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Правила выполнения лабораторных работ
1. Перед каждым лабораторным занятием студент должен изучить теоретический материал предлагаемой темы, внимательно прочитать описание предстоящей лабораторной работы и прослушать на занятии объяснение преподавателя. Если нет специальных указаний преподавателя, опыты проводить в точном соответствии с описанием в практикуме. Без разрешения преподавателя к выполнению работ не приступать.

2. Приготовленные для работы приборы, посуду и реактивы с одного стола на другой не переставлять.

3. Во время работы рабочее место содержать в чистоте и порядке.

4.Категорически воспрещается производить различные испытания и опыты, не указанные в практикуме.

5.При всех работах соблюдать максимальную осторожность и аккуратность.

6. При пользовании спиртовкой соблюдайте следующие правила:

1. зажигать   спиртовку  только   спичкой   или   лучинкой.   Не наклонять спиртовку и не зажигать ее от другой горящей спиртовки;

2. не переносить горящую спиртовку с места на место;

3. гасить спиртовку, закрывая пламя колпачком;

4. не оставлять на рабочем месте зажженную спиртовку без надобности.

7.При нагревании жидкости держать пробирку отверстием в сторону от себя и соседей, находящихся рядом.

8. Нельзя нагревать пробирку только в одном месте снизу. Нужно нагревать все содержимое, вращая пробирку равномерно над пламенем, начиная прогрев с верхнего уровня жидкости.

9. Не приближать лицо к сосуду, в котором нагревается жидкость, так как при кипячении может произойти разбрызгивание и горячая жидкость попадет на лицо и в глаза.
10. Все опыты с ядовитыми и неприятно пахнущими веществами проводить в вытяжном шкафу.

11. При работе с химическими веществами необходимо постоянно следить за тем, чтобы они не попали на лицо, руки и одежду.

12. При распознавании выделяющегося газа по запаху его нужно нюхать только на расстоянии, направляя струю газа движением ладони руки от сосуда к себе.

13. Запрещается выливать излишки реактива обратно в склянку, из которой он взят.

14. Нельзя набирать одной пипеткой различные растворы.

15. После взятия раствора из склянки ее следует сразу закрыть пробкой. Нельзя путать пробки от склянок с различными реактивами.

16. Категорически запрещается принимать пищу в лаборатории.

17. При работе с кислотами и щелочами следует соблюдать особую аккуратность и осторожность: кусочки щелочи брать только пинцетом или щипцами. При разбавлении концентрированных кислот, особенно серной, кислоту в воду нужно выливать осторожно.

18. Отработанные кислоты, щелочи и органические вещества, соли ртути сливать в специальные склянки.

19. По окончании работы привести в порядок рабочее место (вымыть пробирки, посуду, составить склянки с реактивами, вытереть стол), поставить все на место и только после этого, с разрешения преподавателя, уходить из лаборатории.

План отчета

1. Название лабораторной работы

2. Цель работы

3. Теоретическое введение

4. Опыт №. Название опыта
4.1. Химические уравнения, наблюдения;

4.2 Таблица с экспериментальными данными (указать единицы                        измерения). рисунок, график, схема;       
4.3. Формулы для расчетов в общем виде;

4.4 Расчеты параметров (указать единицы измерения);

4.5. Выводы.
Лабораторная работа 1. Основные классы неорганических соединений

Теоретические вопросы
1.      Основные классы неорганических соединений

2.
Оксиды. Классификация. Названия. Получение. Химические
свойства кислотных, основных и амфотерных оксидов.

3.
Гидроксиды, их классификация. Свойства оснований и кислот.
Способы их получения.

4.
Соли. Состав, классификация, номенклатура. Способы
получения солей. Химические свойства солей.

Экспериментальная часть

Получение основных оксидов и их гидроксидов.
Опыт 1. Получение оксидов разложением сложных веществ.
В сухую пробирку насыпьте гидроксокарбоната меди (СиОН)2 СО3. Держа пробирку в наклонном положении, нагрейте её до полного разложения соли. Отметьте изменение цвета порошка. Напишите уравнение реакции. Полученный оксид меди сохраните для опыта 9.

Опыт 2.Прокаливание мела и получение раствора гидроксида кальция.
а) Небольшой кусок мела захватите тигельными (металлическими) щипцами и прокалите в окислительной зоне горелки 3-5 минут.

Охладив кусок, поместите его в фарфоровую чашку или сухую пробирку и смочите несколькими каплями воды, наблюдайте за изменениями, происходящими при этом. Затем прибавьте 2-3 капли спиртового раствора фенолфталеина и сделайте вывод о кислотном или основном характере раствора, запишите уравнение реакции.

б) В другой фарфоровой чашке или пробирке смочите несколькими каплями воды непрокаленный кусок мел и, добавив 2 капли раствора фенолфталеина, сделайте соответствующие выводы.

Опыт 3. Взаимодействие основного оксида с водой.
Небольшое количество оксида магния взболтайте в пробирке с водой. Прибавьте в жидкость спиртовой раствор фенолфталеина, наблюдайте изменение окраски индикатора. Запишите уравнение химической реакции.

Опыт 4. Получение нерастворимых в воде гидроксидов.
В три пробирки налейте по 2-3 мл растворов солей FeCI3, NiSO4 и CuSO4. Затем в каждую пробирку прилейте немножко раствора NaOH и отметьте характер осадка (кристаллический, аморфный) и окраску. Запишите уравнения реакций. Нагрейте пробирки до кипения и отметьте изменения окраски в пробирке, в которой раньше находился раствор сульфата меди. Испытайте растворимость осадков в кислотах и щелочах, запишите уравнения реакций.

Получение кислотных оксидов и их гидроксидов (кислот)

Опыт 5. Горение серы в воздухе и гидратация сернистого газа.
Поместите в металлическую ложечку кусок серы величиной с горошину и нагрейте на пламени горелки. Как только сера загорится, внесите ложечку в банку, не касаясь стенок и дна. Когда сера сгорит, ложечку выньте, а в банку налейте немного дистиллированной воды и взболтайте. Испытайте раствор лакмусом. Запишите уравнения реакций.

Опыт 6. Получение метафосфорной кислоты при гидратации фосфорного оксида
Стеклянной палочкой возьмите немного фосфорного оксида и в пробирке смешайте с небольшим количеством воды. Полученный раствор испытайте синей лакмусовой бумагой. Как изменится окраска лакмуса? Запишите уравнение реакции.

Опыт 7 . Получение кремниевой кислоты из ее солей
В пробирку налейте 10% раствор силиката натрия и добавьте по каплям концентрированный раствор соляной кислоты. Смесь веществ размешайте стеклянной палочкой. Наблюдайте застывание смеси в результате выделения кремниевой кислоты. Запишите уравнение реакции.

Опыт 8. Получение амфотерных оксидов и гидроксидов
а) На кусок ваты, помещенный в фарфоровую чашку, насыпьте небольшое количество цинковой пыли и подожгите (под тягой). Цинковая пыль сгорает с яркой вспышкой. Запишите уравнение реакции.

б) В трех пробирках к 2-3 мл растворов солей цинка, алюминия, и хрома (ZnCI2, AICI3, CrCI3 или ZnSO4, AI2(SO4)3, Cr2(SO4)3) прибавьте при взбалтывании по каплям раствор NaOH до образования аморфных осадков. Затем содержимое каждой пробирки разлейте  в две пробирки. В одну из них прибавьте разбавленную кислоту (2 н), в другую - избыток раствора NaOH. Наблюдайте за растворением осадков и сравните с результатами опыта 4. Запишите уравнения реакций. Как практически установить амфотерные свойства гидроксида?

Получение средних солей

Опыт 9. Взаимодействие основного оксида с кислотой
К черному порошку оксида меди, полученному в опыте 1, прилейте 1 мл 2н серной кислоты. Пробирку осторожно нагрейте на слабом пламени горелки и наблюдайте растворение оксида меди и образование голубого раствора CuSO4.  Дайте характеристику происходящего процесса и запишите уравнение реакции.

Опыт 10. Взаимодействие кислотного оксида с основанием
Налейте в пробирку около 8 - 10 мл. раствора гидроксида бария или гидроксида кальция (баритовую воду или известковую воду). Пропустите ток углекислого газа до образования белого осадка карбоната бария (карбоната кальция) и запишите уравнение реакции.

Для получения СО2 в пробирку положите 3-4 маленьких кусочка мрамора. Внесите в неё 5 капель воды и 10 капель концентрированной хлороводородной кислоты. Быстро закройте пробирку пробкой с газоотводной трубкой. Конец трубки опустите в пробирку с раствором Ва(ОН)2 или Са(ОН)2
Опыт 11. Взаимодействие кислоты со щелочью (реакция нейтрализации)
Налейте в фарфоровую чашку 1 мл 2н раствора соляной кислоты и прибавляйте к нему по каплям равное количество 2н раствора гидроксида натрия. Щелочь прибавляйте до тех пор, пока не получится раствор, не изменяющий цвета синей и красной лакмусовой бумажки. Полученный нейтральный раствор выпаривайте до образования кристаллов соли.

Запишите уравнение реакции.

Опыт 12. Взаимодействие металла с солью другого металла
В пробирку с раствором сульфата меди положите кусочек гранулированного цинка, нагрейте жидкость до кипения и перемешивайте её до тех пор, пока раствор не станет бесцветным. Наблюдайте выделение меди. Запишите уравнение реакции.

Опыт 13. Обменное разложение солей
К раствору хлорида бария в пробирке прилейте раствор сульфата натрия. Наблюдайте выпадение осадка сульфата бария. Запишите уравнение реакции.

Опыт 14. Обменное разложение кислоты и соли
Смешайте в пробирке немного раствора нитрата или ацетата свинца с разбавленной соляной кислотой. Наблюдайте образование белого осадка хлорида свинца. Проделайте аналогичный опыт с раствором хлорида бария и разбавленной серной кислотой. Наблюдайте образование осадка сульфата бария. Напишите уравнения реакций.

Получение кислых солей

Опыт 15. Образование гидрокарбоната кальция (или бария)
Налейте в пробирку 4-5 мл раствора гидроксида кальция (гидроксида бария) и пропустите углекислый газ (см. опыт 10) до образования нерастворимого карбоната кальция (карбоната бария). Продо.лжайте пропускание углекислого газа до тех пор, пока полученный вначале осадок не раствориться. Напишите уравнения реакций. Какие кислоты образуют кислые соли?

Получение основных солей

Опыт 16. Получение гидроксосульфата меди
а) К раствору сульфата меди в пробирке прибавьте при взбалтывании избыток гидроксида натрия. Наблюдайте образование голубого аморфного осадка гидроксида меди. Нагрейте пробирку и наблюдайте почернение осадка вследствие образования оксида меди (II).

б) В другую пробирку с раствором сульфата меди прибавьте при взбалтывании несколько капель раствора гидроксида аммония и наблюдайте за образованием осадка. Жидкость с осадком нагрейте. В этом случае не наблюдается почернение осадка, так как образуется не гидроксид. а гидроксосульфат меди. Напишите уравнения реакций опытов а) и б).

Опыт 17. Получение гидроксохлорида кобальта

а) В пробирку с раствором хлорида кобальта (11) прибавьте по каплям разбавленный раствор щелочи до выпадения синего осадка основной   соли.   К   осадку   прилейте   концентрированный   раствор щелочи. Отметьте изменение цвета осадка в результате образования гидроксида кобальта. Напишите уравнения реакций.

б) К раствору хлорида кобальта (11) добавьте концентрированный раствор щелочи до образования розового осадка гидроксида кобальта. К осадку прилейте по каплям раствор соляной кислоты. Объясните изменение цвета осадка. Затем добавьте избыток кислоты до его растворения. Напишите уравнения всех реакций.

Задачи и упражнения

1.
Напишите формулы оксидов указанных кислот: H2SO4, H3BO4,
НР2О7, НОС1, НМпО4
2.
Напишите формулы оксидов, соответствующих указанным
гидроксидам:

H2SiO3, Cu(OH)2, H3AsO4, H2WO4, Fe(OH)3.

3.
Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно
осуществить указанные превращения:

Ва → ВаО → ВаС12 → Ba(NO3)2 → BaSO4;

Mg → MgSO4 → Mg(OH)2 → MgO → MgCl2
4.
Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно
осуществить следующие превращения:


Zn → K2ZnO2;
S → H2SO3;


NH3 → HNO3;
Cu → CuS.

5.
Какие из указанных газов вступают в химическое
взаимодействие с раствором щелочи: НС1, H2S, NO2, N2, Cl2, СН4, SO2,
NH3? Напишите уравнения соответствующих реакций.

6. Какие соли можно получить, имея в своем распоряжении CuSO4; AgNO3; K3PO4; ВаС12? Напишите уравнения реакций и назовите полученные соли.

7. Назовите следующие соединения: К2О2, МnО2, ВаО2, МnО, СrОз, V2O5.

8. Как доказать амфотерный характер ZnO, Al2O3, Sn(OH)2, Сг(ОН)3?

9. Можно ли осуществить в растворах указанные ниже реакции:

CuSO4 + ВаС12 → BaSO4 +CuCl2;                         FeS + K2SO4 → FeSO4 + K2S

AgCl + KNO3 → AgNO3 + КС 1.

Дайте мотивированный ответ.

10.
Составьте формулы нормальных и кислых солей калия и
кальция, образованных:

а)
угольной кислотой;

б)
мышьяковистой кислотой.

11.
Какое взаимодействие приведет к получению нормальной соли
из хлорида гидроксомагния:

a) MgOHCl + NaOH;   в) MgOHClO3 + НС1;

    б) MgOHClO3 + NaOH;
г) MgOHCl + HC1?

Лабораторная работа 2.  Строение атома                    

Теоретические вопросы

1. Корпускулярно-волновой дуализм микрообъектов. Уравнение де Бройля. Принцип Гейзенберга.

2. Физический смысл волновой функции. Характеристика волновой функции с помощью квантовых чисел.

3. Главное квантовое число n. Уровень. Число уровней у атомов данного химического элемента.

4. Орбитальное квантовое число 1. Подуровень. Обозначение подуровней. Число подуровней на данном уровне.

5. Магнитное и спиновое квантовые числа ml и ms. Значения, принимаемые этими квантовыми числами. Орбиталь. Форма орбиталей. Число орбиталей на данном подуровне.

6. Принцип Паули. Максимальное число электронов на орбитали, подуровне, уровне.

7. Принцип минимальной энергии.

8.Правило Клечковского. Графическая форма этого правила.
Исключения из правила Клечковского.

9.Правило Гунда.

10.
Последовательность заполнения электронных энергетических
подуровней в атоме.

11.
Электронные формулы положительного или отрицательного иона
данного элемента.

12.
Периодический закон Д.И. Менделеева. Физический смысл
периодического закона.

14. Изменения радиусов атомов, металлических и неметаллических свойств, энергий ионизации и относительных электроотрицательностей в периодах и группах.

Экспериментальная часть

Опыт 1. Окрашивание пламени солями щелочноземельных металлов                       Платиновую проволочку с петелькой на конце (или фарфоровую соломку) внесите в концентрированную соляную кислоту, а затем - в пламя горелки. При этом проволока очищается от загрязнений. Чистая проволока не должна окрашивать пламя.

Очищенную проволочку опустите в насыщенный раствор хлорида бария и снова внесите в пламя горелки. Отметьте цвет пламени. Опыт повторите с насыщенным раствором хлорида стронция и кальция. Перед каждым опытом проволочку следует очищать, погружая ее в концентрированную соляную кислоту и прокаливая в пламени горелки. 
Опыт 2. Окрашивание пламени солями щелочных металлов 

Платиновую проволочку опустите в насыщенный раствор  хлорида калия и внесите в пламя горелки. Отметьте цвет пламени. Обусловленный ничтожными примесями солей натрия желтый цвет часто маскирует фиолетовое пламя калия. В этом случае следует рассматривать пламя через стеклянную призму с растворами синего индиго полностью поглощающими желтые лучи.

Опыт повторите с насыщенными растворами сульфата лития  и хлорида натрия.

Эксперимент показывает, что электромагнитные спектры атомов имеют линейчатый характер. Каждый элемент имеет определенный спектр испускания (в видимой области определенную окраску). Длины волн и энергии электронных переходов смотрите в таблице III. приложения. 
Задачи и упражнения

1. Ядро атома некоторого элемента содержит 9 протонов и 10 нейтронов. Какой это элемент? Определите массовое число этого изотопа.

2. Принимая, что хлор состоит на 75% из изотопа 35С1 и на 25% из изотопа 37С1, определите атомную массу хлора.

3.Напишите символы подуровней, которые характеризуются
следующими значениями квантовых чисел:

а) n=3,1=2;
б) n=4,1=2;       в) n=2,1=0;

г) n=5,1=3;
д) n=6,1=1;       е) n=4,1=0.

4.Напишите электронные формулы следующих атомов с помощью
символов и с помощью квантовых ячеек:

а) С;
б)А1;
в) S;

г)Са;
д)Ni;
е) Se.

Определите квантовые числа (п и 1) для последнего электрона каждого атома.

5. Напишите электронные формулы атомов хрома и меди. Почему электронные формулы этих атомов не соответствуют правилу Клечковского?

6. Составьте электронные формулы следующих ионов:

а)Вr-;
б)Mg2+;
в)Р3-;

 r)Fe2+;              д)Fe3+;
е)Си2+.

7.Запишите электронные формулы серы в следующих степенях
окисления:

a)S2-;
б)S°;

в)S4+
г)S6+.

Приведите примеры соединений серы в этих степенях окисления. Какие свойства окислительные или восстановительные имеют эти соединения?

8.С помощью периодической таблицы определите, какой элемент
более активен:

a) Mg или Са;
б) Li или Be;     в) С или N;

     г) Р или S;          д) Са или Rb;    e) F или S.

9.С помощью периодической таблицы определите, какое соединение
более активно:

a) LiOH или NaOH; б) Н3ВО3 или Н2СОз;     в) Са(ОН) 2или КОН;

г) Н3РО4 или H NO3; д) Mg(OH) 2 или А1(ОН)3.
Семинар 1. Химическая связь

Теоретические вопросы
1.Ковалентная связь. Механизм образования ковалентной связи.
Донорно-акцепторная связь.

2. Ковалентные связи: полярные и неполярные, простые, двойные и тройные.

3. Перекрывание орбиталей при образовании связей, σ- связи, π-связи.

4. Валентность. Насыщаемость ковалентной связи. Ненасыщаемые связи.

5.Гибридизация атомных орбиталей. Расположение в
пространстве sp-, sp2-, sp3-, dsp2-, dsp3-, d2sp3- гибридных орбиталей.
Направленность ковалентной связи.

6. Геометрия молекул.

7.Понятие «молекула» согласно теории валентных связей и
теории молекулярных орбиталей.

8. Условия взаимодействия АО и образования МО.

9. Связывающие, несвязывающие и разрыхляющие МО.

10.Образование σ- и π- МО. Пространственное расположение σ- и
π- связывающих электронных облаков.

11. Порядок связи в методе молекулярных орбиталей. Связь порядка связи с ее длиной и энергией.

12. Схемы МО для гомоядерных молекул из атомов 1 и 2 периодов. Отличие схем МО для молекул В2, С2 и N2 с одной стороны и О2, F2 и Ne2 с другой стороны.

13. Объяснение парамагнетизма молекул В2 и О2.

14. Изменение длины и энергии связи О—О в ряду О2+, О2 и О2- с точки зрения теории молекулярных орбиталей.

15.Ионная связь. Ненаправленный и ненасыщаемый характер
ионной связи. Большая устойчивость ионного кристалла по
сравнению с  ионной молекулой.

16.Водородная связь. Отличие атома водорода от других атомов.
Элементы (F, О, N), способные образовывать водородные связи.

17. Металлическая связь. Сходство и отличие металлической связи с ковалентной. Объяснение пластичности, электропроводности и теплопроводности металлов, металлического блеска и т. д.

18. Виды межмолекулярных взаимодействий. Их энергия. Зависимость межмолекулярных взаимодействий от поляризуемости и объема молекул.

Задачи и упражнения

1.
Напишите электронные формулы следующих атомов в
основном и возбужденных состояниях:

а) С;    б) S;     в) О; г)С1;  д )F;     e)P.

Определите число неспаренных электронов и возможные валентности этих элементов. Приведите примеры соответствующих соединений. В чем причина различных валентностей для таких сходных элементов как О и S, C1 и F?

2.Определите тип химической связи в следующих молекулах:

а)Н2;    б)НС1;
b)N2;
г) СО;    д)О2;
е) H2S.

Укажите направление смещения общей пары электронов в каждой связи.

3.Определите тип гибридизации АО центрального атома и
геометрию молекул для следующих соединений:

a) BeF2;   б)BF3;  в) CH4;
 г)C2Н4;

     д)С2Н2;  e)NH3,  ж)Н2О,  з)C1F3.

4.Составьте схемы молекулярных орбиталей для молекул следующих
веществ:

   а)Н2;     б)Не2;       в)В2;    г)С2;

   д)N2;    e)O2;        ж)F2;      3)Ne2.

Определите порядок связи в этих молекулах и их магнитные свойства.

5. Составьте схемы молекулярных орбиталей для молекулы О2 и молекулярных ионов О2+ и О2-. Как меняется устойчивость молекул в ряду О2+-О2-О2-?

6. Вычислите разности электроотрицательностей для следующих связей:

а) С1 - F;
б) Н - О;
в) Na - С1;

г) Са - О;
д) Р - О;
е) К - F.

Какие из перечисленных связей могут быть отнесены к ковалентным, а какие - к полярным связям? Между атомами каких элементов возможна ионная связь?

7.Почему ионные кристаллы более устойчивы, чем ионные
молекулы?

8. Объясните, почему Н2О при комнатной температуре является жидкостью, а ее химические аналоги H2S, H2Se и Н2Те являются газами.

9. Объясните, почему при комнатной температуре F2 и С12 являются газами, Вг2 - жидкость, а 12 - твердое вещество?

Лабораторная работа 3. Определение энтальпии реакции нейтрализации
Теоретические вопросы

1. Энергия. Экзотермические и эндотермические реакции. Виды энергии: тепловая, световая, химическая, ядерная и др. Типы энергии: кинетическая и потенциальная энергии. Первый закон термодинамики.

2. Энтальпия. Стандартная энтальпия образования. Стандартная энтальпия реакции. Закон Гесса.

3.Энтропия. Свободная энергия Гиббса. Условие самопроизвольного
протекания реакции.

Экспериментальная часть

Определить энтальпию реакции нейтрализации (∆H) - означает определить тепловой эффект (Q) реакции образования одного моля воды из сильной кислоты и сильного основания по реакции:

H++ ОН- = Н2О; ∆Н = -Q = -57,6 кДж/моль.

Энтальпия нейтрализации сильных оснований сильными кислотами
не зависит от их природы и равна -57,6 кДж/моль. Опыты по
определению тепловых эффектов химических реакций проводятся в
специальных    приборах,    называемых    калориметрами.    Количество

теплоты,    которое    выделяется    или    поглощается    в    калориметре, определяется по формуле:

q=(t2-t1) ∑C,
где t2 - конечная температура раствора;

t1 - начальная температура раствора;

∑С =C1m1+ C2m2 - теплоемкость системы, состоящей из калориметрического стакана массой m1 и теплоемкостью C1 и раствора массой m2 и теплоемкостью С2.

В данной работе экспериментально определяется количество теплоты (q, кДж), которое выделяется при взаимодействии 75 мл раствора NaOH (1 М) и 75 мл раствора H2SO4 (1 М), то есть при образовании 0,075 моль Н2О. Количество теплоты, выделяющееся при образовании 1 моля Н2О, равно Q = q/0,075 (кДж/моль).

Порядок выполнения работы

1.Взвесьте на весах калориметрический стакан (m1).

2. В калориметрический стакан с помощью мерного цилиндра налейте   75   мл   раствора   НС1   (1   М)   и   измерьте   термометром температуру раствора кислоты (tK).

3. В стеклянный стакан объемом  100-150 мл  налейте мерным цилиндром 75 мл раствора NaOH (1  М) и измерьте термометром температуру раствора щелочи (tщ ).
4. Соберите калориметрическую установку. Через воронку при постоянном перемешивании быстро влейте раствор щелочи в раствор кислоты и отметьте самую высокую температуру раствора в калориметрическом стакане (t2).

Форма записи и расчеты
1. Масса калориметрического стакана   m1 = ... г.

2. Температура раствора кислоты          tk =... °С

3. Температура раствора щелочи           tщ=... °С

4. Начальная температура раствора       t1= (tk + tщ)/2 = ...°С

5. Конечная температура раствора        t2 =.. .°С

6. Масса раствора в калориметре           m2 = 75(рк + ρщ) = ... г,

где ρк - плотность раствора соляной кислоты (г/мл); а ρщ - плотность раствора гидроксида натрия (г/мл). Значения рк и рщ можно взять из таблиц или приближенно принять равными 1 г/мл.

7.Количество теплоты, выделившийся в калориметре

q=...кДж.                                                                         q=(t2-t1) ( C1m1+  C2m2)/1000,

где C1 - удельная теплоемкость стекла, но из-за малого значения ей можно пренебречь;

С2 - удельная теплоемкость раствора, С2 = 4,19 Дж/(г∙град).

8.Экспериментальное значение энтальпии реакции нейтрализации

Э = ∆Н = -Q = -q/0,075 = ... кДж/моль.

9.Относительная ошибка опыта

К = [(Т-Э)/Т]∙100% = ... %,                  
 где Т - теоретическое значение энтальпии нейтрализации

Т = -57,6 кДж/моль,                                        
  а Э - экспериментальное значение энтальпии нейтрализации.

Задачи и упражнения

1. Вычислите ∆H следующих реакций:

а)
2Mg + СО2 → 2MgO + С

б)  МnО2 + 2С → 2СО + Мn
в)
3Fe3О4 + 8A1 → 4А12О3 + 9Fe
г)
4FeS2 + 11О2 → 2Fe2O3 + 8SO2
д)  4NH3 + ЗО2 → 2N2 + 6Н2О (ж)
е)
2H2S + ЗО2 →2Н2О (ж) + 2SO2
Стандартные энтальпии образования веществ (в кДж/моль):

∆Н о обр (СО)2 = -394;
    ∆H о оьр (MgO) = -601;
 ∆Н о обр (МnО2) = -520;

∆Н о обр (СО) =-11О;    ∆H°o6p(Fe3O4) = -1118;
 ∆Н°обр(А12О3) = -1675;

∆H о обр (FeS2) = -174;   
∆H°o6p(Fe2O3) = -824;      ∆H о обр (SO2) = -297;

∆Н о обр (NН3) = -46;    ∆Н°обр(Н2Ож) = -286;       ∆H°o6p(H2S) = -21

2.Зная, что ∆Ho образования N2O (г) равно 82,0 кДж/моль и
∆Н° = -557,5 кДж для реакции:

С(графит) + 2N2O(r) = СО2(г) + 2N2(r) 
определите энтальпию образования СО2 (г).

3.Зная, что ∆Н°обр(Н2О(ж)) = -286 кДж/моль и ∆Н° = -196 кДж
для реакции:

2Н2О2 → 2Н2О(ж) + О2 
определите энтальпию образования Н2О2
4.Зная, что ∆Н0 образования СО2(г) и Н2О (г) равны
соответственно -394 и -242 кДж/моль и ∆Н0 = -802 кДж для
реакции:

СН4 (г) + 2О2 (Г) = 2Н2О (Г) + СО2 (г)
определите энтальпию образования СН4 (г).

5.Не производя вычислений, определите, как изменяется
энтропия в следующих реакциях:

a) N2(r) + 3H2(r)→2NH3(r)
б) Н2О(ж)→Н2О(г)
в) NH3 (r) + HCI (г) →NH 4Cl (K)
r) 2SO2(r) + O2(r)→2SO3(r)
д) С3Н8 (г) + 5О2 (г) → ЗСО2 (г) + 4Н2О(ж)
е) 2О3 (г) → ЗО2 (г)
6.Вычислите ∆G° следующих реакций и определите, в
каком направлении они будут протекать при стандартных
условиях:

а) 2N2O + O2 → 4NO

б) N2O + NO → NO2 + N2
в) N2O + NO2 → 3NO

г) 2NO + O2 → 2NO2
д) 2NO2 → N2O4
е) N2 + O2 → 2NO
Стандартные энергии Гиббса образования веществ (в кДж/моль):

∆G°o6p(N2O) = 104; ∆G°o6p(NO) = 87; ∆G°o6p(NO2) = 51; ∆G°o6p(N2O4) = 98
Лабораторная работа 4. Химическая кинетика и химическое равновесие

Теоретические вопросы

1. Скорость химической реакции для гомогенных и гетерогенных процессов.

2. Факторы, от которых зависит скорость химической реакции.

3.Зависимость скорости реакции от концентраций реагентов.
Простые и сложные реакции. Молекулярность и порядок реакции.

4. Зависимость скорости реакции от температуры. Правило Вант -Гоффа. Температурный коэффициент скорости химической реакции.

5. Энергия активации. Уравнение Аррениуса.

6.Катализаторы. Гомогенный и гетерогенный катализ.
Селективность действия катализатора. Автокатализ.

7. Химическое равновесие. Условие химического равновесия.

8. Закон действующих масс. Константа химического равновесия.

9. Смещение химического равновесия. Правило Ле Шателье.

Экспериментальная часть

Опыт 1. Зависимость скорости реакции от концентрации
Тиосульфат натрия Na2S2O3 разлагается в растворе серной кислоты по уравнению реакции:

Na2S2O3 + H2SO4→ Na2SO4 + H2O + SO2 + S ↓
Реакция протекает по следующим стадиям:

S2O32- + 2H+ → H2 S2O3    (очень быстро)
H2S2O3 → H2SO3 + S ↓ (медленно)
H2SO3 → Н2О + SO2    (быстро)                                                    
  Скорость   данной   реакции   определяется   второй   (медленной) стадией.

Выполнение работы

В три химических стакана налейте с помощью бюретки 0,1 М раствор Na2S2O3 и с помощью цилиндра дистиллированную воду в объемах, указанных в таблице.

Налейте в мерный цилиндр 20 мл 1М раствора H2SO4. Отмеренное количество кислоты вылейте в первый стакан с раствором тиосульфата натрия и одновременно включите секундомер. Перемешайте раствор стеклянной палочкой. Определите время реакции в секундах как время, прошедшее до появления первых видимых следов серы - помутнения раствора или полной потере прозрачности раствора. Повторите опыт с другими стаканами тиосульфата.                                
Таблица 4.1

	№
	V(Na2S2O3)
	V (H2O )
	С(Na2S2O3)
	Время τ,с.
	Скорость,v= 1/ τ.

	1
	10 мл.
	20 мл.
	
	
	

	2
	20 мл.
	10 мл.
	
	
	

	3
	30 мл.
	0 мл.
	
	
	


Вычислите молярные концентрации тиосульфата натрия в каждом из трех стаканов после добавления серной кислоты. Вычислите относительные скорости реакций как v = 1/τ. Результаты запишите в таблицу. Постройте график зависимости скорости разложения тиосульфата натрия от его концентрации. На оси абсцисс отложите молярные концентрации тиосульфата, а на оси ординат -относительные скорости реакции. Сделайте вывод о характере зависимости скорости реакции от концентрации тиосульфата натрия. Какой порядок данной реакции по тиосульфату натрия?

Опыт 2. Зависимость скорости реакции от температуры
Зависимость  скорости  реакции  от температуры   можно также проследить на примере реакции Na2S2O3 с серной кислотой.

Выполнение работы
Налейте в одну пробирку 5 мл 0,1 М раствора Na2S2O3, а в другую -5 мл
1 М раствора H2SO4.

Обе пробирки поставьте в стакан с водой и через 3 минуты измерьте температуру воды в стакане. Затем слейте растворы в одну пробирку и определите время появления серы - время реакции в секундах. Результаты (температуру и время) запишите в таблицу.

Таблица 4.2
	№
	V(Na2S2O3)
	V (H2 SO4 )
	t, °С
	Время τ,с.
	Скорость,v= 1/ τ.

	1
	5 мл.
	5мл.
	
	
	

	2
	5мл.
	5мл.
	
	
	


Прилейте в стакан немного горячей воды так, чтобы температура воды в стакане увеличилась на 12 - 13 °С. Налейте в пробирки по 5 мл растворов Na2S2O3 и H2SO4. Выдержите эти пробирки в стакане 3 минуты, пока разность температур воды в стакане составит 10 °С с предыдущим опытом. После чего повторите эксперимент. Результаты запишите в таблицу.

Вычислите температурный коэффициент реакции γ = v2/ v1 .Сделайте вывод о зависимости скорости реакции от температуры.

Опыт 3. Смещение химического равновесия

Смещение химического равновесия вследствие изменения равновесных концентраций реагирующих веществ изучается на примере обратимой реакции между хлоридом железа (III) и тиоцианатом калия или аммония. В результате реакции образуется тиоцианат железа (III) - раствор кроваво-красного цвета:

FeCl3+ 3KSCN ↔ Fe(SCN)3 + 3KC1

Интенсивность окраски зависит от концентрации этого соединения в растворе. FeCl3 и Fe(SCN)3 являются комплексными соединениями, константы нестойкости этих комплексов приведены в справочных таблицах.

Выполнение работы:
1.
Возьмите по 10 мл 0,5 М растворов хлорида железа (III) и
тиоцианата калия или аммония и смешайте их в химическом стакане.
После смешения содержимое стакана разлейте в четыре пробирки.
Первую пробирку с раствором оставьте для сравнения.

2.
Во вторую пробирку добавьте 2-3 капли насыщенного раствора
хлорида железа (III). Сравните интенсивность окраски с окраской
раствора в первой пробирке. В третью пробирку прилейте 2-3 капли
насыщенного раствора тиоцианата калия (или аммония). Отметьте,
как изменяется окраска раствора. В четвертую пробирку прибавьте
немного кристаллического хлорида калия.

Заполните таблицу.  
Таблица 4.3

	№
	Вещество, концентрация которого увеличивается
	Изменение окраски раствора
	Направление сдвига

	1
	FeCl3
	
	

	2
	KSCN
	
	

	3
	KC1
	
	


3. Напишите выражение для константы равновесия этой реакции и объясните, почему меняется окраска растворов во второй, третьей и четвертой пробирках.

Задачи и упражнения

1. В двух сосудах одинакового объема идут две независимые реакции. В первом сосуде получено 7,3г хлороводорода, а во втором за такое же время получено 19,2г иодоводорода. В каком сосуде реакция идет с большей средней скоростью?

2. Напишите выражение для скорости реакции для следующих процессов:

a) S(T) + O2гr)→SO2(г) 
б) 2NO(г) + O2(г)→2NO2(г)
в) СаО (Т) + СО2 (г) → СаСО3 (т)
г) СаСО3(т) → СаО (т) + СО2(г)
д) 2HI (г) → Н2 (г) + 12 (г)
е) 2А (г) + В (г) ↔  С (г)
3.Как изменится скорость реакции: 2NO + С12 ↔ 2NOC1:

а)
при увеличении концентрации хлора в 2 раза;

б)
при увеличении концентрации NO в 3 раза;

в)
при увеличении давления в системе в 4 раза?

4. При t = 124 °С реакция закончилась за 4 минуты. За какое время закончится эта реакция при t = 84 С, если γ = 4?

5. При t = 57 °С реакция закончилась через 1 час и 4 минуты. При какой температуре реакция закончится через 1 минуту, если температурный коэффициент равен двум?

6.Напишите выражения для константы равновесия для
следующих процессов:

a)2SO2(г) + O2(r) ↔ 2SO3(r)
б)N2(г) + O2(г)  ↔ 2NO(г)
в) СаО (Т) + СО2 (г) ↔ СаСО3 (т)
г)ЗH2(r) + N2  ↔   2NH3(r)
д) 2HI (г) ↔ H2(r) +12 (г)
е) 2А (г) + В (г) ↔ С (г)
7.Как сместится равновесие реакции: 2Н2 + О2 ↔ 2Н2О (г), ∆Н < 0:
         а) при уменьшении давления;
б)
при увеличении объема системы;

в)
при увеличении температуры;

г)
при уменьшении концентрации кислорода;

д)
при уменьшении концентрации паров воды?

8.Как сместится равновесие реакции: N2 + О2 ↔ 2NO (г), ∆Н > 0,

а)
при уменьшении давления;

б)
при увеличении объема системы;

в)
при увеличении температуры;

г) при уменьшении концентрации кислорода;
д) при уменьшении концентрации NO?

9.Начальные концентрации вещества А и вещества В,
участвующих в данной реакции: 2А (г)+ В (г) ↔ С (г), равны
соответственно 0,5 и 0,3 моль/л. Константа скорости реакции равна
0,4. Найдите начальную скорость реакции и скорость по истечении
времени, когда концентрация В уменьшится на 0,1 моль/л.
Рассчитайте равновесные концентрации всех реагирующих веществ и
вычислите константу равновесия, если к этому моменту
прореагировало 50% вещества А.

10.В каком направлении сместится равновесие реакции

N2 + О2 ↔ 2NO (г),                                    
если   давление   увеличить   в   2   раза   и   одновременно   повысить температуру на 10°С? На основании расчетов определите знак ∆Н этой реакции.
 Лабораторная работа 5. Приготовление растворов заданной концентрации
Теоретические вопросы

1. Раствор, растворенное вещество, растворитель. Примеры растворов.

2. Тепловые эффекты при растворении.

3. Массовая доля растворенного вещества в растворе.

4. Молярная концентрация растворенного вещества в растворе.

5. Эквивалент, фактор эквивалентности, молярная масса эквивалента вещества.

6. Молярная концентрация эквивалента растворенного вещества в растворе.

7. Закон эквивалентов. Закон эквивалентов для растворов.

Экспериментальная часть
Задачей данной работы является приготовление 250 мл раствора НС1 с молярной концентрацией эквивалента 0,1н. Для этого нужно определить концентрацию исходного раствора соляной кислоты по ее плотности и рассчитать, сколько нужно взять этой кислоты для приготовления 250 мл 0,1 н раствора.

Опыт 1. Определение концентрации раствора соляной кислот
Налейте в мерный цилиндр исходный раствор соляной кислоты и опустите в него ареометр так, чтобы уровень раствора кислоты был на шкале ареометра. По шкале определите деление, совпадающее с нижним мениском уровня кислоты. Значение этого деления соответствует плотности соляной кислоты. По таблице 1 найдите массовую долю соляной кислоты.

Таблица 5.1
Зависимость плотности раствора НС1 от ее концентрации при 20 С

	ω
	ρ(г/мл)
	со
	ρ(г/мл)
	ω
	ρ (г/мл)

	0,04
	1,019
	0,16
	1,079
	0,28
	1,142

	0,06
	1,029
	0,18
	1,089
	0,30
	1,152

	0,08
	1,039
	0,20
	1,100
	0,32
	1,163

	0,10
	1,049
	0,22
	1,110
	0,34
	1,173

	0,12
	1,059
	0,24
	1,121
	0,36
	1,183

	0,14
	1,069
	0,26
	1,132
	0,38
	1,194


Пример. Если в опыте найдено, что плотность раствора кислоты равна 1,089 г/мл, то массовая доля кислоты равна 0,18.

Примечание. Если значение найденной вами плотности лежит между табличными значениями, рассчитайте концентрацию кислоты методом линейной интерполяции.

Выполните расчет объема НС1 с массовой долей ω и плотностью ρ, необходимого для приготовления 250 мл 0,1н раствора кислоты по формуле: V = 0,9125/(ω.р). Так кислоты с ω = 0,18 и р= 1,089 г/мл необходимо взять V = 0,9125/(0,18-1,089) = 4,6 мл.

Опыт 2. Приготовление 250 мл 0,1 н раствора НС1

Отмерьте мерным цилиндром рассчитанный объем раствора НС1 и

перенесите   этот   объем   в   мерную   колбу   на   250   мл,   добавьте дистиллированную воду в колбу до метки. Закройте мерную колбу пробкой  и тщательно  перемешайте  раствор,  переворачивая  колбу несколько раз. Раствор готов для работ,  в которых не требуется точная концентрация.

Задачи и упражнения

1. Для подкормки растений потребовалось 300 кг 0,5 % раствора калийной селитры KNO3. Сколько будет израсходовано селитры и воды?

2. В 450г Н2О растворили 50г CuSO4-7H2O. Найти массовую долю безводной соли.

3.Сколько натриевой селитры NaNO3 надо взять для
приготовления 300 мл 0,2н раствора?

4.Найти молярную концентрацию и молярную концентрацию
эквивалента раствора Н3РО4 с массовой долей 0,49 (ρ = 1,33 г/мл).

5. Сколько мл раствора NaOH (ω = 0,3 и р = 1330 г/мл) нужно взять для приготовления 0,5л 0,5М раствора?

6. Сколько мл раствора азотной кислоты (ω = 0,50, р = 1,315 г/мл) нужно для приготовления 5 л раствора с ω = 0,02 и р = 1,010 г/мл?

7. Сколько мл воды нужно прибавить к 25 мл раствора КОН (ω = 0,40, р = 1,41 г/мл), чтобы получить раствор с ω = 0,02?

8. Сколько мл 0,2М и 0,9М растворов NaOH нужно взять, чтобы приготовить 100 мл 0,4М раствора NaOH?

9. Для нейтрализации 30 мл 0,1н раствора H2SO4 нужно 12 мл NaOH. Найдите молярную концентрацию эквивалента раствора NaOH.

10. Сколько мл 0,50н раствора NaOH нужно, чтобы осадить в виде Сu(ОН)2 всю медь, содержащуюся в 15 мл 1,2н раствора СuС12?

11. В 250 г воды растворили 50г кристаллогидрата CuSO4-5H2O. Вычислите массовую долю кристаллогидрата и безводной соли в растворе.

12. Имеется раствор, содержащий серную и азотную кислоты. При добавлении к образцу этого раствора массой 40г избытка ВаС12 получили осадок массой 9,32 г. Для нейтрализации образца исходного раствора массой 20г потребовалось 14 мл раствора NaOH с массовой долей ω = 0,18 и р = 1,20 г/мл. Чему равны массовые доли кислот в исходном растворе?

Лабораторная работа  6. Ионно-молекулярные реакции обмена 

Теоретические вопросы

1.
Электролитическая диссоциация. Диссоциация соединений с
ионной связью (оснований и солей) и соединений с ковалентной
связью (кислот).

2.
Степень диссоциации. Сильные и слабые электролиты.
Примеры сильных и слабых электролитов.

3.
Константа диссоциации. Как константа диссоциации
характеризует диссоциацию электролитов?

4. Закон разбавления Оствальда. Как уменьшение концентрации раствора влияет на диссоциацию слабых электролитов?

5. Диссоциация сильных электролитов. Активность. Коэффициент активности. Ионная сила раствора. Зависимость активности иона от его заряда и ионной силы раствора.

6.Ионные уравнения реакций. Условия протекания реакций в
растворах.

7.Амфотерные гидроксиды. Диссоциация амфотерных
электролитов.

Экспериментальная часть

Опыт 1. Характер диссоциации гидроксидов

Пронумеруйте 5 пробирок и внесите  по 5 - 6 капель 0,5н растворов в первую пробирку - MgSO4, во вторую - Al2(SO4)3, в третью - Na2SiO3, в четвертую - NiSO4, в пятую - ZnSO4. Добавьте во все пробирки, кроме третьей, по несколько капель (до начала выпадения осадков гидроксидов) 0,5н раствор NaOH, а в третью пробирку - 2н раствора H2SO4. Определите химический характер выпавших гидроксидов.

Начнем с первой пробирки. Суспензию гидроксида магния разделите на 2 пробирки поровну. В одну из них прибавьте 5 капель 2н раствора H2SO4. Ко второй пробирке с оставшейся суспензией добавьте 6-8 капель 0,5н раствора щелочи. В обоих ли случаях растворился осадок? Какими свойствами (кислотными, основными, амфотерными) обладает Mg(OH)2?

Те же самые действия выполните и в отношении второй и четвертой пробирок. Запишите наблюдения в таблицу.

Таблица 6.1

	Название гидроксида
	Химические свойства
	Формула гидроксида
	Схема диссоциации

	Гидроксид магния
	
	
	

	Гидроксид алюминия
	
	
	

	Гидроксид кремния
	
	
	


Примечание. В четвертой колонке диссоциацию можно расписывать в краткой форме, без ступеней.

Сколько электронов находится на внешнем электронном уровне ионов Mg2+, Al3+ и Si4+? В прямой или обратной зависимости находится усиление кислотных свойств гидроксидов от увеличения заряда ионов (степени окисления атомов), гидроксиды которых рассматриваются? Как влияет изменение атомных радиусов ионов на характер химических свойств гидроксидов?

Примечание. Радиусы ионов Mg2+, Al 3+ и Si4+ по Л. Пллингу равны соответственно 0,065 нм, 0,05 нм, 0,041 нм.

Составьте вторую таблицу, относящуюся к диссоциации гидроксидов магния, никеля и цинка, когда ионы элементов имеют одинаковые заряды и близкие значения радиусов.

Таблица 6.2

	Ион, гидроксид которого рассматривается
	Радиус иона
	Внешняя электронная оболочка ионов
	Химические свойства гидроксидов
	Схема диссоциации

	Mg2+,
	0,065
	
	
	

	Ni2+
	0,069
	
	
	

	Zn2*
	0,071
	
	
	


Примечание. В пятой колонке диссоциацию можно расписывать в краткой форме, без ступеней.

Какое влияние оказывает внешняя оболочка ионов на характер диссоциации гидроксидов, если известно, что Mg(OH)2 наиболее сильное основание, чем Ni(OH)2?

Сделайте общий вывод о влиянии радиуса, заряда и внешней электронной оболочки на характер диссоциации гидроксидов.

При написании схемы диссоциации амфотерных гидроксидов учесть, что в щелочных водных растворах они переходят в комплексные гидроксоионы.

Пример. Схема диссоциации амфотерного гидроксида цинка записывается следующим образом:
Zn(H2O)42+ + 2OH--↔Zn(OH)2 + 4H2O↔[Zn(OH)4]2- + 2H3О+ 
в кислой среде
                                         в щелочной среде
Напишите уравнения растворения Zn(OH)2 и А1(ОН)3 в кислоте и щелочи.

Опыт 2.Сравнение химической активности соляной и уксусной кислот

Налейте в одну пробирку 1 -2 мл 2н раствора уксусной кислоты, а в другую столько же 2н раствора соляной кислоты. В обе пробирки бросьте по кусочку цинка. Какой газ выделяется в пробирках? Где этот процесс идет более интенсивно? Напишите уравнения протекающих реакций. От концентрации каких ионов в растворе зависит скорость выделения газа? Объясните, почему различна скорость взаимодействия цинка с соляной и уксусной кислотами?

Опыт 3. Влияние одноименного иона на степень диссоциации слабого электролита

а) В две пробирки налейте по 5-6 капель 0,1н раствора СН3СООН
и прибавьте по 1 капле метилоранжа. Одну пробирку оставьте для
сравнения, а в другую добавьте немного кристаллического CH3COONa и
перемешайте. Наблюдайте изменение окраски индикатора и
объясните наблюдаемое изменение.

СН3СООН  ↔  СН3СОО- + Н+
б) Аналогичный опыт выполните с раствором NH4OH. Используйте
индикатор фенолфталеин, а в качестве сильного электролита -
кристаллический NH4С1. Как изменяется цвет индикатора и почему?

                               NH4OH ↔ NH4+ + OH-
Напишите уравнения диссоциации электролитов и покажите направление смещения ионного равновесия в растворе слабого электролита при введении одноименного иона.

Задачи и упражнения

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации следующих веществ:

a)Mg(OH)2;     б)MgOHCl;     в) Н2СО3;
г)NaHCO3;      д)СuС12;

е)Н3РО4;
ж)NaН2РО4;     з)Na2HPO4;      и)Na3PO4;     к)A12(SO4).
2.Напишите уравнения диссоциации по первой и по второй
ступени сероводородной кислоты H2S и сернистой кислоты H2SO3.
Найдите в таблицах величины констант диссоциации этих кислот.
Определите, какая кислота сильнее?

3.
В каком направлении будет смещаться равновесие реакции:

2Н+ + 2СгО42 - ↔  Сг2О72- + Н2О,
при добавлении: а)кислот, б) щелочей? Почему?

4. В каком из 0,1 М растворов - СН3СООН или CH3COONa -содержится больше ацетат ионов? Вычислите концентрацию ацетат ионов в каждом из растворов.

5. В пробирку с соляной кислотой и цинком добавили раствор ацетата натрия. Как при этом меняется скорость выделения водорода? Как меняется концентрация ионов водорода в растворе, если к 100 мл 0,2 М раствора НС1 прибавить 100 мл 0,2 М раствора CH3COONa?

6. Определите степень диссоциации следующих растворов:

а)0,05 М HNO2;
    б) 1 М HF;

в) 0,2 М СН3СООН;   г) 0,01 М HCN.

7.Определите молярную концентрацию раствора кислоты, если
степень диссоциации равна:
               а) 1 % для СН3СООН; б) 0,1 % для НС1О;

в) 0,01 % для HCN;     г) 5 % для HF.

8.Вычислите ионную силу и активности ионов в растворах:

а) 0,01 М NaCl;
б) 0,01 М CuSO4;
в) 0,01 М FeCl3;
г) 0,01 М Al2(SO4)3.

9.Напишите в молекулярном и ионном виде уравнения реакций,
доказывающих амфотерный характер следующих гидроксидов:

а) Ве(ОН)2;      б) Сг(ОН)3;      в) РЬ(ОН)2;      г) А1(ОН)3

Лабораторная работа 7. Гетерогенное равновесие в растворах электролитов

Теоретические вопросы

1.
Малорастворимые вещества - как слабые электролиты. Понятие
растворимости (s).

2.
Гетерогенное равновесие: осадок - насыщенный раствор.
Константа растворимости Ks (или произведение растворимости ПР).

3. Связь между растворимостью (s) и константой растворимости (Ks) для малорастворимых веществ различного состава.

4. Условия образования и растворения осадка.

5. Влияние общего иона на растворимость малорастворимого вещества. Солевой эффект.

6. Константа равновесия сложных систем: осадок ↔ слабый электролит или осадок 1 ↔ осадок 2.

Экспериментальная часть

Опыт 1. Сравнительная растворимость сульфатов кальция и бария

В одну пробирку внести 5 капель раствора хлорида кальция, в другую – 5 капель раствора хлорида бария. Затем в каждую пробирку добавьте 3 капли раствора серной кислоты. В обеих ли пробирках выпал  осадок?  Объясните свои  наблюдения,  используя  значения ПР (CaSO  4)  и ПP ( Ва S04).
Добавьте к пробирке с раствором хлорида кальция 2-3 капли концентрированной серной кислоты. Пронаблюдайте выпадение осадка и объясните его причину.

Опыт2. Определение направления химических реакций (растворение осадков)

Налейте в пробирку 6-8 капель раствора хлорида или нитрата бария и прибавьте по каплям раствор хромата калия К2СrO4 до образования желтого осадка. Осадок разделите на две части. К одной части прибавьте 2н раствор HCI, а к другой - 2н раствор СН3СООН. В одной из пробирок наблюдается растворение осадка. Запишите наблюдения и молекулярные и ионные уравнения реакций:

Ва(NОз)2 +K2CrO4↔
↓BaCrO4 + HCl  ↔  
↓ BaCrO 4  +CH 3COOH↔
Вычислите константы равновесия процессов растворения ВаСrO4 в соляной и уксусной кислоте и объясните наблюдаемые явления.

Опыт 3. Влияние ПР на образование осадков

К 2 - 3 мл раствора нитрата свинца добавьте раствор карбоната натрия до образования осадка. Осадок разделите на 2 части. К одной части осадка прибавьте раствор нитрата ртути (I), а к другой - раствор соли меди. Что наблюдаете?

Составьте уравнения возможных реакций в молекулярном и ионном виде. Выпишите значения ПР для карбонатов свинца, ртути (I) и меди. На основании этих величин ПР объясните наблюдаемые явления.

Задачи и упражнения

1. Используя табличные значения констант растворимости (Ks),
вычислите растворимость (s) следующих солей (в моль/дм3 ):

a)CuS;    б)AgI;    в) РЬСrO4;    г) Ag2CO3;    д) Са3(РО4)2;

  е)ВаСrO4;   ж) CaSO4;   з)Cd(OH)2;    и)РЬС12;   к)СаС2О4.

2. Вычислите константы растворимости для следующих веществ,
если:

a) s(SnS) = 10-14;    б) s(Mg(OH)2) = 1,2∙10-4;

в)s(BaCO3) = 9∙10-4;     г) s(PbI2) = 1,4∙10-3.

3. Образуются ли осадки при смешивании равных объемов
следующих солей:

а) 0,01 М раствора СаС12 и 0,001 М раствора Na2CO3;

б
 0,02 М раствора Pb(NO3)2 и 0,02 М раствора KI;
в) 0,001 М раствора Ba(NO3)2 и 0,01 М раствора К2СrO4;

г) 0,05 М раствора AgNO3 и 0,02 М раствора КС1.

4. Образуется ли осадок при смешивании:

а) 10 мл 0,1 М раствора СаС12 и 90 мл 0,01 М раствора К2С2О4;

б) 200 мл 0,1 М MgCl2 и 50 мл 0,05 М раствора Na2CO3.

5. Определите массу ионов серебра:

а)
в 1 л насыщенного раствора Ag2CO3;

б)
в 0,5 л насыщенного раствора Agl;

в)
в 100 л насыщенного раствора Ag2S.

6. Какой объем воды необходим для растворения:

          а) 10 г CuS;  б) 1,0 г РЬС12;  в) 100 г Ва3(РО4) 2.

7.Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций
взаимодействия ВаС2О4 с соляной и уксусной кислотами. Вычислите
константы равновесия и определите возможность протекания этих
реакций.

8. При добавлении к раствору, содержащему белый осадок хлорида серебра, избытка раствора иодида калия цвет осадка меняется на желтый. Объясните и обоснуйте наблюдаемое изменение. Напишите молекулярное и ионное уравнения реакции.

9. К раствору, содержащему 0,01 моль/л ионов CI- и I-, прибавляют по каплям раствор Pb(NO3)2. Какой осадок образуется первым, и при какой концентрации Pb(NO3)2 это произойдет. Разбавлением растворов при смешивании пренебречь.

10. Почему для разделения ионов Са2+ и Ва2+ используется раствор
хромата калия, но нельзя использовать растворы оксалата аммония или
карбоната натрия?

Лабораторная работа 8.  Гидролиз солей

Теоретические вопросы

1. Электролитическая диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель (рН).

2. Значение рН для кислых, нейтральных и щелочных растворов, рН биологических жидкостей.

3.Вычисление рН в растворах сильных и слабых кислот и
оснований.

4. Гидролиз солей. Основные случаи гидролиза солей. Ступенчатый гидролиз.

5. Составление молекулярных, полных и кратких ионных уравнений реакций гидролиза.

6. Константа гидролиза. Степень гидролиза. Факторы, влияющие на степень гидролиза. Смещение равновесия гидролиза.

7. Вычисление рН в растворах солей, подвергающихся гидролизу.

8. Особые случаи гидролиза. Полный гидролиз, взаимный гидролиз.

Экспериментальная часть

          Опыт 1. Определение реакции среды при гидролизе солей 
В отдельных пробирках растворите в 1-2 мл дистиллированной воды несколько кристаллов следующих солей: карбоната натрия, фосфата натрия, хлорида натрия, сульфата алюминия, хлорида железа (Ш), ацетата аммония. На предметное стекло положите кусочки универсальной индикаторной бумаги. С помощью чистой стеклянной палочки смочите индикаторную бумагу раствором каждой из солей. По цвету индикаторной бумаги определить рН раствора, предварительно определив рН дистиллированной воды. Результаты эксперимента запишите в таблице. Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекулярном и ионном виде.

Таблица 8.1

	№
	Соль
	рН раствора
	Реакция среды

	1
	           Вода

	
	

	2
	Na2C03
	
	

	3
	NaзР04
	
	

	4
	NaCl
	
	

	5
	A12(S04)3
	
	

	6
	FeCl3
	
	

	7
	CH3COONH4
	
	


Опыт 2. Влияние температуры на гидролиз

Реакция гидролиза - это эндотермический процесс, поэтому в соответствии с принципом Ле Шателье повышение температуры раствора соли увеличивает степень гидролиза. Для определения рН раствора ацетата натрия готовят ее раствор и прибавляют к нему индикатор (фенолфталеин). По изменению интенсивности окраски индикатора при нагревании или охлаждении раствора судят об увеличении или уменьшении концентрации ионов ОН- и, следовательно, об изменении степени гидролиза.

Налейте в пробирку 1-2 мл раствора ацетата натрия и прилейте к нему 1-2 капли фенолфталеина. Нагрейте раствор на водяной бане. Как меняется интенсивность окраски раствора фенолфталеина? Напишите уравнения гидролиза ацетата натрия в молекулярной и ионной формах. Запишите наблюдения и объясните изменение окраски фенолфталеина при нагревании.

Несколько капель концентрированного раствора FeCl3 внесите в пробирки с холодной и горячей водой. Объясните различие окраски растворов.

Опыт 3. Влияние разбавления на гидролиз хлорида сурьмы
Налейте в пробирку примерно 1 мл SbCl3. Добавьте к раствору SbCl3 примерно 5 капель дистиллированной воды. Что наблюдаете? Добавьте в реакционную смесь 1 мл соляной кислоты (2н), Что наблюдаете? Добавьте к раствору еще 1-2 мл дистиллированной воды. Что наблюдаете? Запишите наблюдения и уравнения реакции гидролиза SbCl3. Объясните причины образования и растворения осадка SbOCl.

Опыт 4. Взаимное усиление гидролиза (необратимый гидролиз)
 К пяти каплям раствора сульфата алюминия прибавьте 5-6 капель раствора карбоната натрия. Что наблюдаете? Докажите, что образуется осадок А1(ОН)3, а не А12(СО3)3. Для этого проверьте растворимость образовавшегося осадка в НС1 (2н) и NaOH (2н). Запишите наблюдения и уравнения реакций.
Рассчитайте, при каком значении рН начинается образование осадка А1(ОН)3, если концентрация [А13+] в растворе равна 0,1 моль/л.
Задачи и упражнения

1.Напишите уравнения диссоциации и вычислите рН в растворах
сильных кислот:

а) 0,005 М раствор H2SO4;  б)0,01 М раствор HNO3;

в)0,002 М раствор НС1;      г)0,1 М раствор НС1О4.

2.Напишите уравнения диссоциации и вычислите рОН и рН в
растворах сильных оснований:

а)0,005 М раствор Са(ОН)2;  б)0,05 М раствор NaOH;

в)0,002 М раствор Ва(ОН)2;  г)0,1 М раствор КОН.

3.Напишите уравнения диссоциации и вычислите степень
диссоциации (α), [Н+] или [ОН] и рН в растворах слабых кислот и
оснований, учитывая только первую ступень диссоциации:

а)0,05 M раствор H2SO3;   б)0,01 M раствор NH4OH;   
в)0,2 M раствор НС1О;  г) 0,1 M раствор H2S;   д) 0,02 M раствор HNO2.

4. Напишите уравнения диссоциации и вычислите рН в растворах,
содержащих слабый и сильный электролит:

а)0,01 моль HF и 0,05 моль NaF;   б)0,05 моль NH4OH и 0,5 моль NH4Cl; 

в)0,2 моль СН3СООН и 0,2 моль CH3COONa
5.Как изменится рН растворов:

а)если к 100 мл 0,04 М раствора NH4OH прибавить 100 мл 0,2М раствора NH4Cl;

б)если к 50 мл 0,1 М раствора HNO2 прибавить 450 мл 0,2 М раствора NaNO2?

6.Напишите молекулярные и ионные уравнения первой ступени
гидролиза и укажите рН для следующих солей:

a) NaCN и CuSO4;
б) К2СО3 и А1С13;

в) Na3PO4 и Ba(NO3)2;
г) NH4 F и Fe2(SO4)3.

7.Напишите уравнения реакций гидролиза и укажите, какие
внешние воздействия усиливают гидролиз солей: Na2SiO3, Zn(NO3)2,
CH3COONH4, а какие подавляют (уменьшают) гидролиз солей: FeCl3,
 Na2S, NH4 NO2.
8.Напишите молекулярные и ионные уравнения первой ступени
гидролиза и вычислите константу гидролиза (Кг), степень гидролиза
(h) и рН в растворах следующих солей:

а)0,1 М раствор NaHS;

б)0,05 М раствор NH4 NO3;

в)0,05 М раствор K2SO3;

г)0,05 М раствор NH4CN;

д)0,02 М раствор Na2HPO4.

9.Напишите уравнения реакций взаимодействия растворов солей:
А1С13 с Na2S и FeCl3 с К2СО3. Какие вещества образуются в результате
реакций и почему?

10.Определите рН в растворе, образующемся после прибавления
50 мл 0,2 М раствора H2SO4 к 150 мл 0,1 М раствора NaOH.
Лабораторная работа 9. Коллоидные растворы

 Теоретические вопросы

1. Строение коллоидных частиц.

2. Какие ионы являются потенциалопределяющими?

3. Какие ионы называются  противоионами?

4. Какой слой ионов называют адсорбционным, а какой диффузным?

5. В каких пределах находятся размеры коллоидных частиц?

6. Назвать методы получения коллоидных систем, указать их сущность.

7. Какими путями укрупняются частицы в коллоидных системах? Дать определение коагуляции.

8. Что такое взаимная коагуляция?

Экспериментальная часть

Опыт 1. Получение золя гидроксида железа (III) методом конденсации

Нагрейте в конической колбе до кипения около 100 мл дистиллированной воды и в кипящую воду прилейте 3-5 капель 2% -ного раствора хлорида железа (III). Осторожно помешивая стеклянной палочкой, прокипятите раствор в течение 2-3 мин. Обратите внимание на цвет получившегося золя гидроксида железа. Наблюдайте эффект Тиндаля. Золь сохраните для опыта 3. Напишите уравнение процесса гидролиза хлорида железа (III), в результате которого образовалась дисперсная фаза. Напишите схему образования мицеллы, если дисперсионной средой является раствор FeCI3. Назовите метод получения. Отметьте наблюдения. Укажите структурные составляющие мицеллы, заряд гранулы золя Fe(OH)3.

Опыт 2. Получение золя берлинской лазури методом химического диспергирования (пептизации)
В колбу налейте 30 мл 0,0015 М раствора гексацианоферрата (II) калия K4[Fe(CN)6]  и прилейте к нему 1 мл 1%-ного раствора хлорида железа (III). Отметьте цвет, прозрачность коллоидного раствора. 

Напишите уравнение обменной реакции, в результате которой образовалась дисперсная фаза. Напишите схему образования мицеллы. Дисперсионной средой служит раствор K4[Fe(CN)6], взятый  в избытке. Назовите метод получения золя. Изобразите строение мицеллы золя Fe4[Fe(CN)6]3.
Опыт 3.  Коагуляция  коллоидных растворов с помощью электролита

В шесть пробирок налейте по 5-6 мл  полученного в опыте 1 золя гидроксида железа.
В первые три пробирки налейте из бюреток по 4 мл 2н. растворов солей:  в первую -  хлорида натрия, во вторую – сульфата натрия и в третью – ортофосфата натрия. Содержимое каждой пробирки перемешайте.

Наблюдайте различное коагулирующее действие солей, образованных различными анионами.

В другие три пробирки прибавьте из бюреток  по 4 мл 2н. растворов солей: в первую –  сульфата калия, во вторую – сульфата цинка, в третью – сульфата алюминия. Содержимое пробирок перемешайте.

Наблюдайте коагулирующее действие солей. На основании результатов опыта определите:
а) какие ионы (катионы или анионы) вызывают коагуляцию золя  Fe(OH)3;

б) как влияет на коагуляцию величина заряда иона;

в) каким коллоидом – положительным или отрицательным является золь гидроксида железа.
Опыт 4. Получение эмульсии

В одну пробирку налейте 5мл 1%-ного раствора мыла, в другую – столько же дистиллированной воды. Добавьте в каждую пробирку по 1 мл очищенного бензина и несколько раз встряхните. Наблюдайте образование эмульсии. В какой из пробирок эмульсия более устойчива? Почему?


Задачи и упражнения

1. Напишите формулу мицеллы золя сульфида марганца (реакция обмена между сероводородом и хлоридом марганца), если в избыток хлорид марганца.

2. Составьте формулу мицеллы золя сульфида цинка (реакция обмена между H2S  и  ZnSO4), если в избытке H2S.

3.  Какие ионы будут вызывать коагуляцию золя гидроксида железа (Ш)
а) Na+;  б)  Fe 3+;  в)  CIˉ?  Почему?

4. Изобразите формулу мицеллы золя иодида свинца (II) (реакция обмена между Pb(NO3)2 и KI), если в избытке иодид калия.

5. Напишите формулу мицеллы золя AI(OH)3 ,  приготовленного путем гидролизаAI(OH)3.
 6.  Осадок BaSO4 получен при сливании растворов BaCI2 и    Na2SO4. В одном случае в избытке был  BaCI2, а в другом – Na2SO4. Как заряжены частицы BaSO4  и какие ионы являются потенциалопределяющими в одном и другом случае.

 7. Смешано 12мл 0,02н. раствора KI со 100 мл 0,005н. раствора AgNO3.  Напишите формулу мицеллы образовавшегося золя. 

 8.   Какой объем  0,005н. раствора AgNO3 надо прибавить к 25 мл 0,016н. раствора KI, чтобы получить отрицательный золь? Напишите формулу мицеллы золя. Ответ: меньше 80 мл. 
   

 9. Укажите среду (вода или неполярная жидкость), в которой можно получить в коллоидном состоянии следующие вещества:  Ag, Pt, CuS, AI(OH)3, KCI, AgI, Fe4[Fe(CN)6]3, CuCI2. 

 10. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно получить гидрозоли  следующих веществ:  AgBr, NiS.

Лабораторная работа 10. Окислительно-восстановительные реакции 

Теоретические вопросы

1. Типы окислительно-восстановительных реакций.

2. Типичные окислители и восстановители.

3. Методы составления окислительно-восстановительных реакций. Метод полуреакций, или ионно-электронный метод.

4.Факторы, влияющие на протекание окислительно-
восстановительных реакций.

5.Стандартный окислительно-восстановительный потенциал.
Измерение окислительно-восстановительного потенциала.

6.Уравнение Нернста. Направление окислительно-
восстановительной реакции. ЭДС реакций.

Экспериментальная часть

Опыт 1. Окисление иона Сг3+ до высшей степени окисления 
К 6-8 каплям раствора Cr(NO3)3 прибавьте по каплям раствор NaOH до растворения образующегося осадка Сг(ОН)3 и затем 3-4 капли 3% раствора Н2О2. Смесь перемешайте и при необходимости нагрейте на водяной бане или горелке в течение 1 -2 минут. Окрашивание раствора в желтый цвет свидетельствует об образовании иона СгО42-. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции методом полуреакций и сделайте вывод.

Cr(NO3)3 + NaOH + Н2О2 → Na2CrO4 + NaNO3 + Н2О.

Опыт 2. Окислительные и восстановительные свойства пероксида водорода

К 3 каплям раствора KI прибавьте 2 капли 2н раствора H2SO4 и затем по каплям 3%-го раствора Н2О2 до появления желтой окраски. Для обнаружения 12 в растворе прибавьте к нему несколько капель СС14 и встряхните пробирку. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции методом полуреакций и сделайте вывод.

          KI + Н2О2 + H2SO4 → 12 + K2SO4 + Н2О.

К 5-6 каплям раствора КМnО4 прибавьте 3-4 капли 2н раствора H2SO4 и затем несколько капель 3%-го раствора Н2О2. Наблюдается обесцвечивание раствора и выделение газа. Испытайте выделяющийся газ тлеющей лучинкой. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции методом полуреакций и сделайте вывод. 
          KMnO4 + H2SO4 + H2O2 → MnSO4 + О2+ K2SO4 + Н2О.

Опыт 3. Окислительные свойства перманганата калия в различных средах

В три пробирки налейте по 5-6 капель раствора КМnО4. Затем в первую пробирку прибавьте 3-4 капли 2н раствора H2SO4, во вторую пока не наливайте ничего, а в третью - 3-4 капли 2н раствора NaOH. После этого в каждую пробирку прибавьте по каплям раствор Na2SO3 или сухую соль.

Отметьте наблюдаемые изменения. Напишите уравнения реакций
между КМnО4 и Na2SO3 в кислой, нейтральной и щелочных средах.
Рассчитать ЭДС реакций, используя таблицу стандартных
окислительно-восстановительных  потенциалов.
Сделайте заключение об окислительной способности перманганата в разных средах.

Опыт 4. Окислительно-восстановительные свойства соединений элементов находящихся в промежуточной степени окисления

Поместите в одну пробирку 3-4 капли раствора перманганата калия KMnO4i подкислите разбавленным раствором H2SO4 и добавьте раствор NaNO2 до обесцвечивания раствора.

В другую пробирку внесите 3-4 капли раствора иодида калия KI, подкислите разбавленным раствором H2SO4 и добавьте раствор NaNO2 до изменения окраски.

Как объяснить наблюдаемые явления? Напишите уравнения реакций. В каком случае нитрит-ионы проявляют восстановительные, а в каком - окислительные свойства? При восстановлении нитрит-ионов выделяется азот, а при их окислении образуются нитрат ионы.

Задачи и упражнения

1.
Какие из приведенных ниже веществ проявляют: только окислительные, только восстановительные свойства, а какие обладают окислительно-восстановительной двойственностью: H2SO3, Zn, KI, KMnO4, NaNO2, K2Cr2O7, FeSO4, HNO3, H2S, Cl2, H2O2, K2SO3, H2SO4 (конц.).

2.
Составить уравнения полуреакций окисления или
восстановления с учетом кислотности среды:

а) кислая среда
NO3- → NO2
 MnO4-→ Mn2+ 

 Cr3+→ Cr2O72-
б) нейтральная среда
NO2-→NO3-
MnO4-→MnO2
SO32-→ SO42-
в)щелочная среда
CrO2-→CrO42-
NO3-→NH3
Mn(OH)2 → MnO2
3.
Закончите уравнения реакций, в которых окислителем
является концентрированная азотная кислота:

а) С + HNO3 →
б) Р + HNO3 →
в) Hg + HNO3 → 
г) CuS + HNO3 → CuSO4 +

4.
Закончите уравнения реакций, в которых окислителем
является концентрированная серная кислота:

а) HBr + H2SO4→ 

 б) S + H2SO4→ 

 в) Сu + H2SO4 → 

 г) Mg + H2SO4→
5.
Закончите уравнения реакций и на основании значений ЭДС
определите возможность их протекания.

а) Мn(ОН)2 + С12 + КОН → МnО2 +

б) MgSO4 + Hg →
в) Zn + CuSO4 →
г) FeSO4 + Br2 + H2SO4 →
д) KC1 + Fe2(SO4)3 →
е) FeCl3+ H2S →
6.
Закончите уравнения реакций с участием КМnО4. Расставьте
коэффициенты ионно-электронным методом. Укажите окислитель
и восстановитель. Вычислите ЭДС реакций, молярную массу
эквивалента окислителя.

а) KMnO4 + NaNO2+ H2SO4 →

        б) KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → 

 в) KMnO4 + KBr + H2SO4 → 

г) KMnO4 + NaNO2+ KOH →
д) КМnО4 + НС1(конц.) → 

 е) КМnО4 + Н2О2 + H2SO4 → 

 ж) KMnO4 + NaNO2 + Н2О → 

 з) KMnO4 + Na2S+ H2SO4 → S +

7.
Закончите уравнения реакций, расставьте коэффициенты
ионно-электронным методом. Укажите окислитель и
восстановитель. Вычислите ЭДС реакций, молярную массу
эквивалента окислителя и восстановителя.

а) КCrO2 + Вг2 + КОН →
б) Mg + HNO3 (очень разб.) →
в) Н2О2+НС1О →
г) К2Сг2О7 + H2S + H2SO4 → S +

д) FеCl3 + KI→
е) Na2SO3 + K2Cr2O7 + H2SO4 →
ж) H2SO3 + H2S + H2O →
з) FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 →
и) KI + K2Cr2O7 + H2SO4→
к) NaI + MnO2 + H2SO4 →
л) Nа3[Cr(OH)6] + Br2 + NaOH →
м) CrCl3 + H2O2 + NaOH→
н) H2SO3 + Cl2 + H2O →
о) KI + KNO2 + H2SO4 →
8.
Дополните уравнения окислительно-восстановительных реакций
и уравняйте их методом полуреакций

а)…→СгС13 + С12 + КС1 +7Н2О
б)…→  MnSO4 + I2 + K2SO4 + 8H2O
в)…→CuSO4 + SO2 + H2O
 г) KMnO4 + KI + ... → МnО2 + ...

9.
После нагревания 22,12г перманганата калия образовалось
21,16г твердой смеси. Какой максимальный объем хлора (н.у.)
можно получить при действии на образовавшуюся смесь 36,5%-ной
соляной кислоты (плотностью 1,18 г/мл)?

10.
Газ, полученный при обжиге пирита, растворили в воде. К
раствору прилили по каплям бромную воду до прекращения
обесцвечивания брома, а затем избыток раствора хлорида бария.
Отфильтрованный и высушенный осадок имел массу 116,5 г.
Определите массу пирита.

Лабораторная работа 11. Комплексные соединения

Теоретические вопросы
1.Состав координационных соединений: центральный атом -
комплексообразователь, лиганды, внутренняя и внешняя сферы
комплекса.

2.Заряд комплексного иона. Координационное число
комплексообразователя. Связь координационного числа с зарядом
центрального атома.

3.  Диссоциация комплексных соединений. Катионные, анионные и нейтральные комплексы. Константа нестойкости комплексных ионов. Зависимость диссоциации комплексного иона от концентрации свободных молекул (или ионов) лиганда?

4. Дентатность лиганда. Классификация комплексных соединений по составу лигандов.

5. Природа химической связи в комплексных соединениях. Основные положения теории валентных связей и теории кристаллического поля. Тип связи между комплексообразователем и лигандами.

6.Магнитные свойства комплексных соединений.
Внешнеорбитальные и внутриорбитальные комплексы. Окраска
комплексных соединений.

7. Какие комплексы, согласно теории валентных связей, являются
неустойчивыми и активными, а какие - устойчивыми и не активными?

Экспериментальная часть

Опыт 1. Получение анионных комплексов

В пробирку налейте 2-3 капли раствора нитрата висмута Bi(NO3)3, прибавьте туда по каплям раствор иодида калия KI до выпадения темно-бурого осадка иодида висмута BiI3. Растворите этот осадок в избытке раствора иодида калия.

Какого цвета получился раствор? Может ли эта окраска обуславливаться присутствием ионов К+, I-, Bi3+? Какой из этих ионов может быть комплексообразователем? С какими лигандами он мог образовать в данном растворе сложный ион? Обязательно мотивируйте ответ.

Зная, что состав полученного соединения выражается эмпирической формулой KI∙BiI3, напишите его координационцую формулу. Напишите уравнение электролитической диссоциации полученного комплексного соединения.

Опыт 2. Получение катионных комплексов

Получите осадок гидроксида никеля (II) путем внесения в пробирку 3-4 капель раствора сульфата никеля NiSO4 и такого же объема раствора гидроксида натрия NaOH. К полученному осадку добавьте 5-6 капель 25%-ого раствора аммиака NH4OH. Что происходит? Сравните окраску ионов Ni2+ в растворе сульфата никеля с окраской полученного раствора. Присутствием, каких ионов обусловлена окраска раствора?

Напишите уравнения следующих реакций: образования гидроксида никеля  (II), взаимодействия гидроксида никеля (II)с аммиаком, электролитической диссоциации образовавшегося комплексного основания (координационное число никеля примите равным шести). Какое основание является более сильным: простое или комплексное? Обоснуйте ответ.

Опыт 3. Комплексные соединения в реакциях обмена 

 В пробирку к 4-5 каплям раствора сульфата меди CuSO4 добавьте такой же объем раствора комплексной соли K4[Fe(CN)6]. Отметьте цвет образовавшегося    осадка    гексацианоферрата (II) меди.     Напишите молекулярное и ионное уравнения реакции.

Опыт 4. Свойства двойных и комплексных солей

В три пробирки поместите по З капли раствора аммониево-железных квасцов NH4Fe(SO4)2∙12H2O. В четвертую пробирку поместите З капли гексацианоферрата (III) калия K3[Fe(CN)6]. В первую пробирку прибавьте 2 капли раствора тиоцианата аммония NH4SCN, во вторую - 2 капли раствора хлорида бария ВаС12, в третью -3 капли раствора гидроксида натрия NaOH. Обязательно нагрейте содержимое этой пробирки до появления запаха аммиака. В четвертую пробирку добавьте 2 капли тиоцианата аммония.

Во всех ли пробирках происходит реакция? Напишите уравнения диссоциации двойной и комплексной солей, молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых обнаруживались ионы солей в растворе. Напишите выражение константы нестойкости комплексного иона [Fe(CN)6]3- , найдите в справочных таблицах ее числовое значение и сделайте вывод об устойчивости этого иона в растворе.

Задачи и упражнения

1. Укажите комплексообразователь, лиганд, координационное
число, заряды комплексообразователя и комплексного иона для
соединений:

a) K2[HgI4];       б) [CoCl(NH3)S]Cl2.

2. Вычислите заряды комплексообразователей в комплексных
ионах:

a) [PtCl3(NO2)]2- ;       б) [PtCl(NH3)5]3+;           в) [Co(NО2)4(NH3)2]-.

3. Вычислите заряды следующих комплексных ионов с
комплексообразователем хромом (III):

а) [Сг(Н2О)4С12];         б) [Cr(NH3)5N03].

4.
На какие ионы диссоциируют следующие комплексные
соединения:

a) K2[PtCl6];       б) K2[HgI4];         в) Na2[Co(SCN)4]?
 Что такое константа нестойкости комплексного соединения?

5.
Пользуясь таблицей констант нестойкости, определите,
возможны ли следующие взаимодействия между растворами
электролитов. Напишите уравнения реакций в ионной форме там, где
они возможны:

a) K2[HgBr4] + 4KCN → K2[Hg(CN)4] + 4KBr 
б)  Na3[Ag(S2O3)2] + 2KCN → Na[Ag(CN)2] + K2S2O3 + Na2S2O3
6. Определите тип гибридизации атомных орбиталей и пространственное строение комплексного иона [NiCl4]2-, если известно, что этот ион диамагнитен.

7. Пользуясь таблицей констант нестойкости, определить, произойдет ли взаимодействие между растворами электролитов:

                   K2[HgBr4] + KCN→
8. Напишите координационную формулу двух комплексных соединений, состав которых СоС13∙4NH3, если, в первом случае, при действии AgNO3 осаждается 1/3 содержащегося в соединении хлора, а во втором случае, при действии AgNO3 осаждается весь имеющийся хлор.

9. Вычислить концентрацию ионов кадмия в 0.1М растворе K2[Cd(CN)4], в котором концентрация цианид ионов CN- равна 0.1М. если константа нестойкости комплексного иона равна К1--4 = 7,8∙ 10-18  .

10.
При какой концентрации ионов хлора начнется выпадение
осадка AgCl из 0,1М раствора [Ag(NH3)2]NO3, содержащего 1 моль
аммиака в 1л раствора? Константа растворимости AgCl равна Ks(AgCl)
= 1,8∙10 -10, константа нестойкости иона     [ Ag(NH3)2]+ равна   К1-2 = 9,3∙10-8.

Лабораторная работа 12.  Химические свойства металлов 

Теоретические вопросы
1.  Какие  металлы  способны  реагировать  с  водой?   Дайте  обоснованный  ответ .

2.  Действие  на  металлы  разбавленных  кислот: хлороводородной, серной, уксусной.

3.  Чем  отличается  разбавленная  азотная  кислота  от  разбавленной  серной кислоты  в реакции  взаимодействия  с металлом?

4.  От  чего  зависит  степень  восстановления  азотной  кислоты  при  ее взаимодействии  с  металлами?

5.  Сравните  отношение  металлов  к  разбавленным  и  концентрированным кислотам:  а) хлороводородной ;  б) серной ;   в) азотной.

6.   Взаимодействие  металлов с концентрированной  серной  кислотой. От чего  зависят  продукты  ее  восстановления?

7.  Что  такое  пассивация  металлов?   Приведите  примеры.

8.   Растворение  металлов  в  смесях  кислот:

а)  царской   водке  (HCI + HNO3);    б)  HF + HNO3 .
9.  Действие  щелочей  на  амфотерные  металлы.  Какова  роль  щелочи  при растворении  в  ней  металла?

10.  Взаимодействие  металлов  с  растворами  солей.

Экспериментальная часть

Опыт 1.  Вытеснение  одних  металлов  другими  из  растворов  их  солей

В  растворы  солей  цинка,  железа (II),  свинца (II),  меди (II)  опустите металлы: Zn,  Fe,  Pb  и  Cu – каждый  металл  в  раствор  какой-либо  соли,  кроме своей.  Где  происходит  вытеснение  одних  металлов  другими  (металлы  осаждаются  в мелкокристаллическом  состоянии  в  виде  черного  порошка)?   Рассмотрите, соответствуют  ли  полученные  результаты  положению  металлов  в  ряду напряжений. Напишите  уравнение  реакций.

Опыт 2.  Действие  кислот  на  железо,  цинк  и  алюминий

а)  Испытайте   в отдельных пробирках действие разбавленной и концентрированной соляной кислоты на кусочки  железной стружки. Напишите   уравнение  реакции.  Влияет  ли  изменение  концентрации  соляной  кислоты  на  характер  её  взаимодействия  с  железом?

б) Сравните  в двух  пробирках  действие  на  цинк  разбавленной  и концентрированной  серной  кислоты. Вторую  пробирку  слегка  подогрейте. Наблюдайте  в  ней  выделение  серы  и  по  запаху  определите  наличие сероводорода. Напишите  уравнения   реакций. 

  в)   Объясните  действие  на  алюминий   разбавленной  и  концентрированной  азотной  кислоты (опыт  проводите  под тягой).                      

В  первой  пробирке  при  нагревании  выделяется  бесцветный  оксид  азота(II) – NO,  который,  соединяясь  с кислородом  воздуха,  переходит  в  NO2 ,   образуя  слабое  побурение  в  верхней  части  пробирки.

Реагирует ли  алюминий  с  концентрированной  азотной  кислотой  на  холоде?

Опыт 3.  Отношение   меди   к  кислотам
В отдельных пробирках испытайте действие разбавленных и концентрированных  соляной,  серной  и  азотной  кислот с медью (с азотной кислотой  опыт  проводите  под  тягой). Наблюдайте  происходящие  явления. те  пробирки,  в  которых  реакция  не  началась  на холоде,  нагрейте. Со  всеми  ли  кислотами  реагирует  медь?  Напишите  уравнения   реакций. 

Опыт 4.  Взаимодействие  металлического  натрия  с  водой

Приготовьте    фарфоровую  чашку  с водой.  Получите  у  лаборанта  кусочек натрия,  обсушите его фильтровальной бумагой  и  бросьте  в чашку с  водой. Когда  реакция закончится,  проверьте   фенолфталеином  полученный  раствор.  Напишите   уравнение  реакции.

Опыт 5.  Отношение   алюминия   к  раствору  щелочи

 Налейте  в  пробирку  2-3  мл.  раствора  гидроксида  натрия  и  насыпьте   в  нее  немного  алюминиевых  стружек. Через  некоторое  время  наблюдайте  выделение  водорода (пробирку можно  слегка  подогреть). Напишите  уравнение  реакции. 

Задачи и упражнения

1.  Напишите  уравнения  реакции  взаимодействия  меди  с  разбавленной и  концентрированной  азотной  кислотой.  Почему  медь  не растворяется  в  соляной   кислоте?

2.  Сравните  отношение  цинка, кадмия  и  ртути  к разбавленным  и концентрированным  кислотам :  а) хлороводородной,  б) серной,                    в) азотной.  Напишите  уравнение  соответствующих  реакций.

3.  Почему  алюминий  вытесняет  водород  из  воды  только  при добавлении  щелочи? Напишите  уравнения  соответствующих  реакций.

4.  Охарактеризуйте  отношение  свинца  к  воздуху,  воде,  кислотам. Почему свинец  не  растворяется  в  разбавленных  соляной  и  серной  кислотах, хотя  и  расположен  в  ряду  напряжений  до  водорода?

5.  Напишите  уравнения  реакций  взаимодействия  меди,  цинка,  бора  и серы  с  разбавленной  азотной  кислотой.

Семинар 2.  Сплавы  и  диаграммы  плавкости

Теоретические  вопросы

1.Сплавы.  Термический  анализ.  Диаграммы  плавкости.  Кривые  охлаждения.  Координаты  для  построения  диаграммы  плавкости  системы,

состоящей  из  двух  металлов.

2.Диаграммы  плавкости  для  сплавов,  образующих  механические  смеси  индивидуальных  компонентов.  «Правило  рычага»
.

3.Диаграммы  плавкости  для  сплавов  с  неограниченной  растворимостью  в  твердом  состоянии.

4.Диаграммы  плавкости  для  сплавов, образующих интерметаллические  соединения.

Примеры  решения  задач

Пример  1.  Определение  числа  степеней  свободы  в  гетерогенной  равновесной  системе 

Найдите  число  степеней  свободы  в  системе  свинец – висмут,  если

из  расплава  Pb – Bi  будут  выпадать  кристаллы  Bi.

Решение.   Под  числом  степеней  свободы  в  равновесной  гетерогенной  системе   понимают  условия  (температуру,  давление, концентрацию  веществ),  которые  можно  произвольно  изменять,  не  нарушая  равновесия  системы  и  не  изменяя  числа  фаз  в  системе.

Число  степеней  свободы  С  в  равновесной  гетерогенной  системе  подсчитывается  с  помощью  правила  фаз:

С = К – Ф + 2,

где  К – число  независимых  компонентов  системы;

      Ф – число  фаз  в  системе.  Для  систем,  состоящих,  только  из  твердых  и  жидких  фаз,  давление  не учитывается,  и  правило  фаз  имеет  вид:

С = К – Ф + 1

  В  данной  системе  число  независимых  компонентов – 2 (свинец  и  висмут),  две  фазы – расплав  и  кристаллы  висмута.  Число  степеней  свободы  в  этой  гетерогенной  системе:  С = 2 – 2 + 1 = 1.   Эта  система  имеет  одну  степень  свободы,  поэтому  до  известного  предела  можно  изменять  температуру  или  концентрацию  компонентов  системы,  не   нарушая   равновесия  системы.  

Пример 2.  Вычисление  процентного  состава  эвтектики

Сплав  содержит  30%  Pb  и  70%  Sb.   В  800  г  сплава  содержится  

524  г  свинца  в  виде  кристаллов,  вкрапленных  в  эвтектику.  Рассчитайте состав  эвтектики.

Решение.  Эвтектика  - механическая  неоднородная  смесь, состоящая  из  мелких  кристаллов  двух  компонентов  сплава,  образовавшаяся  в  результате  одновременной  кристаллизации  обоих  компонентов.

Эвтектическому  сплаву  Sb – Pb   отвечает  следующая  диаграмма  плавкости (рис.1): 
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Рис.1. Диаграмма плавкости  системы Sb-Pb.
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Над   линией  А Е В –  область  жидкого  расплава;  точка  А – температура  плавления  чистой  сурьмы; точка  В – температура  плавления  чистого  свинца;  Область К А Е – жидкий  сплав  с  кристаллами  сурьмы;  область     В Е L -  жидкий  сплав с кристаллами  свинца;  Е (t = 246ºC) – точка  кристаллизации  эвтектики.  Этот  сплав  имеет  самую  низкую  температуру кристаллизации.  Ниже  линии  К Е L  сплав  находится  в  твердом  состоянии.


Находим  массу  каждого  металла,  содержащуюся  в 800 г  сплава:

m Pb   =  800 .  0,3 = 240 г;    m Sb =  800 . 0.7 = 560 г.

Масса  эвтектического  сплава  равна:  800 – 524 = 276 г.  Таким  образом, эвтектика  содержит  240 г  Pb  и  36 г  Sb.  По  массам  сурьмы  и  свинца, содержащимся  в  эвтектическом  сплаве,  определяем  состав  эвтектики:

                     Pb = 
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 Пример 3.   Определение  температуры  затвердевания  и  плавления  сплавов,  образующих   твердые  растворы.

Определите  температуру  затвердевания  и  плавления  сплава,  содержащего  25%   Ag   и   75%   Au.


Решение.   Твердые   растворы  образуют  компоненты  сплавов, неограниченно  растворяющихся  друг  в  друге  как  в  жидком,  так  и  в твердом  состояниях  и  не  образующие  между   собой  при  этом  химических  соединений.  Серебро  и  золото  образуют  при  сплавлении твердый  раствор.  Сплавам  Ag – Au  отвечает   диаграмма  плавкости (рис.2) 
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Рис.2. Диаграмма плавкости  системы Ag-Au
Кривая  А В С  отвечает  температуре  плавления  сплавов;  кривая A D С –  температуре  затвердевания  сплавов.  Точка  К  на  оси  абсцисс соответствует  сплаву,  содержащему  25%  Ag  и  75%  Au.   Из точки  К проводим  прямую,  параллельную  оси  ординат, до  пересечения  с  кривой плавления  и  затвердевания  в  точках  B и D.   Из   точек  B  и  D  проводим  прямые,  параллельные   оси  абсцисс,  до  пересечения  с  осью  ординат   в  точках  B1 и  D1 .  Точка  D1  соответствует  температуре  затвердевания  сплава,  которая  равна  1025ºС.  Температура  полного  плавления  сплава равна  1045ºС. (точка В1).

Пример  4. Определение   состава  твердой  и  жидкой  фаз  при  определенной  температуре.
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Рис. 3. Диаграмма плавкости  системы Pb-Sn.
Найдите  состав   жидкой  и  твердой   фаз  в  системе, содержащей  60% Pb   и  40 % Sn   при  200ºС.    Какова  масса  твердой  фазы,  выделившейся при  этой  температуре  из  5  кг    сплава ?
Решение.    На   диаграмме  плавкости  для  сплава  Pb – Sn (Рис.3)   данному  составу  и  данной  температуре  соответствует  точка К ,  через  которую  проведем  прямую,  параллельную  оси  абсцисс,  до пересечения  с  кривой  А Е   и  ординатой,   соответствующей  чистому  Pb.

Точка  F отвечает  составу  жидкой  фазы,  а  точка  N – твердой  фазы.

Жидкая  фаза  имеет  состав:  55%  Sn,  45%  Рb.   Твердая  фаза  представляет собой  чистый  свинец. Масса  твердой  mТ   и  жидкой  m Ж   фаз  в  сплаве  данного  состава  при  данной    tº   определяют  по  «правилу  рычага»:  массы  твердой  и  жидкой  фаз  обратно  пропорциональны   длинам  отрезков  между  точкой,  выражающей  состояние  данной  системы,   и   точками,  определяющими состав  твердой  и  жидкой  фаз:

mТ / m Ж   =  КF / NK
Общая  масса  сплава  5 кг,  тогда   m Ж   =  5 - mТ
Выразим  длины  отрезков:  NK = 40 ,  KF = 15.   Тогда  mТ  /(5 - mТ) = 15 / 40
40 mТ = 75 – 15 mТ ;    55 mТ  = 75 ;    mТ  =  75 / 55 = 1,36 кг.

Таким  образом,  при  200º С  из  5 кг  сплава  выделяется  1,36  кг  свинца  (твердой  фазы).

Пример 5. Определение   формулы   интерметаллического  соединения,  образующегося  при  сплавлении  металлов. 
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Рис.4.Диаграммма плавкости системы Pb-Mg.

По  диаграмме  плавкости  системы  Pb – Mg   определите  формулу интерметаллического  соединения,   образуемого  этими   металлами.

Какова  масса  химического  соединения,  содержащегося  в  500 г  сплава состава  40%   Pb  и  60%  Mg ?

Решение.   Интерметаллическое  соединение  образуется  в  тех случаях,  если  компоненты  данной  системы  химически  взаимодействуют ежду  собой  и  в  жидком   состоянии  полностью  растворимы  друг  в  друге,  а  в  твердом  состоянии  совершенно  не  растворимы.  Максимум  на  кривой   ABCDM ( точка С )  отвечает  температуре  плавления  интерметал- лического  соединения,  образованного  магнием  и  свинцом (рис. 4).
Температура  плавления  интерметаллического  соединения  равна  551ºС.

Из  диаграммы  плавкости  видно,  что  интерметаллическое  соединение  содержит  80%  свинца  и  20%  магния.

Обозначим  формулу  интерметаллического  соединения  через  Mg хPbу тогда                                     х : у =  
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где  24,305  и  207,29 – соответственно  атомные  массы  Мg  и  Pb.

Формула  интерметаллического  соединения:  Mg2 Pb.   В  сплаве

Mg  больше,  чем  в  составе  химического  соединения.  Свинец  полностью входит  в  состав  химического  соединения.  В  500 г  сплава  содержится 500∙ 0,4 = 200 г  свинца.  По  массе  свинца  определяем  массу  химического  соединения:   200 / 0,8 = 250 г

Задачи  и  упражнения

[image: image29.jpg]1400

1300

1200

1100

1000

900

Cocras, mace, %

Ag

10

20

30

40

50 60

70

80

90

100
Cu



1. Пользуясь диаграммой плавкости системы, ответьте на следующие вопросы:
Рис. 5.Диаграмма  плавкости   системы   Sn – Zn
а)   При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий  70%  цинка?

б)   Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)   Рассчитайте,  какое  количество  цинка  будет  в  твердом  и жидком  состоянии  при  охлаждении  2  кг  этой  системы  до tº = 250C?

г)   Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

д)   Определите состав  последней  капли  жидкости.
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2.  Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:

Рис. 6. Диаграмма плавкости системы Sb-Pb.
1.   При  какой  температуре  начнут  выделяться  первые  кристаллы

из  расплава,  содержащего  60%  сурьмы.

2.   Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.  
3.   Рассчитайте,  какое   количество  сурьмы   будет  в  твердом  и жидком  состоянии  при  охлаждении  5 кг  указанного  сплава  до  tº = 400º C.

4.   Определите,  при   какой  температуре  закончится  кристаллизация?

5.   Определите  состав   последней  капли  жидкости.
3.   Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:
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Рис. 7. Диаграмма  плавкости системы  Tl Cl – Zn Cl2
         а)   При   какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий  10%  ZnCl2 
б)  Указать  состав  первых  выпавших  кристаллов.                                                       

в)   Рассчитать,  какое   количество  хлористого   цинка  будет  в твердом  и  жидком  состоянии  при   охлаждении  2  кг  этой  системы до  температуры  340º С. 

г)   Определить  состав   последней  капли  жидкости.
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4.  Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:
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Рис. 8.Диаграмма   плавкости  системы   Au – Pt

а)   При  какой  температуре   начнет  отвердевать   расплав,  содержащий   35%  платины?

          б)   Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.
                   в)   Рассчитайте,  какое  количество  золота  будет  в  твердом  и   жидком  состоянии  при  охлаждении  3  кг  этой  системы  до  температуры  1 550 К.


г)  Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?


д)  Определите  состав  последней  капли  жидкости.

[image: image33.jpg]


5.Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:

Рис. 9.Диаграмма  плавкости  системы   Mg – Sb.
а) При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий  60%  сурьмы?

б) Укажите состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)  Рассчитайте,  какое  количество  магния  будет  в  твердом  и  жидком  состоянии  при  охлаждении  3,0  кг  этой  системы  до  750º С.

г) Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

д) Определите  состав  последней  капли  жидкости.
6.   Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие вопросы:
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Рис. 10.Диаграмма  плавкости  системы   KCl – CuCl2
а)   При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий   70 %  хлористого  калия? 

б)   Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)   Рассчитайте,  какое  количество  хлористого  калия  будет  в  твердом и  жидком  состоянии  при  охлаждении  2  кг  этой  системы  до  tº =400ºC.

г)   Определите,  при  какой  температуре   закончится  кристаллизация?

д)   Определите  состав  последней  капли  жидкости.
7.    Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:
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Рис.11.Диаграмма   плавкости   системы  J2 – Te
а)  При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий

0,9 мол.  доли  Tе?

б)  Укажите состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)   Рассчитайте,  какое  количество  теллура  будет  в  твердом  и  жидком  состоянии  при  охлаждении  2,5   кг  этой  системы  до  250º С.

г)   Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

д)   Определите  состав  последней  капли  жидкости.
8.  Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:
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Рис.12. Диаграмма   плавкости  системы   CsCl – SrCl 2
а)  При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий   35%   SrCl2?

б)  Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)   Рассчитайте,  какое  количество  SrCl2   будет  в  твердом  и  жидком  состоянии  при  охлаждении  3.0   кг  этой  системы  до  650º С.

г)   Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

д)   Определите  состав  последней  капли  жидкости.
9.   Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:   
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                      Рис. 13   Диаграмма   плавкости   системы  Ag – Cu .

а)   При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий   60%   меди?

б)  Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

 в)   Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

г)   Определите  состав  последней  капли  жидкости.

д)  Что  представляет  собой  сплав  в  области  «Г»? 

10. Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы  «марганец – медь» (рис.14.),  ответьте  на  следующие  вопросы:  


Рис.14.Диаграмма  плавкости  системы  Мn – Cu
а)  При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав,  содержащий   60%   марганца?

б)  Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

в)  Определите  состав  последней  капли  жидкости.
в)   Каков  состав  жидкой  и  твердой  фаз  в  точке  «C»

д)  Что  представляет  собой  сплав  в  области  «а»  и области  «в».
11.   Пользуясь  диаграммой  плавкости  системы,  ответьте  на  следующие  вопросы:

Рис.15.Диаграмма  плавкости  системы  TlCl – ZnCl2
а) При  какой  температуре  начнет  отвердевать  расплав, содержащий 

10%   хлористого  цинка.

б)  Укажите  состав  первых  выпавших  кристаллов.

в) Определите  состав  последней  капли  жидкости.
г)   Определите,  при  какой  температуре  закончится  кристаллизация?

д)  Что  представляет  собой  сплав  в  области  «а»  и области  «в»? 

Лабораторная  работа 13.  Электрохимические  процессы

Теоретические вопросы

1. Стандартный  электродный  потенциал.  Уравнение  Нернста.

2. Измерение  электродных  потенциалов.  Водородный  электрод.

3. Гальванические  элементы.  Поляризация  электродов,  деполяризация. Марганцево - цинковый  элемент.

4.  Сущность  электролиза.  Последовательность  разрядки  ионов  на электродах.

5. Вторичные  процессы  при  электролизе. Явление  перенапряжения.

6. Электролиз  с  растворимыми  и  нерастворимыми  анодами.

7. Законы  Фарадея. Выход  по  току.

8. Кислотные  и  щелочные  аккумуляторы.

9. Основные  виды  коррозии. Электрохимическая  коррозия  металлов.

10. Методы  защиты  металлов  от  коррозии.

     Экспериментальная часть

Опыт 1.   Образование  гальванических  пар  при  химических  процессах

а) Взаимодействие  цинка  с серной  кислотой  в  отсутствии  и  в  присутствии меди

Внесите  в  пробирку  5 – 6  капель  2н  раствора  серной  кислоты  и  кусочек  чистого  цинка  без  примесей.  Наблюдается  ли  выделение  водорода  из серной  кислоты?   Коснитесь  медной  проволокой  кусочка  цинка  в пробирке. Как изменяется  интенсивность  выделения  водорода,  и  на  каком  из  металлов  он  выделяется? Уберите  медную  проволоку  от  цинка  и  убедитесь,  что  интенсивность  выделения  водорода  снова  изменяется.  Укажите  направление  перехода  электронов  в  паре  цинк-медь. Какой  металл  будет  иметь  отрицательный  заряд  и  являться  катодом  для  ионов  водорода, имеющихся  в  растворе? Этот  эффект  можно  наблюдать  в  опыте, поставленном  следующим  образом:

В  две  пробирки  внесите  5 – 6  капель  2н  серной  кислоты.  В  одну  из  пробирок   прибавьте  каплю  раствора  сульфата  меди  и  в  обе  пробирки опустите  по  кусочку  чистого  цинка (без примесей). Наблюдайте  различную интенсивность  выделения  водорода  в  пробирках.  Что  появилось  на поверхности  цинка  в  присутствии  сульфата  меди?  Какова  роль  соли  меди, в  присутствии  которой  водород  выделяется  интенсивнее?

 б)  Коррозия  оцинкованного  и  луженого  железа.

    В  две  пробирки  налейте   на 1/2  их  объема  дистиллированной  воды  и добавьте 2-3 капли  раствора  2н   серной  кислоты  и гексацианоферрата (III)  калия K3[Fe(CN)6]. Последний  является  чувствительным  реактивом  на ионы Fe2+,  с которым  дает синее  окрашивание.  Растворы  перемешайте  стеклянной палочкой.

   Две  железные  проволочки  очистите   наждачной  бумагой.  Одной  

проволочкой  плотно обмотайте  кусочек  цинка,  другой – кусочек  олова,      опустите  их  в приготовленные  растворы.  Наблюдайте  через  несколько минут  посинение  раствора,  в  который  погружена   железная  проволочка  в контакте  с оловом.  Объясните  появление  ионов Fe2+  в  растворе.  Почему  в  растворе  с  парой  железо-цинк  синее  окрашивание  не  появляется?

Опишите  наблюдаемые  явления  и  ответьте  на  поставленные  вопросы. Дайте  схему  перехода  электронов  при  коррозии  оцинкованного  и    луженого  железа.  В  каком  случае  при  местном  разрушении  защитного покрытия  будет  происходить  ржавление  железа  под  оставшимся  неизменным  защитным  слоем.

Какой  металл  будет  разрушаться  первым  в процессе  коррозии  в следующих парах: алюминий – медь,  медь – никель,   железо – никель?

Опыт 2.  Измерение ЭДС медно-цинкового  гальванического  элемента (элемент Якоби – Даниэля)

Цель работы:

а)   Вычисление  ЭДС  элемента  при  заданных  концентрациях  солей.

б)   Приготовление  гальванического  элемента  и  измерение  его  ЭДС. Сравнение полученных результатов с вычислениями ЭДС.

в)   Определение  значений  потенциалов  отдельных  электродов.   

Сравнение  значений  электродных  потенциалов,  полученных  на  основании       экспериментальных  данных,  с  вычислениями  теоретически.

Для  измерения  ЭДС  применяется  компенсационная  установка:  компаратор напряжений Р 3003, работа с которым описана в соответствующем руководстве.

Последовательность выполнения работы:

Элемент Якоби-Даниэля состоит из медной пластинки, погруженной в раствор сульфата меди (ΙΙ) и цинковой  пластинки,  погруженной  в  раствор  сульфата цинка. Соединение  между  отдельными  электродами  осуществляется электролитическим  ключом (солевой мостик) (рис.16) 

Zn  /ZnSO4// Cu SO4/ Cu
 Медную  и  цинковую  пластинки  перед  погружением  в  раствор  тщательно  очистите  наждачной  бумагой , промойте  дистиллированной водой.

В разные  стаканы  налейте  раствор  сульфата  меди (ΙΙ)  и  сульфата  цинка  с таким  расчетом , чтобы  ½  поверхности  электродов  была  покрыта жидкостью;  погрузите  в  растворы  медный  и  цинковый  электроды,  вставьте их  в стакан  с  насыщенным  раствором  KCI  и  полученный  гальванический элемент   включите  в измерительную  схему.  Полученные   данные  запишите  в таблицу  по  образцу:
Таблица 13.1
	Концентрация раствора, моль/дм3
	ЭДС,В
	ЭДС  по уравнению (1), В
	Ошибка измерения

	СuSO4
	ZnSO4
	
	
	

	1

1

0,01

0,01
	1

0,01

1

0,01
	
	
	


Полученные  данные  сопоставьте  с рассчитанными  величинами  по уравнению Нернста (1). Для  теоретического  расчета  ЭДС  все  необходимые данные  заимствуйте  из  справочника (стандартные  электродные  потенциалы металлов, средние   коэффициент  активности   для  растворов  указанных концентрацией).

           ЭДС = Е0 (Сu2+/Сu) – E0(Zn2+/Zn) +  
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          (1) 
где  E0(Cu2+/Cu)  и  Е0(Zn2+/Zn ) – стандартные электродные потенциалы соответствующих  полуреакций; 
n – число  электронов,  участвующих  в  реакции.

a – активности  ионов  в  растворе.

   Определение электродных потенциалов

Для  измерения  электродного  потенциала  медного  и  цинкового электрода используйте стандартный  хлорсеребряный  электрод  и  составьте электрохимические  цепи,  описанные  выражениями (3)  и  (4).

Для определения  потенциалов  отдельных  электродов  применяют  электроды сравнения, из  которых  наиболее  удобным  является  хлорсеребряный электрод. Зависимость  потенциала  хлорсеребряного  электрода  от температуры  выражается  уравнением:
Еx.с. = 0,2224 – 6,4∙10-4  (t – 25)                              (2)                                

Как  видно  из  выражений (3) и (4)  для  определения  потенциалов медного  или  цинкового  электродов  составляют  цепи:

Ag/AgCIТВ., KCI// CuSO4  / Cu                            (3)

Zn/ ZnSO4 // KCIнас,AgCIТВ /Ag                        (4)

В этих выражениях запись Ag/AgCI тв., KCI нас. относятся к равновесию,  имеющему  место  в  хлорсеребряном  электроде.

Потенциал  металлического  электрода  в  соответствии  с уравнением Нернста, можно  рассчитать  по  уравнению:
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В  первом  случае  хлорсеребряный  электрод  служит  отрицательным,  а  во втором – положительным.  Тогда  ЭДС  цепи (3)  будет  равна:
ЭДС = Е(Cu2+) –  Ех.с.                               (6)

Отсюда:     Е(Cu2+) =  ЭДС +   Ех.с.                 

ЭДС  цепи (4) равна: 
[image: image7.wmf]ЭДС  = Ех.с. – Е (Zn2+), а   Е (Zn2+) = Ех.с - ЭДС

Таким образом, определив опытным путем ЭДС изучаемого элемента электрода  сравнения,  можно  рассчитать  потенциал  второго  электрода.

                                                                                                 Таблица 2

	Элементы
	Концентрация

р-ра электролита,

моль\дм3
	ЭДС цепи,

В
	Ех.с.

В
	Еопыт

В
	Е расч

В.
	Ошибка

измерения 

	
	1

0,01
	
	
	
	
	


Таким образом, в данной работе следует:

1. Измерить ЭДС элемента Якоби-Даниэля при различных концентрациях (активностях) исходных солей.

2. Измерить электродные потенциалы медного и цинкового электродов.

3. Сопоставить полученные данные со значениями, рассчитанными по уравнениям (1) и (5).

  Опыт 3.  Электролиз водных  растворов 

      


                                                
Прибор для  электролиза        

                                                                         1 – U-образная  трубка

   2 – электролиз

 3 – батарея 
а)  Электролиз  раствора  иодида  калия с  инертными  электродами

В  коническую   пробирку  налейте  на 3/4   её  объема  раствор  иодида  калия  и  добавьте  по 5 – 6  капель  фенолфталеина  и  крахмального  клейстера.  Раствор   перемешайте  и  вылейте  в  электролизер.  Опустите  в  него  графитовые  электроды  и  присоедините  их  к  батарейке.

Отметьте   изменение   цвета   раствора   около  катода  и  анода.  Напишите  уравнения   катодного  и  анодного  процессов.  Почему  окрасились  растворы  в  катодном  и  анодном  пространствах?  Окисление  или    восстановление   йода  произошло  на  аноде?

П р и м е ч а н  и е.   По  окончании   опыта  анод  промыть  сначала   тиосульфатом   натрия  для   более  полного  удаления  с  него  иода,  затем  дистиллированной  водой.
б)  Электролиз  раствора  сульфата  натрия
В  конической  пробирке  смешайте  приблизительно 1/2   объема  пробирки сульфата  натрия  с 1/4   объема   пробирки  нейтрального  раствора  лакмуса  и  вылейте   полученный  раствор  в  электролизер.  Пропустите                через  раствор  электрический  ток  и  отметьте  изменение  окраски  в  обоих   коленах  электролизера.

Напишите  уравнения  катодного  и  анодного  процессов,  протекающих   при  электролизе  сульфата  натрия.  Какие  вещества  выделяются  на  катоде  и  на  аноде?  Объясните  изменение  окраски  лакмуса  в  катодном  и  анодном  пространствах.

в)  Электролиз  водных  растворов  с  растворимыми  анодами 

Налейте  в  электролизер  0,5н.  раствор  сульфата  меди,  опустите  в  него  графитовые  электроды  и  пропустите  через  раствор  электрический  ток.

Через  несколько  минут  прекратите  электролиз  и  отметьте  на  катоде  красный  налет  меди.

Напишите  уравнения  катодного  и  анодного  процессов.  Какой  газ  в  небольших  количествах  выделяется  на  аноде?

        Не  отключая  электролизер  от  батарейки,  поменяйте  местами  электроды  в  коленах  электролизера,  вследствие  чего   электрод,   покрывшийся  вначале  медью,  окажется  анодом.  Снова  пропустите  электрический  ток.  Что  происходит  с  медью  на  аноде?  Какое  вещество выделяется  на  катоде?  Напишите  уравнения  катодного  и  анодного  процессов,  протекающих  при  электролизе  сульфата  меди  с  медным   анодом.     

Задачи и упражнения

1. Рассчитать  электродные потенциалы магния в растворе его соли при концентрациях иона Mg2+  0,1 ,  0,01 и  0,001 моль/л.

2. ЭДС элемента, состоящего из медного и свинцового электродов, погруженных в 1 М растворы солей этих металлов, равна 0,47 В. Изменится ли ЭДС, если взять 0,001 М растворы?  Ответ обосновать.

3. Гальванический элемент  составлен  из  стандартного  цинкового электрода  и хромового   электрода, погруженного в раствор, содержащий ионы Cr3+ . При какой концентрации ионов Cr3+    ЭДС этого элемента   будет равна нулю?
4. ЭДС гальванического элемента, состоящего из  стандартного водородного электрода и свинцового электрода, погруженного  в 1 М  раствор соли свинца, равна 126 мВ.  При замыкании элемента электроны  внешней цепи  перемещаются от свинцового к водородному электроду.  Чему равен потенциал свинцового электрода? Составить схему элемента. Какие процессы  протекают на его  электродах?

5.При электролизе  раствора  CuCI2  на аноде  выделилось 560 мл. газа               (условия нормальные). Найти  массу  меди,  выделившейся  на  катоде.

6.  Вычислить  массу серебра,  выделившегося  на катоде  при пропускании тока силой 6 А через  раствор  нитрата  серебра  в течение  30 мин.
7.  Найти  объем  кислорода (условия  нормальные),  который  выделится  при  пропускании  тока  силой 6 А  в течение  30 мин  через  водный  раствор KOH.
8.  При  электролизе  водного  раствора Cr2(SO4)3  током  силой  2 А  масса  катода  увеличилась  на 8 г.  В течение  какого времени  проводили  электролиз?
9.  Как  происходит  атмосферная  коррозия  луженого  железа и луженой  меди  при  нарушении  покрытия? Составьте  электронные  уравнения анодного и  катодного процессов.

10. В  чем  сущность  протекторной  защиты  металлов  от коррозии? Приведите  пример  протекторной  защиты  железа  в  электролите, содержащем  растворенный  кислород. Составьте электронные  уравнения анодного  и  катодного процессов.

11.  Как  влияет  рН  среды  на  скорость  коррозии  железа  и  цинка? Почему?  Составьте  электронные  уравнения  анодного  и  катодного процессов  атмосферной  коррозии  этих металлов.

12.  Какой  металл  целесообразнее  выбрать  для  протекторной  защиты  от коррозии  свинцовой  оболочки  кабеля:  цинк, магний  или  хром?  Почему?  Составьте  электронные  уравнения  анодного  и  катодного  процессов  атмосферной  коррозии. Каков  состав  продуктов  коррозии?

13.  Железное  изделие  покрыли  никелем.  Какое  это покрытие - анодное или катодное?  Почему?  Составьте  электронные  уравнения  анодного и катодных  процессов  коррозии  этого  изделия  при  нарушении  покрытия  во  влажном  воздухе  и  в  хлороводородной (соляной)  кислоте.  Какие продукты  коррозии  образуются  в первом  и  втором  случаях?

Лабораторная  работа  14.  Свойства   s- элементов  и  их  соединении
Теоретические  вопросы
1. Положение  s-элементов  в периодической  системе  и  их  электронное строение.

2.  Химические  свойства  водорода  и  его соединений.

3.  Химические  свойства  s-элементов IА  и  IIА  подгрупп.

4.  Соединения  s-элементов  IА  и  IIА  подгрупп.

5.  Жесткость  воды.

Экспериментальная  часть

Опыт 1.  Некоторые  малорастворимые  соли  магния

 а) Получение  карбоната  гидроксомагния

В пробирку  к 2-3  каплям  раствора  соли  магния  добавьте  раствор  соды до  образования  осадка  карбоната  гидроксомагния. Отметьте  выделение  газа. 

Испытайте  отношение  осадка  основной  соли  магния  к соляной  кислоте.

Напишите  уравнения  реакций  получения  карбоната  гидроксомагния  и  его растворения  в  кислоте.

б) Микрокристаллоскопическая  реакция  получения  фосфата  магния- аммония

 Поместите  на  предметное  стекло 1 каплю  раствора  соли  магния. Добавьте  к  ней  1  каплю  1 н.  раствора  аммиака, насыщенного  хлоридом аммония,  и  перемешайте  все  стеклянной  палочкой.  Полученный  раствор  должен  быть  прозрачным.  Внесите  в  него  палочкой   кристаллик гидрофосфата  натрия  Na2HPO4.  Рассмотрите  образовавшиеся  кристаллы двойной  соли  MgNH4PO4∙ 6H2O  в  микроскоп.  Снимите  стекло  с микроскопа  и  добавьте  к  кристаллам  полученной  соли  1 каплю  соляной кислоты.  Наблюдайте  растворение  осадка.  Напишите  уравнение  реакции.  Зарисуйте  форму  полученных  кристаллов.

Опыт 2.  Взаимодействие  кальция  с  водой

Налейте  в  пробирку  до  1/3  ее  объеме  дистиллированной  воды  и  внесите в  нее  пинцетом  очень  маленький  кусочек  металлического  кальция.  Какой газ  выделяется?  Почему  вода  становится  мутной?  Докажите  образование щелочи  в  растворе,  добавив  в  него  каплю  фенолфталеина.Что наблюдается?  Почему?

Напишите  уравнение  реакции  взаимодействия  кальция  с  водой.  Укажите окислитель  и  восстановитель.

Опыт 3.  Получение карбоната  и  гидрокарбоната  кальция

Наполните  пробирку  на  1/2   её  объема  известковой  водой  и  пропустите  в  нее  диоксид  углерода.  Отметьте  появление  осадка  карбоната  кальция. Продолжайте  пропускать  диоксид  углерода  до  растворения  осадка,  которое происходит  вследствие  образования  растворимого  гидрокарбоната.  Как называется  вода,  содержащая  эту  соль?  

Отметьте  наблюдаемые  явления  и  напишите  уравнения  реакций: образования  карбоната  кальция  при  взаимодействии  диоксида  углерода  с известковой  водой  и  растворения  карбоната  кальция  под  действием  диоксида  углерода  и  воды  с образованием  гидрокарбоната.

Опыт 4.  Сульфаты  щелочноземельных  металлов                                                        

а)  Получение  сульфатов  кальция,  стронция  и  бария

В  три  пробирки  внесите  по  2 – 3  капли  растворов  солей:  в  первую – соли  кальция,  во  вторую – стронция,  в  третью – бария.  В  каждую  пробирку добавьте  по 3 – 4  капли  раствора  сульфата  натрия.  Что  наблюдается?  Отметьте  различную  скорость  образования  осадков  сульфата  бария  и сульфата  кальция.  Чем  это  объясняется?  Испытайте  действие  соляной кислоты  на  полученные  сульфаты.

Напишите  уравнения  реакций  образования  сульфатов  кальция,  стронция, бария  и  выражение  произведений  растворимости  сульфата  и  карбоната бария.  Объясните,  пользуясь  правилом  произведения  растворимости,  почему  карбонат  бария  растворяется  в  разбавленной  соляной  кислоте,  а  его  сульфат  не  растворяется.

б) Сравнительная растворимость сульфата и карбоната кальция

Получите  сульфат  кальция,  добавив  3 – 4  каплям  раствора  хлорида кальция  5 – 6  капель  раствора  сульфата  натрия.  Дайте  раствору  отстояться  и  пипеткой  перенесите  часть  его  в  чистую  пробирку.  Убедитесь  в  полноте осаждения,  добавив  еще  одну  каплю  раствора  сульфата  натрия. 

 В полученный  прозрачный  раствор  внесите  несколько  капель  раствора  соды. Что наблюдается? 

Пользуясь  правилом   произведения  растворимости  и  таблицей  величин  ПР, объясните,  почему  раствор  после  того,  как  из  него  выпал  осадок  CaSO4,  снова  образует  осадок  при  добавлении  ионов  CO32-.
в)  Микрокристаллоскопическая  реакция  получения  сульфата  кальция.
Поместите  каплю  раствора  хлорида  кальция  на  предметное  стекло. Прибавьте  каплю 2 н. H2SO4  и,  дождавшись  помутнения  раствора, рассмотрите  образовавшиеся  кристаллы  CaSO4 ∙ 2H2O  под  микроскопом. 

Напишите  молекулярное  и  ионное  уравнения  реакции  и  зарисуйте  форму  кристаллов.

Опыт 5.  Реакция среды в растворе  карбоната  и гидрокарбоната натрия

Внесите  в  три  пробирки  по 6 – 7  капель  дистиллированной  воды.            В  каждую  из  них  прибавьте  такое  же  количество  нейтрального  раствора лакмуса.  В  одну  пробирку  внести  1 микрошпатель  кристаллов  карбоната натрия,  в  другую – такое  же  количество  гидрокарбоната  натрия.  Третью пробирку  оставьте  для  сравнения.  Перемешайте  растворы  стеклянной палочкой.  Сравните  окраску  лакмуса  в  растворах  солей  с  его  окраской  в третьей  пробирке. 

    Ответьте  на  вопросы,  какая  среда  и  почему

а)  в  растворе  карбоната  натрия;

б)  в  растворе  гидрокарбоната.

Напишите  ионные  и  молекулярные  уравнения  реакций.  Почему  оттенок окраски  лакмуса  в  растворах  этих  солей  различен?  Ответ  мотивируйте.

Опыт 6.   Малорастворимые  соли  щелочных  металлов

 а)   Микрокристаллоскопическая  реакция  на  ион  натрия  (получение кристаллов Na[Sb (OH)6])
На  предметное  стекло  поместите  каплю  насыщенного  раствора гексагидроксоантимоната  калия  и  внесите  в  нее  стеклянной  палочкой крупинку  соли  натрия.  Образовавшиеся  кристаллы  Na[Sb(OH)6]  рассмотрите  в  микроскоп.  В  зависимости  от  скорости  кристаллизации  они имеют  форму  призм  или  линз,  части  образующих  крестообразные  сростки. Напишите  уравнения  реакций  и зарисуйте  форму  кристаллов.

б) Микрокристаллоскопическая  реакция  на  ион  калия  (получение кристаллов K2Pb [Cu (NO2)6])

На предметное  стекло  поместите  каплю  специального  реактива, состав которого  можно  выразить  формулой  Na2Pb [Cu (NO2)6], и  внесите  в  нее крупинку  соли  калия.  Рассмотрите  кристаллы  в  микроскоп,  наблюдайте  их рост.  Кристаллы  имеют  вид  кубов  черного  цвета. Состав  кристаллов: 

2KNO2∙ Pb(NO2)2 ∙ Cu (NO2)2 или K2Pb[ Cu (NO2)6].   Зарисуйте  форму кристаллов.

Задачи и упражнения

 1.  Составьте  электронные  схемы  строения  атомов  калия  и  цезия. Какой  из этих  элементов  является  более  сильным  восстановителем?  Почему?

2.  Какие  из  указанных  газов:  H2S,  H2,  CI2,  CO2 -  будут  поглощаться  при   пропускании   их   через  раствор  гидроксида  натрия?  Напишите   уравнения соответствующих реакций.

 3.  Какую  реакцию  среды  показывают  растворы  солей:  KNO3,  K2S, KCH3COO?  Напишите  ионные  уравнения  реакций  гидролиза соответствующих  солей.

4.  Допишите   уравнения  реакций:

а)  Na2O2  +  KI  + H2SO4  →
б)  Na2O2  +  Fe(OH)2  + H2O  →
в)  Na2O2  + KMnO4  + H2SO4  →
5.  Допишите   уравнения  реакций  и  укажите  в  каждой  из  них  окислитель  и  восстановитель:

а) Na  +  H2  →     
б) Li3N  + H2  → LiH  + …     
в) NaH  +  H2O  →  H2  +  …

6.  Напишите   электронные  формулы  атомов  бериллия,  магния  и щелочноземельных  металлов.

а) Какую  валентность  могут  проявлять  атомы  этих  элементов  в невозбужденном  состоянии 
б)  Как  должны  меняться  свойства  гидроксидов  элементов  данной  группы?
Ответы  мотивируйте.

7.  К  раствору,  содержащему  соли  кальция,  бериллия  и  магния,  добавили избыток  раствора  гидроксида  натрия.  Напишите   ионные  уравнения  всех реакций,  которые  при  этом  произошли.   Какое  вещество  выпало  в  осадок?  Какие  ионы  оказались  в  растворе?

8.  Какой  осадок  начнет  выпадать  первым,  если  к  раствору,  содержащему ионы  Ca2+ и  Ba2+   в  одинаковой  концентрации,  постепенно  по  каплям добавлять  разбавленный  раствор  сульфата  натрия?  Какова  будет последовательность  осаждения  из  раствора  ионов  Ca2+ и Ba2+ ,  если  к  нему постепенно  добавлять  разбавленный  раствор  оксалата  аммония (NH4)2С2О4? 

9.  Допишите   уравнения  реакций:

а) Ba(OH)2  +  H2O2  →
б) BaO2  +  H2SO4  →
в) BaO2  +  H2O  →
К  какому  классу  химических  соединений  следует  отнести  пероксид  бария на  основании  этих  реакций?

10.   Допишите  уравнения  реакций  и  укажите  в  каждой  из  них  окислитель и  восстановитель:

а)  CaH2  +  H2O  =  Ca(OH)2  + …

в)  BaH2    +  CO2  =  C  +  …   

Лабораторная  работа 15.  Свойства  р-элементов  и  их  соединений

Теоретические вопросы

1.  Положение  р-элементов  в  периодической   системе  и  их  электронное строение.

2.  Элементы III А   подгруппы.

3.  Элементы IV А   подгруппы.

4.  Элементы V А     подгруппы.

5.  Элементы VI А    подгруппы.

6.  Элементы VII А   подгруппы.

7.  Элементы VIII А  подгруппы.

Экспериментальная  часть
Опыт 1.   Гидролиз  буры

В 2-3 мл  воды  растворите  маленький  кристаллик  буры.  Испытайте  полученный  раствор  лакмусовой  бумажкой.  Какова  реакция  раствора? 

Напишите  уравнение  гидролиза  буры.

Опыт 2.  Получение  эфира  борной  кислоты

Поместите  в  фарфоровую  чашку  2 – 3  кристаллика  борной  кислоты, смочите  2 – 3  каплями  концентрированной  серной  кислоты  и  прилейте  около  2 мл.  этилового  спирта.  Перемешайте  все  содержимое  и подожгите.  Отметьте  характерную  окраску  пламени. 

Напишите  уравнение  реакции  образования  борного  эфира.  Какова роль  серной  кислоты?

 
Опыт 3.  Совместный  гидролиз  хлорида  алюминия  и  сульфида 
аммония.
Внесите  в  пробирку  2 – 3  капли  раствора  соли  алюминия  и добавьте  столько  же  раствора  сульфида  аммония.  Отметьте  выпадение осадка  гидроксида  алюминия  и  выделение  сероводорода.

Напишите  уравнение  реакции  совместного  гидролиза  двух  солей. Почему  в  данном  случае  гидролиз  протекает  до  конца?  Произойдет  ли  в водном  растворе  аналогичная  реакция,  если  сульфид  аммония  заменить сульфидом  натрия?  Возможно  ли  реакцией  обмена  между  двумя соответствующими  солями  в  водном  растворе  получить карбонат алюминия?

Опыт 4.   Разложение  солей  угольной  кислоты  при  нагревании.

Насыпьте  в  сухую  пробирку  несколько  граммов  гидроксокарбоната    меди (Cu OH) 2  CO3 . Пробирку  с  солью  закройте  пробкой со  вставленной  в  неё  изогнутой  газоотводной  трубкой  и  укрепите  в зажиме  штатива.  Газоотводную  трубку  опустите  в  пробирку  с  известковой  водой. ( рис. 15.1).

 





Рис.15.1
Нагревайте  пробирку  с  солью  и   наблюдайте  за  изменениями, происходящими  в  обеих  пробирках.

Дайте  объяснение. Напишите  уравнения  происходящих  реакций.  

Опыт 5.  Гидролиз  силиката  натрия


Налейте  в  пробирку  2 – 3 мл.  раствора  Na2 SiO3.  Добавьте  2 – 3 капли  раствора  фенолфталеина.  Какую  реакцию  имеет  раствор  силиката  натрия? 
Напишите  уравнение  реакции.

Опыт 6.   Окислительные  свойства  диоксида свинца

 Всыпьте  в  пробирку  немного  диоксида  свинца.  Прибавьте  2 – 3 мл.

азотной  кислоты (плотность  раствора  1,2 )  и  2 – 3  капли ( не  больше !)  очень  разбавленного  раствора  MnSO4 .  Осторожно (так  как  может  выбросить! )  нагрейте  содержимое  пробирки  до  кипения.  Наблюдайте   появление  фиолетовой  окраски  раствора  вследствие образования марганцевой  кислоты HMnO4 .

Составьте  уравнение  реакции,    протекающей по  следующей  схеме:

MnSO4  +  PbO2  +  HNO3 →
HMnO4  +  PbSO4  +  Pb(NO3)2  + H2O

Опыт 7.   Восстановительные  свойства   олова (II)
Получите  в  пробирке   раствор  станнита  натрия  следующим  путем: 

налейте  в  пробирку  2 – 3  мл. раствора  хлорида  олова (II),  добавьте  по каплям  раствор  щелочи  до  образования  осадка.  Слейте  раствор в  пробирку. Раствору  станнита  натрия  добавьте  несколько  капель  раствора

соли  висмута.  Взболтайте  содержимое  пробирки.  Появляется  белый  осадок  Bi(OH)3 ,  быстро  чернеющий  вследствие  образования  металлического  висмута.

Напишите   уравнение  реакции  восстановления  соли  висмута  станнитом  в  щелочной  среде.  Эта  реакция  протекает  по  схеме:

    BiCl3  +  Na 2SnO2 +  NaOН →  Bi  +  Na 2SnO3  +  NaCl  +  H2O

Задачи и упражнения


1. Закончите   приведенные  ионные  уравнения.  Проставьте коэффициенты   и  напишите  соответствующие  молекулярные  уравнения:

         а) Аl  +  Cr2O7 2-   + H+ → Cr3+ +  …

          б) Al + CrO42- +  OH-  → [Cr(OH)4]-  +  …


2. Какие  степени  окисления  проявляют  галлий,  индий  и  таллий?

Какая  степень  окисления  наиболее  устойчива  для  каждого  из  элементов?


3.  Закончите  уравнения  реакций:




a)  Si + HF + HNO3 → NO + H2 [SiF6] +  …




б)  Si + NaOH + H2O → …

                               в)  SiO2 + KOH →  …

                               г)  Mg2Si + HCl →  …

                               д)  Mg2Si + NH4Cl → SiH4 + NH3 +  …

                               е)  SiO2 + HF →  …

                               ж)  Na2SiO3  + NH4Cl + H2O →  …


4.  Как  изменяются:
 а) восстановительные  свойства  ионов  в  ряду Ge2+ ,  Sn2+ ,  Pb2+ ;   
 б)  окислительные  свойства  в  ряду Ge 4+ ,  Sn4+ ,  Pb4+ ?

Укажите  наиболее  слабый   восстановитель  и  наиболее  сильный  окислитель  и  напишите  электронные  формулы  этих  элементов  в  соответствующей  степени  окисления.


5.  Учитывая,  что  молекула  азота  диамагнитна,  составьте  её  электронную  конфигурацию  на  основе  метода  BC и  метода  МО.

Сколько  связей  в  молекуле  N2  и  каков  их  характер.

6.  Напишите  уравнения  реакций  гидролиза: 
 а)  хлорида  аммония,

б)  карбоната  аммония.


7.  Какой  из  указанных  ниже  оксидов  проявляет  наиболее  основные свойства?  Какой - наиболее  кислотные?  Какой  из  них  является  более  сильным  окислителем,  какой -  наиболее  сильным  восстановителем?

а) As2O3   ,     Sb2O3 ,      Bi 2O3 ;                
 б) As2O5   ,     Sb2O5 ,      Bi 2O5 .                

Какие  факторы   влияют  на  изменение  этих  свойств? 
8.  В  какой   степени  окисления  сера  может  быть  окислителем  и  

восстановителем?   Приведите  примеры  соответствующих  реакций.


9.   Какие  вещества  будут  получаться  при  взаимодействии  FeS
а)  с  соляной  кислотой;  
 б) с  концентрированной  азотной?

Напишите  соответствующие   уравнения.


10.   Напишите  электронные  формулы   атомов  галогенов  в  нормальном  и  возбужденном  состояниях.  Почему  хлор,  бром  и  иод могут  проявлять  степень  окисления  1, 3, 5, 7,  а  фтор  только  1?


11.   Какой  из  галогеноводородов  является  наиболее  сильным  восстановителем?   Какой – наиболее  слабым?  Пользуясь  таблицей  электродных  потенциалов,  укажите  один  из  окислителей,   которым  можно  окислить:  а)  KI,  не  окисляя  КВr;

                  б)  KBr,  не  окисляя  КС1.  

Напишите  соответствующие  уравнения.

12.  Рассмотрите уравнения  следующих реакций ( предварительно подберите коэффициенты):

  а)  KrF2  + H2O  → Kr  +  O2  + HF                 
  б)  XeF4   +  SF4  → Xe  + SF6
  в)  XeF4  + Xe  → XeF2                                                          
   г)    XeF6  +  H2  →  Xe  +  HF 
  д)  XeOF2  →  XeF2  +  XeO2F2
Как  называются  такие  типы  реакций  окисления – восстановления?
Лабораторная  работа  16.  Свойства d – элементов  и  их  применение 

Теоретические вопросы
1. Положение  d – элементов  в  периодической  системе  и  их  электронное строение.

2. Распространенность  d – элементов  в  земной  коре.

3. Получение  d – элементов.

4. Химические  свойства  простых  веществ.

5. Окислительно – восстановительные  свойства d – элементов  и  их соединений.

6. Комплексообразующие  свойства  d – элементов. 

7. Соединения  d – элементов: оксиды,  гидроксиды,  гидриды,  сульфиды, карбиды,  нитриды  и  галогениды.

Экспериментальная часть

Опыт 1.  Получение  основного  карбоната меди (II)

В  пробирку  с  сульфатом  меди(II) - CuSO4  (2-3 капли)  прибавьте  такое же  количество  раствора  соды  - Na2CO3.  Наблюдайте  выпадение  зеленого осадка  гидрооксокарбоната  меди (CuOH)2CO3.  Почему  при  взаимодействии  солей  меди  с  раствором  соды  не  выпадает средний  карбонат меди?

Напишите   уравнение  реакции  взаимодействия  сульфата  меди(II)- CuSO4 с содой  при  участии  воды.

Опыт 2.  Получение  иодида  меди (I) 

Внесите  в  пробирку  по  3  капли  растворов  сульфата  меди (II ) - CuSO4  и иодида  калия  KI.  Отметьте  образование  осадка  и  окрашивание  содержимого  пробирки  в  желтый  цвет.  Доказать  с  помощью  крахмала, что  желтая  окраска  обусловлена  выделением  свободного иода. 

Для  определения  цвета  выпавшего  осадка  иодида  меди (I) необходимо свободный  иод, маскирующий  своей  окраской  цвет  осадка,  перевести  в бесцветный  ион.  Для  этого  прибавьте  в  пробирку  несколько  капель раствора  сульфита  натрия  Na2SO3  до исчезновения  желтой  окраски.  Осадок сохраните  для  опыта  3а.  Каков  цвет иодида  меди (I)?  Напишите  уравнения реакций: 
а) взаимодействия  сульфата  меди (II)  с  иодидом калия;                                

б) взаимодействия  иода  с сульфитом  натрия  в  присутствии  воды. Чем  объясняется  устойчивость  иодида  меди (I)?

Опыт 3.  Комплексные  соединения  меди

а) Получение  комплексного  тиосульфата  меди (I)

     В  пробирку  с  осадком  иодида  меди(I)  прибавьте  несколько  капель раствора  тиосульфата  натрия  Na2S2O3. Наблюдайте  полное  растворение осадка, происходящее  вследствие  образования  хорошо  растворимого  комплексного тиосульфата  меди (I).  

  Напишите  уравнение  протекающей  реакции, учитывая,  что  ионы S2O32- являются  монодентантными  лигандами,  а  координационное  число  иона Сu+  равно 2.

 б) Получение  аминокомплекса  меди (II)

 В пробирку  с раствором  сульфата  меди (II) - CuSO4  (2-3 капли)  прибавьте по  каплям  2н  раствор  аммиака - NH4OH  до  полного  растворения  осадка основной соли (CuOH)2SO4 , выпавшего при добавлении первых капель  раствора аммиака. Отметьте  окраску  исходного  раствора  сульфата  меди и раствора,  получившегося  после  растворения  осадка.  Напишите   уравнение реакций:  
 а) взаимодействия   сульфата  меди (II)  с  раствором   аммиака  с образованием  основного  сульфата  меди(II);  
б )  растворения  основного сульфата  меди (II)  в  избытке  аммиака  с одновременным  образованием комплексной  соли  и  комплексного  основания  меди(II),  учитывая, что координационное  число Cu2+ равно 4;  
 в) диссоциации   полученных комплексных  соединений  меди. 
 Какое  основание  сильнее: гидроксид  меди (II)  или  гидроксид  тетрааммин   меди (II)? Какие  ионы  обуславливают  окраску раствора,  содержащего  аминокомплексы  меди?

Опыт 4.     Комплексные  соединения  цинка  и кадмия

 Поместите  в  пробирку 1 каплю  раствора  соли  цинка  и  добавьте  2 капли 2н  раствора  аммиака.  Осадок  какого  вещества  образовался?  К полученному осадку  прилейте  по  каплям  избыток  раствора  аммиака  до  растворения осадка.  Тот  же  опыт  проделайте  с раствором  соли  кадмия.  

  Напишите  уравнения  реакций,  считая,  что  характерным координационным  числом  для  обоих  ионов  комплексообразователей  является  4. Напишите  уравнения   диссоциации   полученных   комплексных  соединений  и  комплексных  ионов,  а также  выражения  констант  нестойкости.   Выпишите  из  справочника  числовые  значения  констант  нестойкости  обоих  комплексов  и  объясните  различную  прочность  полученных  комплексных  ионов.

Опыт 5.      Гидроксид  марганца (II)  и  его  свойства

В  две  пробирки внесите  по 3-4  капли  раствора  соли  марганца (II)  и              по 2-3  капли  2н раствора щелочи.  Каков  цвет  полученного  осадка  гидроксида  марганца (II)?   Размешайте  осадок  стеклянной  палочкой  и отметьте   его  побурение  вследствие  окисления  марганца (II) до Mn(IV).           Во  вторую  пробирку  с осадком  гидроксида  марганца  прибавьте  2-3 капли 2н  раствора  серной  кислоты.  Что наблюдается? Какие  свойства  характерны для  гидроксида  Mn (II)?  Напишите   уравнения  реакций:    
 а) получение гидроксида  марганца (II)  и  его  окисления  кислородом  воздуха  в   MnO(OH)2;    
 б) взаимодействия  гидроксида  марганца  с серной  кислотой.

Опыт 6.      Окислительные  свойства  соединений  марганца (VII). Окисление перманганатом  калия  сульфата  марганца (II)

 Внесите  в  пробирку  3 – 4  капли  раствора  перманганата  калия  и  столько же  раствора  сульфата  марганца. Отметьте  исчезновение фиолетовой окраски  и образование  бурого  осадка.  Опустите  в  пробирку  синюю  лакмусовую  бумажку. Что  наблюдается?  Какова  среда  в полученном  растворе?  Напишите   уравнение   реакции,  протекающей  с  участием  воды  и образованием  сульфата  калия,  диоксида  марганца и серной кислоты.

Опыт 7 .  Получение и свойства гидроксида хрома (III)

  В  опытах  вместо  сульфата  хрома  можно  пользоваться  хромокалиевыми квасцами  KCr(SO4)2 ∙ 12H2O .  При составлении  уравнений  реакций  вместо формулы  квасцов  можно  писать  формулу  сульфата  хрома  Cr2(SO4)3 . Почему?            

   Получите  в  двух  пробирках  малорастворимый  гидроксид  хрома (III) взаимодействием  раствора  соли  хрома (III)  (3-4 капли)  с  2н  раствором щелочи  (1-2 капли).  Испытайте  отношение  гидроксида  хрома  к  кислоте  и  к избытку  щелочи,  для  чего  добавьте  в  одну  пробирку  по  каплям  2н  раствор  серной  кислоты,  а  в  другую  - 2н   раствор  щелочи  до  растворения осадка.

Напишите  уравнения  реакций:  
а)  получения  гидроксида  хрома (III),                       
         б)  диссоциации  гидроксида  хрома (III); 
 в)  взаимодействия  гидроксида  хрома (III)  с  кислотой  и  со  щелочью,  учитывая   что  получается комплексный  анион [Cr(OH)4]. 
 Как  называется  соответствующая  соль  калия?  При  подкислении  раствора  происходит  постепенное  замещение гидроксильных  лигандов  в  гидрооксокомплексе  хрома (III)  на  молекулу воды  с  образованием  аквакомплекса.  При  этом  координационное  число комплексообразователя  не  меняется.  Сделайте  вывод  о  химическом  (кислотно - основном)  характере  гидроксида  хрома (III).

Раствор  сохраните  для  опыта  8.

Опыт  8. Восстановительные свойства хрома (III)

 К  полученному  в  опыте  7  раствору  K[Cr(OH)4]  добавить  1-2 капли 

щелочи  и  3-5 капель  3% - ного  раствора  пероксида  водорода.  Нагрейте смесь  на  водяной  бане  до  перехода  зеленой  окраски  в  желтую,  что указывает  на  образование  в  растворе  хромата  калия.  Напишите  уравнение реакции  окисления   K[Cr(OH)4]   в  K2CrO4.

Опыт 9. Окислительные свойства хроматов

К  подкисленному  серной  кислотой  раствору  дихромата  калия                    (4-5 капель)  добавьте  3-4  капли  раствора  иодида  калия.  Отметьте  изменение  окраски.  Докажите   с  помощью  раствора  крахмала  выделение свободного  иода,  для  чего  в  пробирку  с 5 - 6  каплями  крахмала  внесите одну  каплю  полученного  раствора.  Напишите  уравнение  реакции.

Опыт 10. Характерные реакции на ионы Fe2+  и Fe3+
а) Действие на соли железа (II) гексацианоферрата (III) калия

 Подготовьте  в  пробирке  раствор  соли  Мора  и  добавьте 1 каплю  раствора гексацианоферрата (III)  калия  (красной кровяной соли  K3[Fe(CN)6]. Отметьте цвет  образовавшегося   осадка  (турнбулева синь),  укажите   химическое название  и  формулу  полученного  вещества.  Данная  реакция  является характерной  на  ион   Fe2+.  Напишите  молекулярное  и  ионное  уравнения реакции.

 б) Действие на соли железа (III)  гесацианоферрата (II) калия

Поместите  в  пробирку  2 – 3  капли  раствора  хлорида  железа (III)  FeCI3 и  добавьте  1  каплю  раствора  гексацианоферрата (II)  калия (желтой кровяной соли  K4[Fe(CN)6]). Что  наблюдается?  Отметьте   цвет  образовавшегося осадка  (берлинская лазурь),  укажите   химическое   название  и  формулу полученного  вещества.  Напишите  уравнение  реакции  в  молекулярной  и ионной формах.

 в) Действие  на  соли  железа (III)  роданида  аммония  (или калия)

 Поместите  в  пробирку  5 – 6  капель  раствора  хлорида  железа (III)  и добавьте   одну  каплю  0,01н  раствора  роданида  аммония  NH4SCN  (или калия).  Такой же опыт проделайте  с  раствором  соли  Мора.  Перенесите                 1 каплю  полученного  в  первой  пробирке  раствора  в  другую  пробирку  и добавьте  8 – 10  капель  воды.  Напишите  уравнение  реакции  с  получением Fe(SCN)3,  сообщающего  раствору  ярко - красную  окраску.  Отметьте, что окраска  характерна  только  для  соли  железа(III). Чем  объясняется ослабление  окраски  при  разбавлении. 

 Опыт 11.    Гидроксид  железа (II)

 В  солях  железа (II)  вследствие  частичного  окисления  на  воздухе  всегда присутствует  железо (Ш).  Поэтому  во  всех  опытах  по  изучению  свойств железа (II)  следует  брать  наиболее  устойчивую  двойную  кристаллическую соль  Мора ( NH4 )2SO4 ∙FeSO4 ∙6H2O.  Для  приготовления  раствора  в пробирку  поместите  2  микрошпателя  порошка  этой  соли  и  растворите  ее  в  4 – 5  каплях  воды.  Чем  объясняется  большая  устойчивость  в кристаллическом  состоянии  соли  Мора  по  сравнению  с  сульфатом  железа (II)?  Почему  раствор ( NH4 )2SO4 ∙ FeSO4 ∙6H2O  должен  быть свежеприготовленным?  Напишите   координационную  формулу  соли  Мора.

     В  уравнениях  реакций  вместо  формулы  соли  Мора  можно  пользоваться  формулой  сульфата  железа (II), так  как  двойная  соль  Мора практически  диссоциирует  при  растворении  в  воде  на  все  составляющие  ее  ионы.

     В  пробирку  с  3 – 4  каплями  раствора  соли  Мора  прилейте  2н  раствор щелочи  до  выпадения  зеленого  осадка  гидроксида  железа (II).  Перемешайте полученный  осадок  стеклянной  палочкой  и  наблюдайте  через  1 – 2  минуты побурение  осадка  вследствие  окисления  гидроксида  железа (II)  в  гидроксид железа (III) .

      Проверьте  опытным  путем,  как  взаимодействует  свежеосажденный гидроксид  железа (II)  с  2н  раствором  хлороводородной  кислоты.  Какие свойства  проявляет  в этой  реакции  гидроксид  железа (II).  Напишите уравнения  реакций: 
  а) образования  гидроксида железа (II);  
  б) окисления полученного  основания  в гидроксид  железа (III)  под  действием  кислорода воздуха  и  воды.

 Опыт 12.    Окислительные свойства соединений железа (III)

В пробирку с 3-4 каплями раствора FeCI3  добавьте 1 – 2  капли  раствора иодида  калия  KI.  В какой  цвет  и  почему  окрашивается  раствор?  Напишите уравнение  реакции.

 Опыт 13. Гидроксиды кобальта  (II)   и никеля (II)

а) Получение гидроксида кобальта (II) и его окисление.   

 В  две  пробирки  поместите  по 2 – 3  капли  раствора  соли  кобальта  и добавьте  по  каплям   раствор  едкой  щелочи,  сначала  появляется  синий  осадок  основной  соли,  который  затем  становится  розовым,  что  указывает на  образование  гидроксида  кобальта (II). Осадок  в  одной  пробирке тщательно  размешайте   стеклянной  палочкой ,  а  в  другую  добавьте  2 – 3  капли  3%-ного  раствора  пероксида  водорода  H2O2.  В  какой  из  пробирок наблюдается  окисление  гидроксида  кобальта?   Напишите   уравнения  реакций.  Сравните  полученные  результаты  с  результатом  опыта  по окислению гидроксида  железа (II) (см. опыт 11).  Какой  ион является  более энергичным  восстановителем:  Co2+  или  Fe2+?

б) Получение гидроксида никеля (II)  и его окисление
 В  три  пробирки  поместите  по 2 – 3  капли  раствора  соли  никеля - NiSO4  и  добавьте  по  каплям  раствор  едкой  щелочи  NaOH  до  выпадения  осадка  гидроксида  никеля (II).  В  первой  пробирке  осадок  тщательно  размешайте стеклянной  палочкой,  во вторую  добавьте  2-3 капли  3%- ного  пероксида  водорода  H2O2 . Наблюдается  ли  изменение  цвета  осадка?  Происходит  ли  окисление  гидроксида  никеля (II)  кислородом  воздуха  и  пероксидом водорода?  В третью  пробирку  прибавьте  1 каплю  бромной  воды. Что наблюдается?   Ответьте  на  поставленные  вопросы.  Напишите  уравнения реакций.  Сравните  восстановительные  свойства  гидроксида  железа,  кобальта,  никеля  в степени  окисления  + 2  по наблюдениям  и  при сравнении  стандартных  окислительно – восстановительных  потенциалов  
( при переходе  в гидроксиды  этих  элементов  в  степени  окисления  +3).

Опыт 14.  Комплексные соединения кобальта и никеля

1)  Получение  комплексного  роданида  кобальта

Поместите  в пробирку  2 капли  насыщенного  раствора  соли  кобальта (II)  и  добавьте  5 – 6  капель  насыщенного  раствора  роданида  аммония:  учтите, что  при  этом  образуется  раствор  комплексной  соли  
( NH4)2[Co(SCN)4]. Комплексные  ионы  [Co(SCN)4 ] 2-  окрашены  в синий  цвет, а  гидратированные ионы  [Co (H2O)6 ] 2+ - в  розовый.  Отметьте  цвет полученного  раствора. Разбавьте  его  водой  до  изменения  окраски,  добавьте  2 капли  смеси  спирта  с эфиром, размешайте  раствор  стеклянной  палочкой  и  вновь наблюдайте изменение окраски.  Затем  в ту  же  пробирку  прилейте  дистиллированную  воду, наблюдая  постепенное  изменение  окраски.  Опишите  наблюдаемые явления. Напишите: 
 а) уравнение  диссоциации  комплексной  соли  кобальта;

 б) уравнение  диссоциации  комплексного  иона; 
 в) выражение  константы нестойкости  комплексного  иона. 
 Какова  роль  воды  и спирта  в смещении равновесия  диссоциации  комплексного  иона?

  2)   Получение  аминокомплекса  никеля

 Один  микрошпатель  соли  никеля  NiSO4  растворите  в 5 каплях  воды. Добавьте  5 капель 25%-ного раствора  аммиака  NH4OH. Как  изменяется  цвет раствора?  Добавьте  к раствору  2-3 капли  раствора  сульфида  натрия. Что выпадает в осадок?  Напишите  уравнения  реакций: 
а) образования аминокомплекса  никеля  (координационное  число  никеля  равно 6);                     
 б) диссоциации  комплексного  соединения  и  комплексного  иона;                                  

 в) взаимодействия  полученного  комплексного  соединения  никеля  с сульфидом  натрия.   
Объясните  механизм  взаимодействия,  пользуясь константой  нестойкости  комплексного иона и произведением  растворимости.

Задачи и упражнения

1.  Какой  из  ионов – Fe2+, Co2+ или  Ni2+  обладает  более  сильными восстановительными  свойствами?  Приведите  примеры  реакций,  в  которых проявляется  это  различие.

 2.  Напишите   формулы  комплексных  соединений  железа:                     гексацианоферратат (II)  калия  и  гексацианоферрата (III) калия  и распределите  электроны  атома  железа  по  квантовым  ячейкам  при образовании  комплексов.  Какое  из  этих  соединений  является парамагнитным?

3.  К  раствору  комплексной  соли  [Ni(NH3)6]CI2  прибавили: а) раствор NaOH;  б) раствор  сероводородной  воды.  Напишите  уравнения  реакций.  

Исходя  из  значений  произведений  растворимости  образующихся  соединений  никеля,  объясните, в  каком  случае  произойдет более  полное  разрушение  комплексного иона.

4. Составьте  электронные  формулы  Mn (VI)  и  Mn(VII),  Re(III)  и  Re(VII).   Какой  из  атомов  в  указанной  степени  окисления  является  наиболее сильным  окислителем?  Какой - наиболее  сильным   восстановителем?

5.  Пользуясь  значениями  стандартных  электродных  потенциалов, напишите молекулярное  уравнение  возможной  реакции  окисления  перманганатом:

а) MnO4-  +  Cr3+ + H+ →   Mn2+   +  Cr2O72- +   ….

б) MnO4-  +  Bi3+ + H+ →    Mn2+  + BiO3-  + ….

6.  К  раствору  сульфата  марганца  на  воздухе  добавили:

а)  гидроксид  калия; 
б) сульфид  аммония; 
 в) перманганат  калия. 
Какое  соединение  марганца  получится  при  этом  в каждом  случае?  Напишите   уравнения  реакций.

7.  По  значениям  стандартных  электродных  потенциалов  определите, возможно  ли  окисление  в  кислой  среде  бихроматом  калия:                                                       а) нитрата свинца(II);       
б) сульфата  железа (II).

8.  Составьте  уравнения  следующих  реакций:

а) Cr2O3  +  Na2CO3  +  KCIO3   →
б)  K2Cr2O7  + Zn  + H2SO4  →
  в)  K2Cr2O7  + Na2SO3  +  H2SO4  →
  г)  CrCI3  + NaOH  + H2O2  →
  д)  Na2Cr2O7  +  HCI (конц.)  → 
 е) Cr2(SO4)3  + H2SO4  + NaBiO3  →

 ж) Cr2(SO4)3   + PbO2  +  KOH  →
  з) K2Cr2O7   + (NH4)2S  +  H2SO4  →
  и) MoS2   + HNO3  →
9.  Стандартные  окислительно – восстановительные  потенциалы  в  кислой  

среде  для  систем  
 а)  VO2 + → VO2+ ;   
 б)  VO2+ → V3+;

 в) VO2+ → V2+
равны соответственно +1,00;  +0,66;  +0,36 В. Какое  из  веществ:

Н2S,  KI,  Na2SO3,   FeSO4 ,  Zn   следует  применить  для  восстановления  в  кислой   среде: 
 а)  иона VO2 + до  иона  VO2+  ; 
 б)  иона  VO2+ до  иона  V3+  ;

в) иона  VO2+ до  иона  V2+ ?
  Напишите  соответствующие  уравнения  реакций.                                                                                                                            

10.  При   растворении  ниобия  в  смеси  азотной  и  фтороводородной  кислот   образуется   комплексная  двухосновная  кислота  ниобия(V),  в  которой  лигандами  являются  F- - ионы, а  координационное число  ниобия (V)  равно 7. 

 Напишите  уравнение  реакции  и  подберите  коэффициенты,  принимая, что  азотная  кислота  восстанавливается  до  NO.

    11.  При прокаливании металлического титана на воздухе образуется  белый порошок, который растворяется в концентрированной серной кислоте и сплавляется со щелочами. Что представляет собой этот белый порошок?  Напишите  уравнения  реакций: 

 а)  прокаливания  титана  на   воздухе;                         
 б)  растворения  диоксида  титана  в  серной  кислоте;
 в)  сплавления  диоксида титана  со  щелочью.

12.  При  взаимодействии  подкисленного  бесцветного   раствора  соли         титана (IV)  с  магнием  раствор  становится  фиолетовым.  Объясните   это явление  и  напишите   соответствующее  уравнение  реакции.

Семинар 3.   Свойства f- элементов  и  их  соединений

Теоретические вопросы

1. Положение f- элементов  в периодической  системе  и  их  электронное строение.

2. Природные  ресурсы  и  получение  f- элементов.

3. Изменение  радиусов  атомов, энергий  ионизации  и  металлических  свойств в рядах f- элементов.  Лантаноидное  и  актиноидное  сжатие.

4. Чем  обусловлено  весьма  значительное  сходство химических  свойств лантаноидов?  Какие  из  них  могут  проявлять  дополнительные  степени  окисления?

5. Соединения  лантаноидов: оксиды, гидроксиды, простые  и комплексные соли.

6.  Характерные  степени  окисления  и  важнейшие  соединения  актиноидов.

7. Соединения  тория (+3,+4),   урана (+3, +4, +5, +6)   и  плутония  (+3, +4, +5, +6, +7).

Задачи и упражнения

1. Составьте  электронные  конфигурации  для  атомов  следующих элементов  III Б группы:

а) лантана, гадолиния и лютеция  в нулевой  степени окисления, 
б)  церия  и  неодима  в  степени (+3),
 в)  церия  в степени  окисления (+4).  
Почему  все  лантаноиды (III)  обнаруживают  большое сходство  в  химических  свойствах?

     2. Пользуясь  справочной  и  учебной  литературой,  перeчислите лантаноиды,  которые  в соединениях  проявляют: 

 а) степень  окисления (+2),  
 б) степень  окисления (+4). 

  Приведите  примеры  соединений;  охарактеризуйте  окислительно - восстановительные  свойства  соединений  лантаноидов (II)       и  (IV).

 3.   Групповым  реагентом  на  катионы  лантаноидов (III)  служит   щавелевая  кислота,  которая  осаждает  оксалаты  лантаноидов  даже  из  кислого   раствора.  При  прокаливании  оксалатов  образуются  оксиды  лантаноидов (III).  Опишите  получение  оксида  лантана (III)  этим  способом.   Укажите  условия  реакций  и  приведите  их  уравнения.  

  4. Сульфат  церия(III)  окисляется  в щелочной  среде  кислородом  воздуха  в гидроксид церия (IV) . Как  ведет себя  полученный  гидроксид по отношению к концентрированной соляной кислоте? Напишите  уравнения реакций.

 5.  Охарактеризуйте  кислотно-основные свойства UO3, образующего при взаимодействии с минеральными кислотами (H2SO4, HCI, HNO3  и др.)  соли  диоксоурана (VI) – [UO2]2+ ,  а при сплавлении со щелочами – уранаты. Напишите уравнения реакций.

 6.  Сульфат  диоксоурана (VI)   восстанавливается  цинком с образованием соли  урана(IV);  последняя при действии сильных окислителей  вновь образует сульфат диоксоурана (VI) .Закончите уравнения реакций:

   а)   UO2SO4  +  Zn  + … 
[image: image8.wmf]®

  U(SO4)2  +

                                 б)    U(SO4)2    + Ce (SO4)2  + …→
                                  в)  U(SO4)2    + KMnO4  + …
[image: image9.wmf]®

 

    7.Напишите  ядерные реакции  получения  радиоактивных  изотопов  лантаноидов:

 а)
[image: image10.wmf]131Cs(ά, 2n)  
                        б)    150Nd( p, n) 
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      в) 136Ba(ά,  n)
                          г) 156Sm(d, 2n)    
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      д) 142Pr(d,  p )  

           59    
                             

     8. Оксид лантана (III)  получается разложением нитрата  при нагревании. Реакция разложения идет по  схеме:

     La(NO3)3   
[image: image11.wmf]®

 La2O3  +  NO2  +  O2
Какая  масса нитрата лантана разложилась, если при этом  образовалось  11,2 л  диоксида  азота (н.у.)?

  9. Окисление  нитрата церия (Ш)  перманганатом калия легче  всего  осуществляется  в щелочной среде. Реакция идет по схем 
[image: image12.wmf]®


Ce(NO3)3 +  KMnO4  +  KOH 
[image: image13.wmf]®

  CeO2  +  K2MnO4  +  KNO3  +  H2O
Какая масса диоксида  церия образовалась, если в реакцию  вступило 0,025 л  0,2н. KMnO4?

 10. В кислых растворах соединения церия(IV)  выступают  как сильные окислители. Реакция  гидроксида  церия (IV) с соляной кислотой идет по схеме

       Ce(OH)4  +  HCI   
[image: image14.wmf]®

  CeCI3   +  CI2  +  H2O
Определите массу  гидроксида  церия (IV),  вступившего в реакцию, если при этом  выделилось 3,584л хлора ( н.у.), а потери  хлора составили 20%.

 11.Составьте уравнения следующих реакций:

а) UO2  +  HNO3  
[image: image15.wmf]®

  UO2(NO3)2  +  NO  +  …

б) Np(NO3)4  + I2  +  H2O  
[image: image16.wmf]®

  NpO2NO3  +  HNO3  +  …

в) AmO2  +  HCI  
[image: image17.wmf]®

  AmCI3  +  CI2  +  …

12.  При  сплавлении фторида церия (IV)  с фторидом калия образуется фтороцерат (IV) калия. Какая масса  K2CeF6    образуется при сплавлении  6,48 г фторида  церия (IV)  с 5,8 г фторида калия, если выход продукта  реакции составляет 62%  по сравнению с теоретическим?

     13.  Произведение  растворимости  Lu(OH)3  при  250 С равно 2,5∙10 -24 .  Рассчитайте  концентрацию  ионов Lu3+ и  OH-  в  насыщенном  растворе гидроксида  лютеция (III)  при  этой  температуре.

14.  Составьте  уравнения  следующих  реакций:

а) Ce  +  H2O  
[image: image18.wmf]®


б) Ce(SO4)2  +  H2O2  
[image: image19.wmf]®

  O2  + …

в)  CeO2  +  KI  +  HCI  
[image: image20.wmf]®

                       


Лабораторная работа 17. Кислотно-основное титрование (метод нейтрализации)


Теоретические вопросы

1. В чем сущность титриметрического анализа? По какому принципу классифицируют методы титриметрического анализа? 

2. Как выражают концентрацию растворов в титриметрическом анализе? Дать определение понятий: молярная концентрация вещества, молярная концентрация эквивалентов вещества, титр, титр по определяемому веществу. Что такое поправочный коэффициент? Соотношения, существующие между титром и молярной концентрацией эквивалентов вещества.

3. Как вычисляются молярные массы эквивалентов веществ в реакциях обмена, окисления-восстановления?

4. Какие существуют способы приготовления титрованных растворов? Дайте определение первичного и вторичного стандарта. Что такое фиксанал?

5. Какие вещества называют «установочными» и какие требования к ним предъявляются? Приведите примеры установочных веществ.

6. Сущность прямого титрования. Пример. Как рассчитать результат титрования?

7. Какая реакция является основной в методе кислотно-основного титрования? Сформулируйте правило ионного произведения воды, напишите его математическое выражение в обычной и логарифмической форме. Что такое водородный показатель?

8. Приведите уравнения для расчета рН в разбавленных растворах: а) слабых одноосновных кислот; б) слабых однокислотных оснований; в) сильных кислот; г) сильных оснований.

9. Кислотно-основные индикаторы. Что называется интервалом перехода окраски индикатора? Какова его связь с константой диссоциации индикатора? Что такое показатель титрования индикатора (рТ)? Дайте характеристику индикаторам метилового оранжевого и фенолфталеина (интервал перехода окраски, цвет, показатель титрования).

10. Чему равна молярная масса эквивалента Na2CO3  при титровании его индикатором  метиловым оранжевым, фенолфталеином? Напишите соответствующие уравнения реакций.

Экспериментальная часть

Опыт 1.Приготовление титрованного раствора тетрабората натрия

Тетраборат натрия Na2B4O7∙ 10 H2O, известный под техническим названием бура, реагирует с соляной кислотой по уравнению:


Na2B4O7 + 2HCI + 5H2O = 2NaCI + 4 H3BO3

Следовательно, М (1/2 Na2B4O7∙ 10 H2O) = 381, 37/ 2= 190,685 г/моль. Навеску перекристаллизованной буры, необходимую для приготовления 200 мл раствора с молярной концентрацией эквивалентов вещества  С (1/2 Na2B4O7) =0,1 моль/л, количественно перенесите в мерную колбу емкостью 200 мл, прибавьте дистиллированной воды до ¾ объема колбы и растворите буру полностью, размешивая раствор вращением колбы. После растворения долейте воду до метки и закрыв колбу пробкой, тщательно перемешайте раствор, опрокидывая колбу 10-15 раз вверх дном.

Опыт 2. Приготовление и стандартизация раствора соляной кислоты

Для приготовления раствора кислоты рассчитывают на основе плотности и процентного состава концентрированной кислоты, какое количество ее следует взять, чтобы получить заданное количество разбавленной кислоты и затем соответствующим образом ее разбавляют.

Замерьте плотность соляной кислоты. По найденной плотности кислоты найдите в справочной таблице ее процентное содержание. Рассчитайте, сколько мл  концентрированной кислоты надо взять, чтобы приготовить 500 мл раствора концентрации приблизительно равной 0,1 моль/л. С помощью мерного цилиндра отмерьте в колбу на 500 мл количество кислоты на 4-5% больше, чем вычисленное, прилейте 500 мл дистиллированной воды и тщательно перемешайте.

Бюретку наполните раствором соляной кислоты, заполните носик и установите уровень жидкости на нуле. В колбу для титрования с помощью пипетки отбирают 20 мл приготовленного раствора буры, прилейте 1-2 капли метилового оранжевого и оттитруйте раствором соляной кислоты до перехода желтой окраски раствора в оранжевую. Первое титрование следует рассматривать как ориентировочное. Титруют еще несколько раз. Титрование можно считать удовлетворительным, если последнее титрование отличается от предыдущего не более чем на 0,1 мл.

Взяв из полученных расчетов среднее арифметическое, рассчитывают концентрацию соляной кислоты (моль/л):



С(HCI)  =  0,1 ∙20  /  VHCI  .

Опыт 3.  Определение Na2CO3 в растворе                                                                                                      При взаимодействии соды с какой либо кислотой, например, с соляной, превращение карбоната в гидрокарбонат в соответствии с реакцией: 



Na2CO3 + HCI = NaHCO3 + NaCI
происходит при рН=8,35. Следовательно соду можно титровать фенолфталеином, интервал перехода окраски которого лежит в пределах рН=8,0-10,0. В этом случае молярная масса эквивалентов карбоната натрия равна его молярной массе. Превращение карбоната в угольную кислоту происходит при рН=3,75. Следовательно, титрование можно проводить и с метиловым оранжевым, интервал перехода окраски которого лежит в пределах рН=3,1-4,4. В этом случае молярная масса эквивалентов карбоната натрия равна половине его молярной массы в соответствии с реакцией:

Na2CO3 + 2HCI = 2NaCI + H2CO3.

1. Титрование с метиловым оранжевым. Исследуемый раствор перенесите в колбу для титрования, прилейте 1-2 капли метилоранжа и оттитруюте  раствором соляной кислоты до перехода желтой окраски раствора в оранжевую.


2. Титрование с фенолфталеином. Исследуемый раствор перенесите в колбу для титрования, прилейте 6-8 капель фенолфталеина и оттитруйте раствором соляной кислоты до обесцвечивания. Для каждого титрования вычисляют содержание соды в граммах в анализируемом объеме:



q( Na2CO3 ) = T (HCI/Nа2CO3) ∙ VHCI.

Из полученных двух результатов анализа возьмите среднее арифметическое и, узнав у преподавателя истинное содержание,  вычислите абсолютную и относительную погрешности определения..

Задачи и упражнения 

1. Сколько граммов гидроксида натрия необходимо для приготовления 0,5 л ~ 0,02 н. раствора. Ответ: 4 г.


2.  Сколько граммов карбоната натрия необходимо для приготовления 2 л ~ 0,5 н. раствора. Ответ: 79,5000г.


3.  Сколько граммов Na2B4O7∙ 10 H2O необходимо для приготовления 500 мл раствора, используемого для стандартизации~ 0,1 н. раствора соляной кислоты. Ответ: 9,5310 г.


4. Вычислите молярную концентрацию эквивалентов раствора гидроксида натрия, титр которого равен 0,004020. Ответ: 0,1005 моль/л.


5. Молярная концентрация эквивалентов раствора серной кислоты равна 0,1008. Вычислите титр этого раствора. Ответ:0,004939 г/мл.


6. Молярная концентрация эквивалентов раствора гидроксида натрия равна 0,09981. Рассчитайте его титр. Ответ: 0,003992 г/мл.


7. В 500 мл раствора карбоната натрия  содержится 2,6578 г  Na2 CO3 . Рассчитайте его титр, молярную концентрацию эквивалентов и титр по соляной кислоте:  
 а) при нейтрализации до СО2. Ответ: 0,005316 г/мл; 0,1003 моль/л;  0,003661 г/мл.  

б) при нейтрализации до NaHCO3.  Ответ: 0,0501 моль/л;              0,001830 г/мл.

8. Определите молярную концентрацию эквивалентов раствора гидроксида калия, если на титрование 15 мл его израсходовали 18,70 мл раствора соляной кислоты с титром 0,002864 г/мл. Ответ: 0,0978 моль/л.


9. На 1,0250 г H2C2O4∙ 2 H2O идет 24,10 мл раствора гидроксида натрия.

Рассчитайте титр этого раствора молярную концентрацию эквивалента и титр по   H2C2O4. Ответ: 0,027004 г/мл; 0,6748 моль/л; 0,030366 г/мл.

10. Какую навеску каустической соды следует взять для определения содержания NaOH, чтобы на титрование полученного из нее раствора требовалось 30 мл 0,5 н. раствора соляной кислоты. Ответ: 0,6000г.

11. Сколько граммов кальцинированной соды следует взять, чтобы на титрование ее раствора расходовалось 20 мл 0,2 н. раствора кислоты. Ответ: 0,2120 г.

Лабораторная работа 18. Методы окислительно-восстановительного титрования (Редоксометрия)

Теоретические вопросы

1. На чем основаны методы окислительно-восстановительного титрования?  Их классификация. Назовите соединения, наиболее часто используемые в аналитической практике в качестве окислителей; в качестве восстановителей.

2. Дайте краткую характеристику (основные уравнения реакции, титранты, индикаторы, области применения) методов: а) перманганатометрии; б) дихроматометрии; в) иодометрии.

3. Что называется окислительно-восстановительным потенциалом? От каких факторов зависит его величина? Напишите уравнение Нернста и поясните значения всех входящих в него величин. В каких случаях и как зависит величина потенциала от среды раствора?

4. Как определить направление окислительно-восстановительной реакции и полноту ее протекания? Рассчитайте величину константы равновесия реакции



Fe2+ + Ce4+     ↔     Fe3+  + Ce3+
и сделайте вывод о возможности использования ее для количественных определений.

5. Объясните принцип действия редокс-индикаторов. Что такое интервал перехода индикатора? Чему он равен? Укажите наиболее распространенные окислительно-восстановительные индикаторы и приведите их основные характеристики.     

6. В чем заключается сущность перманганатометрического метода анализа? Какие вещества используются для стандартизации раствора перманганата калия? Перечислите условия проведения титрования и обоснуйте возможность фиксирования конечной точки титрования без индикатора.

7. Чему равна молярная масса эквивалента перманаганата калия при титровании в кислой, щелочной или нейтральной среде? Напишите соответствующие уравнения реакции. Почему определение предпочитают вести в кислой среде?

8. Дихроматометрический метод, его достоинства и недостатки. Как готовится титрованный раствор дихромата калия? Определение конца титрования.

Каким методом (перманганатометрическим или дихроматометрическим) проще определять соли Fe2+ в присутствии хлорид-ионов, почему?

9. Как проводят определение   Fe2+  методом дихроматометрии? Для какой цели прибавляют при этом фосфорную кислоту?

Экспериментальная часть

I. Метод перманганатометрии

Метод перманганатометрии основан на применении в качестве титранта раствора перманганата калия. Перманганат-ионы являются сильными окислителями, они восстанавливаются в зависимости от рН-среды: до иона Mn2+ в сильнокислой среде, до MnO2 в слабокислой, нейтральной или щелочной среде и, наконец, до  MnО42- в сильнощелочной среде.

В сильнокислой среде нормальный окислительно-восстановительный потенциал MnО4-/ Mn2+ равен 1,52 В. Из уравнения



MnО4ˉ + 8Н+ + 5ē  ↔  Mn2+ + 4Н2О

видно, что М (1/5  KMnO4) =  158 / 5 = 31,61 г/моль.                                                              

Индикатором в перманганатометрии может служить титрант, так как перманганат-ионы окрашивают бесцветные растворы в розовый цвет даже при концентрации порядка 10-5 моль/л. В  момент эквивалентности, когда титруемый восстановитель будет целиком окислен, первая избыточная капля раствора перманганата калия придаст раствору слабо-розовую окраску.

Опыт 1.   Приготовление раствора перманганата калия

Раствор  перманганата калия обычно готовят заранее и обязательно на свежеперегнанной дистиллированной воде. Для приготовления 1л раствора   С(1/5 KMnO4 ) = 0,1 моль/л взвесьте 3,16 г перманганата калия; раствор нагрейте, а затем дайте ему постоять не менее двух недель для того,  чтобы завершились все возможные окислительно-восстановительные реакции и полностью прошло осаждение образующегося при этом диоксида марганца. Выдержанный раствор слейте через сифон и храните в темной склянке.

Опыт 2. Приготовление титрованного раствора щавелевой кислоты

Для определения концентрации раствора перманганата калия в качестве установочных веществ чаще применяют щавелевую кислоту или оксалат натрия. Щавелевая кислота Н2С2О4∙2Н2О реагирует с перманганатом калия по уравнению:


5Н2С2О4 + 2KMnO4 + 3H2SO4 =2MnSO4 + K2SO4 + 10CO2 + 8H2O



MnO4ˉ+ 8H+ +5ē ↔ Mn2+ + 4H2O



С2О42ˉ − 2ē ↔ 2CO2
следовательно, М (1/2 Н2С2О4∙2Н2О) = 126,068 / 2 = 63,034 г/моль. Навеску перекристаллизованной щавелевой кислоты, необходимую для приготовления 200мл раствора С (1/2 Н2С2О4) = 0,1 моль/л, количественно перенесите в мерную колбу емкостью 200 мл, растворите в дистиллированной воде и доведите объем раствора дистиллированной водой до метки. Тщательно перемешайте раствор.
Опыт 3.Стандартизация раствора перманганата калия

Бюретку заполните раствором перманаганата калия. В колбу для титрования отберите  пипеткой 20 мл приготовленного раствора щавелевой кислоты, приливают примерно 100 мл горячей дистиллированной воды, 10 мл H2SO4  (1:4) и оттитруйте раствором перманганата калия до появления неисчезающей бледно-розовой окраски. Рассчитайте концентрацию раствора перманганата калия (моль/л):




С (1/5  KMnO4)  =  20 ∙ 0,1 /  V (KMnO4) .

Примечание: При титровании первые капли перманганата калия обесцвечиваются очень медленно из-за отсутствия в реакционной среде ионов Mn2+ , каталитически ускоряющих реакцию. Поэтому титрование сначала нужно вести очень медленно, не приливая следующей порции перманганата, пока предыдущая полностью не обесцветится. Через некоторое время (когда в растворе появятся ионы Mn2+ ) реакция ускоряется и это дает возможность вести титрование  быстрее, но не приливая титрованного раствора струей. При работе с перманганатом калия необходимо строго придерживаться указанной методики, иначе результаты титрования будут малодостоверны.

Опыт 4. Определение Fe2+ в соли Мора

Возьмите навеску соли Мора на аналитических весах в количестве 3,9-4,0 г и растворите в колбе на 100 мл. Затем в коническую колбу пипеткой возьмите 10 мл приготовленного раствора, прибавьте 10 мл раствора серной кислоты (1:4), 30 мл дистиллированной воды и оттитруйте раствором перманаганата калия до появления неисчезающей бледно-розовой окраски:

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

Титрование проведите 2-3 раза. Запишите объем израсходованного раствора перманганата калия и рассчитайте содержание железа в граммах в анализируемом объеме:

q Fe = T (KMnO4 / Fe) ∙ V (KMnO4 ).

Определите абсолютную и относительную погрешности опыта.
II.  Метод дихроматометрии

Метод дихроматометрии основан на применении в качестве титранта раствора дихромата калия. В кислой среде ионы Cr2O72ˉ являются сильными окислителями, восстанавливающимися до ионов Cr 3+ . Нормальный окислительно-восстановительный потенциал системы Cr2O72ˉ/2 Cr 3+ равен 1,36 В. Из уравнения:



Cr2O72ˉ +14H+ + 6ē ↔ 2 Cr 3+  + 7 H2O  видно, что



М  (1/6 К2 Cr 2O7 ) = 294,2 / 6 = 49,03г/моль.

Для установления момента эквивалентности в дихроматометрии, так же как и во многих окислительно-восстановительных методах анализа применяют обратимые окислительно-восстановительные индикаторы, изменяющие окраску в зависимости от  окислительно-восстановительного потенциала. Такими индикаторами являются дифениламин, фенилантраниловая кислота и др. Дифениламин дает синее окрашивание с различными окислителями,  в том числе и с дихроматом калия.

Опыт 1.Приготовление титрованного раствора дихромата калия

Дихромат калия относится к установочным веществам и поэтому его титрованный раствор может быть приготовлен непосредственно путем растворения точно взятой навески в заданном объеме воды. Навеску дихромата калия,необходимую для приготовления 200 мл раствора С (1/6  
 К2 Cr 2O7 ) = 0,1 моль/л, количественно перенесите в мерную колбу емкостью 200 мл, растворите в дистилированной воде, доведите объем раствора до метки и тщательно перемешайте.

Опыт 2. Определение железа в соли Мора

Определение Fe2+ в соли Мора FeSO4∙(NH4)2SO4∙ 6H2O  производится путем  прямого титрования раствора дихроматом калия:

6FeSO4 + К2 Cr 2O7 + 7H2SO4 = 3Fe2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7 H2O 



 Cr2O72ˉ + 6ē + 14 H+ ↔ 2Cr3+ +7 H2O

                           Fe2+ − ē ↔ Fe3+

В соответствии с реакцией молярная масса эквивалента соли Мора равна ее молярной массе (392,15г/моль). Определение проводят в кислой среде в присутствии ортофосфорной кислоты и дифениламина как индикатора.

Методика определения: Навеску соли Мора в количестве 0,78-0,80 г перенесите в колбу емкостью 250-300 мл и растворите в 25 мл дистиллированной воды. В раствор прилейте 10 мл H2SO4 (1:4), 3-4 мл H3РO4 (ρ=1,7) и прибавьте 6-8 капель индикатора дифениламина. Полученный раствор медленно оттитруйте при непрерывном перемешивании раствором дихромата калия, пока цвет раствора не перейдет из чисто зеленого в серо-зеленый. После этого титрование продолжают очень медленно, приливая по одной капле раствора дихромата, пока не появится фиолетово-синее окрашивание. Вычислите процентное содержание железа в соли Мора:


P Fe =  T (К2 Cr 2O7 / Fe )∙ V( К2 Cr 2O7∙ 100 )  /   a ,

где   а – навеска соли Мора, взятая для анализа. Для расчета погрешности определения вычислите теоретическое содержание железа в соли Мора. Сравните с результатами перманганатометрического определения железа.


Задачи и упражнения


1. Рассчитайте эквивалентные массы веществ К2 Cr 2O7, H2S, CI2, MnO2 при следующих превращениях: 
а) Cr 2O72−→ 2Cr3+; 
б) S2-→ S6+ ; 
в) CIо2→ 2CI- ;

г) MnO2→ MnO4¯.


2. Вычислите эквивалентные массы окислителей и восстановителей при следующих превращениях:
а) FeCI3→ FeCI2 ;
б) HNO3→ NO ; 
в) NaCI→ CI2 

г) Na2SO3→ Na2SO4 ;
д ) К2Cr 2O7→ CrCI3.


3. Сколько граммов КMnO4 следует взять для приготовления 5 л  раствора с титром по железу, равным 0,005585?  Ответ:15,8035 г.


4. Сколько граммов х.ч. Н2С2О4∙ 2Н2О  следует взять для приготовления 500  мл  0,2 н. раствора? Ответ: 6,3000 г.


5. Найдите молярную концентрацию эквивалента и титр раствора  К2Cr 2O7, если на титрование 25 мл раствора соли Мора FeSO4∙ (NH4)2SO4 ∙ 6H2O с титром 0,04259 затрачено 27,54 мл раствора дихромата калия. Ответ:0,09858 моль/л; 0,004833 г/мл.


6. На титрование 20 мл раствора щавелевой кислоты Н2С2О4∙ 2Н2О с титром 0,00690 расходуется 25 мл раствора КMnO4. Рассчитайте титр и молярную концентрацию эквивалента раствора перманганата. Ответ:0,00275 г/мл; 0,0871 моль/л.


7. На титрование 15 мл Н2С2О4∙ 2Н2О с титром 0,006900 израсходовано 20мл раствора КMnO4. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалента и титр раствора КMnO4.  Ответ:0,0820 моль/л, 0,02591 г/мл.


8. Рассчитайте навеску К2 Cr 2O7 для приготовления 250 мл 0,1 н. раствора, который будет использован в окислительно-восстановительном титровании. Ответ: 1,225 г.


9. Сколько % соли Мора FeSO4∙(NH4)2SO4 ∙ 6H2O содержит технический образец ее, если на титрование 1 г его затрачивается 22,3 мл 0,1092 н. раствора КMnO4? Ответ: 95,48 %. 


10. Навеска 2,6770 г технического сульфита натрия растворена в мерной колбе на 200 мл. На титрование 20 мл полученного раствора расходуется 19,20 мл раствора КMnO4. Сколько % Na2SO3 и  Na2SO3∙ 7H2O содержал образец, если  Т(KMnO4/Fe)= 0,005585? Ответ: а) 45,20%; б) 90,43%.


Лабораторная работа 19. Жесткость воды


Теоретические вопросы


1. Какие соли обусловливают жесткость природной воды? Какую жесткость называют временной (карбонатной), постоянной (некарбонатной)?


2. В каких единицах выражается жесткость воды? Приведите формулу для расчета жесткости воды.


3. Какие методы применяют для водоумягчения?


4.Какой метод умягчения называют термическим? Какие химические реакции протекают при умягчении воды этим методом?


5. Как осуществляют умягчение воды методом осаждения? Какие реагенты используют? Какие реакции протекают?


6. Какие химические реакции происходят при добавлении к жесткой воде:

а)  Na2СO3 ; б) NaOH ; Ca(OH)2? Рассмотрите случаи постоянной и временной жесткости.


7. В чем заключается ионообменный способ устранения жесткости воды?


8. Какой процесс следует проводить для умягчения воды: катионирования или анионирования? Почему? Составьте уравнения реакций, протекающих при умягчении воды с помощью ионного обмена.


9. Как проводят определение временной жесткости воды?


10. На чем основано определение общей  жесткости воды комплексонометрическим методом?


Экспериментальная часть


Опыт 1.Определение временной жесткости воды

Вода, содержащая гидрокарбонаты кальция и магния, имеет щелочную среду, поэтому определение временной жесткости воды проводится методом нейтрализации.

Отмерьте пипеткой и перенесите в две конические колбы по 100 мл исследуемой воды. В каждую колбу добавьте по 3-4 капли индикатора  метилового оранжевого. Одну колбу оставьте в качестве контрольной для сравнениия окраски раствора при титровании.

В бюретку налейте 0,1 н. раствор соляной кислоты. Установите уровень кислоты в бюретке на 0.

Приливайте по каплям кислоту до тех пор, пока окраска раствора не перейдет из желтой в оранжевую (сравнить с эталоном). По нижнему мениску отметьте  уровень кислоты в бюретке и запишите объем НСI пошедший, на титрование. Титрование повторите три раза.

Вычислите среднее значение объема кислоты.

                               Vср = (V1 + V2 + V3)  /  3.

Карбонатная жесткость определяется по формуле:




Ж =  VHCI ∙ C (1/1 HCI) ∙ 1000   /   100,

где V- объем соляной кислоты в мл.

      C (1/1 HCI) – молярная концентрация эквивалентов соляной кисло-

ты,  моль/л.
Опыт 2.Определение общей жесткости воды трилонометрическим методом

Трилон Б представляет собой двунатриевую соль этилендиаминтетрауксусной кислоты. Трилон Б образует прочныее комплексы с ионами кальция и магния. Если в раствор ввести индикатор хромоген черный, то при прибавлении трилона Б  к окрашенному раствору, произойдет изменение окраски в тот момент, когда трилон Б свяжет ионы кальция и магния в комплекс.  
В две конические колбы на 250 мл налейте по 100 мл исследуемой воды, добавьте по 5 мл аммиачного буферного раствора, 1-2 шпателя индикатора хромоген черного.

Одну колбу оставьте в качестве контрольной, вторую медленно оттитруйте 0,1 н.раствором трилона Б до перехода вишнево-красной окраски раствора в голубовато-зеленоватую (цвет морской волны).


Жесткость определяется по формуле:




Ж = C (1/2 Тр Б) ∙ VТр Б ∙ 1000   /   100, моль/л,

где  VТрБ – объем трилона Б, пошедший на титрование, мл.
  C (1/2 Тр Б)  -  молярная концентрация эквивавлентов трилона Б, моль/л.

Опыт 3. Умягчение воды методом ионного обмена

Осторожно пропустите воду через трубку с катионитом, следя за тем, чтобы уровень воды не был выше слоя катионита во избежание появления воздушных пузырьков. Медленно пропустите через слой катионита исследуемую воду. Первые 20-30 мл фильтрата отбрасывают, а затем собирите 100 мл фильтрата для титрования. Добавьте 5 мл аммиачно-буферного раствора, 1-2 шпателя хромогена черного и оттитруйте 
трилоном Б.


Сравните результаты опытов 2 и 3.

Задачи и упражнения


1.Сколько граммов Са(ОН)2 необходимо прибавить к 1000 л воды, чтобы удалить временную жесткость, равную 2,86 ммоль/л? Ответ:106 г.


2. Вычислите временную жесткость воды, зная, что на реакцию с гидрокарбонатом, содержащимся в 100 мл этой воды, потребовалось 5 мл 0,1 н. раствора HCI.Ответ:5 ммоль/л.


3. Чему равна временная жесткость воды, в 1 л которой содержится 0,146 г гидрокарбоната магния? Ответ:2 ммоль/л.

4. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат кальция равна 1,785 ммоль/л. Определите массу гидрокарбоната в 1 л воды. Ответ:144,7 мг.


5. Сколько карбоната натрия нужно добавить в 5 л воды, чтобы устранить общую жесткость равную 4,60 ммоль/л? Ответ:1,22 г.


6. В 1 л воды содержится 38 мг ионов Mq2+  и 108 мг ионов Ca2+. Вычислите общую жесткость воды. Ответ: 8,52 ммоль/л


7. При кипячении 250 мл воды, содержащей гидрокарбонат кальция, выпал осадок массой 3,5 мг. Чему равна жесткость воды? Ответ: 0,28 ммоль/л


8. Какую массу Na3PO4 надо прибавить к 500 мл воды, чтобы устранить ее карбонатную жесткость, равную 5 ммоль/л? Ответ: 136,6 г.


9. Вычислите временную жесткость воды, зная, что для реакции с гидрокабонатом  кальция, содержащимся в 200 см3 воды, требуется 15см3 0,08 н. раствора HCI. Ответ: 6 ммоль/л.


10. Вода, содержащая только сульфат магния, имеет жесткость 7 ммоль/л. Какая масса сульфата магния содержится в 300 л этой воды? Ответ:126,3 г.


11. Жесткость воды, в которой растворен только гидрокарбонат кальция, равна 4 ммоль/л. Какой объем  0,1 н. раствора HCI требуется для реакции с гидрокарбонатом кальция, содержащимся в 75 см3 этой воды? Ответ: 3см3.


12. К 100 мл жесткой воды прибавили 12,95 г гидроксида кальция. На сколько понизилась карбонатная жесткость Ответ: на 3,5 ммоль/л. 


Лабораторная работа 20. Полимеры


Теоретические вопросы


1. Какие вещества называются высокомолекулярными? 


2. Какие вещества называются мономерами?


3. Какие из перечисленных соединений являются природными полимерами: целлюлоза, полиэтилен, полипропилен, крахмал? 


4. Какие реакции называются реакциями полимеризации, поликонденсации?


5. В каком типе реакций участвуют два различных мономера, а побочные продукты не получаются: в реакции полимеризации или поликонденсации?


6. Напишите реакции полимеризации: а) полиэтилена; б) тетрафторэтилена; в) бутадиена-1-3? 


7. Какие из приведенных соединений могут полимеризоваться: а) ацетилена; б) пропилен; в) метан; г) пропан ?


8. Как назвать углеводороды, представителем которых является изопрен?

Составьте схему  сополимеризации изопрена и изобутилена?                            

Экспериментальная часть

Опыт 1.  Свойства полиэтилена (ПЭ) и полистирола (ПС)

В стакан с водой погрузите образцы ПЭ и ПС. Испытайте, тонут ли они в воде. Кусочки ПЭ и ПС внесите в пламя спиртовки, пользуясь щипцами, и определите: размягчаются ли эти полимеры или нет; горят ли в пламени; продолжают  ли горение вне пламени; есть ли копоть при горении.

Налейте в 4 пробирки по 1 мл серной кислоты, концентрированной и разбавленной, концентрированный раствор щелочи и ацетона. В каждую пробирку опустите по кусочку ПЭ. Проверьте растворимость ПЭ через 10 мин. Аналогично проверьте растворимость ПС в ацетоне.


Опыт 2.Свойства поливинилхлорида (ПВХ)

ПВХ поместите в пробирку, нагрейте над пламенем спиртовки и определите, размягчается ли ПВХ. 

Проведите испытания на обнаружение  хлорида водорода при термическом разложении ПВХ. Для этого поднесите к пробирке с нагретым ПВХ стеклянную палочку, смоченную раствором аммиака. Наблюдается ли образование белого дыма хлорида аммония? Кислотный характер летучих продуктов разложения  ПВХ установите лакмусовой бумажкой.

Установите, горит ли ПВХ в пламени спиртовки, продолжает ли горение вне пламени? Для этого прикоснитесь предварительно нагретой в пламени спиртовки медной проволочкой к ПВХ и снова внесите эту проволочку в пламя спиртовки. Отметьте окраску пламени, характерную для продукта горения –  дихлорида меди CuCI2. При накаливании медной проволоки на ее поверхности образуется оксид меди CuO, реагирующий с хлоридом водорода (продукт термической деструкции ПВХ) с образованием CuCI2. 


 Опыт 3. Свойства капрона

В стакан с водой погрузите образец капрона. Испытайте, тонет ли он в воде? Внесите в пламя спиртовки кусочек капрона. Определите, размягчается ли полимер, горит ли в пламени, вне пламени, есть ли запах при горении?           Поместите в пробирку несколько кусочков капрона. Осторожно нагрейте пробирку с полимером над пламенем спиртовки. Отметьте, что при этом наблюдается? Прикоснитесь к размягченному полимеру металлической проволочкой и попробуйте вытянуть из него тонкие нити.

Налейте в две пробирки по 1 мл серной кислоты, концентрированной и разбавленной. В каждую из пробирок опустите по кусочку капрона. Проверьте растворимость капрона через 20 минут.


Опыт 4. Получение фенолоформальдегидной смолы в присутствии кислоты

В пробирку помещают 2,5 г кристаллического фенола, приливают 4 мл формалина (40-процентного раствора) и добавляют 6-10 капель хлороводородной (концентрации 1:1) или серной (концентрации 1:5)  кислоты. Смесь несильно нагревают в течение нескольких минут до ее помутнения. Затем опускают в стакан с холодной водой. После отстаивания смеси образуется 2 слоя: верхний – вода и нижний – смола. Слив воду (эмульсию), быстро выливают смолу на пористую бумагу или стекло. Смола постепенно затвердевает, принимая светло-желтую окраску. Полученную смолу просушивают в сушильном шкафу при 50-60оС или на теплой батарее. После этого демонстрируют ее свойства: а) хрупкость; б) термопластичность. На небольшой лист из жести кладут несколько кусочков смолы и нагревают над пламенем спиртовки до образования густой жидкости, затем палочкой вытягивают нити; в) растворимость. К нескольким кусочкам смолы в пробирке добавляют 2-3 мл этилового спирта. Пробирку встряхивают, закрывают пробкой и ставят на 1-2 дня.


Опыт 5. Получение мочевиноформальдегидной смолы

В пробирку поместите 1,0 г мочевины, 4 мл формалина, 1,0  мл 25%-ного раствора NH4OH, кипятильный камень и нагрейте над пламенем спиртовки примерно15-20мин, пока жидкость не упарится на 1/3 объема. Пробирку с полученной смолой поместите в водяную баню и нагрейте в течение 10 мин при 60-70оС до образования стеклообразного продукта поликонденсации.

Составьте схему реакции  поликонденсации. Опишите свойства полученного продукта.

Задачи и упражнения

1. Напишите структурную формулу акриловой (простейшей непредельной одноосновной карбоновой) кислоты и уравнение реакции взаимодействия этой кислоты с метиловым спиртом. Составьте схему полимеризации образовавшегося продукта.

2. Какие соединения называют аминами? Составьте схему поликонденсации адипиновой кислоты и гексаметилендиамина. Назовите образовавшийся полимер.

3. Напишите уравнения реакции дегидратации пропилового спирта. Составьте схему полимеризации полученного углеводорода.

4. Как получают в промышленности стирол? Приведите схему его полимеризации. Изобразите с помощью схем линейную и трехмерную структуры полимеров. 

5. В чем различия предельных и непредельных углеводородов? Составьте схему образования каучука из дивинила. Что такое вулканизация?

6. Как  можно получить винилхлорид, имея карбид кальция, хлорид натрия, серную кислоту и воду? Напишите уравнения соответствующих реакций. Составьте схему полимеризации винилхлорида.

7. Какая общая формула выражает состав ацетиленовых углеводородов (алкинов)? Как из метана получить ацетилен, затем винилацетилен, а из последнего хлоропрен? 

8. Напишите реакции поликонденсации следующих соединений: а) фталевой кислоты и этиленгликоля; б) анилина и ацетальдегида; в) фенола и пропионового альдегида; г) мочевины и формальдегида.
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ПРИЛОЖЕНИЕ

I. Основные методы количественного анализа

	Измеряемая величина

(свойство)
	Название

Метода
	Масса вещества, дос
тупная измерению

	Масса
	Гравиметрический
	От макро- до ультрамикроколичеств

	
	Масс-спектрометричес-

кий
	Микроколичества

	Объем
	Титриметрический
	От макро- до ультрамик-
роколичеств

	
	Газоволюметрический
	То же

	Плотность
	Денсиметрический
	Макро- и микроколи-

чества

	Поглощение или испус-

кание инфракрасных лучей 
	Инфракрасная спектроскопия
	То же

	Колебание молекул
	Комбинационное рас-

сеяние 
	»

	Поглощение или испус-

кание видимых, ультра-

фиолетовых и рентге-

новских лучей
	Спектральный и рентге-

носпектральный 
	Полумикро- и микро-
количества 

	Колебания атомов
	Фотометрический

(колориметрия, спектро-

фотометрия и другие) 
	То же

	Рассеяние света
	Атомно-адсорбционная

спектрскопия.         Люминесцентный 
	Микроколичества

»

	Диффузионный ток на

электроде
	Полярография и вольт-

амперометрия 
	Полумикро- и микро-

количества

	Электродный потенциал
	Потенциометрический
	Макро- и микроколи-

чества

	Продолжение табл.I

	Количество электричества 
	Кулонометрический
	Микро- и ультрамикро-

количества 

	Электрическая проводимость
	Кондуктометрический
	Макро- и микроколи-

чества

	Радиоактивность
	Радиоактивных индика-

торов
	От макро- до ультрамик-

роколичеств

	Скорость реакции
	Кинетический

Каталитический
	Макро- и микроколи-

чества

	Тепловой эффект реак-

ции 
	Термометрия и калориметрия
	Макроколичества

	Вязкость
	Вискозиметрический
	»

	Поверхностное натяжение
	Тензометрический
	»

	Понижение температуры

замерзания
	Криоскопический
	»

	Повышение температуры

кипения
	Эбулиоскопический
	»


II. Методы титриметрического анализа

	Реакция
	Название метода

	Нейтрализация

H+ + OHˉ ↔ H2O
	Кислотно-основное титрование или метод нейтрализации

	Окислительно-восстановительная

Ох + nē ↔ Red
Ох-окислитель, 

Red – восстановитель
	Редоксометрическое титрование

	Осаждение

Kt+ + Anˉ = KtAn(т),

Kt+ - катион, Anˉ - анион
	Осадительное титрование

	Комплексообразования

Ме2+ + H2Y2- = МеY2- + 2H+
H2Y2- – ион комплексона III
Ме2+ - катион металла
	Комплексонометрическое титрование


III. Длины волн и энергии электронных переходов атомов

S-элементов I группы

	Элемент
	Окраска пламени
	Длина волны излучения, нм.
	Энергия излучения эВ.

	Литий
	Карминовая 
	670,8
	1,84

	Натрий
	Желтая
	589,2
	2,10

	Калий
	Фиолетовая
	404,5
	3,05

	Рубидий
	    »
	780.0
	1,58

	Цезий
	    »
	852,1
	1,45
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