут при плотности тока 0,01 1 А/дм2 при  20°С. Цвет образовавшегося покрытия зависит от длительности процесса. Он переходит от; коричневого к фиолетовому, синему, желтому, зеленому, родовому. Вынув пластинку с электродами из раствора (не выключая тока), прерывают процесс при получении желаемого цвета покрытия.

Вопросы   и   задачи

1.В чём заключается сущность электрохимических  процессов?

2.Что называется химическим источником тока?

3.Электрохимический ряд напряжений металлов. 

4.Устройство и принцип действия электрического аккумулятора. Электрохимические реакции, лежащие в основе работы свинцового аккумулятора.

5.Электролиз, его сущность. Потенциал разложения, закон Фарадея.

Условия проведения электролиза с растворимым и нерастворимым анодом, примеры использования.

6.Сущность электрохимической коррозии. Пути борьбы, включая катодную и анодную защиты. 

Приборы,  посуда,  реактивы

Прибор для нанесения гальванических покрытий с источником постоянного тока 1,5–12В. 

Сахар, СuS04•5Н2О, Ni2SO4∙7Н2О, NH4Cl, Н3ВО3, NaOH.

Растворы 5–10%-ной концентрации: FeCl3, KCl, NaOH, Na2CO3, HCl, спирта, сахара, соляной кислоты, нитрата калия, едкого натра.

Вода дистиллированная.

Fe, Cu, Ni-пластинки.

8. Общие свойства металлов

Порядок работы по теме: изучить вводный текст, повторить конспект лекции на тему «Свойства металлов». Выполнить в лаборатории эксперимент или воспользоваться модельными данными, полученными у преподавателя. Для защиты работы: устно проработать конспект лекций  и вопросы в конце параграфа, а также письменно решить задачи. 

8.1. Химические свойства металлов

Большинство элементов в природе –  металлы. Их химические свойства определяются  положением в таблице Д.И. Менделеева. Для металлов характерно проявление восстановительных свойств. По горизонтали слева←направо восстановительная способность металлов уменьшается. Это понятно, слева в таблице стоят щелочные металлы а справа – уже неметаллы. Рост восстановительных свойств наблюдается сверху → вниз. Самый сильный восстановитель – металл Fr.


Металлы способны к окислению с образованием оксидов по реакции xМе + y/2О2 = МехОy. Не образуют оксидов прямым окислением кислородом благородные металлы (Au, Pt, Rh, Ru, Pd и др.), а также металлы, поверхность которых покрывается прочной пленкой оксида, препятствующей протеканию дальнейшей реакции окисления.

Активные металлы (щелочные и щелочно-земельные), а также металлы в специальных условиях взаимодействуют с водой с вытеснением водорода

2Li + 2H2O = 2LiOH + H2↑

2Cs + 2H2O = 2CsOH + H2↑

Первая реакция идет относительно спокойно. Вторая реакция с более активным щелочным металлом может протекать со взрывом. Амфотерные металлы (Al, Zn и др.)  в обычных условиях не взаимодействуют с водой из-за образования пассивирующей оксидно-гидроксидной поверхностной пленки.


Наиболее важны реакции металлов с кислотами. Обычно металлы, если не проявляются окислительные свойства кислот, взаимодействуют с  кислотами с вытеснением водорода

Zn   +   2HCl   =   ZnCl2   + H2↑

2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2↑

Ряд кислородсодержащих кислот при взаимодействии с металлами водород не высвобождает. В этом случае реализуются окислительно-восстановительные свойства, а на образование продуктов реакции влияют концентрация кислоты и активность металла. Пример –  металл, который в ряду активности расположен левее водорода – цинк. В очень разбавленном растворе восстанавливается водород

Zn   +   H2SO4   =   ZnSO4   +   H2↑

С повышением концентрации вместо водорода восстанавливается сера, причем, чем крепче кислота, тем меньшую степень окисления будет иметь сера в продукте

Zn   +   2H2SO4   =   ZnSO4   +   SO2 ↑    +   2H2O 

3Zn   +   4H2SO4 конц   =   3ZnSO4   +   S↓    +   4H2O

4Zn   +   5H2SO4 оч.конц   =   4ZnSO4   +   H2S↑   +   4H2O

Неактивные металлы растворяются только в концентрированной кислоте с образованием  преимущественно диоксида сера

Cu   +   2H2SO4 конц   =   СuSO4   +    SO2↑      +   2H2O
Похожим образом действует на металлы и азотная кислота, но здесь окислителем выступает только атом азота. Для активных металлов:

4Zn   +   10HNO3   =   4Zn(NO3)2   +   N2O↑     +   5H2O

Zn   +   12HNO3 конц   =   5Zn(NO3)2   +   N2↑      +   6H2O

4Mg   +   10HNO3 оч. разбавл =   4Mg(NO3)2   +   NH4NO3  + 3H2O

и для неактивного металла:

                       3Cu   +   8HNO3   =   3Cu(NO3)2   + 2NO↑     +   4H2O

Для растворения некоторых металлов необходимо использовать смесь активных кислот

W  + 2HNO3 + 8HF =  H2[WF8] + 2NO + 3H2O

Амфотерные металлы обладают способностью реагировать со щелочами.
Zn   +   2NaOH   =   Na2ZnO2   +   H2↑

2Al   +   2NaOH  + 6H2O =   Na[Al(OH)]4   +   3H2↑

Реакции металлов с солями определяются положением металла в вытеснительном ряду напряжений (см. приложение). Металл, стоящий слева, способен вытеснять металл, находящийся справа от него из раствора  соли

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu

Zn + AgNO3 = Zn(NO3)2 + Ag
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I И II ГРУППЫ ЭЛЕМЕНТОВ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

МЕНДЕЛЕЕВА  (s-элементы)

Целью работы является изучение химических свойств элементов –металлов I и II групп главных подгрупп и их некоторых соединений.

Опыт I. Взаимодействие натрия (калия) с водой

Наливают в тигель (половину объёма) дистиллированную воду. Берут пинцетом из керосина кусочек натрия (калия) размером с рисовое зерно и вносят его в тигель с водой. (Опыт следует проводить в защитных очках). Какой газ выделяется? Какое вещество образу​ется в растворе? Составьте уравнение реакции. Для проверки добавьте к содержимому тигля соответствующий индикатор.  Какой металл – натрий или калий – должен реагировать с водой  более энергично и почему?

Опыт 2. Обнаружение щелочных металлов по окраске пламени

Для выполнения опыта берут стеклянные палочки с впаянными в них нихромовыми проволочками, промывают их тщательно соляной кислотой и прокаливают до полного исчезновения окрашивания пламени. Затем смачивают проволочку поочередно   заранее приготовленными растворами солей калия, лития и натрия, и вносят во внешний конус пламени горелки. Отмечают цвет окраски пламени  каждого из металлов.

Опыт 3.  Гидролиз солей щелочных металлов

В четыре пробирки кладут порознь по несколько кристалликов NaNO3; Na2S; KCl; K2CO3 и приливают по 2 – 3 мл дистиллированной воды. К растворам добавляют по I мл нейтрального раствора лакмуса. Отмечают изменение окраски растворов.

Coставьте уравнения реакций гидролиза. Какие из указанных со​лей подвергаются гидролизу?

Опыт 4.  Свойства металлического магния

1. Взаимодействие магния с водой

Кусочек ленты магния (1–2 см), хорошо очищенный от оксида наждачной бумагой, опустите в пробирку с 6–7 каплями дистиллированной воды. Пробирку закрепите в штативе и, отметив отсутствие реакции при комнатной температуре, нагрейте пробирку на неболь​шом пламени горелки. Что наблюдается?

Дайте пробирке остыть и прибавьте к полученному раствору 2 –       3 капли спиртового раствора фенолфталеина. Как изменилась окраска раствора? Какие ионы получены при взаимодействии воды с магнием? Какой газ выделяется при этом? Напишите уравнение реакции.

2. Взаимодействие магния с разбавленными кислотами

В две пробирки поместите порошок магния (на кончике микрошпателя) и добавьте в каждую из пробирок по 3–5 капель растворов кислот: в первую – соляной, во вторую – серной. Что происходит с магнием? Какой газ выделяется? Напишите уравнение протекающей реакции.

Опыт 5.  Получение гидроксида магния.

В две пробирки внесите по 2–3 капли раствора хлорида магния и такой же объём 0,1 М раствора гидроксида натрия. Опишите свои наблюдения. 

В одну из пробирок  внесите несколько капель раствора сильной кислоты, в другую – избыток раствора щёлочи. В обеих ли пробирках растворился осадок? Каков химический характер гидроксида магния? 

Составьте уравнения реакций получения гидроксида магния и взаимодействия его с кислотой.

Опыт 6.  Карбонаты щёлочно-земельных металлов

В три пробирки вносят раздельно по 3–5 капель растворов солей кальция, стронция и бария. В каждую пробирку добавляют несколько капель раствора карбоната натрия или калия. Отмечают образование осадков и их цвет. Исследуют растворимость полученных карбонатов в кислоте, для чего добавляют в каждую пробирку несколько капель 2 М раствора соляной кислоты. Кислоту добавляют осторожно по каплям, так как реакция идёт очень энергично и содержимое пробирки может быть выброшено.

Напишите в молекулярном и ионном виде уравнения реакций по​лучения карбонатов и их растворения в соляной кислоте.

Опыт 7.  Окрашивание  пламени

Пользуясь нихромовой проволочкой  (опыт 2) наблюдают окрас​ку пламени солями кальция, стронция и бария. Опишите происходя​щее явление.

Опыт 8.  Сульфаты щёлочно-земельных металлов и

их сравнительная  растворимость

В три пробирки вносят раздельно по 3–5 капель растворов солей кальция, стронция и бария. К каждому раствору добавляют по 5–6 капель раствора сульфата натрия. Наблюдают сравнительную скорость образования соответствующих сульфатов. Какой сульфат выпадает в осадок наиболее медленно? Что можно сказать о его растворимости по сравнению с растворимостью других полученных в этом опыте сульфатов?

Осадки сохраняют для дальнейших исследований. Из справочника выписывают величины произведения растворимости сульфатов кальция, стронция и бария. Соответствуют ли эти величины наблюдаемым яв​лениям и сделанному выводу?  Исследуйте отношение сульфатов к кислотам, для чего к полученным в опыте осадкам сульфатов кальция, стронция и бария добавьте по несколько капель 2 М раствора соляной кислоты. Что наблюдается? Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций получения сульфатов кальция, стронция и бария.

Вопросы  и  задачи для самоконтроля

1. Напишите электронные формулы атомов элементов – металлов I и II групп главных подгрупп. Какова валентность этих элементов   в невозбуждённом и возбуждённом состояниях?     

2. Как изменяются восстановительные свойства элементов I и II     групп главных подгрупп в периоде (слева направо) и в подгруппе (сверху вниз)? С чем это связано?

3. Составьте уравнения реакций взаимодействия натрия и магния с  кислородом, водородом, хлором, водой.
4.  Составьте уравнения реакций получения гидроксида бериллия и   бария.

5. Какими свойствами обладают гидроксиды бериллия и бария? От​вет подтвердите соответствующими уравнениями реакций.

6. Допишите уравнения реакций и укажите окислитель и восстановитель:       

а)    NаН    +    С12     (
б)    Nа   +    Н 2     ( 

в)    Ва    +    Н2О     (
7. Какую реакцию среды показывают растворы солей: KNO3; K2S; CH3COOK? Напишите ионные уравнения гидролиза для тех случаев, где он имеет место.

8. Допишите уравнения реакций и подберите коэффициенты:

а)    Nа2O2    +    KI   +  H2 SO4    (
б)    Nа2O2    +    Fe(OH)2  +  H2 O  (
в)    Nа2O2    +    KMnO4   +  H2 SO4 (
Окислителем или восстановителем является Na2O2 в этих реак​циях?
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ОПРЕДЕЛЕНИЕ   ЖЕСТКОСТИ  ВОДЫ

Цель работы – проведение анализа с использованием метода титрования для определения жесткости водопроводной воды.

Жесткость является одним из технологических показателей, ха​рактеризующих состав и качество природных вод.

Жесткой называют воду с повышенным содержанием ионов Са 2+   и Mg2+ (> 7 мэкв/г). Сумма концентраций ионов Са2+   и  Mg2+ является количествен​ной мерой жесткости воды

Ж  = ССа 2 +   +  СMg 2+
Измеряют жесткость числом миллимолей эквивалентов ионов же​сткости  (Са 2+ и Mg 2+) в I кг воды  (мэкв/кг). В связи с тем, что плотность воды близка к единице, жесткость можно измерять в мэкв/дм3 или мэкв/л.

При расчётах, связанных с жесткостью воды, следует учитывать, что  Э(Са2+) = 1/2 Са2+ и  Э(Mg2+) = 1/2 Mg2+, а ММЭ(Са 2+) = ММИ1/2(Са 2 +) = 20  г/моль, ММЭ(Mg2+) = ММИ1/2 (Mg 2+) = 12  г/моль (MMЭ – молярная масса эквивалента; MMИ – молярная масса  иона).

Например, 0,2 г – это масса 0,01 моль или 10 миллимоль эквивалентов Са2+. Различают жесткость воды общую ЖО,  карбонатную ЖК и некарбонатную ЖНК.

Поскольку в воздухе достаточно велико содержание  СО2, то в природной воде находится растворённый диоксид углерода. Протекает взаимодействие CO2 с H2O

                       CO2 +  H2O              H2СО3                H+  +  HCO3–  
результатом которого является образование гидрокарбонат-иона. Концентрация  ионов  Са 2 + и  Mg 2+ в воде, эквивалентная содержанию иона HCO3–  ,  определяет карбонатную жесткость воды, а концентрация ионов Са2 + и  Mg 2+ , эквивалентная всем прочим анионам воды ( SO42–-, Cl– и др.) – некарбонатную. Сумма карбонатной и некарбонатной  жесткости составляет общую жесткость воды.

Использование природной воды в технике требует её предварительной очистки,  в том числе умягчения (снижения жесткости до опре​делённой нормы). В настоящее время для умягчения воды широко ис​пользуется ионный обмен.

Одним из способов определения общей жесткости воды является метод комплексометрии, который заключается в титровании воды рас​твором комплексона III или трилона Б с индикатором хромогеном чёрным.

Комплексoн III  или трилон Б является двунатриевой солью эти​лендиаминтетрауксусной кислоты формулы

      HOOС-CH2                                     CH2-COOH

                                          N-CH2-CH2-N

    NaOOC-CH2                                     CH2-COONa

Индикатор хромоген чёрный  ЕТ-00 имеет эмпирическую формулу

С20H13O7N3S.

Опыт I.  Определение общей жесткости воды

Отмеряют мерным цилиндром 100 мл водопроводной воды, перено​сят её в коническую колбу. Добавляют к исследуемой воде 5 мл ам​миачного буферного раствора и 5 – 7 капель индикатора хромогена чёрного до появления хорошо заметной, но не очень тёмной винно-красной окраски. Заполняют бюретку 0,05 н. раствором трилона Б и титруют приготовленную пробу до перехода окраски индикатора в го​лубую. В конце титрования раствор из бюретки прибавляют по одной капле до исчезновения красноватого оттенка.

Повторяют титрование ещё раз. Если результаты двух титрований  совпадут ((V ( 0,1 мл), то рассчитывают общую жесткость воды. В противном случае титруют ещё одну пробу. Находят среднее значение объёма, израсходованного на титрование воды.

Общую жесткость воды ЖО рассчитывают по закону эквивалентов (экв/л)   

                                 ЖО  = V2• N2•1000 / V1 ,

где  V1      –  объём анализируемой воды,  мл;

       V2     –  объём раствора трилона Б,  мл;

       N2       –  нормальная концентрация раствора трилона Б, моль/л,

1000 –  коэффициент перевода экв/л в мэкв/л.

Опыт 2.  Определение карбонатной жесткости воды

Отмеряют мерным цилиндром 100 мл водопроводной воды и перено​сят её в коническую колбу. Добавляют к исследуемой воде несколько капель индикатора метилового оранжевого, чтобы окраска раствора в колбе по интенсивности была слегка заметного желтого цвета. Запол​няют бюретку титрованным раствором соляной кислоты. Записывают  титр раствора соляной кислоты – Тhci.

Приготовленную пробу оттитровывают раствором соляной кислоты до перехода желтой окраски индикатора в оранжевую (но не розо​вую!). Записывают результаты титрования.

Повторяют титрование ещё раз. Если результаты двух титрова​ний совпадут ((V ( 0,1 мл), то рассчитывают карбонатную жест​кость воды. В противном случае оттитровывают ещё одну пробу во​ды и находят, среднее значение объёма раствора соляной кислоты, израсходованного на титрование воды. Расчёт карбонатной жесткости Жк делают по закону эквивалентов (мэкв/л)

ЖК  = V2• N2•1000 / V1 ,
где         V1      – объём анализируемой воды,  мл;

               V2      –  объём раствора HCl, мл;

               N2      –  нормальная концентрация раствора HCl, мл;

               1000  –  коэффициент перевода экв/л в мэкв/л.

Некарбонатную жесткость воды ЖНК находят по разности

ЖНК = ЖО – ЖК
Вопросы   и   задачи

1.    Какие катионы называют ионами жесткости?

2. Какой технологический показатель качества воды называют жесткостью?

3.    Как определяют общую жесткость воды?

4.   Как определяют карбонатную и некарбонатную жесткость воды?

5.  При определении общей жесткости воды на титрование 200 мл Н2О израсходовано 8 мл 0,1 н раствора комплексона III. Вычислите общую жесткость.                                                        Ответ: 4 ммоль/л.

6. Вычислите общую, карбонатную и некарбонатную жесткость воды, если: а) на титрование 200 мл Н2О израсходовано 7,6 мл 0,05 н комплексона III; б)  на титрование 100 мл Н2O – 1,5 мл 0,1 н HCI.                         

                                                                           Ответ: 1,9; 1,5; 0,4 ммоль/л.

	Пе-ри-оды
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1,007

ВОДОРОД
	
	
	
	

	2
	II
	Li     3   
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ЛИТИЙ
	Ве    4   
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БЕРИЛ-ЛИЙ
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БОР  
	6    C
12,01
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   АЗОТ

	3
	III
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22,99

 НАТРИЙ
	Mg  12 

24,31

 МАГНИЙ
	13  Al

26,98

АЛЮМИНИЙ
	14   Si
28,09

КРЕМНИЙ 
	15   P
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	4
	IV
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39,09

КАЛИЙ   
	Ca  20  

40,08
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44,96
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47,90

ТИТАН
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50,94
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	V
	29 Cu
63,54
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65,38

  ЦИНК 
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69,72

ГАЛЛИЙ 
	32   Ge
75,2 
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74,92
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	5
	VI
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85,47 

РУБИДИЙ
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87,62
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88,91

ИТТРИЙ 
	Zr   40   

91,22
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	Nb   41   

92,91

НИОБИЙ 

	
	VII
	47  Ag
107,87

СЕРЕБРО
	48  Cd
112,41

КАДМИЙ  
	49   In
114,82

 ИНДИЙ 
	50  Sn
118,6

ОЛОВО  
	51   Sb
121,7

СУРЬМА 

	6
	VIII
	Cs   55  

132,91

ЦЕЗИЙ  
	Ba   56  

137,33

БАРИЙ  
	La 57-71 

138,91*

ЛАНТАН 
	Hf   72  
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ГАФНИЙ  
	Ta   73   
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ТАНТАЛ  

	
	IX
	79  Au
196,97

ЗОЛОТО 
	80  Hg
200,5
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	81   Tl
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ТАЛЛИЙ 
	82  Pb
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208,98

 ВИСМУТ

	7
	X
	Fr   87   
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ФРАНЦИЙ 
	Ra  88  
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Периодическая таблица Д.И. Менделеева

	Пери-оды
	Ряды
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	34   Se
78,9 

СЕЛЕН  
	35   Br
79,9 

   БРОМ
	
	
	36   Kr
83,80

КРИПТОН

	5
	VI
	Mo   42   

95,94

МОЛИБДЕН
	Tc     43   

98,91

ТЕХНЕЦИЙ
	Ru    44   

101,0

РУТЕНИЙ
	Rh   45   

102,91

 РОДИЙ
	Pd    46   

106,4

ПАЛЛАДИЙ

	
	VII
	52   Te
127,6

ТЕЛЛУР 
	53   I
127,0

   ЙОД 
	
	
	54   Xe
131,3

КСЕНОН 

	6
	VIII
	W   74   

183,8

ВОЛЬФРАМ
	Re     75   

186,2

РЕНИЙ   
	Os    76   

190,2

ОСМИЙ   
	Ir     77   

192,2

ИРИДИЙ  
	Pt    78   

195,0

ПЛАТИНА 

	
	IX
	84   Po
[209]

ПОЛОНИЙ
	85   At
[210]

  АСТАТ
	
	
	86   Rn
[222]

  РАДОН

	7
	X
	Sg   106  
[263]

СЕБОРГИЙ
	Bh   107  

[262]

БОРИЙ  
	Hs   108  

[265]

ХАССИЙ 
	Mt  109  
[288]

МЕИТНЕ-РИЙ
	


*ЛАНТАНОИДЫ

	65   Tb
158,93

ТЕРБИЙ 
	66   Dy
162,5

ДИСПРО-ЗИЙ
	67   Ho
164,93

ГОЛЬМИЙ
	68         Er
167,2

ЭРБИЙ  
	69   Tm
168,93

ТУЛИЙ  
	70       Yb
173,0

ИТТЕРБИЙ
	71      Lu
174,97

ЛЮТЕЦИЙ


**АКТИНОИДЫ
	97   Bk
[247]

БЕР-КЛИЙ
	98   Cf
[251]
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Приложения

Относительная легкость разряда ионов  в водных растворах

Катионы:

Li+ K+ Ca2+ Na+ Mg2+Al3+ Mn2+ Cr2+ Zn2+ Cr3+ Fe2+ Cd2+ Co2+ Pb2+ H+ Cu2+Ag+ Hg2+
                                                                                                             >

                                      увеличение легкости разряда 

Анионы:

SO42–  NO3–  Cl–  OH–  I–
                                                                                                             >

                                      увеличение легкости разряда 

                                                                                                              Т а б л и ц а  1

Растворимость некоторых безводных солей,  г/100 г воды

	Соль
	  Температура,  оС

	
	0
	10
	20
	30
	40
	50
	60
	70
	80
	90
	100

	NaNO3
	73,0
	80,5
	88,0
	96,1
	104,9
	111,1
	123,6
	135,8
	148,1
	161,1
	184,5

	NaCl
	35,8
	35,9
	36,0
	  -
	36,8
	37,0
	37,2
	37,9
	38,2
	38,8
	39,6

	NaHCO3
	6,9
	8,2
	8,6
	11,2
	12,6
	14,5
	16,4
	-
	-
	-
	-

	KNO3  
	13,1
	20,8
	31,8  
	46,2  
	64,2
	86,1
	110,2
	137,7
	168,5
	204,0
	244,5

	KCl
	28,5
	31,3
	34,2
	37,4
	40 ,6
	43,1
	45,6
	48,4
	 51,2   
	53,7
	56,3

	K2SO4
	7,4
	9,3  
	11,1
	13,1
	15,1
	16,3
	18,3
	20,0
	  21,4
	22,9
	24,1

	K2Cr2O7
	4,7
	8,1
	12,3  
	18,3
	26,0
	35,0
	44,0
	56,8
	69,8
	82,5
	102,0  

	NH4Cl
	29,8
	33,3
	37,2
	41,5
	45,7
	50,4
	55,4
	60,4
	65,5
	71,2
	77,5

	Pb(NO3)2
	36,4
	44,6
	52,3
	60,8
	69,5
	78,6  
	88,0
	97,6
	107,2
	-  
	127,5 


 Т а б л и ц а  2

Относительные плотности  d420  и процентные концентрации

по массе растворов


Вещество                         Процентное  содержание   при   плотности

(безвод-

   ное)             

4            6        8        10       12         14        16        18        20       22


NH4NO3        
        1,015 1,028  1,031   1,040   1,048   1,057   1,065   1,074   1,083   1,092  

NH4Cl                     1,011 1,017  1,023   1,029   1,034   1,040   1,046   1,051   1,057   1,062  

KNO3                      1,023 1,036  1,050   1,063   1,076   1,090   1,104   1,118   1,133   1,147  

KCl                         1,024 1,037   1,050  1,063   1,077   1,090   1,104   1,119   1,134   1,148  

CaCl2                        1,032 1,049   1,066  1,084   1,102   1,120   1,139   1,158   1,178   1,197  

NaNO3                    1,025 1,039  1,053   1,064   1,082   1,097   1,119   1,127   1,143   1,159  

Na2SO4                   1,016  1,024  1,032  1,040   1,048   1,056   1,064   1,072   1,081   1,089  

NaCH3COO            1,019 1,029  1,039  1,050   1,060   1,070   1,081   1,091   1,102   1,113  

NaCl                       1,029 1,044   1,058  1,073   1,089   1,104   1,119   1,135   1,151   1,168  

Na2Cr2O7                1,027 1,041   1,056  1,070   1,084   1,098   1,112   1,126   1,140   1,153
                                                                                                                   Т а б л и ц а  3

Плотности растворов серной, азотной и уксусной кислот    при 20оС  (г/см3)

Массовая   H2SO4    HNO3  CH3СООН      Массовая      H2SO4    HNO3  CH3СООН

доля, %                                                          доля, %

    

      0            0,998        0,998          0,998              43                1,329    1,266        1,052

     1            1,005        1,004          1,000              46                1,357    1,285        1,054     

     2            1,012        1,009          1,001              49                1,385    1,304        1,057

     3            1,018        1,015          1,003              52                1,415    1,322        1,059

     4            1,025        1,020          1,004              55                1,445    1,339        1,061

     5            1,032        1,026          1,006              58                1,477    1,356        1,063

     6            1,038        1,031          1,007              61                1,509    1,372        1,065

     7            1,045        1,037          1,008              64                1,542    1,387        1,066

     8            1,052        1,043          1,010              67                1,576    1,400        1,068

     9            1,059        1,049          1,011              70                1,611    1,413        1,069

   10            1,066        1,054          1,013              73                1,646    1,426        1,069

   11            1,087        1,072          1,017              76                1,681    1,438        1,070

   16            1,109        1,090          1,021              79                1,716    1,449        1,070

   19            1,132        1,109          1,025              82                1,749    1,459        1,070

   22            1,155        1,128          1,029              85                1,779    1,469        1,069

   25            1,178        1,147          1,033              88                1,802    1,477        1,068

   28            1,202        1,167          1,036              91                1,819    1,485        1,065

   31            1,227        1,187          1,040              94                1,8312  1,491        1,082

   34            1,252        1,207          1,043              97                1,8363  1,497        1,057

   37            1,277        1,227          1,046             100               1,8305  1,513        1,050

   40            1,303        1,246          1,049                                                           
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Плотности водных растворов щелочей      при 15оС


Плотность,          Концентрация, %              Плотность,            Концентрация, %

     г/см3                КОН          NaOH                    г/см3                KOH           NaOH

                                                                   

   1,007                 0,9             0,61                      1,252                 27,0               22,64 

   1,014                 1,7             1,20                      1,263                 28,0               23,67 

   1,022                 2,6             2,00                      1,274                 28,9               24,81 

   1,029                 3,5             2,71                      1,285                 29,8               25,80 

   1,037                 4,5             3,35                      1,297                 30,7               26,83 

   1,045                 5,6             4,00                      1,308                 31,8               27,80 

   1,052                 6,4             4,64                      1,320                 32,7               28,83 

   1,060                 7,4             5,29                      1,332                 33,7               29,93 

   1,067                 8,2             5,87                      1,345                 34,9               31,22 

   1,075                 9,2             6,55                      1,357                 35,9               32,47 

   1,083               10,1             7,31                      1,370                 36,9               33,69 

   1,091               10,9             8,00                      1,383                 37,8               34,96 

   1,100               12,0             8,68                      1,397                 38,9               36,25 

   1,108               12,9             9,42                      1,410                 39,9               37,47 

   1,118               13,8           10,06                      1,424                 40,9               38,80 

   1,125               14,8           10,97                      1,438                 42,1               39,99 

   1,134               15,7           11,84                      1,453                 43,4               41,41 

   1,142               16,5           12,04                      1,468                 44,0               42,83 

   1,152               17,6           13,55                      1,483                 45,8               44,88 

   1,162               18,6           14,37                      1,498                 47,1               46,15 

   1,171               19,5           15,13                      1,514                 48,3               47,60 

   1,180               20,5           15,91                      1,530                 49,4               49,02

   1,190               21,4           16,77                      1,546                 50,6                  -  

   1,200               22,4           17,67                      1,563                 51,9                  -  

   1,210               23,3           18,58                      1,580                 53,2                  - 

   1,220               24,2           19,58                      1,597                 54,5                  -  

   1,231               25,1           20,59                      1,615                 55,9                  -  

   1,241               26,1           21,42                      1,634                 57,5                  -  
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Названия некоторых кислот и их солей

      Кислота                   Формула   Общее                            Примеры

                                                          название                    названия солей


Азотистая                      HNO2        нитриты              Mg(NO2)2 – нитрит магния

Азотная                         HNO3             нитраты              КNO3  - нитрат калия

Бромоводородная         НBr           бромиды              PbBr2 – бромид свинца

Дихромовая                  H2Cr2O7     дихроматы          K2Cr2O7 (ди)бихромат калия

Йодоводородная           НI              йодиды                 FeI3 – йодид железа (III)

Кремниевая                   H2SiO3     силикаты              CaSiO3 – силикат кальция

Марганцовая                 HMnO4     перманганаты      KMnO4 – перманганат калия

Роданистоводородная  HCNS        роданиды             NaCNS – роданид натрия

Сероводородная           H2S            сульфиды             FeS -  сульфид железа (II)

Cернистая                     H2SO3        cульфиты             BaSO3 – сульфит бария

Серная                           H2SO4        сульфаты             Li2SO4 – сульфат лития

Тиосерная                     H2S2O3       тиосульфаты       Na2S2O3 – тиосульфат натрия

Угольная кислота        H2CO3        карбонаты           Na2CO3 – карбонат  натрия

                                                                    NaHCOз – гидрокарбонат натрия

                                                            Сu2(OH)2CO3 – дигидроксокарбонат меди (II)

Уксусная                      СН3СООН  ацетаты               СН3СООCu – ацетат   меди (I)

Фосфорная                   H3PO4          фосфаты             Cs3PO4 – фосфат    цезия

                                                                     K2HPO4 – гидрофосфат калия

                                                                      KH2PO4 – дигидрофосфат калия

Фтороводородная       HF                фториды             MgF2 – фторид  магния

Хлороводородная       HCl               хлориды             AlCl3 – хлорид  алюминия

  (соляная)  

Хлорноватистая          HСlO            гипохлориты     NaOCl –гипохлорит натрия

Хлористая                   HСlO2           хлориты              NaСlO2 –хлорит натрия

Хлорноватая               HСlO3           хлораты              КClО3 –хлорат калия

Хлорная                       HClO4           перхлораты       КClO4 –перхлорат калия

Хромовая                     H2CrO4           хроматы              Na2CrO4 – хромат натрия

Цианистоводородная  HCN             цианиды             KCN –  цианид калия

                                                                                                                        Т а б л и ц а  6 

Основные кислоты и вещества проявляющие кислые свойства

	PRIVATE
Наименование 
	Формула
	PRIVATE
Английское наименование
	pKa

	Хлорная 
	HClO4
	Perchloric acid
	ca. –10

	Иодоводородная 
	HI
	Hydrogen iodide
	ca. –9

	Бромоводородная
	HBr
	Hydrogen bromide
	ca. –9

	Хлороводородная 
	HCl
	Hydrogen chloride
	ca. -7

	Азотная
	HNO3
	Nitric acid
	ca. -2

	Роданистоводородная
	HSCN
	Thiocyanic acid
	-1.85

	Гидроксоний
	H3O+
	Hydronium ion
	-1.74

	Хлорноватая
	HClO3
	Chloric acid
	-1.0

	Иодноватая
	HIO3
	Iodic acid
	0.75

	Фосфорноватистая 
	H2P(O)OH
	Hypophosphorous acid
	2.0

	Фтороводородная 
	HF
	Hydrogen fluoride
	3.2

	Азотистая 
	HNO2
	Nitrous acid
	3.3

	Циановая
	HOCN
	Cyanic acid
	3.45

	Азотистоводородная
	HN3
	Hydrazoic acid
	4.63

	Хлорноватистая 
	HOCl
	Hypochlorous acid
	7.53

	Бромноватистая 
	HOBr
	Hypobromous acid
	8.65

	Цианистоводородная 
	HCN
	Hydrocyanic acid
	9.25

	Иодноватистая 
	HOI
	Hypoiodous acid
	10

	Пероксид водорода
	H2O2
	Hydrogen peroxide
	11.6

	Вода
	H2O
	Water
	15.74

	Аммиак
	NH3
	Ammonia
	ca. 34

	Серная 
	H2SO4
HSO4-1
	Sulfuric acid
	-6.62 
1.99

	Хромовая 
	H2CrO4 
HCrO4-1
	Chromic acid
	-0.55 
6.47

	Сернистая
	H2SO3 
HSO3-1
	Sulfurous acid
	1.77 
7.22

	Фосфорная
	H3PO4 
H2PO4-1 
HPO4-2
	Phosphoric acid
	2.15 
7.21 
12.34

	Фосфористая
	H3PO3 
H2PO3-1
	Phosphorous acid
	1.8 
6.2

	Угольная
	H2CO3 
HCO3-1
	Carbonic acid
	6.36 
10.33

	Сероводородная
	H2S 
HS-1
	Hydrogen sulfide
	6.97 
ca.15

	Борная
	H3BO3 
H2BO3-1 
HBO3-2
	Boric acid
	9.14 
12.7 
13.8
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Степень диссоциации  кислот, оснований и солей

при   18 – 250С*

	Наименование электролита 

и его формула
	Степень диссоциации,  %

	
	В 1 н. растворах
	В 0,1 н. растворах

	КИСЛОТЫ

	Азотная
	HNO3
	82
	92

	Соляная
	HCl
	78
	91

	Бромистоводородная
	HBr
	-
	90

	Йодистоводородная
	HJ
	-
	90

	Серная
	H2SO4
	51
	58

	Щавелевая
	H2C2O4
	-
	31

	Фосфорная
	H3PO4
	-
	26

	Сернистая
	H2SO3
	-
	20

	Фтористоводородная
	HF
	-
	15

	Уксусная
	CH3COOH
	0,4
	1,3

	Угольная
	H2CO3
	-
	0,17

	Сероводородная
	H2S
	-
	0,07

	Борная
	H3BO3
	-
	0,01

	Синильная
	HCN
	-
	0,007

	ОСНОВАНИЯ

	Гидроксид калия
	KOH
	77
	89

	Гидроксид натрия
	NaOH
	73
	84

	Раствор аммиака
	H3N…HOH
	0,4
	1,3

	CОЛИ

	Типа Me+A- 

(например: KCl; NaNO3 )
	-
	86

	Типа Me+A2 - и Me2+ A2- 

(например: K2CO3; Ca(NO3)2)
	-
	73

	Типа Me3A и Me3+ A3- 

(например: K3PO4; AlCl3)
	-
	65

	Типа Me2+A2 - 

(например: CuSO4; ZnSO4; MgSO4)
	-
	40


* Для сильных электролитов приведены кажущиеся степени диссоциации.
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Произведения растворимости (ПР) некоторых малорастворимых

электролитов  при 25°С

	Электролит
	ПР
	Электролит
	ПР

	AgBr
	6·10-13
	Сu(ОН)2
	2,2·10-20

	AgCl
	1,8·10-13
	CuS
	6·10-36

	Ag2CrO4
	4·10-12
	Fe(OH)2
	1·10-15

	AgI
	1 1·10-16
	Fe(OH)3
	3,8·10-38

	Ag2S
	6·10-50
	FeS
	5·10-18

	Ag2S04
	2·10-5
	HgS
	1,6·10-52

	BaCO3
	5·10-9
	MnS
	2,5·10-10

	BaCrO4
	1,6·10-10
	PbBr2
	9,1·10-6

	BaSO4
	1,1·10-10
	PbCl2
	2·10-5

	CaC03
	5·10-9
	PbCrO4
	1,8·10-14

	CaC2O4
	2·10-9
	PbI2
	8,0·10-9

	CaF2
	4·10-11
	PbS
	1·10-27

	CaSO4
	1,3·10-4
	PbSO4
	1,6·10-8

	Са3(РО4)2
	1·10-29
	SrSO4
	3,2·10-7

	Cd(OH)2
	2·10-14
	Zn(OH)2
	1·10-17

	CdS
	7,9·10-27
	ZnS
	1,6·10-24
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  Нормальные  окислительно-восстановительные потенциалы Е0 

	Эле-мент
	Окислительная форма
	Количество электронов
	Восстановленная форма
	Нормаль-ный 

окисл.-

восст. потенциал Е0 , В

	1
	              2
	3
	             4
	5

	Al
	Al3+
	3
	Al
	-1,67

	Ag
	Ag+
	1
	Ag
	+0,80

	As
	As + 3H+
	3
	AsH3
	-0,54

	
	As + 3H2O
	3
	AsH3 + 3OH-
	-1,37

	
	H3AsO4 + 2H+
	2
	HAsO2 + 2H2O
	+0,559

	
	AsO4 3 - + 2H2O
	2
	AsO2- + 4OH-
	-0,71

	
	AsO2- + 2H2O
	3
	As + 4OH-
	-0,68

	Au
	Au3+
	3
	Au
	+1,42

	Ba
	Ba2+
	2
	Ba
	-2,90

	Be
	Be2+
	2
	Be
	-1,85

	Br
	Br2
	2
	2Br-
	+1,065

	
	BrO3- + 6H
	6
	Br- + 3H2O
	+1,44

	
	BrO3- + 3H2O
	6
	Br- + 6OH-
	+0,60

	C
	2CO2 + 2H+
	2
	C2O42 -
	-0,49

	Ca
	Ca2+
	2
	Ca
	-2,87

	Cl
	Cl2
	2
	2Cl-
	+1,358

	
	2HClO + 2H+
	2
	Cl2 + 2H2O
	+1,63

	
	2ClO3- + 12H+
	10
	Cl2 + 6H2O
	+1,47

	
	ClO3- + 6H+
	6
	Cl- + 3H2O
	+1,45

	
	ClO3- + 3H2O
	6
	Cl- + 6OH-
	+0,62

	Co
	Co3+
	1
	Co2+
	+1,84

	
	Co2+
	2
	Co
	-0,277

	
	Co2+
	3
	Co
	+0,33

	
	[Co(NH3)6] 3+
	1
	[Co(NH3)6] 3+
	+0,1

	Cr
	Cr3+
	1
	Cr2+
	-0,41

	
	Cr3+
	3
	Cr
	-0,71

	
	Cr2+
	2
	Cr
	-0,86

	
	CrO42 - + 4H2O
	3
	Cr(OH)3 + 5OH-
	-0,12

	
	Cr2O72 - + 14H+
	6
	2Cr3+ + 7H2O
	+1,36

	
	
	
	
	

	Продолжение табл.9

	1
	2
	3
	               4
	5

	Cu
	Cu2+
	1
	Cu+
	+0,167

	
	Cu2+
	2
	Cu+
	+0,345

	F
	F2
	2
	2F-
	+2,85

	
	F2 + H+
	2
	2HF
	+3,03

	Fe
	Fe3+
	1
	Fe2+
	+0,771

	
	Fe3+
	3
	Fe
	-0,036

	
	Fe2+
	2
	Fe
	-0,440

	
	[Fe(CN)6] 3 -
	1
	[Fe(CN)6] 4-
	+0,36

	
	Fe(OH)3
	1
	Fe(OH)2 + OH–
	-0,56

	H
	2H+
	2
	H2
	+0,009

	
	H2
	2
	2H
	-2,25

	
	H2O2 + 2H+
	2
	2H2O
	+1,77

	Hg
	2Hg2+
	2
	Hg22+
	+0,910

	
	Hg2+
	2
	Hg
	+0,854

	J
	J2
	2
	2J-
	+0,5345

	
	2JO3- + 12H+
	10
	J2 + 6H2O
	+1,196

	
	JO3- + 6H+
	6
	J- + 3 H2O
	+1,08

	K
	K+
	1
	K
	-2,922

	Li
	Li+
	1
	Li
	-3,02

	Mg
	Mg2+
	2
	Mg
	-2,34

	Mn
	Mn4+
	2
	Mn
	+1,87

	
	Mn2+
	2
	Mn
	-1,05

	
	MnO2 + 4H+
	2
	Mn2+ +2H2O
	+1,28

	
	MnO42 - + 2H2O
	2
	MnO2 + 4OH-
	+0,58

	
	MnO4- + 8H+
	5
	Mn2+ + 4H2O
	+1,52

	
	MnO4- + 2H2O
	3
	MnO2 + 4OH-
	+0,57

	
	MnO4-
	1
	MnO42 -
	+0,54

	Na


	NaBiO3 + 4H+
	2
	BiO- + Na+ + 2H2O
	+1,08

	N
	2HNO2 + 6H+
	6
	N2 + 4H2O
	+1,45

	
	HNO2 + 7H+
	6
	NH4+ + 2H2O
	+0,86

	
	NO3- + 2H+
	1
	NO2 + H2O
	+0,81

	
	NO3- + 4H+
	3
	NO + 2H2O
	+0,96

	
	NO3- + 10H+
	8
	NH4+ + 3H2O
	+0,87

	
	NO3- + 7H2O
	8
	NH4OH + 9OH-
	-0,12

	O
	O2 + 4H+
	4
	2H2O
	+1,23

	
	O2 + 2H2O
	4
	2OH-
	+0,401

	
	NO3- + 3H+
	2
	HNO2 + H2O
	+0,94

	Pb
	Pb2+
	2
	Pb
	+0,126

	
	Pb4+
	2
	Pb2+
	+1,69

	
	Продолжение табл.9

	1
	2
	3
	4
	5

	
	PbO2 + 4H+
	2
	Pb2+ + 2H2O
	+1,456

	S
	S
	2
	S 2-
	+0,508

	
	SO32 - + 3H2O
	6
	S2 - + 6OH-
	-0,61

	
	SO42 - + 4H+
	2
	H2SO4 + H2O
	+0,20

	
	SO42 - + 8H+
	6
	S + 4H2O
	+0,37

	
	S4O62 - 
	2
	2S2O32 -
	+0,15

	Si
	SiO2 + 4H+
	4
	Si + 2H2O
	-0,86

	Sn
	Sn4+
	2
	Sn2+
	+0,15

	
	Sn2+
	2
	Sn
	-0,136

	
	Sn4+
	4
	Sn
	+0,01

	V
	VO2+ + 2H+
	1
	V3+ + H2O
	+0,314

	Zn
	Zn2+
	2
	Zn
	-0,762

	
	ZnO22 - + 2H2O
	2
	Zn + 4OH-
	-1,22
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Термодинамические константы образования  некоторых веществ

	Вещество
	∆H0298 , кДж/моль
	∆G0298,

кДж/моль
	S0298,

Дж/моль•град

	1
	2
	3
	4

	Ag (к)
	0
	0
	42,6

	Ag+ (p)
	105,6
	77,2
	72,7

	AgBr (к)
	-100,3
	-97,3
	107,3

	AgCl (к)
	-127,2
	-109,9
	96,2

	AgJ (к)
	-61,9
	-66,4
	115,5

	Ag(NH3)2+ (p)
	-
	-17,6
	246,3

	AgNO3 (к)
	-124,6
	-33,6
	141,0

	Ag2O (к)
	-31,2
	-11,3
	121,0

	Ag2S (к)
	-32,8
	-40,8
	144,0

	Al (к)
	0
	0
	28,4

	Al3+ (p)
	-530,0
	-490,5
	-301

	AlCl3 (к)
	-704,6
	-629,0
	109,4

	Al(OH)3 (к)
	-1315
	-1157
	70,1

	Al(OH)4- (p)
	-1507,5
	-1307,5
	89,7

	Al2O3 (к)
	-1676,8
	-1583,3
	50,95

	Al2(SO4)3 (к)
	-3444,1
	-3102,9
	239,4

	Ba (к)
	0
	0
	67

	Ba2+ (p)
	-578,0
	-561,1
	9,6

	BaCO3 (к)
	-1217,1
	-1137,2
	113,0

	BaCl2 (к)
	-859,1
	-811,4
	123,8

	Ba(NO3)2 (к)
	-992,7
	-797,3
	213,9

	BaO (к)
	-553,9
	-526,4
	70,5

	Ba(OH)2 (к)
	-945,4
	-855,4
	100,5

	BaSO4 (к)
	-1474,2
	-1363,2
	132,3

	Продолжение табл. 10

	1
	2
	3
	4

	Br2 (г)
	-30,9
	3,1
	245,5

	Br2 (ж)
	0
	0
	152,2

	HBr (г)
	-36,1
	-53,4
	198,7

	C (алмаз, к)
	1,021
	2,834
	2,37

	C (графит, к)
	0
	0
	5,740

	CH​4 (г)
	-74,86
	-50,85
	186,44

	CO (г)
	-110,6
	-137,2
	197,7

	COCl2 (г)
	-220,3
	-266,9
	283,9

	CO2 (г)
	-393,8
	-394,6
	213,8

	CO32- (p)
	-676,3
	-528,1
	-54,9

	H2CO3 (p)
	-699,5
	-619,2
	187,4

	Ca (к)
	0
	0
	4145

	Ca2+ (p)
	-542,96
	-553,0
	-55,2

	CaCO3  кальцит
	-1207,7
	-1129,6
	91,6

	CaCl2 (к)
	-796,3
	-748,9
	101,7

	CaHPO4 (к)
	-1815,6
	-1682,4
	111,5

	CaO (к)
	-635
	-603,6
	39,7

	Ca(OH)2 (к)
	-986,8
	-899,2
	83,4

	CaSO4•2H2O (гипс, к)
	-2023,98
	-1798,7
	194,3

	Ca3(PO4)2 (к,()
	-4123,6
	-3887,4
	236,1

	Cl- (p)
	-167,2
	-131,4
	56,6

	Cl2 (г)
	0
	0
	222,9

	ClO- (p)
	-110,1
	-36,6
	33

	ClO2- (p)
	-69,0
	14,6
	100,4

	ClO3- (p)
	-98,3
	-2,6
	163,2

	ClO4- (p)
	-131,4
	-10,8
	180,7

	Cl2O7 (г)
	286,6
	399,1
	-

	HCl (г)
	-92,4
	-94,5
	186,9

	HCl- (p)
	-166,9
	-131,2
	56,5

	HСlO (p)
	-124,3
	-79,6
	129

	HСlO4 (ж)
	-34,5
	84,0
	188,4

	Co (к)
	0
	0
	30,1

	Co2+ (p)
	-59,4
	-53,6
	-110,5

	Co3+ (p)
	-94,2
	-129,7
	-285,0

	CoCO3 (к)
	-722,6
	-651,0
	-

	CoCl2 (к)
	-310,2
	-267,5
	109,7

	Co(NO3)2 (к)
	-421,8
	-243,3
	192

	CoO (к)
	-239,7
	-215,2
	52,8

	Co(OH)2 (к)
	-541,0
	-456,1
	82,0

	Co(OH)3 (к)
	-726,0
	-596,8
	100

	CoSO4 (к)
	-889,5
	-783,7
	117,5

	Cr (к)
	0
	0
	23,6

	Cr3+ (p)
	-236,1
	-223,2
	-215,6

	CrO3 (к)
	-590,8
	-513,8
	72,3

	CrO4​​2- (p)
	-882,2
	-729,9
	54

	Cr(OH)3 (к)
	-995
	-846,8
	95,4

	Продолжение табл. 10

	1
	2
	3
	4

	Cr2O3 (к)
	-1141,3
	-1059,7
	81,2

	Cr2O72- (p)
	-1491,9
	-1305,4
	270,5

	Cr2(SO4)3 (к)
	-3308
	-2986
	287,9

	Cu2+ (p)
	66,0
	65
	-92,8

	CuCO3 (к)
	-595,4
	-518,3
	88

	CuCl2 (к)
	-215,7
	-171,5
	108,2

	Cu(NO3)2 (к)
	-305,3
	-117
	192

	CuO (к)
	-162,1
	-129,5
	42,73

	Cu(OH)2 (к)
	-144,6
	-359,6
	84

	(CuOH)2CO3 (к)
	-1051
	-900,9
	211,6

	CuS (к)
	-53,2
	-53,6
	66,5

	CuSO4 (к)
	-771,4
	-662,2
	109,3

	CuSO4•5H2O (к)
	-2280,8
	-1881
	200,6

	Fe (к)
	0
	0
	27,2

	Fe2+ (p)
	-87,2
	-78,96
	-110,9

	Fe3+ (p)
	-46,4
	-4,6
	-309,2

	FeCO3 (к)
	-738,6
	-665,5
	95,5

	FeCl2 (к)
	-341,98
	-302,6
	118,1

	FeCl3 (к)
	-399,7
	-334,2
	142,4

	FeO (к)
	-265,0
	-244,5
	60,8

	Fe(OH)2 (к)
	-562,1
	-480,1
	88

	Fe(OH)3 (к)
	-827,2
	-700,1
	105

	FeS (к)
	-100,5
	-100,8
	60,3

	FeSO4 (к)
	-929,5
	-825,5
	121,0

	FeSO4•7H2O (к)
	-3017,8
	-2513,3
	409,5

	Fe2O3 (к)
	-822,7
	-740,8
	87,5

	Fe2(SO4)3 (к)
	-2582,0
	-2254,6
	283,0

	H+ (p)
	0
	0
	0

	H2 (г)
	0
	0
	130,7

	K+ (p)
	-251,2
	-282,3
	102,5

	KBr (к)
	-392,5
	-378,8
	95,85

	KCN (к)
	-112,5
	-103,9
	-137,03

	K2CO3 (к)
	-1146,1
	-1059,8
	156,32

	KCl (к)
	-439,5
	-408,0
	82,56

	KJ (к)
	-327,6
	-324,1
	110,79

	KMnO4 (к)
	-813,4
	-713,8
	171,71

	KNO2 (к)
	-370,3
	-218,6
	117

	KNO3 (к)
	-493,2
	-393,1
	132,93

	KOH (к)
	-425,8
	-380,2
	79,32

	KOH (p)
	-477,3
	-440,5
	91,6

	K2CrO4 (p)
	-1382,8
	-1286,0
	193,3

	K2Cr2O7 (к)
	-2033,0
	-1866
	291,2

	K2SO4 (к)
	-1433,7
	-1316,4
	175,7

	K4Fe(CN)6 (к)
	-1423,8
	-1097,5
	598

	K3Fe(CH)6 (к)
	-171,2
	-51,9
	420,1

	MgCO3 (к)
	-1113,3
	-1029,3
	65,7

	Продолжение табл. 10

	1
	2
	3
	4

	MgCl2 (к)
	-641,1
	-591,6
	89,8

	Mg(NO3)2 •6H2O (к)
	-2612,3
	-2072,4
	453,1

	MgO (к)
	-601,8
	-569,6
	26,9

	Mg(OH)2 (к)
	-924,7
	-833,7
	63,14

	MgSO4 (к)
	-1301,4
	-1158,7
	91,6

	Mn (к)
	0
	0
	32,0

	MnCO3 (к)
	-881,7
	-811,4
	109,5

	MnCl2 (к)
	-481,2
	-440,4
	116,2

	MnCl2•4H2O (к)
	-1687
	-1426
	316,5

	MnO (к)
	-385,1
	-363,3
	61,5

	MnO2 (к)
	-521,5
	-466,7
	53,1

	Mn(OH)2 (к)
	-700
	-618,7
	94,9

	MnSO4 (к)
	-1066,7
	-959,0
	112,5

	MnO4- (p)
	-520,07
	-449,3
	190,2

	N2 (г)
	0
	0
	199,9

	NH3 (г)
	-46,19
	-16,7
	192,6

	NH4+ (p)
	-132,4
	-79,5
	114,4

	(NH4)2Al2(SO4)4 (к)
	-5946,9
	-4938,5
	686,2

	NH4Cl (к)
	-314,4
	-204,3
	95,9

	NH4NO2 (p)
	-237,4
	-116,8
	253,7

	NH4NO3 (к)
	-365,4
	-183,9
	151,1

	(NH4)2SO4 (к)
	-1181,1
	-901,9
	220

	NO3- (p)
	-207,5
	-111,7
	147,3

	HNO2 (p)
	-119,2
	-55,6
	152,7

	HNO3 (ж)
	-171,3
	-80,9
	155,7

	Na+ (p)
	-239,9
	-262,13
	58,91

	NaAlO2 (к)
	-1132,2
	-1066,27
	70,4

	NaCl (к)
	-411,1
	-384,0
	72,12

	NaHCO3 (к)
	-947,7
	-851,9
	102

	NaNO2 (к)
	-359
	-295
	106

	NaNO3 (к)
	-466,7
	-365,9
	116

	NaOH (к)
	-425,6
	-389,7
	64,4

	NaOH (p)
	-470
	-419,2
	48,1

	Na2CO3 (к)
	-1137,5
	-1047,5
	136,4

	Na2CrO4 (к)
	-1333
	-1232
	174,5

	Na2S (к)
	-370,3
	-354,8
	77,4

	Na2SO4 (к)
	-1384,6
	-1266,8
	149,5

	Na2SO4•10H2O
	-4324,6
	-3640
	585,7

	Na3PO4 (к)
	-1935,5
	-1819
	224,7

	Ni2+ (p)
	-
	-45,6
	-126,0

	NiCl2 (к)
	-304,2
	-258,0
	98,07

	NiO (к)
	-239,7
	-211,6
	37,9

	Ni(OH)2 (к)
	-543,5
	-458,4
	79,9

	NiS (к)
	-79
	-76,9
	52,92

	NiSO4 (к)
	-873,5
	-763,8
	103,9

	NiSO4•7H2O (к)
	-2974,4
	-2463,3
	378,9

	Продолжение табл. 10

	1
	2
	3
	4

	O2 (г)
	0
	0
	205,0

	O3 (г)
	-142,3
	-162,7
	238,8

	OH- (p)
	-230,2
	-157,4
	-10,8

	H2O (г)
	-241,98
	-228,8
	188,9

	H2O (ж)
	-286,0
	-237,4
	70,0

	H2O2 (ж)
	-187,9
	-120,5
	109,6

	H2O2 (p)
	-191,4
	-133,8
	142,4

	P (к,бел.)
	0
	0
	41,1

	PCl3 (г)
	-287,02
	-260,5
	311,7

	PCl5 (г)
	-374,89
	-305,4
	364,5

	PH3 (г)
	5,44
	13,39
	210,1

	HPO42- (p)
	-1298,7
	-1094,1
	-36,8

	H2PO4- (p)
	-1302,25
	-1135,1
	90,37

	H3PO4 (p)
	-1288,3
	-1142,6
	-158,1

	PbCO3 (к)
	-700,0
	-626,29
	131,0

	PbCl2 (к)
	-360,9
	-315,62
	136,0

	Pb(NO3)2 (к)
	-451,7
	-258,9
	217,9

	PbO (к)
	-219,4
	-186,2
	66,2

	PbO2 (к)
	-276,75
	-218,45
	71,97

	Pb(OH)2 (к)
	-512,9
	-451,55
	-

	PbS (к)
	-100,4
	-98,8
	91,2

	PbSO4 (к)
	-912
	-814,3
	148,67

	S (к,ромб)
	0
	0
	31,9

	S2- (p)
	-
	92,5
	-14,5

	SO2 (г)
	-297,2
	-300,41
	248,2

	SO3 (г)
	-376,2
	-370
	256,4

	H2S (г)
	-20,9
	33
	193,2

	H2S (p)
	-
	-27,9
	108,8

	H2SO4 (ж)
	-814
	-690,7
	57,0

	SiO2 (кварц, к)
	-911,6
	-857,2
	41,9

	H2SiO3 (к)
	-1189,1
	-1019,1
	-

	Sn (к, белое)
	0
	0
	51,6

	Sn2+ (p)
	-10,5
	-27,3
	-22,7

	Sn4+ (p)
	-2,43
	-2,4
	-226,1

	SnCl4 (ж)
	-529,2
	-458,1
	259

	SnO (к)
	-286,2
	-258,1
	56

	SnO2 (к)
	-581,2
	-520,2
	52

	SnS2 (к)
	-82,5
	-74,1
	87,5

	Zn (к)
	0
	0
	41,66

	Zn2+ (p)
	-153,74
	-147,26
	-110,67

	ZnCO3 (к)
	-818,59
	-737,3
	82,5

	ZnCl2 (к)
	-415,33
	-369,6
	111,54

	Zn(NO3)2 (к)
	-484,04
	-
	-

	ZnO (к)
	-350,8
	-320,88
	43,67

	Zn(OH)2 (к, ромб)
	-
	-554,79
	76,15

	Zn(OH)42- (p)
	-
	-905,4
	-
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