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Предисловие

Имя профессора Николая Леонидовича Глинки широко 
известно как автора замечательного учебника «Общая 
химия» и сборника задач «Задачи и упражнения по общей 
химии». Учебник выдержал 15 изданий при жизни автора, 
а в последующие годы модернизировался в соответствии 
с прогрессом химии и инновациями в области ее препо­
давания. Это позволило удержать высокую востребован­
ность учебника и задачника вплоть до настоящего времени. 
Профессор Н. Л. Глинка в 1960 г. издал также практикум 
к лабораторным занятиям по общей химии в политехниче­
ских институтах. Нам показалось целесообразным создать 
переработанный вариант этого практикума и получить 
в результате полный учебно-методический комплекс, состо­
ящий из учебника, задачника и практикума.

Предлагаемый переработанный вариант практикума 
предназначен для студентов нехимических специально­
стей в учреждениях среднего профессионального образо­
вания. Типичный в настоящее время комплекс лаборатор­
ных работ в учебных программах претерпел значительные 
изменения по сравнению с практикумом, взятым за основу. 
Однако мы сочли целесообразным оставить некоторые 
лабораторные работы, кажущиеся устаревшими, чтобы 
полнее сохранить стиль автора. Следует почеркнуть, что 
в последнее время сформировалась негативная тенден­
ция снижения уровня «химической грамотности» сту­
дентов нехимических специальностей, и предложенные 
в практикуме работы, посвященные взаимосвязи состава, 
структуры и химических свойств изучаемых веществ, спо­
собствуют формированию целостного химического миро­
воззрения. Описания таких работ могут быть использованы 
для выполнения заданий с модельными (условными) экс­
периментальными данными.
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Каждой работе (иногда целой группе работ) предпосы­
лается краткое теоретическое введение, где вскрывается 
связь работы с изучаемым курсом, излагаются вкратце 
основные теоретические положения, которые должны быть 
иллюстрированы производимыми опытами.

Цель теоретического введения — фиксировать внима­
ние студента на той части учебного материала, которая 
имеет непосредственное отношение к предлагаемой работе, 
а также обеспечить известный минимум подготовки, необ­
ходимый для сознательного выполнения работы. Само 
собой разумеется, что эти краткие сведения ни в коей мере 
не могут заменить углубленную проработку соответствую­
щей темы по учебнику. Поэтому наряду с теоретическими 
введениями в начале каждого цикла работ указываются 
параграфы учебника (Глинка Н. Л. Общая химия /  под ред. 
В. А. Попкова и А. В. Бабкова. 18-е изд.), в которых более 
подробно излагается теоретический материал, относящийся 
к выполняемым работам. Терминология и номенклатура 
химических соединений скорректированы в соответствии 
с современными требованиями. Редакторы издания с благо­
дарностью примут замечания по содержанию практикума.

В результате освоения практической части дисциплины 
«Общая химия» студент должен быть компетентным 
в постановке, проведении и документировании экспери­
ментов в химии с учетом мер безопасности, а также:

знать
• основные виды экспериментальных работ в общей 

химии;
уметь
• проводить предусмотренные учебным планом экс­

периментальные исследования с соблюдением правил тех­
ники безопасности;

владеть
• навыками выбора лабораторного оборудования 

и проведения основных химических операций;
• навыками осмысливания полученных эксперимен­

тальных результатов.



Введение

Техника безопасности при работе в лаборатории
Работа в химической лаборатории требует ответственного 

и осведомленного поведения, обеспечивающего безопасность 
проводимого экспериментального исследования. В против­
ном случае не исключена возможность аварийных ситуаций 
и несчастных случаев, для предотвращения которых необхо­
димо соблюдать правила работы в лаборатории.

Прежде чем приступить к выполнению лабораторного 
практикума, необходимо ознакомиться с правилами работы 
в лаборатории и указанными ниже мерами предосторожнос­
ти при работе (и расписаться в специальном журнале).

1. Осторожно обращаться с газовыми горелками. Следить 
за тем, чтобы краны газовых горелок были закрыты, когда го­
релки погашены.

2. Нагревание колб и стаканов производить на сетке, а не 
на голом огне.

3. Для реакций в пробирках брать минимальное количест­
во реактивов. Избыток реактива ни в коем случае не выли­
вать обратно в склянку. Склянки с реактивами немедленно 
ставить на положенное место.

4. Для хранения химических веществ разрешается приме­
нять только стандартные лабораторные сосуды. На склянках 
с реактивами и растворами должны быть отчетливые и проч­
ные надписи. Запрещается использовать вещества, находя­
щиеся в склянках с отсутствующими этикетками. Во избе­
жание загрязнения реактивов склянки всегда должны быть 
закрыты пробками. Не допускать использования пробок от 
других склянок. При неправильном обращении со стеклян­
ными приборами могут быть поранены руки. Стеклянные 
трубки, палочки, термометры необходимо смазывать водой 
или глицерином и вставлять в шланги и пробки, вращая их 
при слабом нажатии. Руки при выполнении подобных мани­
пуляций следует обернуть полотенцем.

5. Осторожно обращаться с кислотами и щелочами. Если 
кислота, особенно серная или азотная, случайно попадет на 
руки или одежду, то следует тотчас же смыть ее водой, а за­
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тем смочить соответствующее место разбавленным аммиа­
ком (2—3%). Щелочь также смывается водой и затем нейтрали­
зуется 5%-ным раствором уксусной кислоты. При попадании 
брызг кислоты или щелочи в глаз надо немедленно промыть 
последний большим количеством воды. Для защиты глаз при 
работе с концентрированными кислотами и щелочами необ­
ходимо надевать специальные очки. Запрещается отбирать 
пипеткой едкие и ядовитые жидкости, всасывая их ртом.

6 . При разбавлении концентрированной серной кислоты 
водой обязательно приливать кислоту к холодной воде тон­
кой струей при помешивании. Но ни в коем случае нельзя 
приливать воду к концентрированной серной кислоте.

7. При работе с ядовитыми веществами или веществами, 
обладающими запахом (хлор, бром, сероводород, оксиды азо­
та), все опыты должны проводиться в вытяжном шкафу (под 
тягой). Работа с ядами требует особой осторожности. Остат­
ки, содержащие яды, следует обезвреживать химическим пу­
тем или уничтожать сжиганием. По окончании опытов необ­
ходимо вымыть руки с мылом.

8 . Осторожность нужна при обращении с такими самовос­
пламеняющимися веществами, как белый фосфор, щелочные 
металлы, некоторые тонкоизмельченные металлы.

9. По окончании работы следует привести в порядок рабо­
чее место, закрыть все газовые и водопроводные краны, вы­
ключить электроприборы и сообщить об окончании работ 
лаборанту.

10. На время занятий назначается дежурный, который 
следит за порядком и чистотой в лаборатории, соблюдением 
студентами правил техники безопасности.

Ведение лабораторного журнала
Выполнение практикума сопровождается обязательным ве­

дением лабораторного журнала, преследующего цель в воз­
можно сжатой и четкой форме отразить проделанную работу. 
Для ведения лабораторного журнала наиболее подходит об­
щая тетрадь, страницы которой следует пронумеровать. Не­
допустимо вести запись лабораторных работ на отдельных 
листах или в черновых тетрадях.

Запись в журнале рекомендуется вести по следующей 
схеме:

1 ) номер работы и ее название;
2 ) дата выполнения работы;
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3) рисунок прибора;
4) очень краткое описание работы с приведением уравне­

ний всех произведенных реакций и указанием наблюдавших­
ся при этом явлений (изменение окраски раствора, выделе­
ние газа, выпадение осадка и его цвет, условия протекания 
реакции и т.п.);

5) запись (в форме таблицы) результатов производивших­
ся наблюдений и измерений;

6 ) расчет (если работа носит количественный характер) 
и выводы.

Отчет должен содержать объяснение наблюдаемых в ходе 
проведенного экспериментального исследования явлений, 
уравнения химических реакций, расчетную обработку ре­
зультатов, графики, статистическую обработку результатов 
эксперимента. В заключение формулируют выводы и указы­
вают окончательные результаты. По окончании каждой ла­
бораторной работы (или нескольких работ) студент должен 
предъявить журнал преподавателю, который проверяет 
и подписывает работы. Выполненную работу необходимо за­
щитить. Защита заключается в ответе на вопросы, связанные 
с принципом метода и практическим его осуществлением, 
сущностью наблюдаемых явлений и причинами возможного 
отклонения полученных результатов от ожидаемых значе­
ний физико-химических величин. При проведении практи­
ческой экспериментальной работы не исключены неудачи 
в проведении некоторых фрагментов исследования, отдель­
ных опытов, получение ошибочных результатов. Поэтому 
крайне важно при повторении всего эксперимента или ка­
кой-либо его части сначала проанализировать возможные 
причины возникновения ошибочных результатов. При этом 
запрещается вырывать из лабораторного журнала листы или 
вычеркивать имеющиеся записи.

При сдаче зачета по лабораторному практикуму журнал 
представляется преподавателю, принимающему зачет.

Требования при сдаче зачета 
по лабораторному практикуму

Для получения зачета по лабораторному практикуму по 
общей химии студент должен выполнить и зафиксировать 
в журнале установленное число работ. Сдающий зачет дол­
жен свободно ориентироваться в материале практикума: 
знать способы получения и свойства изученных им в лабора­
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тории веществ, уметь объяснить наблюдавшиеся им явления 
(например, гидролиз солей, амфотерность, комплексообра- 
зование и т.п.). Помимо указанного, студент должен показать 
приобретенные им навыки в расчетах, в составлении молеку­
лярных и ионных уравнений и уравнений окислительно-вос­
становительных реакций и т.п.



Глава 1 
ВАЖНЕЙШИЕ ОПЕРАЦИИ 

ПРИ ЛАБОРАТОРНЫХ РАБОТАХ

В результате освоения материала главы 1 студент должен:
знать
• правила использования в химии ряда разновидностей весов, 

стеклянной посуды, нагревательных приборов;
• категории качества (степени чистоты) используемых в экспе­

риментальных исследованиях реактивов;
уметь
• определять по внешнему виду, какая посуда и приборы вы­

ставлены в лаборатории;
• прогнозировать модель предстоящего экспериментального ис­

следования;
владеть
• навыками подготовки рабочего места к проведению экспери­

мента;
• навыками выполнения простейших химических операций.

1.1. Нагревание
Для нагревания обычно пользуются газовой горелкой 

Теклу.
Горелка Теклу (рис. 1.1) состоит из медной трубки, на­

винченной на подставку, снабженную боковой трубкой, ко­
торая с помощью каучуковой трубки соединяется с газовым 
краном. В подставке имеется винт, позволяющий регулиро­
вать приток газа в горелку и таким образом увеличивать или 
уменьшать пламя. Поступающий в горелку газ смешивается 
в трубке с воздухом, входящим через узкую щель между ко­
нусообразно расширенным основанием трубки и вращаю­
щимся диском. Поворачивая диск, можно изменять ширину 
щели и регулировать приток воздуха в горелку.
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Если зажечь газ и совершенно пре­
кратить поступление воздуха в горелку, 
то пламя получается светящее и слег­
ка коптящее. При достаточном прито­
ке воздуха пламя становится несветя­
щим и газ горит с небольшим шумом. 
В большинстве случаев работают с не­
светящим пламенем, так как оно име­
ет более высокую температуру.

При слишком большом притоке 
воздуха пламя иногда «проскакивает» 
внутрь горелки, т.е. газ загорается уже 
у отверстия подставки внутри трубки а. 
В этом случае наружное пламя приоб­
ретает узкую вытянутую форму и зеле­
новатую окраску и вся горелка сильно 
накаливается.

Если пламя проскочило, то следует тотчас же потушить 
горелку, закрыв газовый кран, дать горелке остыть и тогда 
вновь попробовать ее зажечь, уменьшив приток воздуха.

Правила пользования газовой горелкой следующие:
1 ) зажигать горелку, выждав несколько секунд после от­

крытия крана;
2 ) при тушении горелки закрывать кран до полной оста­

новки;
3) тщательно следить, чтобы кран всегда был закрыт, если 

горелка не горит;
4) если пламя проскочило, тотчас закрывать кран.
Нагревание веществ при химических опытах производит­

ся обыкновенно в особой химической посуде из тонкого 
стекла. Такое стекло лучше выдерживает резкие колебания 
температуры, чем обыкновенное толстое стекло.

Наиболее употребительной посудой являются стеклян­
ные пробирки, стаканы и колбы (рис. 1.2). Часто применяет­
ся также фарфоровая посуда в виде чашек и тиглей (рис. 1.3).

Чтобы посуда не лопалась при нагревании, под нее под- 
кладываются металлические сетки, покрытые асбестом, 
для более равномерного распределения тепла.

Нагревание небольших количеств вещества производится 
в пробирках на голом огне, т.е. без сетки. Пробирку держат 
в руке слегка наклонно, двигая ее в пламени. При нагревании 
жидкостей не следует нагревать стенки пробирки выше уров­
ня жидкости.

Рис. 1.1. Горелка Теклу 
и насадки (а  —в),  
меняющие форму 

пламени
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Воронка

Пробирка Пробирка Ламповое Колба Эрленмейера Реторта 
^ ^ с отводом стекло (коническая)

Реторта 
с тубусом 

с притертой
Химические стаканы Плоскодонная Круглодонная пробкой

колба колба

Рис. 1.2. Химическая посуда

а

Рис. 1.3. Фарфоровая посуда для химического эксперимента:
а — фарфоровый стакан; б  — выпарительная чашка; в — тигель; г —ступка

Для прокаливания, т.е. сильного нагревания твердых ве­
ществ, употребляют фарфоровые тигли. При нагревании их 
ставят на проволочные треугольники с фарфоровыми труб­
ками и нагревают на голом огне (рис. 1.4).

Если опыт требует продолжительного умеренного нагре­
вания, то применяют нагревание в парах кипящей воды.

Для этого служит так называемая водяная баня, пред­
ставляющая собой металлическую чашку, в отверстие кото­
рой вкладывается ряд медных колец. В чашку наливают воду

15



и кипятят ее, а нагреваемый сосуд помещают на кольца так, 
что дно его закрывает отверстие чашки.

Иногда прибегают также к нагреванию на железной ско­
вородке с песком, которая называется песчаной баней.

Чтобы нагретое или прокаленное вещество не поглощало 
при охлаждении влагу из воздуха, его помещают в эксика­
тор. Это стеклянный сосуд (рис. 1.5), на дне которого нахо­
дится какое-либо энергично поглощающее воду вещество, 
например безводный хлористый кальций или концентриро­
ванная серная кислота. Сосуд плотно закрывается стеклян­
ной пришлифованной крышкой, края которой смазывают 
вазелином.

Рис. 1.5. Эксикатор

1.2. Весы и взвешивание
При выполнении работ по общей химии взвешивание 

производится или на аптекарских весах, или на химико-тех­
нических весах.

Как те так и другие весы состоят из коромысла, опираю­
щегося ребром прикрепленной к нему по середине призмы на 
подставку или подвес. К концам коромысла подвешены (то­
же на призмах) чашки. К середине коромысла прикреплена 
стрелка (указатель).

Чтобы острые ребра призм не тупились слишком быстро, 
химико-технические весы снабжаются особым приспособле­
нием — арретиром. С помощью арретира можно приподнять 
коромысло на то время, когда весами не пользуются, так что 
средняя призма не будет опираться на подставку, а чашки не 
будут давить своим весом на ребра крайних призм. Арретир 
позволяет также задерживать или совсем останавливать ка­
чания коромысла во время взвешивания.

16



При взвешивании пользуются следующим набором раз­
новесок (вес приведен в граммах):

500 200 200 100 50 20 20 10 5 2

2 1 0,5 0,2 0,2 од 0,05 0,02 0,02 0,01

Из перечисленных разновесок можно составить любой 
вес от 0 , 0 1  до 1 0 0 0  г.

Само взвешивание производится следующим образом. 
Взвешиваемое тело помещают на левую чашку весов, а на 
правую накладывают разновески, пока не будет достигнуто 
равновесие. О равновесии судят по одинаковому отклоне­
нию стрелки во время качаний коромысла вправо и влево от 
нулевого деления. Разновески необходимо класть на чашку 
в определенном порядке. Сначала отбирают в наборе две ря­
дом стоящие разновески, из которых одна легче, другая тя­
желее взвешиваемого тела. Положим, что таковыми оказыва­
ются разновески в 100 и 50 г. Оставив 50 г на чашке весов, 
кладут рядом с ними следующую по порядку разновеску ( 2 0  г), 
если этого мало, то следующую, и т.д., пока правая чашка не 
перетянет. Тогда последнюю положенную разновеску снима­
ют, возвращают в ящик, а на ее место кладут следующую по 
порядку меньшего размера; если и этого много, то кладут сле­
дующую меньшую и т.д. Если нужно отвесить определенное 
количество вещества, например 5 г, то вначале помещают на 
левую чашку весов стаканчик или часовое стекло и приводят 
весы в равновесие, насыпая на правую чашку дроби (так на­
зываемое тарирование). Затем кладут на правую чашку раз­
новеску 5 г, а в стаканчик вносят ложечкой отвешиваемое ве­
щество, пока весы не придут в равновесие.

При взвешивании на химико-технических весах следует 
каждый раз арретировать весы, перед тем как снимают разно­
веску или кладут новую. Положив разновеску, достаточно 
слегка повернуть винт арретира, чтобы уже судить по откло­
нению стрелки, что нужно делать дальше.

Правила взвешивания следующие:
1 ) не ставить на чашку весов горячих, мокрых или гряз­

ных предметов;
2 ) никогда не класть взвешиваемое вещество прямо на 

чашку весов, а непременно на часовое стекло или в стаканчик;
3) помещать взвешиваемый предмет на левую чашку, 

а разновески на правую;
4) при помещении взвешиваемого предмета на весы, а так­

же при снимании или накладывании разновесок арретиро-
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вать весы, чтобы избежать резких качаний коромысла (у апте­
карских весов нужно придерживать при этом чашку руками);

5) разновески всегда брать пинцетом, а не руками;
6 ) снимая разновески с весов, не класть их на стол, а сей­

час же помещать в те гнезда ящика, откуда разновески были 
взяты;

7) ни в коем случае не занимать разновески из другого на­
бора. Если взвешивающему не хватает какой-нибудь разно- 
вески, значит, он не соблюдал при накладывании их тот обя­
зательный порядок, который был указан выше;

8 ) когда достигнуто равновесие, записать найденный вес 
по пустым гнездам в ящике, а затем проверить запись, ставя 
разновески на место;

9) когда производятся два или три последовательных 
взвешивания в одной работе, производить их на одних и тех 
же весах с одним и тем же набором разновесок;

1 0 ) не оставлять ничего на весах по окончании взвешива­
ния. После окончания взвешивания весы должны оставаться 
готовыми к дальнейшей работе.

1.3. Ошибки измерений
Всякая величина, полученная прямым или косвенным из­

мерением, оказывается известной лишь с ограниченной сте­
пенью точности. Если, например, термометр, погруженный 
в раствор, показывает 25°С, то это не значит, что в истинной 
величине температуры не может содержаться еще сколько-то 
десятых, сотых, тысячных и т.д. долей градуса. Однако цена 
деления термометра не позволяет определить температуру 
точнее. Измеренная температура может отличаться от истин­
ной и больше, чем на десятые доли градуса, если термометр 
показывает неправильно. Приходится различать понятия точ­
ности и правильности показаний измерительного прибора.

Чтобы нагляднее представить себе различие между точно­
стью и правильностью результатов измерения, проведем ось, 
на которой будем откладывать какую-то переменную вели­
чину (рис. 1.6). Измерение всегда дает не точку, лежащую на 
этой оси, а некоторый отрезок ее, пределах которого должно 
находиться истинное значение величины. В нашем примере 
с термометром истинная температура может отличаться от 
измеренной на 0,5° в большую или меньшую сторону, а это 
значит, что мы определяем не точку 25°, а отрезок 24,5—25,5°. 
Если истинное значение величины (точка А ) попадает в най-

18



Рис. 1.6. Точность и правильность измерений

денный при изменении отрезок Ьс, то результат является 
правильным. Другими словами, правильность — это совпаде­
ние измеренной величины с истинным значением ее в преде­
лах допустимого отклонения. Если истинная величина лежит 
вне указанного отрезка (точка А'), то результат неправилен.

Длина отрезка, на котором может лежать истинное значе­
ние величины (Ьс или Ьс', см. рис. 1 .6 ), характеризует точ­
ность измерения. Чем меньше этот отрезок, тем выше точ­
ность. Правильный результат измерения имеет ценность 
только при достаточно высокой точности.

Величина допустимого отклонения, или доверительный 
интервал, устанавливается не произвольно, а вычисляется из 
конкретных данных измерений и характеристик используе­
мых приборов. Отклонение результата отдельного измере­
ния от истинного значения величины называется абсолют­
ной ошибкой определения или просто ошибкой. Отношение 
абсолютной ошибки к измеряемой величине называется от­
носительной ошибкой, которую обычно выражают в процен­
тах. Знание ошибки отдельного измерения не имеет самосто­
ятельного значения, и во всяком серьезно поставленном 
эксперименте должно проводиться несколько параллельных 
измерений, по которым и вычисляют ошибку эксперимента. 
Ошибки измерений в зависимости от причин их возникнове­
ния делятся на три вида.

1. Систематические ошибки связаны главным образом 
с особенностями применяемого метода измерения или с не­
достатками используемого оборудования. При наличии сис­
тематической ошибки результаты измерения отклоняются 
от истинного значения в одну сторону: они оказываются или 
завышенными, или заниженными. Правильность измерения 
находится в зависимости от систематической ошибки. Со­
вершенствование метода измерения, тщательная настройка 
приборов, мастерство экспериментатора позволяют сводить 
систематические ошибки к минимуму.

Систематические ошибки могут возникнуть, например, 
за счет смещения шкалы термометра при градуировке, несо­
ответствия массы разновески номинальной величине, изме­



нения концентрации раствора химического вещества вслед­
ствие неправильного хранения, неправильного снятия пока­
заний приборов. Существует ряд способов выявления систе­
матических ошибок эксперимента.

а) Использование стандартных образцов. Общий состав 
стандартного образца должен быть близким к составу анали­
зируемой пробы, а содержание определяемого компонента 
в стандартном образце — точно известно. Анализ стандартно­
го образца — наиболее надежный способ выявления наличия 
или отсутствия систематической ошибки и оценки правиль­
ности результата анализа.

б) Анализ исследуемого объекта другими методами. Изу­
чаемый объект исследуют, используя метод или методы, ко­
торые не дают систематической ошибки (метрологически ат­
тестованы), и сравнивают результаты анализа с данными, 
полученными при анализе того же объекта с использованием 
оцениваемой методики. Сравнение позволяет оценить пра­
вильность применяемой в эксперименте методики.

в) Метод добавок или метод удвоения используют при от­
сутствии стандартных образцов и метрологически аттесто­
ванной методики анализа. Анализируют образец, используя 
оцениваемую методику. После чего удваивают массу анали­
зируемой пробы или изменяют массу в иное число раз, вновь 
определяют содержание анализируемого компонента в уже 
новой пробе и сравнивают результаты анализов.

2. Промахи, или грубые ошибки, сильно искажающие ре­
зультаты измерения. Это может получиться из-за неправиль­
ного отсчета показания прибора, ошибки при подсчете массы 
разновесок, поломки прибора и т.д. Промахи легко выявляют­
ся при проведении параллельных измерений. Резкое несовпа­
дение одного из результатов с другими, полученными в таких 
же условиях, означает, что это промах. При обработке ре­
зультатов измерений промахи во внимание не принимаются.

3. Случайные ошибки характеризуются неопределеннос­
тью величины и знака. Они сопровождают любое измерение. 
Вероятность появления случайной ошибки тем больше, чем 
меньше эта ошибка по абсолютной величине. Случайные 
ошибки подчиняются так называемому нормальному распре­
делению (закону Гаусса, рис. 1.7).

Случайные ошибки связаны с теми отклонениями условий 
наблюдения от стандартных, которые уже нельзя контроли­
ровать. В самом элементарном измерении — определении 
длины предмета с помощью линейки — ошибка возникает от
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Рис. 1.7. Гауссово распределение случайных величин (ошибок)
невозможности абсолютно точно совместить начало линейки 
с краем предмета и от приближенности отсчета долей деле­
ний линейки. Из-за наличия случайных ошибок результаты 
параллельных измерений не совпадают между собой и обра­
зуют совокупность значений, лежащих на некотором отрезке. 
Именно случайные ошибки ограничивают точность измере­
ний. Есть способы уменьшения случайных ошибок, но совер­
шенно устранить их невозможно.

Численные выражения измеренных величин сами по себе 
содержат сведения о точности измерения. Они записывают­
ся таким образом, чтобы предпоследняя цифра была абсо­
лютно надежна. Последняя цифра может оказаться неточной. 
Если нам сообщено, что масса предмета составляет 1,2314 г, 
то сама запись означает, что абсолютная ошибка меньше 
0,0005 г. Относительная ошибка тогда меньше 0,04%.

Производные величины, основанные на результатах не­
скольких измерений, содержат в себе и ошибки каждого из­
мерения. Особенно важно, что относительная ошибка окон­
чательного результата не может быть меньше относительной 
ошибки наименее точного измерения. Из этого вытекает пра­
вило: результат вычисления должен содержать не больше 
значащих цифр, чем их содержалось в наименее точно опре­
деленной исходной величине.

Требует пояснения понятие «значащие цифры». Значащи­
ми являются все цифры, отличные от нуля. Нуль является 
значащей цифрой в двух случаях: а) если он стоит после зна­
чащих цифр; б) если он стоит между значащих цифр. В вели­
чине 0,05030 первые два нуля незначащие, а остальные зна­
чащие. Особенно внимательно нужно относиться к нулю, 
стоящему на конце десятичной дроби. Если его отбросить, 
то записанная величина не изменится, но точность измере­
ния уже будет отражена неправильно. При взвешивании слу­
чайно может оказаться, что масса тары составляет, например, 
3,4318 г, а масса тары с образцом вещества 6,5318 г. Тогда 
массу образца нужно записать в виде 1,4000 г, а не 1,4 г.
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При любых расчетах результатов измерений нужно по­
мнить, что имеем дело не просто с числами, а с численными 
выражениями реальных величин.

1.4. Обработка результатов эксперимента
Существует ряд рекомендаций, используемых при обра­

ботке результатов экспериментальных исследований.
A. Рекомендуемое число независимых параллельных оп­

ределений п при проведении количественного анализа в оп­
тимальном случае равно 5—20. При таком объеме выборки 
можно осуществлять статистическую обработку результатов 
анализа (оценку их воспроизводимости) в рамках примене­
ния распределения Стьюдента.

Рекомендуемое значение доверительной вероятности рав­
но Р = 0,95, или 95%. Конечное представление метрологичес­
ких характеристик количественного анализа удобно давать 
в форме итоговой таблицы. При этом предполагается, что ис­
пользуемый метод исследования не имеет систематической 
ошибки или же систематическая ошибка меньше случайных.

Б. Устранение грубых промахов с использованием Q-тес­
та рекомендуется проводить при объеме выборки п = 5^-10 
и доверительной вероятности Р = 0,90, или 90%. Это означа­
ет, что сомнительную величину можно отбросить, только если 
статистическая доверительная вероятность того, что величи­
на значительно отличается от других результатов, равна 90%. 
В этом случае коэффициент отбраковки обозначают как Qgo; 
если доверительная вероятность составит 95%, коэффициент 
отбраковки записывают как Q95, и т.д. При проведении Q-теста 
результаты располагают в порядке возрастания их величины 
и обозначают Х^, Х 2, ..., Х п. Чтобы выявить частное Q, раз­
ность между сомнительным и стоящим рядом с ним значени­
ями делят на величину диапазона значений. Если получен­
ное Q равно или больше табличного значения, сомнительный 
результат отбрасывают. Если имеется более трех результа­
тов, может возникнуть необходимость использовать Q-тест 
для проверки нескольких значений, причем в первую оче­
редь проверяют наименьшую величину. Если она подлежит 
отбраковке, следующим проверяют наибольшее из остав­
шихся значений.

B. При малом объеме выборки п = 3-^4 можно (при необ­
ходимости) проводить оценку допустимого расхождения ре­
зультатов параллельных определений (оценку их сходимос­
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ти) с использованием фактора, вычисленного по критерию 
Пирсона при доверительной вероятности Р = 0,95.

Г. Оценку двух методов анализа по правильности и вос­
производимости желательно давать при установленном чис­
ле степеней свободы в каждом методе и доверительной веро­
ятности Р = 0,99, или 99%.

1.5. Теоретические основы очистки вещества
Химические вещества, применяемые в производственных 

процессах, научных исследованиях, для приготовления ле­
карств или для анализа лекарственных препаратов, по свое­
му качеству должны удовлетворять определенным требова­
ниям. Качество химического вещества — это степень его 
чистоты. Не всегда необходимы максимально чистые веще­
ства. Чем ответственнее область применения вещества, тем 
выше требования к чистоте. Наличие примесей в веществе 
неизбежно. Как бы ни был совершенен метод очистки веще­
ства, он позволяет лишь уменьшить содержание примесей, 
но не извлечь их полностью. Химические реактивы принято 
подразделять по степени чистоты на несколько классифика­
ций, характеристики которых приведены в табл. 1 .1 .

Для веществ, применяемых в некоторых специальных це­
лях, вводят и другие характеристики качества. Например, 
в фармации употребляется квалификация «для фармацевти­
ческих целей». Свойства веществ изменяются в зависимости 
от содержания в них примесей. Выбор метода очистки веще­
ства определяется его свойствами и свойствами содержа­
щихся в нем примесей. Обширное практическое применение 
находят такие методы очистки веществ, как кристаллизация 
из растворов (перекристаллизация), ректификация и дис­
тилляция (перегонка), электролиз, сорбция, зонная перекри­
сталлизация, транспортные реакции. Некоторые из этих ме-

Таблица 1.1
Классификация химических реактивов

Квалификация реактива Символ
Содержание 

основного 
вещества, %

Содержание 
отдельных 

примесей, %

Чистый ч. Не менее 98 0,01-0,5
Чистый для анализа ч. д. а. Не менее 99 До 0,1
Химически чистый х. ч. Выше 99 —
Особо чистый ос.ч. Близко к 100 —
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тодов рассмотрим поподробнее, а об остальных можно про­
читать в специальной литературе.

Кристаллизация из растворов, или перекристаллизация.
Этот метод применяется для очистки веществ, растворимых 
в воде или в каких-либо других растворителях. Выделение 
вещества из раствора чаще всего бывает основано на зависи­
мости растворимости от температуры. Наиболее легко пере- 
кристаллизовываются вещества, растворимость которых 
сильно возрастает при повышении температуры. Если рас­
творимость мало изменяется с повышением температуры, 
то вещество выделяют из раствора испарением части раство­
рителя.

Вещество, переведенное в раствор, легко очищается от 
грубых механических примесей фильтрованием. Раствори­
мые примеси, конечно, остаются. При кристаллизации веще­
ства происходит распределение примесей между кристалла­
ми и раствором. Явление включения примесей в кристаллы 
вещества называется сокристаллизацией. Именно из-за со- 
кристаллизации невозможно этим способом полностью осво­
бодить вещество от примесей. Каково бы ни было исходное 
содержание примеси, некоторая доля ее перейдет из раствора 
в кристаллы. Обычно примеси концентрируются в растворе. 
Благодаря этому вещество при кристаллизации очищается.

В лабораторных условиях для перекристаллизации при­
меняется стеклянная посуда. Вещество растворяют в стакане 
при нагревании и перемешивании. Раствор фильтруют через 
бумажный фильтр на конической воронке, помещенной 
в специальный кожух для нагревания. Нагревание необходи­
мо во избежание начала кристаллизации вещества в воронке. 
Раствор после фильтрования (фильтрат) охлаждают, выде­
лившиеся кристаллы отфильтровывают на воронке для 
фильтрования под вакуумом, промывают растворителем 
и сушат при повышенной температуре.

Дистилляция. Дистилляция, или перегонка, основана на 
превращении жидкости в пар и последующей конденсации 
пара в жидкость. Перегонкой можно в принципе полностью 
очистить жидкость от нелетучих примесей. Практически это­
го можно достигнуть, лишь абсолютно исключив перенос 
вместе с паром мельчайших капелек очищаемой жидкости. 
Перегонку часто применяют для очистки воды, в частности 
для опреснения морской воды.

Дистиллированную воду, применяемую в лаборатории, 
обычно получают перегонкой водопроводной воды в метал­
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лическом перегонном аппарате (рис. 1.8). Часто бывает необ­
ходимо использовать дважды перегнанную воду (бидистил­
лят). Повторную перегонку производят в приборе, изготов­
ленном из кварцевого стекла. Перегонкой можно также 
разделять жидкости, если они сильно отличаются по темпе­
ратуре кипения, соответственно по давлению насыщенного 
пара. Более сложной оказывается дистилляционная очистка 
жидкостей, содержащих летучие примеси. Очистку и разде­
ление близкокипящих жидких смесей производят дробной 
перегонкой, или ректификацией.

Пар по сравнению с жидкостью обогащен тем компонен­
том, который при данной температуре имеет большое давле­
ние насыщенного пара. Если пар сконденсировать и вновь 
подвергнуть перегонке, то произойдет дальнейшее обогащение 
его летучим компонентом. Многократно повторяя испарение 
и конденсацию, добиваются требуемой степени очистки ле­
тучего компонента. Одновременно происходит обогащение 
исходной жидкости менее летучим компонентом. В лабора­
тории дробную перегонку осуществляют в стеклянных при­
борах, снабженных дефлегматорами — трубками с насечкой, 
которая способствует охлаждению проходящего внутри пара 
и частичной конденсации его. Процесс перегонки контроли­
руется по температуре пара перед входом в холодильник. 
Азеотропную смесь нельзя разделить дробной перегонкой. 
В этом случае дистилляционную очистку сочетают с другими 
методами очистки. Например, ректификацией водно-спирто-

Рис. 1.8. Прибор для перегонки:
1 — колба; 2 — термометр; 3 — холодильник; 4 — алонж; 5 — приемник
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вых смесей можно получить этиловый 
спирт, содержащий не менее 4% воды. 
В случае необходимости остаточная 
вода поглощается (сорбируется) хими­
ческими веществами, в частности без­
водным сульфатом меди.

Возгонка. Возгонкой называется пре­
вращение твердого вещества в пар, ми­
нуя жидкое состояние. Возгонку при­
меняют для очистки твердых веществ, 
характеризующихся высоким давлени­
ем пара, например иода, бензойной 
кислоты, нафталина, некоторых солей 
аммония. На рис. 1.9 представлен про­
стейший прибор для возгонки. Пары 
возгоняющегося вещества 1, помещен- 

1 — возгоняющееся ного на дно стакана 2, конденсируются
вещество; 2 -  стакан; На стенке специального сосуда 3, за- 

3 -  специальный сосуд полненного водой для охлаждения.
Очистка газов. При очистке газов от взвешенных в них 

частиц применяют фильтрование. Например, для улавлива­
ния мельчайших капелек жидкости газ можно пропустить 
через слой стеклянной ваты. Газообразные примеси удаляют, 
пропуская газ через слой жидкого или твердого сорбента 
(поглотителя). Действие его может быть основано на хими­
ческом связывании молекул примесей, на растворении 
в жидком сорбенте или на поглощении активной поверхнос­
тью твердого сорбента.

В каждом конкретном случае следует учитывать свойства 
очищаемого газа и свойства возможных примесей. Напри­
мер, углекислый газ, получаемый в аппарате Киппа (описа­
ние его см. ниже, в работе 1 1 ), загрязнен капельками раство­
ра, парами воды и хлорида водорода. Очистка от хлорида 
водорода достигается при пропускании газа через раствор 
бикарбоната натрия. Одновременно поглощаются и капель­
ки раствора. Затем газ пропускают через концентрирован­
ную серную кислоту, поглощающую пары воды.

Идентификация веществ. Очищенное вещество должно 
быть испытано на содержание примесей и соответствие его 
состава и строения предполагаемой формуле. Для определе­
ния содержания отдельных примесей используются различ­
ные химико-аналитические методы. В лабораторных услови­
ях чаще всего бывает необходимо установить содержание

Рис. 1.9. Прибор 
для возгонки:
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в препарате основного вещества. О действительном соответ­
ствии полученного препарата ожидаемой формуле судят, 
сравнивая его физико-химические константы с табличными 
значениями для соответствующего вещества.

Для идентификации вещества измеряют температуры ки­
пения и плавления, показатель преломления, исследуют 
форму кристаллов под микроскопом. Определение чистоты 
жидкостей и газов и идентификацию отдельных компонен­
тов смесей проводят хроматографическим методом, который 
позволяет разделить смесь и идентифицировать ее состав­
ные части.

Работа 1. Перекристаллизация соли
Для работы нужны: 1) воронка Бюхнера; 2) химический 

стакан на 250 мл; 3) мерный цилиндр; 4) коническая ворон­
ка; 5) стеклянная палочка; 6 ) взвешенный бюкс (весовой ста­
канчик).

Порядок выполнения работы
Рассчитывают количество соли и воды, необходимое для 

получения около 20 г перекристаллизованной соли. Пере- 
кристаллизованную соль выделяют в результате охлаждения 
горячего насыщенного раствора до 20°С.

Рассчитанное количество соли отвешивают на химико­
технологических весах; воду отмеривают мерным цилинд­
ром. Раствор готовят в стакане при нагревании на газовой го­
релке почти до кипения, перемешивая стеклянной палочкой. 
Стакан должен быть наполнен раствором не более чем на 
2/3. После растворения всей соли раствор фильтруют на ко­
нической воронке через складчатый фильтр. Целесообразно 
помещать воронку в кожух для обогрева. Отфильтрованный 
раствор собирают в чистый сухой стакан и помещают в сосуд 
с холодной водой. Кристаллизацию ведут при непрерывном 
перемешивании раствора стеклянной палочкой.

Кристаллический осадок соли отфильтровывают на во­
ронке Бюхнера (рис. 1.10) под вакуумом. На дно воронки 
кладут бумажный фильтр, смоченный водой, и присасывают 
его при подключении насоса. Содержимое стакана переносят 
на воронку, распределяя осадок ровным слоем. Затем снова 
включают насос и отсасывают раствор.

После фильтрования кристаллы промывают небольшим ко­
личеством охлажденной воды и сушат на воронке в сушиль­
ном шкафу. Сухое вещество пересыпают во взвешенный бокс

27



Рис. 1.10. Фильтрование через стеклянную воронку 
со складчатым фильтром (а ) и под вакуумом (б)

и взвешивают. Рассчитывают выход вещества в процентах от 
теоретического и ко взятому количеству вещества. Каковы 
источники потерь вещества при кристаллизации?

Работа 2. Возгонка
Для работы нужны: 1) ступка фарфоровая; 2) стеклянная 

воронка; 3) пробирка; 4) хлорид аммония; 5) безводный суль­
фат натрия; 6 ) реактивы для определения хлорид- и сульфат- 
ионов (для опыта 1 ); 1 ) ступка фарфоровая; 2 ) прибор для 
возгонки; 3) стеклянный бюкс; 4) стеклянная палочка;
5) кристаллический иод; 6 ) оксид кальция; 7) иодид калия

(для опыта 2 ).
Порядок выполнения работы  
Опыт 1. Очистка хлорида аммония. 

В фарфоровой ступке готовят около 2 г 
смеси хлорида аммония и безводного 
сульфата натрия в соотношении 3:1. 
Берут небольшую пробу смеси, растворя­
ют в пробирке и убеждаются в присут­
ствии сульфат-ионов (реакция с солью 
бария). Остальную смесь высыпают в 
сухую фарфоровую чашку 1, накрывают 
перевернутой стеклянной воронкой 2 
и нагревают на газовой горелке (рис. 1 .1 1 ). 
При нагревании хлорид аммония разла-

, , гается на аммиак и хлористый водород,
1 — ф ар ф о р о в ая  чаш ка; s

2 -  п ереверн утая  н 0  образуется снова на холодных стен-
стек л я н н ая  во р о н ка  к а х  ВОрОНКИ.

Рис. 1.11. Возгонка 
хлорида аммония:
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Вещество с воронки смывают струей воды в чистый ста­
кан. Испытывают раствор на присутствие хлорид- и суль- 
фат-ионов, используя в качестве реактивов растворы нитра­
та серебра и хлорида бария.

Опыт 2. Очистка иода. Собирают прибор для возгонки. 
В фарфоровой ступке перемешивают около 1 г иода с 0,1 г 
иодида калия и 0,2 г оксида кальция. Смесь переносят в ста­
кан, наливают воду в сосуд и осторожно нагревают прибор на 
газовой горелке до прекращения образования паров иода. 
Кристаллы иода, образовавшиеся на охлажденном сосуде, 
счищают стеклянной палочкой во взвешенный бокс и взве­
шивают. Рассчитывают выход вещества в процентах к взято­
му количеству. Для чего к очищаемому иоду добавляют ио- 
дид калия и оксид кальция?

Работа 3. Перегонка воды
Для работы нужны: 1) химический стакан на 250 мл; 2) две 

пробирки; 3) прибор для перегонки; 4) термометр; 5) сульфат 
меди; 6 ) хлорид натрия; 7) растворы нитрата серебра и хло­
рида бария для подтверждения наличия сульфат- и хлорид- 
ионов.

Порядок выполнения работы
1. В стакан налить 50—100 мл водопроводной воды, рас­

творить в ней небольшое количество сульфата меди и хлори­
да натрия. В две пробирки налить приблизительно по 1 мл 
этого раствора и проверить присутствие сульфат- и хлорид- 
ионов, добавляя в пробирки соответствующие реактивы.

2. Раствор перелить в прибор для перегонки через ворон­
ку, конец которой опущен ниже бокового отвода колбы. Туда 
же поместить несколько стеклянных капилляров и закрыть 
пробкой с термометром. Открыть водопроводный кран для 
поступления воды в холодильник и начать нагревание кол­
бы. Когда вода закипит и в приемную колбу начнет стекать 
дистиллят, записать показание термометра (почему темпера­
тура пара отличается от 100°С?). Когда в приемной колбе со­
берется около 2 0  мл воды, взять пробу для определения ио­
нов. Сравнить окраску исходной воды и дистиллята.

3. Ответьте на следующие вопросы к лабораторной работе 3.
1) Каковы важнейшие методы очистки веществ?
2) Какими способами контролируют чистоту веществ?
3) От каких примесей очищают жидкости при фильтрова­

нии и перегонке?
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4) Каким образом следует проводить перекристаллиза­
цию природной смеси КС1 и NaCl, чтобы разделить эти веще­
ства? Используйте данные таблицы растворимости.

5) Сколько кристаллического сульфата меди и воды следу­
ет взять для получения 50 г перекристаллизованного вещества?

Работа 4. Очистка пентащдрата сульфата меди 
(медного купороса) кристаллизацией

Для работы нужны: 1) два химических стакана на 250 мл;
2 ) стеклянная воронка; 3) кусок фильтровальной бумаги;
4) стеклянная палочка; 5) фарфоровая чашечка; 6 ) тазик;
7) мензурка на 100 мл; 8 ) пентагидрат сульфата меди.

Порядок выполнения работы
1. Отвесить на аптекарских весах 15—20 г пентагидрата 

сульфата меди.
2. Отмерить мензуркой 70—80 мл дистиллированной во­

ды, нагреть воду до кипения и растворить в ней отвешенное 
количество пентагидрата сульфата меди.

3. Приготовить фильтр. Для этого вырезать из фильтро­
вальной бумаги квадрат с таким расчетом, чтобы сторона 
этого квадрата была примерно в два раза больше диаметра 
воронки, с помощью которой производится фильтрование. 
Квадрат сложить вчетверо, перегибая его сперва по одной 
пунктирной линии, затем по другой. Согнутую таким обра­
зом бумажку обрезать по дуге и отодвинуть один из четырех

слоев бумаги так, чтобы получился конус. Та­
кой конус называется фильтром (рис. 1 .1 2 ).

4. Полученный фильтр вложить в ворон­
ку так, чтобы он плотно прилегал к стенкам 
воронки и немного не доходил до ее краев. 
Придерживая фильтр пальцем, смочить его 
водой.

5. Вставить воронку с фильтром в коль­
цо штатива или укрепить ее в зажиме шта­
тива. Подвести под воронку пустой стакан 
и установить воронку на такой высоте, что­
бы конец ее трубки был немного ниже края 
стакана и касался его стенки.

6 . Нагреть приготовленный раствор поч­
ти до кипения и профильтровать в чистый 
стакан, сливая его в воронку с фильтром по

Рис. 1.12. палочке, чтобы предотвратить стекание по 
Фильтрование наружной стенке стакана.
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7. Профильтрованный раствор выпарить в стакане при­
мерно до 1 /3  первоначального объема. Стакан с выпаренным 
раствором поместить в тазик с холодной водой. При этом из 
раствора начинают выпадать кристаллы.

Для получения возможно более мелких кристаллов, ко­
торые чище крупных, следует во время охлаждения пе­
ремешивать раствор стеклянной палочкой (осторожно, 
чтобы не разбить стакан).

8 . Когда выпадение кристаллов прекратится, осторожно 
слить раствор с кристаллов в отдельную банку. Оставшиеся 
кристаллы перенести на чистый фильтр, вставленный в во­
ронку. Для этого стакан с кристаллами расположить наклон­
но у края воронки и сдвигать кристаллы стеклянной палоч­
кой в воронку.

9. Дать жидкости, попавшей вместе с кристаллам на 
фильтр, стечь. Снять кристаллы с фильтра, положить их в фар­
форовую чашечку и сдать лаборанту.



Глава 2 
АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНАЯ ТЕОРИЯ

(Глава 2. Параграфы 7—13)
В результате освоения материала главы 2 студент должен: 
знать
• основные положения атомно-молекулярной теории;
• особенности строения вещества; 
уметь
• прогнозировать свойства веществ в соответствии с их положе­

нием в периодической системе Д. И. Менделеева;
владеть
• навыками построения электронных формул и энергетических 

диаграмм атомов.

2.1. Установление состава химических соединений
Одной из важнейших задач химического анализа являет­

ся установление химического состава конкретных соедине­
ний, что находит широкое применение в различных отраслях 
производства, поскольку позволяет регламентировать каче­
ство тех или иных продуктов в зависимости от состава входя­
щих в них компонентов.

Работа 5. Определение содержания оксида меди 
в основном карбонате меди Си2(ОН)2СОз1

Основный карбонат меди при нагревании разлагается на 
оксид меди, углекислый газ и воду. Так как получающиеся 
при реакции углекислый газ и вода улетучиваются, по окон­

1 Так как составными частями всякого сложного вещества являются 
элементы, то об определении содержания оксида меди в основном карбона­
те меди можно говорить лишь условно. Под этим выражением понимают 
определение количества оксида меди, которое может быть получено из дан­
ного количества основного карбоната меди. Но оксид меди как таковой, ко­
нечно, не содержится в основном карбонате меди, а образуется при его раз­
ложении из входящих в состав соли элементов — меди и кислорода.
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чании реакции в сосуде, в котором она производилась, оста­
ется лишь оксид меди.

Таким образом, в основном работа сводится к измерению 
массы некоторого количества соли и определению количест­
ва полученного при его разложении оксида меди.

Реакция проводится в фарфоровом тигле, который поме­
щают в проволочный треугольник, положенный на кольцо 
штатива, и нагревают без особых предосторожностей до пол­
ного разложения соли (пока вся соль не превратится в чер­
ный порошок оксида меди).

Для работы нужны: 1) фарфоровый тигель; 2) проволоч­
ный треугольник; 3) щипцы; 4) основный карбонат меди.

Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале следующую табли­

цу для записи результатов взвешиваний:

Масса тигля р0
Масса тигля с солью р\
Масса тигля после прокаливания р2
Масса соли М
Масса полученного оксида меди т

2. Взвесить с точностью до 0,01 г чистый сухой фарфоро­
вый тигель. Записать массу.

3. Насыпать во взвешенный тигель, примерно до 1/3 его 
объема, основного карбоната меди (около 2  г) и точно взве­
сить тигель с солью.

4. Рассчитать вес взятой соли, вычитая из веса тигля с со­
лью вес пустого тигля.

5. Вставить тигель с солью в проволочный треугольник 
и нагревать до полного разложения соли. Прекратив нагрева­
ние, оставить тигель остывать.

6 . Взвесить остывший тигель вместе с оксидом меди. За­
писать массу.

7. Убедиться в полноте разложения соли путем повторно­
го прокаливания и взвешивания тигля.

8 . Вычислить количество полученного оксида меди.
9. Выразить содержание оксида меди (х) в основном кар­

бонате меди в процентах по отношению к массе всей взятой 
соли:

т -100х = ———.
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Работа 6. Определение содержания 
кристаллизационной воды в пентащдрате 

сульфата меди (медном купоросе)
Многие соли кристаллизуются из водных растворов в ви­

де кристаллов, в состав которых входит вода, химически свя­
занная с солью в виде целых молекул. Такая вода называется 
кристаллизационной, а вещества, содержащие кристаллиза­
ционную воду, — кристаллогидратами. Так, медный купорос 
представляет собою кристаллогидрат сульфата меди C uS04.

Кристаллизационная вода связана с солью сравнительно 
слабо. При нагревании пентагидрат сульфата меди, как 
и другие кристаллогидраты, довольно легко теряет воду, пре­
вращаясь в безводный сульфат меди C uS0 4

Для определения содержания кристаллизационной воды 
в пентагидрате сульфата меди необходимо отвесить неко­
торое количество соли и нагревать ее до полного удаления 
кристаллизационной воды, после чего рассчитать потерю 
в массе и массу оставшейся безводной соли.

Установив, какое количество воды содержалось во взятом 
количестве соли, нетрудно рассчитать, сколько моль воды 
приходится на 1 моль C uS0 4 в медном купоросе, и таким об­
разом подтвердить расчетом формулу последнего.

Для работы нужны: 1) те же приборы, что и для работы 2;
2 ) свежеперекристаллизованный пентагидрат сульфата меди.

Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале следующую табли­

цу для записи результатов взвешиваний:

Масса
тигля

(а)

Масса тигля 
с пентаги­

дратом 
сульфата 

меди
<Ь)

Масса тигля 
после 

нагревания 
(с)

Масса 
выделив­

шейся воды 
(Ь -  с)

Масса без­
водной соли, 
оставшейся 

после прока­
ливания 
( с - я )

2. Взвесить с точностью до 0,01 г чистый сухой фарфоро­
вый тигель. Записать его массу.

3. Насыпать в тигель 2—2,5 г мелкокристаллического или 
растертого в порошок пентагидрата сульфата меди и точно 
взвесить тигель с солью.

4. Вставить тигель с солью в проволочный треугольник, 
помещенный на кольцо штатива, и нагревать пламенем го­
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релки вначале слабо, затем сильнее, до тех пор пока вся соль 
не превратится в почти белый порошок.

5. Когда соль полностью побелеет, прекратить нагревание 
и оставить тигель остывать, поместив его в эксикатор.

6 . Взвесить остывший до комнатной температуры тигель 
с солью.

7. Убедиться в полноте удаления кристаллизационной во­
ды путем повторного нагревания и взвешивания охлажден­
ного тигля:

• если масса изменится, то нагреть еще раз и снова взве­
сить;

• записать последнюю полученную массу в таблицу.
8 . Рассчитать массу выделившейся при нагревании воды 

и записать в таблицу.
9. Пользуясь полученными данными, рассчитать, сколько 

моль воды приходится на 1 моль безводной соли C uS04.
10. На основании произведенного расчета подтвердить 

формулу пентагидрата сульфата меди.

Работа 7. Установление формулы сульфида меди 
путем синтеза его из элементов

Для выведения формулы химического соединения необ­
ходимо предварительно экспериментальным путем опреде­
лить, из каких элементов оно состоит и в каких массовых от­
ношениях эти элементы входят в его состав.

Сульфид меди образуется при сплавлении серы с медью. 
Это дает возможность легко определить состав сульфида ме­
ди, а следовательно, и вычислить формулу. Практически оп­
ределение выполняется следующим образом. Произвольное 
количество серы расплавляют в тигле. К расплавленной сере 
прибавляют точно взвешенное количество меди с таким рас­
четом, чтобы сера оказалась в избытке. По окончании реак­
ции избыток серы выжигают. Определяют вес полученного 
сульфида меди. Отсюда находят количество ушедшей на ре­
акцию серы. Установив таким образом состав сульфида ме­
ди, выводят формулу.

Пример. Вывод формулы сложного вещества по его массово­
му составу.

Требуется найти простейшую формулу соединения, содер­
жащего на 7 г железа 3 г кислорода. Обозначив число атомов же­
леза в молекуле данного соединения через х, а число атомов кис­
лорода через у, составляем пропорцию.
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Следовательно, в молекуле взятого вещества на два атома 
железа приходится три атома кислорода. Простейшая формула 
вещества будет Fe20 3.

Для работы нужны А) фарфоровый тигель; 2) треугольник 
для тигля; 3) железные щипцы; 4) медные стружки; 5) сера. 

Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале следующую табли­

цу для записи результатов взвешиваний:

Масса
тигля

Ро

Масса
взятой
меди
™Си

Масса тигля 
после 

1-го прока­
ливания 

Pi

Масса тигля 
после 

2-го прока­
ливания 

Р2

Масса 
образовав­

шегося 
соединения 
р 2 - р 0 = М

Масса 
вступившей 
в реакцию 

серы 
М -  тСи

2. Взвесить с точностью до 0,01 г чистый фарфоровый ти­
гель. Внести в него около 3 г серы.

3. Точно отвесить 1—1,5 г меди.
4. Поставить тигель с серой в проволочный треугольник 

и, закрыв крышкой, нагревать в вытяжном шкафу, до тех пор 
пока из-под крышки не покажется пламя горящей серы.

5. Приподнять щипцами крышку тигля, осторожно бро­
сить отвешенную медь в расплавленную серу и тотчас же 
вновь закрыть тигель. Вся медь вступает в реакцию с серой.

6 . Нагревать содержимое тигля до полного выгорания из­
бытка серы.

7. Несколько охладив тигель на воздухе, поместить его 
для дальнейшего охлаждения в эксикатор.

8 . Взвесить остывший тигель с содержимым.
9. Повторить прокаливание и снова взвесить тигель. Если 

масса изменится, то прокалить еще раз.
10. Рассчитать массу образовавшегося соединения меди 

с серой и массу прореагировавшей серы.
11. Вывести простейшую формулу полученного вещества.

2.2. Определение эквивалентов элементов
Эквивалентом элемента называется число, показываю­

щее, сколько весовых частей элемента соединяется с 8  весо­
выми частями кислорода или с 1,008 весовыми частями водо­
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рода или замещает такие же количества кислорода и водоро­
да в соединениях.

Эквивалент элемента равняется атомному весу элемента, 
деленному на валентность элемента.

Элементы соединяются друг с другом и замещают один 
другой в весовых количествах, пропорциональных их экви­
валентам (закон эквивалентов).

Количество граммов элемента, численно равное его экви­
валенту, называется грамм-эквивалентом.

Проще всего определить эквивалент элемента исходя из 
количественного состава его водородного или кислородного 
соединения.

Один из методов определения эквивалентов металлов ос­
нован на способности многих металлов вытеснять водород из 
разбавленных кислот.

Измерив объем водорода, вытесненного определенным 
количеством металла, и зная, что грамм-эквивалент водорода 
(1,008 г) занимает при нормальных условиях объем 1 1 , 2  л, 
или 1 1  2 0 0  мл, легко рассчитать грамм-эквивалент данного 
металла, а следовательно, и его эквивалент.

Пример. Определить эквивалент металла, зная, что 0,14 г его 
вытеснили 29,54 мл водорода, собранного над водой при темпе­
ратуре 15°С и давлении 772,8 мм.

Сперва надо привести объем выделившегося водорода к нор­
мальным условиям по формуле

pV- 273 
Vn= -  .0 760Т

При этом следует учесть, что общее давление на воду слагает­
ся из парциального давления водорода и парциального давления 
водяного пара, равного при 15°С 12,88 мм. Таким образом, в данном 
случае/? = 772,8 -  12,8 = 760 мм; V=  29,54 мл; Т=  273 + 15 = 288°. 
Подставляя эти величины в указанную формулу, получаем

760-29,54-273
288-760

Так как 1 г-экв металла вытесняет 11 200 мл водорода, изме­
ренного при н.у., то, обозначив его через х, можно составить про­
порцию

0,14: 28 = х :  11 200.
Отсюда

0,14-11 200
I --------28---------56 г-

Следовательно, эквивалент металла равен 56.

То -------- 28 мл.
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Работа 8. Определение эквивалента металла 
методом вытеснения водорода (первый способ)

Сущность этой работы заключается в определении коли­
чества водорода, вытесняемого произвольно взятым количе­
ством металла. Выполнить ее можно, пользуясь изображен­
ным на рис. 2 . 1  прибором.

В колбу а наливают некоторое количество кислоты. Точ­
но взвешивают кусочек металла, опускают его в кислоту 
и сейчас же закрывают пробкой. Выделяющийся водород из 
колбы а идет в двугорлую склянку Ь, вытесняя оттуда воду, 
которая по трубке с перетекает в стакан е. Под конец реакци­
онную смесь немного подогревают для ускорения реакции.

По окончании реакции прибор в течение некоторого вре­
мени оставляют стоять, чтобы водород внутри прибора при­
нял температуру наружного воздуха. Спустя 8—10 мин вы­
равнивают давление внутри и снаружи прибора. Для этого 
поднимают стакан е настолько, чтобы вода в нем и в склянке 
стояла на одинаковом уровне, и закрывают зажим на резино­
вой трубке.

Затем измеряют объем вытесненной воды. Этот объем и да­
ет объем выделившегося водорода, если только трубка с до на­
чала опыта была заполнена водой. Температура и давление во­
дорода равняются температуре и давлению наружного воздуха.

Для работы нужны: 1) навеска металла; 2) мензурка на 
100 мл; 3) 15%-ная соляная кислота.

Порядок выполнения работы
1. Приготовить прибор.
2. Получить у лаборанта необходимое для опыта количе­

ство металла и возможно точнее определить его массу.

38



3. Заполнить трубку с прибора водой. Для этого открыть 
зажим на трубке с и вдунуть в прибор воздух через горло кол­
бы а. По заполнении трубки с водой закрыть зажим.

4. Закрыть колбу а резиновой пробкой и, снова открыв за­
жим d, проверить, «держит» ли прибор. Трубка с является 
сифоном, который, однако, может действовать только в том 
случае, если в склянку b свободно проникает воздух. Поэто­
му если при открытом зажиме вода из прибора не вытекает, 
то это значит, что прибор «держит».

5. Закрыть зажим. Вылить воду из стакана е и поставить 
его на прежнее место.

6 . Налить в колбу а 8—10 мл 15%-ной соляной кислоты, 
опустить в нее взвешенное количество металла, быстро за­
крыть колбу пробкой и сейчас же открыть зажим d. Довести 
реакцию до конца.

7. Уравнять температуру и давление внутри прибора 
и снаружи. Измерить мензуркой объем вытесненной воды, 
равный объему выделившегося водорода.

8 . Записать данные опыта в таблицу:
Навеска металла
Объем выделившегося водорода
Температура воздуха в лаборатории
Барометрическое давление
Давление водяного пара при температуре воздуха в лабора­
тории
Найденный эквивалент металла Эоп

9. На основании опытных данных вычислить эквивалент 
металла (Эоп) (при расчете учесть, что давление водорода 
в приборе равняется наружному давлению минус давление 
водяного пара, которое берется из табл. 2 .1 ).

Таблица 2.1

Давление насыщенного пара при температурах от 13 до 24°С
в мм рт. ст.

t,° С Р t,°C Р t,° С Р
13 11,23 19 16,48 25 23,8
14 11,99 20 17,54 26 25,2
15 12,79 21 18,65 27 26,7
16 16,63 22 19,83 28 28,4
17 14,53 23 21,07 29 30,1
18 16,48 24 22,38
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10. Узнать у лаборанта, какой был взят металл. Рассчитать 
его эквивалент (Эхеор) по атомному весу и валентности ме­
талла. Определить в процентах величину ошибки опыта:

(Этеор -  Эоп) - 100
%°ошибки (2.1)

7теор

11. Сделать в лабораторном журнале схематический рису­
нок применявшегося прибора и дать краткое описание работы.

Работа 9. Определение эквивалента металла 
методом вытеснения водорода (второй способ)

Этот способ определения эквивалента металла отличает­
ся от описанного в работе 8  только устройством прибора для 
определения объема вытесняемого металлом водорода.

Прибор состоит из двух бюреток А и Б (рис. 2.2), соеди­
ненных внизу резиновой трубкой Т. К одной из бюреток при­
соединена пробирка а. Бюретки закреплены в штативе, как по­

казано на рисунке. Бюретка А плотно 
закрывается резиновой пробкой б. Про­
бирка тоже закрывается резиновой проб­
кой и соединяется с бюреткой А посред­
ством резиновой трубки.

Перед началом опыта необходимо 
испытать прибор на герметичность. 
Для этого, отделив пробирку а от бю­
ретки А, надо наполнить бюретки во­
дой комнатной температуры так, чтобы 
она не доходила до верхнего края бю­
ретки на 10—12 см. После этого плотно 
закрыть бюретку А пробкой и снова 
соединить ее с пробиркой а. Затем, от­
метив уровень воды в бюретке А, опус­
тить бюретку Б на 15—20 см и, закре­
пив ее в таком положении, наблюдать 
в течение 3—5 мин за положением 
уровня воды в бюретке А. Если уро­
вень воды за это время не понизится, 
то это будет означать, что прибор «дер­
жит» и можно приступать к выполне­
нию работы.

рис 22 . Для работы нужны: 1) прибор; 2) на-
Прибор для выпол- вески металла; 3) 15%-ная соляная кис- 

нения работы 9  лота; 4) вода комнатной температуры.
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Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале следующую таб­

личку для записи производимых измерений:

Навеска металла
Объем выделившегося водорода
Температура воздуха в лаборатории
Барометрическое давление
Давление водяного пара при температуре воздуха 
в лаборатории
Найденный эквивалент металла Эоп

2. Получить у лаборанта навеску металла. Точно опреде­
лить ее массу и записать в таблицу.

3. Отделить пробирку а прибора от бюретки А и налить 
в нее 5—6 мл 15%-ной соляной кислоты, стараясь не замо­
чить края пробирки.

4. Верхнюю часть бумажки, в которую завернута навеска 
металла, слегка смочить водой и прилепить к внутренней сто­
роне пробирки так, чтобы после закрытия пробирки пробкой 
объект был на 2—3 см ниже пробки и не касался кислоты.

5. Осторожно укрепить пробирку на прежнем месте, следя 
за тем, чтобы кислота не коснулась прикрепленного металла.

6 . Снова проверить герметичность прибора. Затем устано­
вить бюретки так, чтобы вода в них стояла точно на одном 
уровне.

7. Отметить и записать положение мениска в бюретке А. 
При этом глаз должен находиться на линии, касательной к ме­
ниску.

8 . Наклоняя пробирку а, смочить объект анализа кисло­
той и добиться того, чтобы он упал в кислоту.

9. По окончании реакции дать пробирке остыть (3—5 мин). 
После этого снова привести воду в бюретках к одному уров­
ню и точно отметить положение мениска в бюретке А. Раз­
ность двух отсчетов, до и после реакции, дает объем выделив­
шегося водорода.

10. Записать в таблицу температуру воздуха в лаборато­
рии, барометрическое давление и давление водяного пара 
при отмеченной температуре.

11. На основании произведенных измерений вычислить 
эквивалент (Эоп) взятого металла (при расчете учесть, что 
давление водорода в приборе равно наружному давлению 
минус давление водяного пара при температуре воды).
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12. Узнать у лаборанта, какой был взят металл. Рассчитать 
его эквивалент (Этеор) по атомному весу и валентности ме­
талла. Определить в процентах величину ошибки опыта по 
формуле (2 .1 ).

13. Сделать в лабораторном журнале схематический рису­
нок применявшегося прибора и дать краткое описание опыта.

Работа 10. Определение эквивалента магния 
из его оксида

Работа заключается в определении весового состава окси­
да магния и вычислении из этого состава эквивалента маг­
ния. В экспериментальной части работа сводится к окисле­
нию точно взвешенного количества магния и определению 
веса полученного оксида магния. Окисление производится 
азотной кислотой, превращающей магний в его нитрат. Как 
и многие другие соли азотной кислоты, эта соль при нагрева­
нии разлагается, причем выделяются оксиды азота, которые 
улетучиваются. Остается только оксид магния.

Отсюда ясно, что если реакцию вести в заранее взвешен­
ной посуде, полученный в результате реакции раствор выпа­
рить, остаток прокалить и взвесить вместе с посудой, то та­
ким образом можно определить массу полученного оксида 
магния. Зная массы взятого магния и полученного оксида, 
нетрудно рассчитать состав оксида, а следовательно, и экви­
валент магния.

Для работы нужны: 1) лента или стружки магния; 2) фар­
форовая чашечка; 3) 1Н азотная кислота; 4) проволочный 
треугольник.

Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале таблицу для записи 

результатов взвешиваний.
2. Высушить и взвесить небольшую фарфоровую чашеч­

ку. Точно взвесить около 0,2 г магния.
3. Положить магний в чашечку и приливать азотную кис­

лоту до полного растворения металла.
4. Выпарить полученный раствор, поместив чашечку на 

асбестовую сетку или на песчаную баню. Внимательно сле­
дить за тем, чтобы раствор не разбрызгивался, особенно под 
конец выпаривания.

5. Осторожно прокалить на голом огне чашечку с образо­
вавшейся солью магния до полного разложения соли (до 
прекращения выделения бурого газа оксида азота).
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6 . Прекратив нагревание, дать чашечке немного остыть на 
воздухе, затем поместить для дальнейшего остывания в экси­
катор.

7. Взвесить остывшую до комнатной температуры чашеч­
ку с оксидом магния.

8 . Повторить прокаливание и снова взвесить после охлаж­
дения. Если масса изменится, то прокалить еще раз и взвесить.

9. Установив точную массу чашки с оксидом магния, за­
писать массу в таблицу.

10. Рассчитать состав оксида магния. Для этого найти со­
держание кислорода в полученном оксиде магния, вычитая 
из веса оксида магния массу взятого для растворения магния.

11. Вычислить эквивалент магния и записать в таблицу.

2.3. Определение молекулярных масс газов
(Глава 7. Параграфы 44—48)
Определение молекулярной массы газа основано на зако­

не Авогадро, согласно которому равные количества любых 
веществ в газообразном состоянии при одинаковом давлении 
и одинаковой температуре занимают равные объемы.

Объем, занимаемый молем газа при нормальных услови­
ях (0° и 760 мм рт. ст. давления), равен 22,4 л. Таким образом, 
определив, сколько граммов весят 22,4 л исследуемого газа 
при нормальных условиях (н.у.), мы тем самым найдем моле­
кулярную массу газа.

Практически задача определения молекулярной массы газа 
сводится к измерению объема, который приводят к н.у. и вы­
числяют, сколько весят 22,4 л газа при н.у. Полученное чис­
ло и представляет собой молекулярную массу газа.

Пример. Пусть, например, опытным путем установлено, что 
380 мл газа при 21°С и 784 мм рт. ст. весят 0,488 г. Требуется оп­
ределить молекулярную массу газа.

Приводим объем газа к нормальным условиям, пользуясь 
формулой

pV- 273 
Vo = ~-------- .0 760Г

Подставляя в формулу найденные из опыта величины, полу­
чаем

380-784-273 
V° :" 760-(273 + 21) “ ■364
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Следовательно, 0,364 л газа весят 0,488 г. Находим, сколько 
весят 22,4 л газа:

0,364 : 22,4 = 0,488 : х;

22,4-0,488 
Х 0,364 30 Г‘

Молекулярная масса газа равняется 30.

Работа 11. Определение молекулярной массы 
углекислого газа

Так как углекислый газ тяжелее воздуха, то данные, необ­
ходимые для вычисления его молекулярной массы, могут 
быть получены следующим образом.

Сухую, предварительно взвешенную вместе с воздухом 
колбу заполняют углекислым газом и снова взвешивают. За­
тем определяют объем колбы, наполняя ее водой и измеряя 
объем воды с помощью мерного цилиндра. Определив объем 
колбы, вычисляют вес воздуха в объеме колбы, что дает воз­
можность установить массу колбы без воздуха и массу напол­
няющего ее углекислого газа. Температура при всех расчетах 
берется комнатная, давление — по барометру. Из полученных 
данных вычисляют молекулярную массу углекислого газа.

Необходимый для работы углекислый газ получается 
в аппарате Киппа действием на мрамор 10%-ной соляной 
кислотой.

Аппарат Киппа (рис. 2.3) со­
стоит из двух сосудов А и Б, со­
единенных между собой шейкой е.
В горло верхнего сосуда Б плотно 
вставлена шарообразная воронка 
В с трубкой Т, доходящей почти 
до самого дна прибора. Верхний 
сосуд Б через боковое отверстие 
загружается кусочками мрамора, 
после чего отверстие закрывается 
пробкой, через которую пропуще­
на стеклянная трубка с краном. Со­
ляную кислоту наливают в ворон­
ку В, из которой она по трубке Т 
переходит в нижний сосуд и, за­
полнив его, поступает к мрамору
через узкий промежуток между Рис. 2.3. Прибор Киппа
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трубкой Т и шейкой е. Образующийся углекислый газ выхо­
дит из верхнего сосуда Б через кран К газоотводной трубки.

Если нужно приостановить выделение газа, то закрывают 
кран К. Продолжающий выделяться углекислый газ вытес­
няет кислоту в нижний сосуд, а оттуда в шар воронки В. Та­
ким образом, соприкосновение кислоты с мрамором прекра­
щается и реакция останавливается, но прибор остается 
заряженным; чтобы снова привести его в действие, достаточ­
но открыть кран К.

Для работы нужны: 1) колба емкостью 300—500 мл 
с тщательно подогнанной к ней пробкой; 2 ) мерный цилиндр;
3) лучинка; 4) аппарат Киппа.

Порядок выполнения работы
1. Заготовить в лабораторном журнале следующую табли­

цу для записи производимых измерений:
Масса колбы с воздухом и пробкой А
Масса колбы с углекислым газом В
Объем колбы V
Температура воздуха в лаборатории
Атмосферное давление
Масса воздуха в объеме колбы а
Масса пустой колбы (А -  а)
Масса углекислого газа В -  (А -  а)
Найденная величина молекулярной массы углекислого газа

2. Полученную у лаборанта сухую колбу закрыть пробкой 
и взвесить возможно точнее на химико-технических или ап­
текарских весах. Записать массу колбы с воздухом (Л).

3. Опустить в колбу до дна газоотводную трубку от аппа­
рата Киппа и наполнить колбу доверху углекислым газом, 
высушенным пропусканием сквозь промывную склянку 
с серной кислотой. Убедиться в полноте вытеснения воздуха 
из колбы, поднося к ее отверстию тлеющую лучинку, которая 
должна при этом гаснуть.

4. Наполнив колбу углекислым газом, осторожно, не пре­
кращая тока газа, вынуть из колбы подводящую газ трубку, 
после чего закрыть кран аппарата Киппа.

5. Плотно закрыть отверстие колбы пробкой и точно взве­
сить колбу на химико-технических весах. Записать массу 
колбы с углекислым газом (В).

6 . Отметить на горлышке колбы чертой уровень, до кото­
рого доходит нижний конец пробки. Заполнить колбу до чер­
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ты водой и определить ее объем (V), выливая воду в мерный 
цилиндр.

7. Определить по барометру и термометру давление и тем­
пературу комнатного воздуха.

8 . Привести объем заполняющего колбу воздуха к нор­
мальным условиям и рассчитать его массу (а), имея в виду, 
что 1 л воздуха при нормальных условиях весит 1,29 г.

9. Вычислить массу пустой колбы, равную А -  а.
10. Вычислить массу углекислого газа, заполнявшего кол­

бу, равную В -  (А -  а).
11. Зная массу и объем углекислого газа, найти его моле­

кулярную массу, исходя из молярного объема.
12. Сравнить найденную величину молекулярной массы 

(Моп) с теоретическим значением молекулярной массы угле­
кислого газа и рассчитать процент ошибки по формуле

_  ( М Т е о р - М о п ) - 1 0 0

/°ошибки !/■
^ те о р



Глава 3 
СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

И ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

(Глава И. Параграфы 68—73)
В результате освоения материала главы 3 студент должен:
знать
• характеристики химического равновесия;
• факторы, определяющие скорость химических реакций;
уметь
• определить направление химической реакции в данных усло­

виях и концентрации веществ в состоянии равновесия;
• рассчитывать скорость химической реакции;
• наблюдать за протеканием химической реакции во времени;
• осуществлять отсчеты времени по секундомеру;
владеть
• навыками проведения эксперимента по установлению хими­

ческого равновесия и определения концентрации в конкретные мо­
менты времени.

Скорость реакции. Скорость химических реакций изме­
ряется количеством вещества, подвергающегося превраще­
нию в единицу времени в единице объема. Таким образом, 
о скорости химической реакции можно судить по изменению 
концентраций реагирующих веществ за единицу времени.

Скорость химической реакции зависит как от свойств са­
мих реагирующих веществ, так и от условий, в которых она 
протекает. Важнейшими из этих условий являются темпера­
тура и концентрация реагирующих веществ. Влияние темпе­
ратуры проявляется в том, что при повышении ее на каждые 
1 0 ° скорость реакции увеличивается в 2—3 раза.

Зависимость скорости реакции от концентраций реагиру­
ющих веществ выражается следующим законом: скорость 
химической реакции пропорциональна произведению кон­
центраций реагирующих веществ. Математически эту зави­
симость можно изобразить формулой

V = К[А]т[В]п...,
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где К— постоянная для данной реакции величина, называ­
емая константой скорости; [А], [В] и т.д. — концентрации 
реагирующих веществ (выражаемые обычно в молях на литр); 
т и п  — коэффициенты при формулах тех же веществ в урав­
нении реакции.

Если эти коэффициенты равны единице, то формула уп­
рощается и принимает вид

v = K[ А][В]...
Химическое равновесие. Во многих случаях вещества, 

получающиеся в результате реакции, в свою очередь взаимо­
действуют между собой, образуя исходные вещества. В таких 
случаях реакция называется обратимой. Для обозначения 
обратимости реакции в ее уравнении вместо знака равенства 
ставят две стрелки, направленные в противоположные сто­
роны (знак обратимости).

В общем виде обратимая реакция может быть выражена 
уравнением

тА + пВ рС + qD,
где m , n , p n q  — коэффициенты при формулах реагирующих 
веществ А, В, С и D.

Реакцию, идущую согласно уравнению слева направо, на­
зывают прямой, идущую справа налево — обратной.

Если обратимая реакция протекает в замкнутом простран­
стве, то она никогда не доходит до конца, но рано или поздно 
приводит к состоянию равновесия, при котором скорость 
прямой реакции равняется скорости обратной реакции.

При химическом равновесии произведение концентраций 
получающихся веществ, деленное на произведение концент­
раций веществ, вступающих в реакцию, становится равно не­
которой постоянной для данной реакции (при данной темпе­
ратуре) величине, называемой константой равновесия (k). 
Математически это условие наступления равновесия выра­
жается уравнением

[CF[D]*
[A]w[B]n ‘

Изменение условий, при которых установилось равновесие, 
например изменение концентрации, температуры, давления, 
нарушая равенство скоростей прямой и обратной реакций, 
тем самым нарушает и равновесие. Такое явление называет­
ся сдвигом или смещением равновесия. Если при этом про­
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изошло увеличение концентраций веществ, стоящих справа 
от знака обратимости (и, конечно, одновременно уменьше­
ние концентраций веществ, стоящих слева), то говорят, что 
равновесие сдвинулось вправо; при обратном изменении 
концентраций, т.е. при увеличении концентраций веществ, 
стоящих слева от знака обратимости, говорят о сдвиге равно­
весия влево. Нарушенное равновесие вскоре восстанавлива­
ется, но уже при иных концентрациях реагирующих веществ.

Работа 12. Влияние концентраций реагирующих веществ 
и температуры на скорость реакции 

между тиосульфатом натрия Na2S20 3 и серной кислотой
Реакция между тиосульфатом натрия и серной кислотой 

идет по следующему уравнению:
Na2S20 3 + H2S 0 4 = Na2S 0 4 + S + H2S 0 3

Выделяющаяся сера вызывает помутнение раствора. Од­
нако помутнение становится заметным только после того, 
как концентрация серы достигнет определенной величины. 
Время, которое проходит от начала реакции до заметного по­
мутнения раствора, зависит от скорости реакции. Это дает 
возможность судить об относительной скорости реакции. Если, 
например, в одном случае помутнение наступает через 30 с от 
начала реакции, а в другом случае — через 60 с, то это означа­
ет, что в первом случае скорость реакции больше, чем во вто­
ром, в два раза.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) термо­
метр; 3) химический стакан на 400—500 мл; 4) две бюретки на 
100 мл или две мензурки на 25 мл; 5) метроном или секундомер;
6 ) 0,1М раствора H2S 0 4 и Na2S20 3; 7) тиосульфат натрия 
кристаллический; 8 ) кусок черной бумаги.

Порядок выполнения работы
Опыт 1. Определение зависимости скорости реакции от 

концентрации реагирующих веществ.
1. Ознакомиться с внешним видом тиосульфата натрия 

(Na2 S20 3 -5H20 ).
2. Растворить кристаллик тиосульфата в пробирке в не­

большом количестве воды. Прибавить к раствору разбавлен­
ной серной кислоты и наблюдать происходящее через неко­
торое время помутнение раствора.

3. В три пробирки налить из бюретки или с помощью мен­
зурки по 5 мл 0,1 М раствора серной кислоты.
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4. Приготовить три раствора тиосульфата натрия разной 
концентрации следующим образом: в одну колбочку налить 
15 мл 0,1 М раствора тиосульфата, в другую — 10 мл того же 
раствора и 5 мл дистиллированной воды, в третью — 5 мл 
раствора тиосульфата и 1 0  мл воды.

5. Поочередно приливать к каждому раствору по 5 мл 
0 ,1 М раствора серной кислоты, быстро перемешать растворы 
путем перевертывания закрытой пальцем пробирки и наблю­
дать по секундомеру или метроному, через сколько времени 
после прилива кислоты наступает помутнение. Наблюдение 
помутнения производить на темном фоне, поставив колбочку 
на кусок черной бумаги. Скорость реакции определить как 
величину, обратно пропорциональную найденному времени.

Форма записи наблюдений:

Номер
смеси

Относительные
концентрации Время появлении мути 

(число ударов метронома)
Скорость 
реакции 
v = 1 / tNa2 S2 0 2 H2 S 0 4

I 15 5
II 10 5
III 5 5

6 . Составить выражение для скорости реакции действия 
серной кислоты на тиосульфат натрия. Исходя из него, рас­
считать, как должны относиться друг к другу скорости реак­
ций в приготовленных смесях, и сравнить результат расчета 
с числами, полученными из опыта.

Опыт 2. Определение зависимости скорости реакции от 
температуры.

1. Налить из бюретки в одну пробирку 6  мл 0,1 М раствора 
серной кислоты, в другую — 6  мл 0,1 М раствора тиосульфата 
натрия. Поставить обе пробирки в стакан с водой и подо­
ждать несколько минут, пока растворы не примут температу­
ру воды. Измерить и записать температуру воды.

2. Смешать оба раствора и наблюдать по секундомеру или 
метроному, через сколько времени наступит помутнение 
смеси.

3. В две другие пробирки налить по 6  мл тех же растворов 
тиосульфата натрия и серной кислоты. Поместить пробирки 
в стакан с водой и нагреть воду на 10°С выше, чем в предыду­
щем опыте, следя за температурой по опущенному в воду 
термометру. Подождав, чтобы растворы приняли температу­
ру воды, смешать их вместе и точно отметить время от мо­
мента смешения до появления мути.
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4. Повторить опыт при температуре, еще на 10°С выше 
предыдущей.

5. Результаты измерений записать в следующую таблицу:

Номер
опыта

Температура
опыта

Время появления мути 
(число ударов метронома)

Относительная 
скорость реакции 

v = 1 Д

1

2

3

6 . Рассчитать, во сколько раз увеличивается скорость дан­
ной реакции при повышении температуры на 10°С (взять 
среднее из трех определений).

Работа 13. Смещение химического равновесия 
вследствие изменения концентраций реагирующих веществ

Для опыта удобно воспользоваться реакцией между хло­
ридом железом FeCl3 и роданидом аммония NH4CNS.

При сливании растворов указанных солей происходит 
следующая обратимая реакция, приводящая к состоянию 
равновесия:

FeCl3 + 3NH4CNS «=* Fe(CNS)3 + 3NH4Cl
Из веществ этой системы Fe(CNS) 3 является интенсивно 

окрашенным в вишневый цвет. Поэтому всякое изменение 
его концентрации сказывается на интенсивности окраски 
раствора. Это дает возможность наблюдать, в каком направ­
лении сдвигается равновесие при изменении концентраций 
реагирующих веществ.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) мензур­
ка на 25—50 мл; 3) химический стаканчик на 100 мл; 4) 0,02н 
и ЗМ растворы FeCl3 и NH4CNS; 5) ЗМ раствор NH4C1.

Порядок выполнения работы
1 .В стаканчик отмерить по 1 0  мл 0 ,0 2 н растворов хлорида 

железа и роданида аммония, приготовленных с таким расче­
том, чтобы равные объемы их содержали как раз требуемые 
уравнением реакции количества веществ. Смешать отмерен­
ные растворы.

2. Полученный окрашенный в бледно-красный цвет рас­
твор разлить в четыре чистые пробирки примерно одинако­
вого диаметра.

3. Написать выражение константы равновесия, ответить 
на вопрос, как должна измениться концентрация Fe(CNS)3j
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если увеличить концентрацию FeCl3 или NH4CNS, т.е. уве­
личить один из сомножителей в знаменателе выражения для 
константы равновесия.

4. Проверить сделанное заключение на опыте, прибавив 
в одну из приготовленных пробирок со смесью растворов FeCl3 

и NH4CNS несколько капель концентрированного раствора 
FeCl3, а во вторую — несколько капель концентрированного 
раствора NH4CNS. Наблюдать изменение окраски.

5. Решить, как повлияет на концентрацию Fe(CNS) 3 уве­
личение концентрации NH4Cl (т.е. увеличение одного из со­
множителей числителя в выражении константы равновесия).

6 . Прибавить в одну из оставшихся пробирок со смесью 
растворов FeCl3 и NH4CNS 1 мл ЗМ раствора NH4Cl. Срав­
нить окраску полученного раствора с окраской исходного 
раствора (в четвертой пробирке). О чем свидетельствует из­
менение окраски после прибавления NH4Cl?

7. На основании произведенных опытов указать, куда 
сдвинулось равновесие в первом случае при увеличении кон­
центрации FeCl3 и NH4CNS ( п . 4) и куда во втором случае — 
при увеличении концентрации NH4 Cl.

8 . Результаты опытов записать в следующую таблицу:
Номер
опыта

Вещество, концентрация 
которого была увеличена

Изменение
окраски

Направление 
сдвига равновесия

1 FeCl3
2 NH4CNS
3 NH4CI



Глава 4 
РАСТВОРЫ

(Глава 12. Параграфы 74—82)
В результате освоения материала главы 4 студент должен: 
знать
• практическое значение растворов;
• способы выражения концентрации растворов;
• коллигативные свойства растворов; 
уметь
• определять физические свойства растворов;
• осуществлять криометрические измерения; 
владеть
• навыками выбора методов исследования для определения 

свойств растворов.

4.1. Определение теплот растворения
При растворении твердого вещества происходит разруше­

ние его кристаллической решетки и распределение частиц 
растворяемого вещества по всей массе растворителя, что свя­
зано с затратой энергии. Поэтому растворение твердых ве­
ществ в жидкостях большей частью сопровождается погло­
щением тепла, вследствие чего только что приготовленный 
раствор имеет более низкую температуру, чем взятая для 
растворения жидкость.

Теплотой растворения данного вещества называется то 
количество тепла, которое поглощается при растворении од­
ного моля этого вещества.

При практическом определении теплоты растворения ус­
танавливают сначала количество тепла, поглощающегося 
при растворении произвольно выбранной навески. Так как 
количество поглощенного тепла пропорционально количест­
ву растворенного вещества, то в дальнейшем теплота раство­
рения вычисляется из данных опыта.

Определение производится в калориметре. Устанавлива­
ется количество воды в калориметре, температура ее до рас­

53



творения и температура после растворения. Это дает возмож­
ность вычислить количество поглощенного или выделенного 
тепла. При точных измерениях принимаются в расчет еще из­
менение температуры самого колориметра и теплоемкость об­
разующегося раствора. В наших работах этими изменениями 
можно пренебречь. Расчет производится следующим образом.

Обозначим количество воды до растворения в калоримет­
ре А, температуру до растворения соли — £1( после растворе­
ния — t2, навеску вещества — а, молекулярный вес растворя­
емого вещества — М, количество поглощенного тепла — q 
и теплоту растворения — Q, тогда

п A(t2 ~ h)  
q = A(t2- t x)\ Q=~aM= а

Работа 14. Определение теплоты растворения 
нитрата аммония

Для работы нужны: 1) калориметр; 2) термометр с деле­
ниями до 0,1°С; 3) маленькая фарфоровая чашечка; 4) мен­
зурка на 100 мл; 5) стеклянная палочка с резиновым нако­
нечником; 6 ) нитрат аммония.

Порядок выполнения работы
1. Отвесить в фарфоровой чашечке 

10 г нитрата аммония NH4NO3 и рас­
считать его молекулярную массу.

2. Налить во внутренний стакан ка­
лориметра (рис. 4.1) 200 г воды. Точно 
измерить и записать температуру воды.

3. Всыпать в воду отвешенное коли­
чество нитрата аммония и размешивать 
жидкость стеклянной палочкой до пол­
ного растворения соли. Точно измерить 
температуру раствора.

4. Из данных опыта вычислить теп­
лоту растворения нитрата аммония.

Форма записи результатов опыта:

Количество 
воды 

в калори­
метре А

Температура воды
Навеска 
соли а

Молекулярный 
вес NH 4NO 3 

М

Найденная
теплота

растворения
Q

до раство­
рения
СОЛИ t\

после 
растворения 

соли t-2

б
о

Рис. 4.1. Калориметр

54



4.2. Концентрация растворов
Концентрация — относительное содержание данного ве­

щества в растворе или смеси.
В химии пользуются следующими способами выражения 

концентраций.
1. Массовая долм (ю) — отношение массы данного вещест­

ва к общей массе раствора. Масса раствора складывается из 
массы растворителя и масс всех растворенных веществ. Рас­
творитель также может представлять собой смесь веществ. 
Следует учесть, что при массе раствора 100 г массы веществ 
численно равны массовым долям, выраженным в процентах.

2. Молярная концентрация (с) — отношение количества 
вещества к объему раствора. Основной единицей измерения 
молярной концентрации является моль/л. Для разбавлен­
ных растворов используются дольные единицы — мкмоль/л 
и ммоль/л. При известном объеме раствора и молярной кон­
центрации количество вещества рассчитывают по формуле 
п(Х) = с(Х).

Молярную концентрацию широко используют в химичес­
ких экспериментах, аналитической химии, биохимии и т.д. 
Такой способ выражения концентрации титрованных рас­
творов используется в ныне действующей Государственной 
фармакопее XI издания.

3. Нормальная концентрация — число молей эквивален­
тов растворенного вещества, содержащееся в одном литре 
раствора. Раствор, содержащий 1 моль эквивалентов вещест­
ва А в одном литре, называют нормальным раствором этого 
вещества и обозначают 1н. Соответственно, раствор, содер­
жащий 0,1 моля эквивалентов вещества А в одном литре, — 
децинормальный раствор. Такой способ выражения концен­
трации титрованных растворов был принят в период дейст­
вия Государственной фармакопеи СССР X издания.

4. Титр (Т) — это выраженная в граммах масса растворен­
ного вещества, содержащаяся в одном миллилитре раствора. 
Титр вычисляют как отношение массы растворенного веще­
ства к объему раствора (г/мл).

Очень часто, особенно в технике, концентрация растворов 
выражается через их плотность. Этот способ выражения кон­
центрации основан на том, что с изменением концентрации 
раствора меняется и его плотность.

Для растворов некоторых веществ (кислот, щелочей и др.) 
имеются специальные таблицы, пользуясь которыми, можно
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у Xi

по плотности растворов находить их про­
центную концентрацию.

Например, если значение плотности 
раствора серной кислоты при 18°С оказа­
лось равным 1,143, то по таблице в конце 
книги легко установить, что этому значе­
нию соответствует концентрация кисло­
ты 2 0 %.

Определение плотности растворов про­
изводится обычно с помощью ареометров.

Ареометр представляет собою пусто­
телый стеклянный поплавок в виде узкой 
трубки с расширением на конце, наполнен­
ным дробью, благодаря чему погружен­
ный в жидкость ареометр поддерживает­
ся в вертикальном положении (рис. 4.2). 
В верхней части трубки находится шкала 

с делениями, отвечающими различным значениям плотнос­
тей. Деление, до которого ареометр погружается в жидкость, 
указывает плотность этой жидкости.

Имеются ареометры для жидкостей, более тяжелых, чем 
вода, и для жидкостей, которые легче воды. У первых цифра 1, 
указывающая удельный вес чистой воды, ставится вверху 
шкалы, у вторых — внизу.

Иногда в технике для определения удельного веса жидко­
стей пользуются ареометром Боме с условной шкалой, отме­
чающей так называемые градусы Боме.

Чтобы перейти от градусов Боме к удельным весам, поль­
зуются следующими формулами:

144,3

Рис. 4.2. Ареометр

d = 144,3 -  п 
144,3

для жидкостей тяжелее воды;

— для жидкостей легче воды,
144,3 + п

где d — искомый удельный вес; п — число градусов Боме.

Работа 15. Определение концентрации раствора хлорида 
натрия по плотности раствора и весовым методом

Для работы нужны: 1) 5—15%-ный раствор поваренной 
соли; 2 ) ареометр для жидкостей тяжелее воды; 3) цилиндр 
для определения плотности; 4) маленькая фарфоровая чашеч­
ка; 5) железные щипцы; 6 ) мензурка на 25—50 мл; 7) термометр.
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Порядок выполнения работы
1. В стеклянный цилиндр налить полученный от лаборан­

та раствор поваренной соли, предварительно позаботившись 
о том, чтобы его температура была 20°С. Опустить в цилиндр 
ареометр, отсчитать и записать его показания, следя за тем, 
чтобы во время отсчета ареометр не прикасался к стенкам 
цилиндра. Записать показания ареометра в таблицу.

2. Определив таким образом плотность раствора при 
20°С, найти по таблице в конце книги, сколько процентов 
NaCl он содержит. Записать найденную величину.

3. Проверить полученный результат, определив содержа­
ние NaCl в том же растворе весовым методом. Для этого про­
делать следующие операции:

а) взвесить с точностью до 0 , 1  г маленькую фарфоровую 
чашечку. Записать значение массы в таблицу;

б)»тмерить мензуркой 15—20 мл исследуемого раствора 
NaCl и вылить его в чашку;

в) взвесить чашку с раствором, записать массу;
г) рассчитать массу взятого раствора;
д) поместить чашку с раствором на песчаную баню и вы­

парить раствор досуха, т.е. так, чтобы вся вода испарилась;
е) охладив чашку в эксикаторе до комнатной температу­

ры, снова взвесить ее вместе с сухим остатком (NaCl);
ж) рассчитать массу соли, содержавшейся во взятом для 

выпаривания количестве раствора, и записать ее в таблицу.
Форма записи результатов взвешиваний:

Масса
пустой
чашки

а

Масса чашки 
с раствором 

соли 
Ъ

Масса взятого 
для выпарива­
ния раствора 

b -  а = М

Масса чашки 
с сухим 

остатком 
Р

Масса соли, 
содержавшейся 

во взятом растворе 
р  -  а = т

4. Зная массу взятого для выпаривания раствора и массу 
содержавшейся в нем соли, рассчитать процентное содержа­
ние х  NaCl в исследуемом растворе:

т -100X = -- ~-- .

5. Сравнить результаты первого и второго определений 
содержания NaCl в растворе и занести их в таблицу:

Плотность раствора 
NaCl, определенная 

ареометром

Содержание NaCl в растворе
найденное по таблице 

плотностей растворов NaCl
определенное 

весовым методом
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Работа 16. Приготовление раствора соляной кислоты 
заданной концентрации

На практике часто приходится готовить из концентрирован­
ных растворов разбавленные. Для приготовления определен­
ного объема разбавленного раствора заданной нормальности 
сначала рассчитывают требуемый объем концентрированно­
го раствора, затем отмеривают этот объем, вливают его в мер­
ную колбу соответствующего размера и доливают колбу во­
дой до черты на шейке колбы.

Для работы нужны'. 1) раствор соляной кислоты; 2) мен­
зурка на 50 мл; 3) мерная колба на 250 мл.

Порядок выполнения работы
1. Определить ареометром плотность кислоты, данной 

для разбавления.
2. Найти по таблице плотностей растворов кислот про­

центную концентрацию этой кислоты.
3. Рассчитать количество хлорида водорода, необходимое 

для приготовления заданного раствора.
4. Рассчитать, в каком объеме взятого для разбавления 

раствора соляной кислоты содержится вычисленное количе­
ство хлорида водорода.

5. Отмерить мензуркой найденный объем, перелить кис­
лоту в мерную колбу и долить дистиллированной воды до 
250 мл. Закрыть колбу пробкой и взболтать раствор.

6 . Оставить приготовленный раствор для следующей ра­
боты.

4.3. Определение содержания кислот и щелочей 
в растворах методом титрования

Количественное определение содержания кислот и щело­
чей в растворах обычно производится методом, основанным 
на реакции нейтрализации. Определение веществ с примене­
нием стандартных растворов кислот называется ацидимет- 
рией. Определение веществ с применением стандартных рас­
творов щелочей называется алкалиметрией.

Сущность этого метода заключается в следующем: нахо­
дят, какой объем кислоты или щелочи точно известной кон­
центрации требуется для реакции с определенным объемом 
исследуемого раствора, и из соотношения этих объемов рас­
считывают концентрацию исследуемого раствора.

Закон эквивалентов является главной теоретической ос­
новой титрометрического анализа.
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Обозначив объемы затрачиваемых на реакцию растворов 
через Vi и V2, а их нормальности, т.е. концентрации, выра­
женные в грамм-эквивалентах на литр, соответственно через 
С\ и С2, можно записать:

Vi'. V2 = С2 : Ci, или V\Cy = V2 C2 .

Пользуясь последним равенством, можно рассчитать нор­
мальность испытуемого раствора, а следовательно, и содер­
жание в нем кислоты или щелочи.

Пример. Требуется рассчитать концентрацию раствора ще­
лочи, зная, что на нейтрализацию 25 мл этого раствора пошло 
15 мл 0,1 н раствора кислоты.

Обозначим неизвестную концентрацию раствора щелочи че­
рез Сщ, тогда

Сщ- 25 = 15-0,1,  
откуда Сщ = 0,06 г-экв/л.

Для определения концентрации раствора кислоты или 
щелочи методом нейтрализации берут определенный объем 
исследуемого раствора и нейтрализуют его раствором кисло­
ты или щелочи заранее известной концентрации, точно уста­
навливая момент окончания реакции и объем затраченного 
на реакцию раствора.

При постепенной нейтрализации кислоты щелочью или 
наоборот конец реакции может быть установлен с помощью 
прибавленного к раствору индикатора, изменяющего свою 
окраску в момент окончания реакции.

Для отмеривания испытуемого раствора служат пипетки. 
Метка на верхней трубке показывает, что объем раствора бу­
дет соответствовать объему, указанному на пипетке, если пи­
петка будет заполнена до нижней метки (нижний край мени­
ска жидкости должен касаться черты). Для наполнения 
пипетка опускается нижним концом в раствор, и последний 
засасывается в пипетку ртом до уровня несколько выше мет­
ки. Затем верхний конец пипетки быстро закрывается указа­
тельным пальцем, излишек жидкости выпускается из пипет­
ки по каплям путем ослабления нажима пальца на верхний 
конец пипетки. Когда уровень жидкости дойдет до метки, 
под пипетку подставляют стакан и, приложив конец пипетки 
к стенке стакана, выпускают в него жидкость. После истече­
ния жидкости ждут еще 1 — 2  с, не отнимая пипетки от стенки 
стакана; затем удаляют пипетку, не обращая внимания на ос­
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Рис. 4.3. Бюретка

тавшуюся в конце ее каплю жидкости. 
Ни в коем случае не следует выдувать эту 
каплю, так как она пошла бы сверх ука­
занного на пипетке объема.

Точный объем затраченной на нейтра­
лизацию щелочи или кислоты определя­
ется с помощью бюретки.

Бюретка (рис. 4.3) представляет собой 
длинную стеклянную трубку, на которой 
нанесены деления, позволяющие отсчи­
тывать десятые доли миллилитра. К ниж­
нему суженному концу бюретки (если он 
не снабжен краном) присоединяют с по­
мощью каучука оттянутую стеклянную тру­
бочку. На свободную часть каучуковой 

смычки одевается зажим, позволяющий при надавливании 
на него выпускать жидкость из бюретки.

Бюретка укрепляется в штативе и заполняется раствором 
выше верхнего (нулевого) деления. Избыток раствора выпу­
скается через стеклянный наконечник открытием зажима 
(или крана), после чего нижняя трубка должна быть целиком 
заполнена раствором. Если раствор опустится ниже нулево­
го деления, бюретку снова наполняют раствором; затем слег­
ка приоткрывают кран и осторожно выпускают раствор из 
бюретки до нулевого деления. Глаз наблюдающего должен 
быть на одном уровне с делением; нижний край мениска дол­
жен касаться деления.

Сам процесс нейтрализации проводится следующим обра­
зом. К отмеренному объему испытуемого раствора, находя­
щемуся в стаканчике, прибавляют несколько капель индикато­
ра (лакмуса, метилоранжа или фенолфталеина) и подставляют 
стаканчик под бюретку. Приоткрыв кран бюретки, выпуска­
ют из нее раствор в стаканчик при постоянном перемешива­
нии жидкости до момента изменения окраски индикатора. 
Под конец реакции раствор из бюретки приливается по кап­
лям. Изменение окраски должно произойти от прибавления 
одной капли раствора.

Для приблизительного определения конца реакции пред­
варительно производится ориентировочный опыт. Раствор 
из бюретки приливают по 1  мл и устанавливают, какое при­
близительное количество миллилитров требуется для нейт­
рализации. При повторном точном определении все количе­
ство раствора, за исключением последнего миллилитра,

60



прибавляют сразу. Последний миллилитр прибавляют по 
каплям. По достижении нейтрализации устанавливают объ­
ем затраченного на реакцию раствора по уровню жидкости 
в бюретке.

Для большей точности определение повторяют 2—3 раза 
и берут среднее из произведенных определений.

Иногда концентрацию выражают числом граммов, прихо­
дящихся на 1 мл раствора. Выраженная таким образом кон­
центрация называется титром раствора, откуда вышеописан­
ный метод определения концентрации получил название 
титрования.

Работа 17. Ознакомление с окраской индикаторов: 
лакмуса, метилоранжа и фенолфталеина 

в различных растворах
Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) растворы лак­

муса, метилоранжа и фенолфталеина.
Порядок выполнения работы
1/В пробирки налить до 1/3 дистиллированной воды 

и прибавить во все пробирки по несколько капель раствора 
лакмуса.

Оставив одну пробирку для сравнения, добавить: во вто­
рую пробирку несколько капель соляной кислоты, в третью 
пробирку — несколько капель раствора щелочи.

Отметить изменение окраски жидкостей в пробирках.
2 .Tie выливая содержимого пробирок, взять еще три про­

бирки с дистиллированной водой и прибавить к ним по не­
сколько капель раствора метилоранжа, после чего добавить, 
как и в предыдущем опыте, в одну пробирку кислоты, в дру­
гую — щелочи.

3. Проделать такой же опыт, как и два предыдущих, с фе­
нолфталеином.

4. Результаты произведенных испытаний записать в сле­
дующую таблицу:

Название
индикатора

Цвет индикатора в растворе

нейтральном кислом щелочном

Лакмус

М етилоранж

Ф енолф талеин
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Работа 18. Установление концентрации раствора 
соляной кислоты

Для работы нужны: 1) бюретка; 2) маленькая воронка;
3) пипетка на 10 мл; 4) коническая колбочка; 5) раствор ще­
лочи известной концентрации; 6 ) фенолфталеин; 7) стакан.

Порядок выполнения работы
1. Ополоснуть бюретку 2—3 мл раствора щелочи и укре­

пить ее в зажиме штатива. Поставить под бюретку стакан.
2. Наполнить бюретку почти доверху (через воронку) 

раствором щелочи. Приоткрыв зажим (или кран), быстро 
выпустить из бюретки часть раствора, чтобы вытолкнуть из 
стеклянного наконечника воздух. Добиться, чтобы весь нако­
нечник при закрытом зажиме был заполнен раствором. Доба­
вить в бюретку немного раствора щелочи и установить уро­
вень раствора в бюретке на делении «0 », вынуть воронку из 
бюретки.

3. Взять пипеткой определенный объем (10 мл) исследуемо­
го раствора соляной кислоты, вылить его в коническую кол­
бочку и прибавить туда же несколько капель индикатора — 
фенолфталеина.

4. Подвести колбочку с раствором кислоты под наконеч­
ник бюретки. Подложить под колбочку кусок белой бумаги.

5. Приливать раствор щелочи к кислоте, пока не появится 
неисчезающая при взбалтывании розовая окраска. Это зна­
чит, что кислота полностью нейтрализована щелочью.

6 . По окончании добавления щелочи отметить уровень 
щелочи в бюретке. Определить возможно точнее объем ще­
лочи, пошедший на титрование (нейтрализацию).

7. Повторить титрование еще 2—3 раза, каждый раз запи­
сывая объем затраченной щелочи. Результаты последних оп­
ределений не должны отличаться друг от друга более чем на 
0 , 2  мл.

8 . Взять среднее значение найденных объемов и по нему 
рассчитать в лабораторном журнале концентрацию кислоты.

Форма записи результатов титрования:

Номер
титрования

Объем
взятого

раствора
кислоты

Объем раствора щелочи 
известной концентрации, 
пошедшего на титрование

Среднее
значение
объема
щелочи

Найденная
концентрация

кислоты

1
2
3
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4.4. Определение молекулярных масс 
растворенных веществ криоскопическим методом

Всякий раствор замерзает при более низкой температуре, 
чем чистый растворитель. Разница между температурами за­
мерзания растворителя и раствора называется понижением 
температуры замерзания растворителя.

Понижение температуры замерзания, вызываемое раство­
рением 1  моля вещества в 1 0 0 0  г растворителя, есть величи­
на постоянная для данного растворителя. Она называется 
криоскопической константой растворителя. Каждый раство­
ритель имеет свою криоскопическую константу. Например, 
для воды криоскопическая константа равняется 1 ,8 6 , для 
бензола — 5,2 и т.д.

Математически зависимость между величиной пониже­
ния температуры замерзания растворителя и количеством 
растворенного вещества может быть выражена формулой

At = ЕС,

где At — понижение температуры замерзания растворителя; 
Е — криоскопическая константа растворителя; С — моляль- 
ность раствора, т.е. число молей растворенного вещества, 
приходящееся на 1 0 0 0  г растворителя (моляльная концент­
рация).

Так как число молей равно весу вещества в граммах (т), 
деленному на молекулярный вес (М ), то, заменив С на т/М, 
получим

М
Определив из опыта понижение температуры замерзания 

растворителя и зная его криоскопическую константу, а также 
концентрацию раствора, легко рассчитать молекулярную 
массу растворенного вещества:

М = Е ^ .
At

Метод определения молекулярной массы растворенного 
вещества по понижению температуры замерзания раствора 
называется криоскопическим.

Работа 19. Определение молекулярной массы глюкозы 
криоскопическим методом

Работа производится в приборе, указанном на рис. 4.4.
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Рис. 4.4. Прибор для определения молекулярной массы глюкозы 
криоскопическим методом:

1 — внутренний сосуд; 2  — исследуемый раствор; 3  — термоизоляционный
стакан; 4  —внешний сосуд; 5  — термометр Бэкмана; 6 — держатель

Внешний сосуд заполнен охлаждающей смесью льда или 
снега с солью. Во внутренний сосуд наливают испытуемую 
жидкость. Термометр погружают в жидкость настолько, что­
бы шарик с ртутью полностью был закрыт жидкостью. Замо­
раживание производится при постоянном перемешивании 
жидкости мешалкой. Иногда жидкость переохлаждается. 
Тогда в момент начала замораживания происходит скачок 
температуры вверх. Температурой замерзания считается та 
температура, которая устанавливается после такого скачка.

Необходимо иметь в виду, что под температурой замерза­
ния раствора подразумевается температура начала замерза­
ния, так как процесс замерзания раствора, в отличие от за­
мерзания чистых веществ, идет не при постоянной, а при 
постепенно понижающейся температуре.

Дляработы нужны: 1) прибор согласно рис. 4.4; 2) термо­
метр с делениями до 0,1°С; 3) глюкоза (или мочевина); 4) лед 
или снег; 5) дистиллированная вода; 6 ) поваренная соль тех­
ническая.

Порядок выполнения работы
1. Собрать прибор, как указано на рис. 4.4.
2. Налить во внутренний стаканчик на 3/4 дистиллиро­

ванной воды, опустить в воду термометр и укрепить его, как 
показано на рисунке. Перемешивать воду мешалкой до нача­
ла замерзания. Заметить показание термометра

3. Повторить опыт, взяв вместо воды раствор глюкозы. 
Для этого налить во внутренний стаканчик точно отмерен­
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ные 40 мл дистиллированной воды и растворить в них 5 г 
глюкозы.

4. Определить температуру замерзания раствора.
5. Рассчитать молекулярную массу глюкозы.
6 . Сравнить найденную величину молекулярной массы 

Моп с теоретическим значением молекулярной массы Мтеор, 
вычисленной по формуле глюкозы С6Н 120 6. Определить про­
цент ошибки:

(Мтеор-М оп) - 1 0 0

/ ° 0шибки ъг■̂ теор



Глава 5 
ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ

(Глава 13. Параграфы 83—89)
В результате освоения материала главы 5 студент должен:
знать
• свойства сильных и слабых электролитов;
• основные положения протолитической теории кислот и осно­

ваний;
уметь
• рассчитывать концентрацию ионов водорода и pH растворов 

разных типов;
• выбирать буферный раствор как среду для проведения экспе­

римента;
владеть
• навыками работы с растворами кислот и оснований, включая 

прогнозирование химической активности их растворов.

5.1. Электропроводность
Вещества, растворы которых проводят электрический 

ток, называются электролитами. Электролитами являются 
большинство неорганических кислот, оснований и солей. 
При растворении в воде электролиты в большей или мень­
шей степени распадаются на положительно и отрицательно 
заряженные частицы — ионы (катионы и анионы). Этот про­
цесс называется электролитической диссоциацией или иони­
зацией, теория которой предложена шведским ученым 
С. Аррениусом в 1887 г. Присутствием ионов в растворе 
и обусловливается электропроводность электролитов: чем 
больше ионов содержит раствор, тем лучше он проводит ток. 
Полнота распада зависит от природы электролита, его кон­
центрации, природы растворителя и температуры. Раство­
ры, не содержащие ионов, тока не проводят и носят название 
неэлектролитов. К ним относят многие органические соеди­
нения, например спирты и углеводы.
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Работа 20. Электропроводность растворов
Для работы нужны: 1) прибор, изображенный на рис. 5.1; 

2) два стакана; 3) 1—2 г сахара; 4) около 1—2 мл винного 
спирта; 5) хлорид натрия.

Рис. 5.1. Прибор для измерения электропроводности

Порядок выполнения работы
1 .Юобрать прибор, как показано на рис. 5.1.
2.£Вставить вилку в розетку и погрузить электроды в дис­

тиллированную воду, налитую в стакан. Цепь не замыкается, 
лампочка не загорается.

3. Всыпать в стакан с водой немного сахара. Замыкания 
цепи не происходит.

4. Вылить из стакана раствор сахара, ополоснуть стакан 
и электроды, налить в стакан дистиллированной воды и приба­
вить к ней винного спирта. Происходит ли замыкание цепи?

5. Вылив из стакана раствор спирта, снова влить в стакан 
дистиллированной воды и бросить в нее кристаллики соли — 
лампочка слегка накаливается. Добавить к раствору еще со­
ли — лампочка начинает ярко светить, что указывает на уве­
личение электропроводности.

6.Мспытать таким же путем, как и в предыдущих опытах, 
электропроводность растворов серной кислоты и гидроксида 
натрия, прибавляя к дистиллированной воде небольшие ко­
личества имеющихся в лаборатории растворов указанных ве­
ществ.

При переходе от одного исследуемого раствора к другому 
тщательно промывать стакан и электроды водой.

7. Налить в чистый стакан водопроводной воды и, опус­
тив в него электроды, включить ток. Лампочка заметно нака­
ливается.

Чем можно объяснить электропроводность водопровод­
ной воды?
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8 . Сделать вывод об электропроводности исследованных 
жидкостей, занеся его в следующую таблицу:

Название жидкости Электропроводность

1.

2 .

3.

5.2. Степень электролитической диссоциации
Степенью электролитической диссоциации называется от­

ношение числа диссоциированных молекул к общему числу мо­
лекул растворенного электролита. Например, если из каждых 
100 молекул, которые были растворены в воде, 78 распались 
на ионы, то степень диссоциации равна 78 : 100 = 0,78, или 
78%. Таким образом, степень диссоциации показывает, какая 
часть молекул растворенного вещества распалась на ионы.

При разбавлении раствора водой степень диссоциации 
увеличивается, достигая 1 0 0 % при достаточно сильном раз­
бавлении.

Степень диссоциации может быть определена различны­
ми методами. Один из них, называемый криоскопическим, 
основан на измерении понижения температуры замерзания 
раствора электролита. Так как в растворе электролита 
вследствие диссоциации общее число отдельных самостоя­
тельных частиц больше, чем в растворе неэлектролита, со­
держащем столько же молей растворенного вещества, 
то и понижение температуры замерзания раствора электро­
лита всегда оказывается более значительным, чем вычис­
ленное теоретически для того же раствора по закону Рауля 
(т.е. в предположении, что никакой диссоциации не проис­
ходит). Число, получающееся от деления фактически на­
блюдаемой величины понижения температуры замерзания 
(£факт) на теоретически вычисленную (£теор)> называется изо­
тоническим коэффициентом раствора (г) и показывает, 
во сколько раз фактическое понижение температуры замер­
зания больше теоретического:

Д̂ факт
г = а — '“ теор

Между изотоническим коэффициентом i, степенью диссо­
циации (а) и числом ионов (п), на которые распадается моле­
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кула электролита, существует зависимость, выражаемая фор­
мулой

i -  1
а

п -  1
Из формулы очевидно, что для определения степени дис­

социации электролита нужно только найти значение коэф­
фициента i для данного раствора.

Пример. Расчет степени диссоциации.
Раствор, содержащий 8 г NaOH в 1000 г воды, замерзает при 

-0,677°С. Вычислить степень диссоциации NaOH в растворе.
Находим теоретическую величину понижения температуры 

замерзания раствора по формуле
_ Ет 

At:iaM = ~м'

Так как молекулярный вес NaOH равняется 40, т = 8 и Е = 
= 1,86, то

U86-8
А̂ зам 4Q 0,372 С.

Наблюдаемое в действительности понижение точки замерза­
ния (Д£факт) равно 0,677°С, откуда

, 0.677
0,372 ’

Подставляя значение i в формулу для определения степени 
диссоциации и принимая во внимание, что NaOH диссоциирует 
на два иона, получаем

1,82 -  1 
а   —  -----0,82, или 82%.

В зависимости от величины степени диссоциации элект­
ролиты принято делить на сильные и слабые.

Сильными обычно считают электролиты, степень диссо­
циации которых вОДМ растворах не менее 30%. К ним при­
надлежит большинство солей, щелочи (кроме NH4OH) и не­
которые кислоты: НС1, H N 03, H2S 0 4 и др.

Согласно современным воззрениям сильные электролиты 
в водных растворах диссоциированы полностью (а = 1 0 0 %). 
Однако определяемая опытным путем степень их диссоциа­
ции вследствие электростатического взаимодействия между 
ионами всегда получается меньше 1 0 0 % и называется поэто­
му кажущейся.
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Работа 21. Определение степени диссоциации 
хлорида калия криоскопическим методом

Для работы нужны: 1) тот же прибор, что и для работы 
19 (см. рис. 4.4); 2) термометр с делениями до 0,ГС; 3) хло­
рид калия; 4) лед или снег; 5) технический NaCl.

Порядок выполнения работы
1. Собрать прибор, как для работы 19.
2. Проверить нулевую точку термометра (см. работу 19, п. 2).
3. Точно отвесить около 1 г хлорида калия.
4. Налить во внутренний стаканчик прибора 40 мл дис­

тиллированной воды и растворить в ней отвешенную соль.
5. Определить температуру замерзания приготовленного 

раствора, поступая, как и в работе 19.
6 . Вычислить степень диссоциации хлорида калия в при­

готовленном растворе.
7. Записать расчет в лабораторный журнал и показать 

преподавателю.

Работа 22. Сравнение степеней диссоциации кислот 
по электропроводности их растворов

Для работы нужны: 1) тот же прибор, что и для рабо­
ты 2 0 ; 2 ) растворы соляной, уксусной и борной кислот задан­
ной одинаковой концентрации.

Порядок выполнения работы
1. Погрузить электроды в полученный раствор соляной 

кислоты, включить ток, наблюдать накал лампы.
2. Повторить опыт с раствором уксусной кислоты, предва­

рительно ополоснув стакан и электроды дистиллированной 
водой.

3. То же повторить с раствором борной кислоты.
4. Сделать заключение о сравнительной степени диссоци­

ации кислот: у какой из трех исследованных кислот степень 
диссоциации является наибольшей?

5.3. Реакции между электролитами в растворах. 
Ионные уравнения

При реакциях между электролитами в растворах химиче­
ское взаимодействие происходит только между ионами рас­
творенных веществ. Хотя большинство этих реакций при­
надлежит к типу так называемых реакций обмена, однако 
с точки зрения ионной теории сущность их заключается в со­
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единении ионов и образовании диссоциирующих или прак­
тически нерастворимых веществ.

Если из ионов, находящихся в исходных растворах, тако­
го вещества образоваться не может, то при смешивании рас­
творов двух электролитов вообще не произойдет никакой ре­
акции.

Таким образом, обязательным условием течения реакций 
обмена между электролитами является уход тех или иных 
ионов из раствора вследствие образования нерастворимых 
или слабо диссоциирующих веществ.

Для записывания реакций между электролитами в рас­
творах пользуются так называемыми ионными уравнениями, 
в которых труднорастворимые и малодиссоциированные ве­
щества пишутся в виде молекул, а растворимые сильные эле­
ктролиты — в виде ионов, на которые они распадаются в рас­
творе.

Пример 1. При смешивании растворов хлорида кальция 
СаС12 и карбоната натрия Na2C 0 3 происходит реакция

СаС12 + Na2C 0 3 = СаС03 + 2NaCl
Так как соли СаС12 и Na2C 0 3 как сильные электролиты пол­

ностью распадаются в растворе на ионы, то уравнение происхо­
дящей реакции может быть записано и в такой форме:

Са2+ + 2С1" + 2Na+ + COl“ = СаС03 + 2Na+ + 2С1"
Из последнего уравнения ясно, что химическое взаимодейст­

вие происходит только между ионами, которые связываются 
друг с другом, образуя практически нерастворимый карбонат 
кальция СаС03, выпадающий в виде осадка, ионы же Na+ и С1” 
как были свободными в исходных растворах, так и остались сво­
бодными после смешивания растворов, т.е. никакого участия 
в реакции не принимали. Исключив их из последнего уравне­
ния, получим уравнение

Са2+ + С 0 3“ = С аС 03|
совершенно точно выражающее сущность происходящей реак­
ции. Это уравнение и называется ионным уравнением реакции.

Пример 2. Реакция между гидроксидом натрия и соляной 
кислотой (реакция нейтрализации) выражается в молекуляр­
ной форме уравнением

NaOH + НС1 = NaCl + Н20
Как и в предыдущем случае, растворы исходных веществ 

NaOH и НС1 содержат только ионы этих веществ. Так как NaCl
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тоже сильный электролит, то при смешивании растворов связы­
ваться друг с другом будут только ионы водорода и гидроксид- 
ионы, образуя молекулы очень слабого электролита — воды. Об­
разование этих молекул и обусловливает течение реакции 
нейтрализации. Таким образом, сущность ее может быть выра­
жена ионным уравнением

Н+ + ОН” = н 2о
Ионы же натрия и хлорид-ионы никакого участия в реакции не 
принимают, а потому и не входят в ионное уравнение.

Если взятые для реакции вещества представляют собой 
сильные, легко растворимые электролиты, то ионное уравне­
ние всегда имеет такой вид, как в приведенных выше примерах: 
в левой части указываются вступающие во взаимодействие 
ионы, а в правой — образующиеся из них слабо диссоцииру­
ющие или малорастворимые соединения.

Несколько иной вид имеет ионное уравнение в том слу­
чае, когда одно из вступающих в реакцию веществ — слабый 
или малорастворимый электролит.

Пример 3. Реакция нейтрализации раствора слабой азотис­
той кислоты H N 02 раствором гидроксида натрия.

Раствор азотистой кислоты содержит молекулы H N 02, нахо­
дящиеся в равновесии с очень небольшим количеством ионов 
водорода и нитрит-ионов

H N 02 ^  Н+ + n o 2
а в растворе гидроксида натрия находятся катионы натрия и ги- 
дроксид-ионы.

При смешивании растворов ионы ОН- начинают связывать­
ся с ионами Н+ кислоты в молекулы воды, вызывая тем самым 
смещение указанного равновесия; диссоциация H N 02 усилива­
ется, в раствор переходит новое количество ионов, и процесс 
идет так до тех пор, пока вся кислота не вступит в реакцию.

В результате этого процесса, кроме образования молекул во­
ды, освобождаются еще нитрит-ионы, бывшие до реакции свя­
занными с ионами водорода в молекулах H N 02

Хотя здесь, как и в предыдущем случае, химическое взаимо­
действие происходит только между ионами, молекулы H N 02 
косвенно тоже участвуют в реакции, поставляя все новые и но­
вые ионы Н+ по мере связывания последних с гидроксильными 
ионами.

Реакция выражается ионным уравнением

h n o 2 + ОН” = Н20  + n o 2
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Пример 4. Растворение осадка сульфида железа FeS в соля­
ной кислоте.

В растворе, содержащем осадок FeS, существует равновесие 
между твердым сульфидом железа и ничтожным количеством 
перешедших в раствор ионов Fe2+ и S2-:

FeS Fe2+ + S2“
в осадке в растворе

После прибавления к раствору соляной кислоты водородные 
ионы кислоты связываются с сульфид-ионами в молекулы сла­
бой сероводородной кислоты H2S.

Выведение сульфид-ионов из раствора нарушает равновесие 
между ионами и осадком, вследствие чего новое количество FeS 
переходит в раствор, распадаясь на ионы. Осадок постепенно 
растворяется, и в то же время освобождаются входившие в его 
состав ионы Fe2+.

В ионном уравнении слева указываются молекулы FeS и ио­
ны Н+, справа — молекулы H2S и ионы железа(П).

Исходя из вышеизложенного, можно рекомендовать сле­
дующий прием для правильного составления ионных урав­
нений.

1. Написать схему реакции, например
FeS + 2НС1 — FeCl2 + H2S

2. Определить, образование какого вещества обусловли­
вает течение данной реакции, и написать его формулу в пра­
вой половине уравнения (H 2S).

3. Выяснить, имеются ли необходимые для образования 
этого вещества свободные ионы в растворах исходных ве­
ществ или они образуются в процессе реакции из осадка или 
слабо диссоциирующего вещества. В данном случае свобод­
ные ионы водорода имеются в растворе одного из исходных 
веществ (НС1), но ионы S2- образуются в процессе реакции 
из осадка FeS.

4. Написать формулу FeS и символ иона водорода в левой 
половине уравнения:

FeS + Н+ — H2S
5. Указать в правой половине уравнения ионы, получа­

ющиеся в результате реакции, и подобрать коэффициенты 
к уравнению:

FeS + 2Н+ = H2S + Fe2+
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Работа 23. Взаимодействие между кислотами, 
основаниями и солями в водных растворах

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) кусочки ме­
таллического цинка; 3) растворы солей: FeCl3, NaCl, MgCl2, 
Pb(CH3COO)2, CoCl2, Pb(N03)2, BaCl2, Na2S 0 4, CuS04, N iS04) 
2н раствор NaCH3COO; 2н раствор HC1; NaOH, Ba(OH)2.

Порядок выполнения работы
Опыт 1. Получение нерастворимых оснований при дейст­

вии щелочей на соли.
1. На раствор FeCl3 подействовать в отдельных пробирках 

растворами NaOH и Ва(ОН ) 2 В обоих случаях выпадает 
один и тот же бурый осадок Fe(OH)3.

2. Проделать аналогичные реакции с раствором MgCl2

3. Выразить произведенные реакции ионными уравнениями.
Опыт 2. Получение нерастворимых солей.
1. В три пробирки налить по нескольку миллилитров рас­

творов NaCl, СоС12, FeCl3 и прибавить к ним раствора 
Pb(N 03)2. В три другие пробирки налить те же растворы 
и прибавить раствор Pb(CH 3 COO)2. Во всех пробирках обра­
зуется белый осадок труднорастворимого PbCl2.

2. Подействовать раствором ВаС12 или Ba(N 03 ) 2 на рас­
творы различных солей серной кислоты (Na2S 0 4, C uS04, 
N iS04). Во всех случаях образуется белый тяжелый осадок 
BaS04.

3. Выразить произведенные реакции ионными уравнениями.
Опыт 3. Образование слабой кислоты при взаимодейст­

вии между ее солью и сильной кислотой.
1. В две пробирки налить по 10 мл раствора НС1 и помес­

тить в них по кусочку цинка.
2. Как только начнется равномерное выделение водорода, 

прибавить в одну пробирку 1 0  мл раствора ацетата натрия 
NaCH3COO, в другую —10 мл воды. Вода добавляется для то­
го, чтобы компенсировать влияние разбавления, произведен­
ного раствором NaCH3 COO.

В первой пробирке выделение газов тотчас замедляется, 
свидетельствуя об уменьшении концентрации водородных 
ионов вследствие связывания их ионами СН3 СОО“ в моле­
кулы уксусной кислоты.

3. Составить ионное уравнение реакции взаимодействия 
соляной кислоты с ацетатом натрия.

Опыт 4. Растворение осадков гидроксидов металлов в кис­
лотах.
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1. Получить в пробирках осадки Fe(O H )3, C u(O H )2, 
N i(OH)2, M g(OH)2, действуя щелочью на растворы соответ­
ствующих солей.

2. Прибавить во все пробирки соляной кислоты. Осадки 
растворяются.

3. Объяснить причину растворения осадков, учитывая 
равновесие между осадком и его ионами в растворе, и соста­
вить ионные уравнения произведенных реакций.

Работа 24. Смещение ионного равновесия 
при введении в раствор одноименных ионов 

и при удалении тех или иных ионов из раствора
Диссоциация электролитов, как и всякая диссоциация, 

является обратимым процессом. Поэтому в растворе слабого 
электролита, не полностью диссоциирующего на ионы, уста­
навливается равновесие между недиссоциированными моле­
кулами и образовавшимися ионами.

При введении в раствор слабого электролита одноименных 
ионов, т.е. ионов одинаковых с одним из ионов электролита, 
существующее в растворе равновесие нарушается и согласно 
принципу Ле Шателье смещается в сторону образования не- 
диссоциированных молекул, причем одновременно умень­
шается концентрация другого иона.

Если, например, к раствору слабой синильной кислоты 
HCN, диссоциирующей по уравнению

HCN Н+ + CN-
прибавить ее соль (цианистый калий) KCN, полностью диссо­
циирующую на ионы, и таким образом увеличить концентра­
цию ионов CN- , то равновесие сместится влево, концентрация 
недиссоциированных молекул HCN увеличится, а концент­
рация ионов Н+ уменьшится. Прибавление к тому же раство­
ру щелочи, т.е. ионов ОН- , связывающихся с ионами Н+ в не- 
диссоциированные молекулы Н 2 0, смещает равновесие 
вправо, вызывая диссоциацию нового количества молекул 
HCN и увеличение концентрации ионов CN- .

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) малень­
кая воронка; 3) кусок фильтровальной бумаги; 4) 0,1М рас­
творы уксусной кислоты и аммиака; 5) метилоранж; 6 ) фе­
нолфталеин; 7) 0,1М раствор AgN03; 8 ) ацетат натрия 
NaCH3COO (крист.); 9) хлорид аммония (крист.); 10) пова­
ренная соль; 1 1 ) соляная кислота (конц.).
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Порядок выполнения работы
Опыт 1. Введение в растворы уксусной кислоты и аммиа­

ка одноименных ионов.
1. Налить в одну пробирку несколько миллилитров уксус­

ной кислоты, а в другую столько же воды. Прибавить в обе 
пробирки по несколько капель метилоранжа и написать 
уравнение диссоциации уксусной кислоты на ионы.

Оставив пробирку с водой для сравнения, всыпать во вто­
рую пробирку щепоточку ацетата натрия NaCH3 COO, полно­
стью распадающегося в растворе на ионы Na+ и СН3 СОО“. 
Хорошенько взболтать содержимое пробирки.

Вследствие увеличения концентрации ионов СН3 СОО“ 
равновесие между молекулами уксусной кислоты и ее иона­
ми смещается в сторону образования недиссоциированных 
молекул и концентрация ионов водорода, обусловливающих 
кислотные свойства раствора, настолько понижается, что ме­
тилоранж дает почти такую же окраску, как и в нейтральном 
растворе.

2. Проделать аналогичный опыт с сильно разбавленным 
раствором аммиака, заменив метилоранж фенолфталеином, 
а ацетат натрия — хлоридом аммония NH4Cl.

От прибавления в одну из пробирок хлорида аммония ро­
зовая окраска раствора бледнеет, так как введение в раствор 
ионов NH4 смещает существующее в растворе равновесие 
(NH3 + Н 2О NH4 + ОН ) влево, вследствие чего ионов 
ОН- почти не остается в растворе и он утрачивает щелочные 
свойства.

Опыт 2. Удаление одного из ионов электролита из раствора.
1. Налить в пробирку до половины дистиллированной во­

ды и медленно пропускать сквозь воду ток сероводорода из 
прибора Киппа в течении 2—3 мин.

2. К полученной сероводородной воде прибавить несколь­
ко капель метилоранжа. Вследствие ничтожной концентра­
ции ионов Н+ в сероводородной воде (степень диссоциации 
H2S очень мала) метилоранж дает почти такую же окраску, 
как и в нейтральном растворе, т.е. желтую.

3. Разделив жидкость на две части, оставить одну из них 
для сравнения, а ко второй прибавить раствор AgN03, пред­
варительно убедившись с помощью метилоранжа, что рас­
твор AgN03 имеет нейтральную реакцию. Образуется черный 
осадок Ag2S согласно уравнению

2Ag+ + H2S = Ag2S | + 2Н+
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4. Приготовить фильтр. Полученный фильтр вложить 
в воронку так, чтобы он плотно прилегал к стенкам воронки 
и не доходил немного до ее краев. Придерживая фильтр 
пальцем, смочить его водой.

5. Отфильтровать жидкость от осадка в чистую пробирку. 
Сравнить окраску фильтра с окраской раствора до прибавле­
ния AgN03.

Вследствие связывания сульфид-ионов ионами серебра 
и удаления их таким путем из раствора все находящиеся 
в растворе молекулы H3S подвергаются диссоциации; кон­
центрация ионов Н+ в растворе настолько увеличивается, что 
последний приобретает розовую окраску, характерную для 
метилоранжа в кислом растворе.

Опыт 3. Введение ионов С1_ в насыщенный раствор пова­
ренной соли.

1. Приготовить насыщенный раствор поваренной соли, 
взбалтывая в пробирке с водой растертую в порошок пова­
ренную соль до тех пор, пока она не перестанет растворяться, 
т.е. пока не установится равновесие между оставшейся не- 
растворенной солью и перешедшими в раствор ионами Na+ 
и С1_:

NaCl — Na+ + Cl"
твердый в растворе

Отфильтровав жидкость, прибавлять к прозрачному рас­
твору по каплям концентрированную соляную кислоту. На­
блюдать выделение соли из раствора вследствие увеличения 
концентрации ионов С1_ и смещения вышеуказанного равно­
весия влево.

Закончив опыты, ответить письменно на следующие во­
просы.

1. Какое равновесие существует в растворе слабого элект­
ролита?

2. Как сказывается на этом равновесии:
а) введение в раствор одноименных ионов;
б) удаление из раствора каких-либо ионов?
3. Что происходит при введении в насыщенный раствор 

электролита одноименных ионов?

5.4. Осадки
При контакте малорастворимого вещества ионного типа 

с водой часть ионов переходит в жидкую фазу и наступает 
состояние равновесия (кинетическое условие: скорость рас­
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творения равна скорости осаждения; термодинамическое ус­
ловие = 0 ).

Процесс можно представить следующим образом:
МА(т) = M(aq) + A(aq)

Константа равновесия этого процесса, называющаяся кон­
стантой растворимости К, имеет следующий вид:

Х[М (А)] = а(М )я(А )

(активности а твердых веществ, по определению, равны 1 ).
Константы растворимости — справочные величины, табу­

лируются они обычно при температуре 298 К.
Образование осадка при смешивании растворов двух элект­

ролитов. При смешивании растворов двух электролитов, ионы 
которых могут образовать труднорастворимое вещество, оса­
док выпадает в том случае, если произведение концентраций 
ионов электролита в степенях, равных стехиометрическим 
коэффициентам, будет больше константы растворимости.

Растворение осадков. Растворение осадка труднораство­
римого электролита происходит в том случае, когда произве­
дение концентраций его ионов в жидкости над осадком ста­
новится меньше, чем константа растворимости электролита. 
При равенстве произведения концентраций ионов электро­
лита и константы растворимости система находится в равно­
весии (раствор насыщенный).

Поэтому, чтобы растворить осадок, надо связывать один 
из посылаемых им в раствор ионов, действуя таким ионом, 
который образовывал бы с первым малодиссоциированное 
соединение.

Работа 25. Образование и растворение осадков
Для работы нужны'. 1) стойка с пробирками; 2) колбоч­

ка на 50—100 мл; 3) маленькая воронка с фильтром; 4) две бю­
ретки с точно 1М растворами Pb(N 0 3 ) 2 и NaCl; 5) 1М рас­
твор M gS04; 6 ) 1М раствор NaOH; 7) 2М раствор NH4 Cl; 
8 ) 0,1М раствор KI; 9) мензурка на 50 мл.

Порядок выполнения работы
Опыт 1. Определение зависимости образования осадка 

РЬС12 от величины произведения концентрации ионов Pb2+ 
и С1" в растворе.

1. Смешать в пробирке приблизительно равные объемы 
1М растворов Pb(N 0 3 ) 2 и NaCl. Тотчас образуется белый 
осадок труднорастворимого PbCl2.
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Написать уравнение реакции.
2. Приготовить 20 мл 0,1 М раствора Pb(N 03)2, отмерив из 

бюретки возможно точнее 2 мл 1М раствора P b(N 0 3 ) 2 и при­
бавив к нему 18 мл воды.

3. Аналогичным способом приготовить 20 мл 0,1М рас­
твора NaCl и 20 мл 0,5М раствора NaCl.

4. Воспользовавшись табличным значением константы 
растворимости PbCl2, рассчитать, получится ли осадок, если 
смешать: а) равные объемы 0,1М растворов Pb(N 0 3 ) 2 и NaCl;
б) равные объемы ОДМ с и 0,5М раствора NaCl.

Записать расчет в рабочую тетрадь.
5. Проверить результаты вычисления на опыте, отмери­

вая равные объемы растворов мензуркой.
Опыт 2. Определение зависимости полноты осаждения 

ионов от величины произведения растворимости образую­
щегося осадка.

1. Налить в пробирку 8  мл 1М раствора Pb(N 0 3 ) 2 и приба­
вить немного более 8  мл 1М раствора NaCl. Взболтать хоро­
шенько, дать осесть образовавшемуся осадку PbCl2 и затем 
отфильтровать жидкость в маленькую колбочку.

2. Испытать полноту осаждения ионов РЬ2+, отлив 2—3 мл 
фильтрата в пробирку и прибавив к нему немного 1 М рас­
твора NaCl. Осадка не должно получиться.

3. В отдельной пробирке подействовать на раствор 
P b(N 0 3 ) 2 раствором KI. Наблюдать образование желтого 
осадка Pbl2. Написать уравнение реакции.

4. Отлить в пробирку 5 мл фильтрата от PbCl2 и приба­
вить такой же объем ОДМ раствора KI. Объяснить причину 
образования осадка.

5. Сделать вывод, с помощью какого реактива — NaCl или 
KI — можно полнее удалить ионы РЬ2+ из раствора.

Опыт 3. Растворение M g(OH ) 2 при действии на него рас­
твором NH4C1.

1. К 2—3 мл 1М раствора MgS0 4  прилить равный объем 
1М раствора NaOH. Выпадает осадок M g(OH)2.

2. Добавить в ту же пробирку NH4Cl. Ионы NH+ сейчас же 
начинают связываться с находящимися в растворе ионами 
ОН- (из осадка), вследствие чего произведение [Mg2+] [ОН]2- 
становится меньше величины константы растворимости 
M g(OH ) 2 и осадок растворяется.

3. Выразить происходящую реакцию ионным уравне­
нием.
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5.5. Гидролиз солей
(Глава 14. Параграф 95)
Водные растворы большинства нормальных солей обна­

руживают кислую или щелочную реакцию.
Как известно, кислая реакция раствора обусловливается 

наличием в нем избытка водородных ионов, щелочная — 
присутствием избытка ионов гидроксила. Так как в нормаль­
ных солях не содержатся ни водородные, ни гидроксильные 
ионы, то очевидно, что избыток водородных или гидроксиль­
ных ионов образуется в растворе за счет воды, которая в не­
значительной степени диссоциирует на ионы водорода и гид­
роксида по уравнению

Н20  ^  Н+ + ОН-
При растворении в воде какой-нибудь соли положитель­

но заряженные ионы соли могут связываться с гидроксиль­
ными ионами, а отрицательно заряженные — с водородными 
ионами воды, образуя в одних случаях молекулы слабодис- 
социированных веществ, в других — новые слабодиссоции- 
рующие ионы.

Связывание одного из ионов воды ионами соли, нарушая 
ионное равновесие воды, смещает его вправо и вызывает на­
копление другого иона. Так, при связывании ионов Н+ появ­
ляется избыток ионов ОН- , сообщающий раствору щелоч­
ную реакцию. Наоборот, если связываются ионы О Н - , 
то раствор приобретает кислую реакцию вследствие появле­
ния в нем избытка водородных ионов.

Взаимодействие ионов соли с водой, сопровождающееся 
изменением концентрации водородных и гидроксильных ио­
нов воды, называется гидролизом соли.

Гидролиз происходит только в тех случаях, когда из ионов 
соли и ионов воды могут образовываться слабодиссоцииру- 
ющие вещества (молекулы или ионы).

Так как сильные кислоты и сильные основания полно­
стью диссоциируют в водных растворах, то очевидно, что из 
ионов, входящих в состав солей, могут связываться с ионами 
воды только ионы кислотных остатков слабых кислот (на­
пример, ионы угольной КИСЛОТЫ СОд- , уксусной кислоты 
СН3СОО- ) и ионы металлов, образующих слабые основания 
или амфотерные гидроксиды (ионы Cu2+, Fe2+, Zn2+ и др.). 
Отсюда следует, что гидролизу подвергаются только те соли, 
в состав которых входят вышеуказанные ионы, т.е. соли, об­
разованные:
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а) слабой кислотой и сильным основанием (например, 
Ка2СОз);

б) сильной кислотой и слабым основанием (например, 
СнС12);

в) слабой кислотой и слабым основанием (например, 
А1(СН3 СОО)3).

Соль сильной кислоты и сильного основания (например, 
NaCl) гидролизу не подвергается.

Гидролиз является обратимым процессом. В большинстве 
случаев гидролизованная часть соли настолько мала, что 
продукты гидролиза, даже если они практически нераство­
римы (гидроксиды тяжелых металлов или основные соли), 
остаются в растворе.

Повышение температуры во всех случаях усиливает гид­
ролиз. Это объясняется тем, что с повышением температуры 
значительно усиливается степень диссоциации воды.

Гидролиз усиливается также при разбавлении раствора соли 
водой, так как согласно закону действия масс равновесие при 
этом смещается в сторону образования продуктов гидролиза.

Ионные уравнения реакций гидролиза составляются по 
тем же правилам, что и ионные уравнения обычных реакций 
обмена.

Пример 1. Гидролиз соли слабой одноосновной кислоты 
и сильного основания (например, KCN).

Соль синильной кислоты KCN — цианистый калий — при 
растворении в воде полностью диссоциирует на ионы калия К+ 
и ионы кислотного остатка CN- . Ионы К+ не соединяются с гид­
роксильными ионами воды, так как едкое кали — сильное осно­
вание. Наоборот, синильная кислота — очень слабая кислота, 
поэтому часть ионов CN связывается с водородными ионами 
воды, образуя молекулы HCN.

Вследствие уменьшения концентрации ионов Н+ равновесие 
воды Н20  ^  Н+ + ОН- смещается вправо, в растворе появляет­
ся некоторый избыток гидроксильных ионов, обусловливающий 
щелочную реакцию раствора.

Гидролиз цианистого калия выражается следующим уравне­
нием

CN“ + НОН HCN + ОН“ 
или в молекулярной форме

KCN + Н20  <=* HCN + КОН
Таким образом, продуктами гидролиза в данном случае 

являются слабая кислота и сильное основание (щелочь), или 
точнее — молекулы слабой кислоты и гидроксильные ионы.
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Если слабая кислота, образующая соли, многоосновна, то 
при гидролизе вместо свободной кислоты получается ее кис­
лая соль (или с точки зрения ионной теории — анионы кис­
лой соли).

Пример 2. Гидролиз сульфата натрия Na2S. Сульфид натрия, 
соль слабой сероводородной кислоты, диссоциирует в растворе 
на ионы натрия Na+ и ионы кислотного остатка S2-. Ионы S 
связываются с водородными ионами воды, образуя, однако, 
не молекулы H2S, а ионы HS- . Это объясняется тем, что ионы 
HS диссоциируют гораздо труднее (являются более слабыми 
электролитами), чем молекулы H2S.

Уравнение реакции гидролиза в ионной форме

S2“ + H O H ^ H S “ + O H “
или в молекулярной форме

Na2S + Н20  NaHS + NaOH
Таким образом, продуктами гидролиза солей, образован­

ных слабыми многоосновными кислотами и сильными осно­
ваниями (щелочами), являются кислая соль и щелочь или, 
согласно ионной теории, анионы кислой соли и ионы гидро­
ксила. Растворы таких солей имеют щелочную реакцию.

Пример 3. Гидролиз соли слабого основания и сильной кис­
лоты (например, А1С13).

При растворении А1С13 в воде (в отличие от двух предыдущих 
случаев) происходит связывание гидроксильных ионов воды.

Ионы алюминия А13+, соединяясь с гидроксильными иона­
ми, могут образовать три труднодиссоциирующихся продукта: 
а) ионы А1(ОН)2+; б) ионы А1(ОН)2; в) молекулы А1(ОН)3.

Так как из них труднее всего диссоциируют А1(ОН)2+, т о  о н и  
и образуются в первую очередь в результате гидролиза АЮ13.

Уравнение реакции в ионном виде

А13+ + НОН «=* А1(ОН)2+ + Н+
или в молекулярной форме

А1С13 + Н20  *=* А10НС12+ + НС1
Таким же путем протекает гидролиз и других солей, обра­

зованных слабыми основаниями и сильными кислотами. 
Продуктами гидролиза в этих случаях обычно являются ос­
новная соль и кислота, точнее — катионы основной соли 
и водородные ионы. Вследствие образования некоторого из­
бытка ионов водорода растворы таких солей имеют кислую 
реакцию.
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Пример 4. Гидролиз соли слабого основания и слабой кислоты.
В результате гидролиза таких солей обычно образуются сво­

бодные слабые кислоты и слабые основания или основные соли, 
так как в данном случае и катион, и анион соли могут связывать­
ся с ионами воды. Примером может служить гидролиз уксусно­
кислого аммония NH4CH3COO, диссоциирующего в растворе 
на ионы NH4 и СН3СОСГ.

Гидролиз этой соли выражается следующим ионным уравне­
нием

СН3СОО“ + NH4 + НОН = СН3СООН + n h 4o h  
или в молекулярной форме

NH4CH30 0  + НОН = СН3СООН + NH4OH

Работа 26. Наблюдение явлений гидролиза солей
Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) сухие со­

ли: KNO3, BaCl2, Al2(S 0 4)3, Na2C 0 3, Na2S 0 4, ZnCl2; 3) раство­
ры SbCl3, FeCl3, NaCH3COO; 4) кусочек синей и красной лак­
мусовой бумаги.

Порядок выполнения работы
Опыт 1. Исследование реакций растворов различных солей.
1. Растворить в отдельных пробирках по нескольку кристал­

ликов следующих солей: K N 03, BaCl2, Al2(S 0 4)3, Na2C 0 3, 
Na2S 0 4 и ZnCl2.

2. Бросить в каждый раствор по маленькому кусочку синей 
и красной лакмусовой бумаги. Записать в табличку реакции 
растворов солей, какие из исследованных растворов имеют 
кислую реакцию, какие щелочную, какие нейтральную:

Название соли или ее формула Реакция раствора

3. Составить ионные уравнения реакций гидролиза для 
тех из исследованных солей, у которых он имеет место в за­
метной степени.

Опыт 2. Смещение гидролитического равновесия в рас­
творе SbCl3.

1. Налить в пробирку несколько миллилитров раствора 
SbCl3 и прибавлять к нему по каплям воду. При достаточном 
разбавлении раствора жидкость становится мутной вследст­
вие образования нерастворимой основной соли.

2. Написать уравнение гидролиза SbCl3.
3. Прибавлять в ту же пробирку по каплям соляную кис­

лоту. Вследствие смещения равновесия в обратном направ­
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лении осадок постепенно растворяется и раствор снова ста­
новится прозрачным.

4. К прозрачному раствору прибавить еще некоторое ко­
личество воды. Вследствие уменьшения концентрации НС1 
равновесие снова смещается в сторону образования основ­
ной соли и раствор опять становится мутным.

Опыт 3. Усиление гидролиза FeCl3 и NaCH3COO при на­
гревании раствора.

1. Налить в пробирку немного разбавленного раствора 
FeCl3. Испытать реакцию раствора лакмусовой бумажкой.

2. Нагревать раствор в течение некоторого времени до ки­
пения. Раствор становится мутным вследствие образования 
нерастворимых основных солей (например, Fe(OH)2Cl).

3. Выразить гидролиз хлорида железа ионным уравнением.
4. К разбавленному 0,1н раствору NaCH3COO прибавить 

несколько капель фенолфталеина. Жидкость остается бес­
цветной, так как степень гидролиза NaCH3COO очень мала 
и количество гидроксид-ионов растворе недостаточно для 
того, чтобы вызвать изменение окраски фенолфталеина.

5. Нагреть жидкость до кипения. Появляется розовое ок­
рашивание, характерное для фенолфталеина в щелочной сре­
де. При охлаждении раствора окраска снова исчезает.

6 . Написать уравнение гидролиза ацетата натрия.



Глава б 
ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА 

ЭЛЕМЕНТОВ ГРУППЫ VIIA. ГАЛОГЕНЫ

(Глава 18. Параграфы 117—121)
В результате освоения материала главы 6 студент должен:
знать
• закономерности изменения свойств галогенов с учетом поло­

жения в таблице Менделеева;
• важнейшие свойства галогенов и их соединений;
• основные положения теории окислительно-восстановитель­

ных процессов;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с галогенами;
• оценивать химическую активность галогенов и их соединений 

в различных условиях;
• прогнозировать направление окислительно-восстановитель­

ных реакций;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований с ис­

пользованием галогенов и их соединений;
• навыками работы с окислителями и восстановителями.

Среди множества известных и широко применяемых со­
лей, в том числе и встречающихся в природе, особое положе­
ние занимают бинарные соли, образованные катионом ме­
талла и одноатомным анионом элемента группы VIIA: фтора, 
хлора, брома и иода. Поэтому данные элементы и получили 
название галогенов, т.е. «рождающих соли». В группу галоге­
нов входит также радиоактивный элемент астат, наиболее 
долго живущий изотоп которого 2ggAt имеет период полурас­
пада всего 8,3 ч. С веществами, образованными астатом, в жиз­
ни сталкиваться не приходится.

В периодической системе элементов каждый галоген на­
ходится перед благородным газом. Это значит, что до завер-
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шеннои устойчивой электронной структуры у атома галогена 
недостает одного электрона. Этим определяются ярко выражен­
ные неметаллические свойства галогенов. Во внешних элект­
ронных оболочках их атомов имеется по семь электронов:

F, С1 — [бл. газ] ns2np5; Вг, I — [бл. газ] (п -  1 )d i0ns2np5.

Атомы галогенов характеризуются одновременно боль­
шой энергией ионизации и сродства к электрону. Этим обус­
ловлена их высокая электроотрицательность. В каждом пе­
риоде галоген — самый электроотрицательный элемент, 
а у фтора значение электроотрицательности наибольшее, % = 4. 
Связи галогенов с металлами имеют преобладающий ион­
ный характер. Вследствие этого они образуют ионные крис­
таллические структуры и являются солями.

Для галогенов наиболее характерно одновалентное состо­
яние, причем фтор всегда только одновалентен. Остальные 
галогены в соединениях с кислородом и фтором проявляют 
и другие валентности. Это объясняется наличием в их атомах 
свободных ^-орбиталей, с участием которых возникают воз­
бужденные состояния атомов галогенов. Например, при пе­
реходе одного, двух, трех электронов хлора на свободные 
d-орбитали число неспаренных электронов каждый раз воз­
растает на 2. Атом хлора становится 3-, 5- или 7-валентным:

--------- f-------- 3 d -------f--f----------3d —
■ff “f-  3P "4"" 4 “ “f-  3P

4 f 3s “f f3s
Cl(III) C1(V)
HC102 HC103

Остальные элементы, кроме кислорода и фтора, неспособ­
ны стабилизировать высшие валентности хлора и брома.

В земной коре (вместе с океаном) наиболее распростране­
ны фтор и хлор. Массовая доля их превышает 0,01%. Фтор 
встречается в виде практически нерастворимых минералов 
флюорита CaF2, фторапатита Ca5 (P 0 4)3 F, криолита Na3AlF6. 
Все они имеют важное хозяйственное значение. Для хлора 
характерно образование растворимых солей. Он встречается 
в виде хлорида натрия как в природных водах (океаны, моря, 
соляные озера, источники подземной воды), так и в твердых 
залежах — минерал галлит. Есть также залежи хлорида калия 
(сильвин) и смеси хлоридов натрия и калия (сильвинит). 
Минерал карналлит состоит из хлоридов калия и магния — 
K ClM gCl2 -6H2 0. Бром постоянно сопровождает хлор в тех
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же водах и минералах, но его содержание в среднем в 300 раз 
меньше. Добывают бром из некоторых водных бассейнов 
с большим содержанием солей (Мертвое море, озеро Саки 
в Крыму и др.). Содержание иода в природе в 1000 раз мень­
ше, чем хлора. Источником получения иода служат вода неф­
тяных скважин и морские водоросли, концентрирующие иод 
из окружающей среды. Этот галоген может окисляться кис­
лородом до простого вещества, и его присутствие обнаружи­
вается по запаху в некоторых местах на побережьях морей.

Галогены имеют жизненно важное значение. Фтор как 
микроэлемент в виде фторапатита входит в состав зубной эма­
ли, а различные другие соединения фтора применяются для 
профилактики зубных заболеваний. Интерес к биологическо­
му действию фтора связан прежде всего с проблемой стомато­
логических заболеваний, поскольку фтор предохраняет зубы 
от кариеса. Минеральную основу тканей зуба составляют гид- 
роксилапатит, хлорапатит и фторапатит. Фторид-ион легко 
замещает гидроксид-ион в гидроксилапатите, образуя защит­
ный эмалевый слой более твердого фторапатита. В костях со­
держание фтора приблизительно в 1 0 0  0 0 0  раз больше, чем 
в мягких тканях. Хлор — необходимый для жизни макроэле­
мент. В организме человека его более 100 г. Он находится 
в биологических жидкостях в виде растворимых солей натрия, 
калия и др. Его роль заключается в обеспечении необходи­
мой концентрации этих катионов. Ионы хлора безвредны. Но 
никоим образом нельзя назвать безвредными простое вещест­
во С12, а также кислородные и органические соединения хлора. 
Биологическая роль брома окончательно не установлена. 
Однако известно, что соединения брома проявляют успокаива­
ющее действие и широко применяются в лекарственных препа­
ратах. Иод — биогенный микроэлемент. Он сильно концент­
рируется в щитовидной железе. Приблизительно половина 
от общего содержания иода в организме человека ( 2 0  мг) на­
ходится в этой незначительной по массе железе. В гормонах 
щитовидной железы иод образует ковалентную связь с углеро­
дом. Недостаток иода вызывает заболевание, называемое зо­
бом. В этом случае назначаются препараты, содержащие иод.

6.1. Простые вещества
В виде простых веществ (табл. 6.1) фтор и хлор представ­

ляют собой газы, бром — жидкость, а иод — твердое вещест­
во. Все галогены — окрашенные вещества. Они имеют моле-
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Таблица 6.1
Свойства галогенов в виде простых веществ

Свойство Фтор, F2 Хлор, С12 Бром, Вг2 Иод, 12

Агрегатное состо­
яние

Газ Газ Жидкость Твердое

Цвет Светло-
желтый

Желто-
зеленый

Красно­
коричне­

вый

Черный 
(пар фио­
летовый)

t  °С|'ПЛ> v 233 103 7,2 113,7
t  °г‘'КИП? v 188 34,6 58,8 184,4
Растворимость 
в воде(20°С)

Разлагает
воду

1,4% 3,5% 0,03%

Энергия связи, 
кДж/моль

159 243 193 151

кулярную структуру. Даже иод, находящийся в твердом со­
стоянии, летуч. Мелкие черные кристаллы иода, оставлен­
ные на стекле, через некоторое время полностью испаряются.

Галогены имеют запах, по которому обнаруживается даже 
небольшая примесь их в воздухе. Запах хлора известен по 
выделяющей его хлорной извести, а запах иода — по аптеч­
ной настойке.

Молекулы всех галогенов — двухатомные с простой кова­
лентной связью. Прочность их относительно невелика, 
вследствие чего галогены химически очень активны.

Простые вещества Г2 получают окислением галогенов 
в их соединениях с металлами и водородом. Рассмотрим ти­
пичные реакции на примере получения хлора. В лаборатории 
хлор наиболее просто получить действием соляной кисло­
ты на перманганат калия. При добавлении концентрирован­
ной соляной кислоты к кристаллам перманганата калия 
смесь вспенивается и выделяется зеленоватый газ с резким 
запахом:

2КМ п04 + 16НС1 = 2МпС12 + 5Cl2t + 8 НаО + 2КС1
Из-за ядовитости хлора опыт можно проводить не более 

чем с пятью каплями кислоты в пробирке или на вогнутом 
стекле. Если заменить соляную кислоту раствором хлорида 
натрия, то реакция не идет. Но при добавлении к этой смеси 
капли серной кислоты начинает выделяться хлор.

Хлор выделяется также при нагревании черного порошка 
оксида марганца(1У) с соляной кислотой. Реакция удобна
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для периодического получения хлора, так как без нагревания 
она прекращается:

М п02 + 4НС1 = МпС12 + С12|  + 2Н20

При добавлении соляной кислоты к оранжевым кристал­
лам дихромата калия появляется запах хлора и смесь стано­
вится зеленой:

К2Сг20 7 + 14НС1 = 2СгС13 + 3Cl2t + 7Н20  + 2КС1
оранжевый зеленый

Хлор в этом случае образуется медленно, так как сила 
окислителей К2Сг20 7 и С12 почти одинакова и реакция обра­
тима. При нагревании выделение хлора усиливается.

Еще один способ получения хлора основан на реакции 
между соединениями хлора в положительной и отрицатель­
ной степени окисления:

КСЮ3 + НС1 — Cl2t + КС1 + н 2о

В промышленности хлор получают в больших количест­
вах электролизом раствора хлорида натрия:

2NaCl + 2Н20  эл(Ж2 0лиз н 2Г + Cl2t + 2NaOH
на на в электролите 

катоде аноде

Кроме хлора при электролизе получаются еще два важ­
ных для промышленного использования продукта — водород 
и гидроксид натрия.

Гораздо труднее получить в виде простого вещества фтор. 
Соединения фтора не могут быть окислены до простого ве­
щества никакими химическими окислителями. Поэтому 
фтор получают только электролизом расплавленных фтори­
дов. Обычно применяют кислый фторид калия KF • HF, пла­
вящийся при 240°С.

Бром и иод окисляются легче, чем хлор. Как правило, их 
получают окислением водных растворов бромидов и иоди- 
дов газообразным хлором:

2NaBr + С12 = Br2 + 2NaCl

При пропускании хлора через бесцветный раствор броми­
да калия или натрия наблюдается постепенно усиливающее­
ся окрашивание раствора от желтого до оранжевого. Окраску 
дает растворенный в воде бром. При большой концентрации
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бром начинает собираться на дне в виде красно-бурой жид­
кости. Раствор имеет неприятный тяжелый запах.

Аналогичная реакция в растворе иодида калия или на­
трия сопровождается усилением окраски от желтой до цвета 
крепкого чая. Затем начинается выделение черного осадка 
иода, а раствор становится светло-желтым. Это объясняется 
разложением образующегося в растворе окрашенного соеди­
нения между ионами I- и молекулами 1 2:

Г  + 12 ^ 1 3

Когда ионов I- в растворе становится мало, равновесие 
смещается влево и иод выпадает в осадок.

Иодиды медленно окисляются кислородом воздуха, рас­
творы при этом приобретают желтую окраску. Реакции спо­
собствует кислая среда. Поэтому раствор иодоводорода до­
вольно быстро превращается в темную жидкость из-за 
образования большого количества иода. Хлориды и бромиды 
с кислородом не реагируют.

Рассмотрим химические свойства хлора как типичного га­
логена. Под действием ультрафиолетовых лучей молекулы 
хлора распадаются на атомы. Распад молекул оказывается 
первой стадией цепных реакций хлора с водородом и многи­
ми органическими веществами (метан, этан и др.).

При небольшом нагревании протекают реакции хлора 
с фосфором и серой:

Р + С12 —»• РС13 (бесцветная жидкость);
РС13 + С12 —»• PCI5 (белые кристаллы);
S + С12 —*• S2C12 (желтая жидкость);
S2C12 + С12 —»• SC12 (темно-красная жидкость).

С кислородом хлор не реагирует, но оксиды его можно по­
лучить из кислот. Хлор вступает в реакции с большинством 
металлов и образует соли. Из всех металлов наиболее устой­
чивы к действию хлора родий и иридий.

С водой идет обратимая реакция

С12 + Н20  *=* НС1 + н е ю

В насыщенном растворе хлора приблизительно 30% его 
молекул диспропорционируют на хлороводород и хлорнова­
тистую кислоту.

Хлор не вытесняет кислород из химических соединений. 
Поэтому условием протекания реакций хлора с оксидами яв­
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ляется возможность повышения степени окисления элемен­
та, связанного с кислородом:

+2 +4
СО + С12 = СОС12

Из кислот с хлором реагируют те, анионы которых могут 
окисляться:

2НВг + С12 = Br2 + 2НС1 
H N 02 + С12 + Н20  = H N 03 + 2НС1

В щелочных растворах хлор диспропорционирует полно­
стью:

2 0 °

С12 + 2NaOH = NaCl + NaClO + Н20
90°

3Cl2 + 6NaOH = 5NaCl + NaCl03 + 3H20
Растворы щелочей используются для поглощения хлора. 

При реакции хлора с гидроксидом кальция образуется хлор­
ная (белильная) известь в виде белого или сероватого веще­
ства. В ее составе имеются СаС12, Са(СЮ )2, Са(ОН ) 2 и вода. 
Хлорная известь реагирует даже со слабыми кислотами с вы­
делением хлора:

Са(СЮ)2 + СаС12 + 2С 02 Н=° 2СаСОэ + 2С12|
Хлор реагирует с солями, в которых могут окисляться ка­

тионы и (или) анионы:
2FeCl2 + С12 = 2FeCl3 

Na2S 0 3 + Cl2 + Н20  = Na2S 0 4 + 2НС1
Бром и иод участвуют в аналогичных реакциях, но неко­

торые из реакций, возможные для хлора, могут не идти с эти­
ми двумя галогенами из-за более низкой окислительной спо­
собности.

Окраска брома будет исчезать. Окислительная способ­
ность иода слабее, и ион железа окисляться не будет. Раствор 
окрасится добавленным иодом.

Для иода характерна особая реакция — он соединяется 
с крахмалом с образованием синего продукта, разлагающего­
ся при нагревании.

Фтор проявляет сильнейшие окислительные свойства и, 
в отличие от хлора, способен разлагать почти все вещества, 
образуя соединения с составляющими их элементами:

Н20  + F2 = 2HF + О 
NaOH + 2F2 = NaF + HF + OF2
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6.2. Химические соединения галогенов
Большинство соединений галогенов с неметаллами име­

ют молекулярную структуру и представляют собой газы, 
жидкости или летучие твердые вещества. Хлориды, бромиды 
и иодиды полностью гидролизуются с образованием двух 
кислот. Раньше эти вещества называли галогенангидридами:

SiCl4 + 4Н20  = H4S i0 4 + 4НС1
РВг3 + ЗН20  = Н3Р 0 3 + ЗНВг

Фториды неметаллов гидролизуются в небольшой степе­
ни. Вообще фториды существенно отличаются от остальных 
галогенидов. Атомы фтора и атомы прочих галогенов по мно­
гим характеристикам находятся по разные стороны от кислоро­
да, причем последний ближе к фтору, чем к другим галогенам:

F...O.....С1...ВГ...1
К этим характеристикам относятся электроотрицатель­

ность, поляризуемость атомов, радиусы атомов и ионов, проч­
ность и степень ионности образуемых связей. На примере ре­
акций гидролиза SiCl4 и РВг3 мы видим, что связи фосфора 
и серы с кислородом прочнее, чем связи с хлором и бромом. 
Поэтому и идет полный гидролиз. Связи этих же элементов 
с фтором несколько прочнее, чем с кислородом. Поэтому со­
единения SiF4 и PF3 гидролизуются частично и обратимо.

Из соединений с неметаллами наибольшее практическое 
значение имеют галогеноводороды HF, НС1, НВг и HI. Это 
газообразные вещества с резким запахом. С парами воды они 
образуют туман — мельчайшие капельки раствора. Очень хо­
рошо растворимы в воде. Фтороводород, в отличие от ос­
тальных галогеноводородов, легко превращается в жидкость 
(tKHn(HF) = +19,4°С, £КИП(НС1) = 84,9°С) и неограниченно 
растворим в воде. Водный раствор фтороводорода называет­
ся плавиковой кислотой.

Газообразный хлороводород можно получить в лаборато­
рии действием концентрированной серной кислоты на хло­
рид натрия при нагревании:

NaCl + H2S 0 4= HClt +NaHS04
Для получения бромоводорода и иодоводорода применяют 

реакции гидролиза бромида и иодида фосфора (см. выше).
Обычно на заводах производят соляную кислоту с массо­

вой долей НС1 -37%. Это почти насыщенный раствор. Он при­
меняется в качестве сильной, устойчивой и относительно не
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очень ядовитой и опасной кислоты. Все же концентрирован­
ная соляная кислота имеет резкий запах, вызывает сильное 
раздражение дыхательных путей, и ее можно использовать 
только в хорошо проветриваемом помещении. Разбавленная 
кислота (массовая доля 4% и менее) запаха почти не имеет, 
так как все молекулы НС1 распадаются на ионы. Желудоч­
ный сок содержит от 0,7 до 1,5% хлороводорода.

Водные растворы остальных галогеноводородов пред­
ставляют собой сильные кислоты, кроме HF, степень диссо­
циации которого при концентрации с = 0 , 1  моль/л составля­
ет только 8 %. Растворы галогеноводородов проявляют все 
характерные свойства кислот. Кроме того, хлороводород, бро- 
моводород и иодоводород — восстановители, так как анионы 
галогенов могут отдавать по одному электрону. Восстанови­
тельные свойства галогеноводородов кажутся более сильны­
ми, чем восстановительные свойства их солей. Это объясня­
ется тем, что галогеноводороды одновременно создают 
кислую среду, усиливающую действие многих окислителей.

Фтороводород восстановительных свойств не проявляет, 
но у него есть другое, и весьма необычное, свойство. Он реа­
гирует с кислородными соединениями, замещая в них О2- 
и ОН- на F- . Это наиболее ярко проявляется в разъедающем 
действии плавиковой кислоты на стекло. В парах фтороводо- 
рода стекло делается матовым, а под действием жидкой кис­
лоты поверхность стекла становится неровной. Происходит 
химическая реакция

Для галогеноводородов характерны также реакции присо­
единения к молекулам с кратными связями:

Для получения соединений галогенов с металлами, т.е. солей, 
применяют как реакции соединения, так и реакции обмена.

Хлориды, бромиды и иодиды большинства металлов хо­
рошо растворимы в воде. К малорастворимым и практически

S i0 2 + 4HF «=* SiF4 + 2Н20

О

+ Н -С 1  — н ^ с —С^С1
н н

Этилен Хлорэтан
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нерастворимым относятся соли серебра, меди (I), ртути(1 ), 
ртути(П), свинца(П). Но серебро образует хорошо раствори­
мый фторид. Кальций, образующий растворимые соли СаС12, 
СаВг2 и Са12, дает практически нерастворимый фторид CaF2. 
В этих фактах проявляется отмеченная выше противополож­
ность свойств фтора и других галогенов, когда рассматрива­
ется их конкуренция с реагентами, содержащими кислород. 
В данном случае это вода.

Ионы галогенов могут входить в состав комплексных со­
единений в качестве лигандов, так как имеют валентные эле­
ктронные пары:

FeF3 + 3KF = K3[FeF6]
AuCl3 + НС1 = H[AuC14]

Возможность получения и устойчивость кислородных со­
единений галогенов рассмотрим на примере хлора (табл. 6 .2 ). 
Реагируя с водой, он образует хлорноватистую кислоту

-2
+ 1 /Ох +1

^ С 1

При реакциях хлора со щелочами образуются кислород­
содержащие соли (см. выше). Хлорноватистая кислота раз­
лагается на свету с выделением активного атомарного кисло­
рода, а теряя воду, превращается в оксид хлора(1 ):

НСЮ НС1 + О

2НСЮ С120  + Н20
Из гипохлоритов (солей хлорноватистой кислоты) неорга­

нического характера до настоящего времени сохранила свое 
значение лишь хлорная известь, которая широко использует-

Таблица 6.2

Кислородсодержащие кислоты хлора
Формула НСЮ НСЮ2 НС103 НСЮ4
Валентность
хлора

1 3 5 7

Название
кислоты

Хлорно­
ватистая

Хлористая Хлорноватая Хлорная

Название
солей

Гипохлориты Хлориты Хлораты Перхлораты

Возрастание Повышение окисли- 
силы кислот тельной активности
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ся как дезинфицирующее средство. Гипохлориты натрия и ка­
лия обладают сильными окислительными свойствами. Их 
0,06%-ные растворы применяют для обеззараживания ран, 
профилактики инфекций, в том числе в челюстно-лицевой 
хирургии.

Все кислородсодержащие соединения хлора как окисли­
тели в растворе характеризуются приблизительно одинако­
вой силой, но скорости их реакций резко уменьшаются при 
переходе от С1(1) к Cl(VII). Например, хлорноватистая кис­
лота моментально выделяет иод из раствора иодида калия, 
а разбавленная хлорная кислота с раствором KI практически 
не реагирует. В табл. 6.3 представлены лекарственные средства 
p -элементов группы VIIA периодической системы элементов.

Таблица 6.3

Лекарственные средства р-элементов 
группы VI1A периодической системы элементов

Наимено­
вание

Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

1. Иод Антисептик и дезинфициру­
ющее средство. Местнораздра­
жающее средство. Микроэле­
мент. Гиполипидимическое 
средство. Применяют в виде 
раствора иода спиртового

Кристаллическое веще­
ство черно-серого цвета 
с фиолетовым металли­
ческим блеском. Перехо­
дя из твердой в газовой 
фазу (возгонка, субли­
мация), образует фио­
летовые пары с резким 
запахом, раздражающие 
слизистые оболочки. 
Иод малорастворим 
в воде, растворим в эта­
ноле и эфире. Растворы 
иода в различных рас­
творителях имеют раз­
ный цвет

2. Кислота 
хлористо­
водородная 
(соляная 
кислота)

Применялась ранее как ле­
карственное средство при не­
достаточной кислотности же­
лудочного сока

Прозрачная бесцветная 
жидкость, летуча. Сме­
шивается с водой 
и спиртом в любых со­
отношениях

3. Натрия 
фторид

Корректор метаболизма кост­
ной и хрящевой ткани. Мик­
роэлемент. Стоматологичес­
кое средство. Применяется 
при остеопорозе и как проти- 
вокариозное средство

Белый порошок или 
бесцветные кристаллы. 
Растворим в воде, прак­
тически нерастворим 
в спирте
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Окончание табл. 6.3
Наимено­

вание
Фармакологическая группа. 

Лекарственные формы
Физико-химические

свойства
4. Натрия 
хлорид

Регулятор водно-электролитно­
го баланса и кислотно-щелочно­
го равновесия. Вспомогательное 
вещество. Применяется как 
плазмозамещающее, дезинток- 
сикационное, гидратирующее 
средство, для растворения дру­
гих лекарственных препаратов

Белый кристалличес­
кий порошок или бес­
цветные кристаллы. 
Легко растворим в воде, 
практически нераство­
рим в этаноле

5. Натрия 
бромид

Седативное средство. Приме­
няют в качестве успокаиваю­
щего средства внутрь и внут­
ривенно. Выпускают в виде 
ампулированных растворов

Белый гранулированный 
порошок или небольшие 
бесцветные прозрачные 
кристаллы. Слабо гигро­
скопичен, легко раство­
рим в воде, растворим 
в спирте

6. Натрия 
иодид

Микроэлемент. Применяют 
при недостатке иода в организ­
ме и некоторых воспалитель­
ных заболеваниях

Белый кристаллический 
порошок или бесцвет­
ные кристаллы. Гигро­
скопичен, очень хорошо 
растворим в воде, легко 
растворим в спирте

7. Калия 
хлорид

Макроэлемент. Восполняет де­
фицит калия, нормализует кис­
лотно-щелочное равновесие, 
является антиаритмическим 
средством, входит в состав плаз­
мозамещающих жидкостей

Белый кристалличес­
кий порошок или бес­
цветные кристаллы. 
Легко растворим в воде, 
практически нераство­
рим в этаноле

8. Калия 
бромид

Седативное средство. Приме­
няют при лечении неврасте­
нии, неврозов, повышенной 
раздражительности, бессонни­
цы, эпилепсии

Бесцветные или белые 
блестящие кристаллы 
или мелкокристалличе­
ский порошок соленого 
вкуса. Растворим в воде, 
малорастворим в спирте

9. Калия 
иодид

Антитиреоидное средство. 
Макро- и микроэлемент. При­
меняют в качестве восполня­
ющего дефицит иода, противо- 
микробного, протеолитического, 
муколитического, радиопро- 
текторного средства. Выпуска­
ют в виде таблеток, растворов 
и глазных капель для лечения 
офтальмологических заболева­
ний

Белый (бесцветный) 
кристаллический поро­
шок горько-соленого 
вкуса, без запаха. Рас­
творим в воде, спирте, 
глицерине
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6.3. Окислительно-восстановительные реакции
(Глава 15. Параграфы 100—106)
Окислительно-восстановительными называются реакции, 

сопровождающиеся изменением валентности элементов, вхо­
дящих в состав реагирующих веществ. Изменение валентно­
сти происходит вследствие перехода электронов от одних 
атомов или ионов к другим.

Окислением называется потеря электронов окисляющим­
ся веществом. Так как потеря электронов атомом или ионом 
повышает его валентность, то окисление всегда сопровожда­
ется увеличением валентности окисляющегося элемента.

Восстановлением называется присоединение электронов 
к атомам или ионам, сопровождающееся понижением ва­
лентности восстанавливающегося элемента.

В процессе реакции электроны с окисляющегося элемен­
та переходят на восстанавливающийся. Вещество, атомы или 
ионы которого отнимают электроны от другого вещества и, 
следовательно, окисляют его, называется окислителем.

Вещество, отдающее электроны, называется восстанови­
телем. Присоединяя к себе электроны, окислитель восста­
навливается, а восстановитель, теряя электроны, окисляется. 
Так как теряемые одним веществом электроны присоединя­
ются к другому веществу, то окисление всегда сопровождает­
ся восстановлением, а восстановление — окислением.

Пример 1. Реакция вытеснения меди из ее соли железом:

Fe + Cu2+S 0 4 = Си + Fe2+S 0 4 
I 2е~ t

Сущность реакции заключается в переходе от атома железа 
двух электронов к иону меди, что может быть выражено элек­
тронными уравнениями: о

• восстановитель отдает два электрона: Fe -  2е~ = Fe2+ (про­
цесс окисления); о

• окислитель отнимает два электрона: Си2+ + 2е = Си (про­
цесс восстановления).

Железо теряет электроны, окисляется, валентность его уве­
личивается с 0 до +2.

Медь (ион Си2+) присоединяет электроны, восстанавливает­
ся, ее валентность понижается с +2 до 0.

Пример 2. Восстановление хлорида железа(Ш) хлоридом 
олова:

2Fe3+Cl3 + Sn2+Cl2 = 2Fe2+Cl2 + Sn4+Cl3 
t 2e~ |

97



При этой реакции от каждого иона олова два электрона пере­
ходят к двум ионам железа.

Электронные уравнения:
• восстановитель Sn2+ -  2е~ = Sn4+ (процесс окисления);
• окислитель Fe3+ + \е~ = Fe2+ (процесс восстановления).
В разбираемой реакции окислителем является FeCl2 (ион 

Fe3+), а восстановителем — SnCl2 (ион Sn3+). Хлор в окислении- 
восстановлении участия не принимал, его валентность осталась 
неизменной ( - 1).

Так как данная окислительно-восстановительная реакция 
происходит между двумя электролитами в водном растворе, она 
может быть записана в ионной форме:

2Fe3+ + Sn2+ = 2Fe2+ + Sn4+
Хлорид-ионы, как не принимавшие участия в реакции, 

в ионном уравнении не указываются.

При составлении уравнений окислительно-восстанови­
тельной реакции подбор коэффициентов к формулам реаги­
рующих веществ основывается на том, что число электронов, 
приобретаемых окислителем, равняется числу электронов, 
отдаваемых восстановителем. Таким образом, произведение 
числа реагирующих атомов или молекул окислителя на чис­
ло приобретаемых им электронов должно равняться анало­
гичному произведению для восстановителя.

При подборе коэффициентов рекомендуется придержи­
ваться следующего порядка.

1. Написать схему реакции, указав в ней вступающие в ре­
акцию вещества и продукты окисления и восстановления.

Например:

Pb + HN03 = Pb(N03) 2 + NO

2. Разметить величину и знак валентности всех элементов 
с целью отыскания окислителя и восстановителя:

О + 5 —2 + 2 + 5 —2 + 2 —2
Pb + HNO3 = Pb(N03) 2 + NO

восста- окисли- 
новитель тель

В этой реакции свинец — восстановитель, а азотная кис-
+5

лота (входящий в состав ее пятивалентный атом азота N) — 
окислитель.

3. Составить электронные уравнения с целью отыскания 
коэффициентов к восстановителю и окислителю и продук­
там окисления и восстановления.
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Электронные уравнения:
О + 2

3 1 Pb — 2е = РЬ (процесс окисления);
+ 5  +2

2 | N + Зе~ = N (процесс восстановления).
Найти наименьшие числа, на которые надо умножить 

каждое уравнение, чтобы уравнять число теряемых и присо­
единяемых электронов. В нашем примере первое уравнение 
надо умножить на 3, а второе на 2. Эти числа (3 и 2) и явля­
ются коэффициентами к восстановителю и окислителю 
и к продуктам окисления и восстановления:

ЗРЬ + 2HN03 — 3Pb(N03) 2 + 2NO
Сравнивая теперь число атомов азота в левой и правой 

частях уравнения, замечаем, что в правой части уравнения 
на шесть атомов азота больше, чем в левой. Произошло это 
вследствие того, что две молекулы H N 0 3 пошли только на 
окисление свинца (и восстановились до NO). Кроме того, 
нужно взять еще шесть молекул H N 0 3 для образования со­
ли P b(N 03)2. Таким образом, в реакции будут участвовать 
всего восемь молекул H N 03, из которых две молекулы идут 
на окисление свинца, а шесть — на солеобразование. Испра­
вив коэффициент при H N 03, получим

ЗРЬ + 8HN03 — 3Pb(N03) 2 + 2NO
4. Установить, получаются ли при реакции, кроме указан­

ных в схеме продуктов окисления-восстановления, еще ка­
кие-либо вещества и если получаются, то подобрать к ним 
коэффициенты.

В данном случае в результате реакции, очевидно, еще 
образуется вода, так как в левой части схемы присутствуют 
восемь атомов водорода (в составе молекул азотной кисло­
ты), а в правой части атомов водорода совсем нет. Отсюда за­
ключаем, что образовалось четыре молекулы воды. Приписав 
их к правой части схемы и заменив стрелку знаком равенст­
ва, получаем окончательное уравнение реакции:

ЗРЬ + 8 HNOs = 3Pb(N03) 2 + 2NO + 4Н20
5. Проверить, правильно ли подобраны коэффициенты, 

можно, подсчитав число атомов кислорода в обеих частях 
уравнения.

В нашем случае 8-3 = 24 и З -2 -3  + 2 + 4 = 24.
Коэффициенты подобраны верно.
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Пример 2. Составление уравнения реакции окисления сер­
нистой кислоты хлором.

Схема реакции

H2SO3 + С12 — H2SO4 + НС1
Из схемы очевидно, что в результате реакции валентность 

серы повышается с +4 до +6, а валентность хлора понижается с О 
до -1 . Составив электронные уравнения

+ 4  +6
S -  2е~ = S 

С1 + 2е~ = 2СГ
находим, что на окисление одной молекулы H2S 0 3 идет одна 
молекула С12 и в результате окисления-восстановления получа­
ется одна молекула H2S 0 4 и две молекулы НС1. Вводя в схему 
реакции коэффициент 2 при формуле НС1, получаем

H2S 0 3 + С12 — H2S 0 4 + 2НС1
Подсчитав число атомов водорода в обеих частях схемы, 

приходим к заключению, что в реакции должна еще участвовать 
одна молекула воды. Приписав ее к левой части схемы, заменя­
ем стрелку знаком равенства и получаем уравнение реакции 
в окончательном виде:

H2S 0 3 + С12 + Н20  = H2S 0 4 + 2НС1

Работа 27. Получение и свойства галогенов (тяга)
В природе галогены встречаются почти исключительно 

в виде солей галогеноводородных кислот. Из этих солей, а так­
же из соответствующих им кислот обычно и получают гало­
гены путем окисления их ионов различными окислителями.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) пробирка 
со смесью иодида калия и М п02; 3) сухие соли — К М п0 4 

и КСЮ3; 4) концентрированная соляная кислота; 5) раство­
ры брома и иода; 6 ) сероводородная вода; 7) хлорная вода; 
8 ) растворы солей Na2S 0 3, КВг и KI; 9) бензол.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение хлора путем окисления соляной кис­

лоты перманганатом калия К М п04.
1. Положить в пробирку несколько кристалликов К М п04 

и прибавить немного концентрированной соляной кислоты. 
Тотчас же начинается выделение хлора, который узнается по 
цвету и запаху. Реакция идет по уравнению

2КМ п04 + 16НС1 — 2МпС12 + 5Cl2 + 2КС1 + 8Н20
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Для прекращения реакции вылить реакционную смесь 
в стакан с водой.

2 .доставить электронные уравнения для процесса окис­
ления и процесса восстановления.

Опыт 2. Получение хлора путем окисления соляной кис­
лоты бертолетовой солью КСЮ3 .

Положить в пробирку несколько кристалликов КСЮ3 

и прилить туда же немного концентрированной соляной кис­
лоты. Слегка нагреть пробирку. Выделяющийся хлор узнает­
ся по желто-зеленому цвету и по запаху.

Уравнение реакции:

6НС1 + КС103 = ЗС12 + КС1 + ЗН20
Составить электронные уравнения для процесса окисле­

ния и процесса восстановления.
Опыт 3. Получение иода из иодидов путем окисления их 

оксидом марганца(1 У).
1. В сухую пробирку положить немного смеси, составлен­

ной из равных объемов растертых в порошок иодида калия 
или натрия и оксида марганца(1 У).

2. Смочить смесь несколькими каплями концентрирован­
ной серной кислоты. Слегка нагреть. Выделяющийся иод воз­
гоняется. Пары его оседают в виде блестящих темно-серых 
кристаллов на стенках пробирки в верхней ее части.

Реакция протекает по уравнению
- 1  + 4  +2  О

2KI + М п02 + 2H2S 0 4 = K2S 0 4 + M nS04 + I2 + 2H20
3. Составить электронные уравнения для процесса окис­

ления и процесса восстановления.
Опыт 4. Окисление сероводорода бромом.
1. Налить в пробирку немного водного раствора брома 

и прибавить к нему сероводородной воды (раствор H2 S) или 
пропускать через него некоторое время сероводород из при­
бора Киппа. Желтовато-бурая окраска жидкости исчезает, 
и она становится мутной от выделяющейся серы.

2. Составить уравнение реакции и электронные уравне­
ния для процесса окисления и процесса восстановления.

Опыт 5. Окисление сульфита натрия Na2S0 3  иодом.
1. К раствору иода прибавлять понемногу раствор суль­

фита натрия до обесцвечивания раствора. Происходит окис­
ление сульфита в сульфат Na2S 0 4. Реакция протекает при 
участии воды и выражается уравнением

Na2S 0 3 + I2 + Н20  = Na2S 04 + 2HI
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2. Составить электронные уравнения для процесса окис­
ления и процесса восстановления.

Опыт 6. Сравнение окислительных свойств галогенов.
1. Налить в пробирку немного раствора КВг, прибавить 

к нему немного бензола и несколько капель хлорной воды. 
Энергично встряхнуть смесь. Хлор окисляет ионы Вг до ней­
тральных атомов. Полученный бром извлекается бензолом 
и окрашивает его в буро-желтый цвет.

2. Проделать то же самое с раствором KI. Бензол окраши­
вается в красно-фиолетовый цвет от выделившегося иода.

3. Налить в пробирку немного раствора KI, прибавить бен­
зол и несколько капель бромной воды. После энергичного встря­
хивания смеси бензол окрашивается в фиолетовый цвет, что 
свидетельствует об окислении иодид-ионов бромом.

4. Составить молекулярные и ионные уравнения произве­
денных реакций и для каждой из них указать окислитель 
и восстановитель, описывая процессы окисления и восстанов­
ления электронными уравнениями.

Работа 28. Галогеноводороды
Хлористый, бромистый и йодистый водород — газы, фто­

ристый водород — легко летучая жидкость. Все галогеново­
дороды хорошо растворяются в воде, образуя кислоты.

Галогеноводороды получаются путем синтеза из элемен­
тов или из их соединений. Практически их большей частью 
получают из солей галогеноводородных кислот, действуя на 
эти соли нелетучими кислотами.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) пробир­
ка с пробкой и газоотводной трубкой; 3) полоска синей лак­
мусовой бумаги.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение соляной кислоты (тяга).
1. Собрать прибор согласно рис. 6.1.
2. Насыпать в пробирку немного поваренной соли (толщи­

на слоя около 1 см) и прилить через воронку столько 70%-ной 
серной кислоты, чтобы она полностью покрыла соль.

3. Написать уравнение реакции получения хлористого во­
дорода.

4. Закрыть пробирку пробкой с газоотводной трубкой 
и подставить под конец последней другую пробирку с не­
большим количеством воды так, чтобы конец газоотводной 
трубки доходил до поверхности воды в пробирке, но не по-
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гружался в воду. Выделяющийся хлористый водород ввиду 
его хорошей растворимости и без того будет энергично по­
глощаться поверхностью воды. Если же конец трубки опус­
тить в воду, то вследствие быстрого растворения хлористого 
водорода в пробирке может образоваться пониженное давле­
ние, и жидкость из пробирки с водой перетянет в пробирку 
с солью.

5. Слегка нагреть реакционную смесь. Через 3—5 мин пре­
кратить нагревание. Испытать полученный раствор на лак­
мус.

Опыт 2. Характерные реакции хлоридов, бромидов и иоди- 
дов в растворах.

1. Подействовать в отдельности на растворы NaCl, NaBr 
и KI нитратом серебра. Образуются творожистые осадки: 
AgCl (белый), AgBr (желтоватый), Agl (желтый).

2. Проделать то же с раствором, полученным в опыте 1.
3. Выразить реакции ионными уравнениями.
После выполнения указанных опытов сделать в лабора­

торном журнале схематический рисунок применявшегося 
в опыте 1  прибора и дать краткое описание работы.

Работа 29. Кислородные соединения галогенов
Галогены не соединяются непосредственно с кислородом. 

Их кислородные соединения могут быть получены только 
косвенным путем и представляют собой вещества более или 
менее неустойчивые.

Низшие кислородные соединения хлора, брома и иода по­
лучаются уже при взаимодействии этих галогенов с водой. 
Но самым важным способом получения кислородных соеди­
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нений галогенов является действие их на щелочи. Как при 
взаимодействии галогенов с водой, так и при взаимодейст­
вии со щелочью происходит взаимное окисление-восстанов­
ление одних атомов галогенов другими. В результате получа­
ются два вида соединений: в одних соединениях галоген 
проявляет свою положительную валентность, в других — от­
рицательную.

Так, например, при действии хлора на едкое кали при 
обыкновенной температуре реакция идет по уравнению

С12 + 2КОН = КСЮ + КС1 + Н20
Из этого уравнения очевидно, что окислительно-восста­

новительный процесс идет по схеме
о +1

1 С1 -  \ё~ = С1 
о - 1

1 С1 + \ё~ = С1

На ход реакции взаимодействия галогенов со щелочами 
большое влияние оказывает температура: в то время как при 
обыкновенной температуре получаются низкие кислородные 
соединения галогенов (как в приведенном выше примере), 
при нагревании идет образование соединений более высокой 
валентности.

Все кислородные соединения галогенов являются силь­
ными окислителями. При этом положительно валентные 
атомы галогенов, входящие в их состав, восстанавливаются.

Для работы нужны: 1) прибор для получения хлора, оксид 
марганца; 2) стаканчик на 50—100 мл; 3) воронка; 4) набор 
пробирок; 5) стеклянная палочка; 6 ) фильтровальная бумага;
7) лоскутки окрашенной материи; 8 ) широкая газоотводная 
трубка; 9) раствор фуксин, индиго; 10) хлорная вода; И ) рас­
твор КОН; 12) азотная кислота.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение жавелевой воды.
Жавелевой водой называется раствор, содержащий смесь 

солей хлорноватистой и соляной кислот, образующихся при 
действии хлора на холодные растворы щелочи.

1. Налить в пробирку раствор КОН, поставить пробирку 
в стакан с холодной водой и пропускать через раствор хлор 
в течение нескольких минут. Полученную жавелевую воду 
сохранить для последующих опытов.

2. Написать уравнение реакции.
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Опыт 2. Получение бертолетовой соли.
1 .Шагреть в стаканчике концентрированный раствор 

КОН и пропускать через него по широкой трубке хлор до тех 
пор, пока из раствора не начнут оседать кристаллики образу­
ющейся бертолетовой соли.

Реакция идет по схеме
КОН + С12 — КС1 + КСЮ3

2. Написать электронные уравнения для процесса окисле­
ния и для процесса восстановления и полное уравнение ре­
акции.

3. Охладить раствор. Отфильтровать выпавшие кристал­
лы, промыть их на фильтре небольшим количеством холод­
ной воды и высушить.

4. К небольшому количеству полученного фильтрата при­
бавить избыток азотной кислоты и испытать его нитратом се­
ребра. Образование осадка AgCl, нерастворимого в H N 03, 
свидетельствует о присутствии в фильтрате хлорид-ионов.

5. Часть высушенной соли смешать с оксидом марган- 
ца(1У) и нагреть в пробирке. Обнаружить выделение кисло­
рода тлеющей лучинкой.

6 . Составить уравнение реакции образования бертолето­
вой соли.

Опыт 3. Обесцвечивание хлорной водой.
1. Налить в пробирку немного раствора фуксина или инди­

го. Прибавлять по каплям хлорную воду. Что наблюдается?
2. Провести палочкой, смоченной хлорной водой, по лос­

кутку окрашенной ткани. След палочки отмечается исчезно­
вением окраски.

Опыт 4. Обесцвечивание жавелевой водой.
Проделать то же, что и в предыдущем опыте, взяв вместо 

хлорной воды приготовленную в опыте 1  жавелевую воду 
и слегка подкислив ее.



Глава 7 
СЕРА И ЕЕ СОЕДИНЕНИЯ

(Глава 19. Параграфы 128—133)
В результате освоения материала главы 7 студент должен:
знать
• закономерности изменения свойств элементов группы VIA 

с учетом положения в таблице Менделеева;
• важнейшие свойства серы и химических соединений серы;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с серой и химическими соединениями серы;
• оценивать химическую активность серы и химических соеди­

нений серы в различных условиях;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований с ис­

пользованием серы и химических соединений серы.

В группе VIA к очень широко известным химическим эле­
ментам относится сера. Кто не слышал о таких веществах, 
как серная кислота, сероводород, просто сера (желтое хруп­
кое вещество)? Практически применяется множество неор­
ганических (сульфаты, сульфиды) и органических соедине­
ний серы (хлорамин C6H5 S 0 2NC12, стрептоцид). Следует 
иметь в виду, что корень «сер» (serum (лат.) — сыворотка) 
встречается и в названиях веществ, не содержащих серы (се­
рии, серотонин). Сера всегда входит в состав белков. Общая 
масса серы в организме человека — 1 2 0  г.

Свойства серы сильно отличаются от свойств кислорода, 
но имеется и важное сходство: в соединениях с большинст­
вом химических элементов и кислород, и сера двухвалентны.

Атом серы может переходить в 4- и 6 -валентное состоя­
ния, о чем уже было сказано выше. В этих состояниях сера 
почти всегда связана с более электроотрицательными атома­
ми кислорода, фтора, хлора и имеет положительные степени 
окисления.
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Одним из важных и характерных свойств атомов серы яв­
ляется способность образовывать цепочки:

/ § \ § / § \ § / § \ § /

Если кислород дает цепочки не более чем из трех атомов 
(догадываетесь? Это озон), то сера при определенных усло­
виях дает цепочки из сотен тысяч атомов. Два связанных ато­
ма серы —S—S— часто служат перемычкой внутри белковой 
молекулы.

Сера — весьма распространенный элемент биосферы. Она 
образует залежи соединений с металлами: пирит (FeS2), 
халькозин (Cu2 S), ковелин (CuS), халькопирит (CuFeS2) 
и др. В природе есть как растворимые, так и нерастворимые 
соли серной кислоты: гипс (CaS 0 4 -2 H 2 0 ), мирабилит 
(Na2 S0 4 - 10Н2О). Известны и богатые залежи самородной 
серы, т.е. простого вещества. В значительном количестве се­
ра содержится в органических остатках (каменный уголь, 
нефть). Растения в достаточном количестве находят серу 
в окружающей среде, и в применении удобрений, содержа­
щих серу, необходимости не возникает.

Простые вещества. Обычная сера — желтое кристалличе­
ское хрупкое вещество. Встречаются красивые кристаллы 
природной серы в местах выхода вулканических газов (Кам­
чатка, Курильские острова). Температура плавления серы — 
119°С, температура кипения — 444,6 °С. Сера не растворяется 
в воде, но растворяется в сероуглероде и бензоле.

Твердая сера и ее растворы состоят из молекул S8. Это 
кольцевые молекулы, по форме напоминающие корону. При 
написании химических реакций молекулярное строение се­
ры обычно не учитывают и записывают ее в виде атомов. Вы­
ше температуры плавления сера постепенно темнеет и при 
~250°С превращается в вязкую массу, состоящую из очень 
длинных цепочек S„. При быстром охлаждении этой массы 
водой получается резинообразная пластическая сера. В этом 
состоянии сера неустойчива и довольно быстро затвердевает, 
образуя обычные молекулы S8. При температуре кипения 
в парах серы содержатся молекулы S8, S6, S4 и S2. Последние 
по структуре близки к молекулам кислорода.

Серу добывают непосредственно из природных место­
рождений. Известно также много реакций, при которых она 
выделяется из сложных веществ. Сера образуется при сме­
шивании газообразных сероводорода и сернистого газа:

2H2S + S 0 2 = 3S | + 2Н20
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Сгорание сероводорода в условиях недостатка кислорода 
также ведет к образованию серы (см. ниже).

Оксиды серы(1У) и углерода(П) реагируют с выделением 
серы в присутствии катализатора:

S 0 2+2CO = S | + 2 С 02
Эту реакцию применяют для очистки продуктов сжига­

ния топлива от примеси серы.
Серу можно получить по реакции в водном растворе. 

При добавлении соляной кислоты к раствору тиосульфата 
натрия Na2S2 0 3  жидкость мутнеет, и в осадок постепенно вы­
падает светло-желтая мелкодисперсная сера:

Na2S20 3 + 2НС1 = S | + S 0 2 + 2NaCl + H20
Большое количество серы идет на производство серной 

кислоты. Реакцией серы с каучуком получают резину. Поро­
шок серы применяют против некоторых вредителей расте­
ний и для лечения животных. Для человека сера относитель­
но безвредна.

Химические превращения серы происходят главным об­
разом при нагревании.

Сера соединяется почти со всеми неметаллами и металла­
ми. Реакция с водородом обратима:

s  + н 2 A h 2s
На воздухе и в кислороде сера горит голубым пламенем:

S + 0 2 = S 0 2, АДГ = 296 кДж;
2 S 0 2 + 0 2 ^  2 S 0 3, АГН° = 198 кДж.

При горении серы температура превышает 800° С, вслед­
ствие чего равновесие второй реакции сильно смещается 
влево и лишь -5% серы превращается в S 0 3.

С металлами сера реагирует с большим выделением теп­
лоты. При поджигании смеси порошков серы и цинка проис­
ходит яркая вспышка. Образуется сульфид цинка белого 
цвета:

Zn + S = ZnS, АГН° = 203 кДж.
С некоторыми ^-элементами 5-го и 6 -го периодов сера ре­

агирует легче, чем кислород. Серебро устойчиво к действию 
кислорода, но в смеси с серой без нагревания образует бурый 
сульфид:

2Ag + S = Ag2S
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Сера реагирует с оксидами, кислотами и солями, проявля­
ющими сильное окислительное действие:

2S + 2N 02 = 2 S 02 + N2 
S + H2S 0 4(KOHn.) S 0 2t + H20  

S + H N 03 — H2S 0 4 + NOt 
S + КСЮ3 — s o 2t + KC1

При нагревании с раствором щелочи сера реагирует по та­
кому же типу, как и галогены:

S + NaOH — Na2S + Na2S 0 3 + ...
Атомы серы из простого вещества могут присоединяться 

к сере в некоторых сложных веществах:
Na2S + (и -  1)S = Na2S„,

где п принимает значения от 1  до 8 .
В образовавшемся полисульфиде имеются цепочки из ато­

мов серы с отрицательными зарядами на концах:

s /  \ s x  X s x  X s x

Раствор сульфита натрия реагирует с серой при кипячении:
Na2S 0 3 + S = Na2S20 3

В образующемся тиосульфате натрия атом серы как бы 
занимает место атома кислорода:

О S
II II
S S

0 7  х о  О 7  х о  
“О “О

сульфат-ион тиосульфат-ион

Химические соединения серы(П). Двухвалентная сера 
образует устойчивые соединения со всеми элементами, кроме 
кислорода и фтора. Одним из наиболее важных соединений 
является сероводород, так как в качестве его замещенных 
производных можно рассматривать все сульфиды металлов 
и многие органические соединения серы.

Сероводород H2S — бесцветный газ с неприятным запа­
хом тухлых яиц. Объемный коэффициент растворимости 
в воде при 20°С равен 2,58. Сероводород ядовит, и его пре­
дельно допустимое содержание в воздухе 0,01 мг/м3. Тем не 
менее минеральные воды, содержащие сероводород, приме­
няются в лечебных целях. В помещениях с сероводородными
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ваннами ощущается сильный запах сероводорода. Молекула 
сероводорода по строению похожа на молекулу воды, но угол 
между связями меньше, чем в воде, и составляет 93°. Водо­
родные связи между молекулами H2S не образуются, и по­
этому вещество газообразно, в отличие от воды.

Сероводород обычно получают действием соляной кисло­
ты на твердый сульфид железа(П):

FeS + 2HCl = FeCl2 + H 2St
Сероводород проявляет восстановительные свойства: 

2H2S + 0 2 = 2Н20  + 2SJ, при недостатке кислорода;
2H2S + 302 = 2Н20  + 2S02 при избытке кислорода;

H2S + I2 = 2HI + S|
В водном растворе сероводород проявляет свойства сла­

бой двухосновной кислоты. Сульфиды металлов можно по­
лучать как нейтрализацией сероводорода гидроксидами, так 
и соединением серы с металлами. Обменные реакции раство­
римых сульфидов с солями металлов применяют для получе­
ния нерастворимых сульфидов металлов.

В воде хорошо растворимы сульфиды щелочных метал­
лов и аммония. Последний существует в растворе только 
в виде кислого сульфида NH4HS. Остальные сульфиды при 
обменных реакциях образуют осадки, причем некоторые из 
них имеют характерную окраску: FeS, CuS — черные, CdS — 
желтый, ZnS — белый, Sb20 3 — оранжевый. Сульфид цинка 
дает свечение (люминесценцию) при воздействии потока 
электронов (электронного луча), и его широко применяли 
для покрытия экранов черно-белых телевизоров. Сульфид 
кадмия применяется в качестве желтой краски для живопи­
си. Растворимые сульфиды сильно гидролизуются. Растворы 
имеют запах сероводорода. Некоторые сульфиды полностью 
разлагаются водой.

Неметаллы менее электроотрицательные, чем сера, тоже 
образуют сульфиды, которые можно получить с помощью 
реакций соединения:

С + 2S(r) = CS2 

Р + S -► P2S3 P2S5

Сероуглерод CS2 используют как растворитель. Сульфи­
ды фосфора находят применение в качестве самовоспламе­
няющихся веществ.
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Химические соединения серы(1У). Четырехвалентное 
состояние серы возможно в кислородных соединениях, по­
мимо них известен только тетрахлорид серы SCI4 .

Оксид серы(1У) (сернистый газ) образуется при горении 
серы и обжиге сульфидов. В лаборатории его получают дей­
ствием сильной кислоты на раствор сульфита натрия или 
концентрированной серной кислоты на медь:

Na2S 0 3 + H2SO4 = S 0 2t + Na2SC>4 + Н20

Си + 2H2S 0 4 = S 0 2t + C uS04+ 2Н20
О к с и д  серы(ГУ) бесцветен и обладает неприятным удуш­

ливым запахом, который появляется, в частности, при горе­
нии каменного угля, всегда содержащего серу. Объемный ко­
эффициент растворимости сернистого газа равен 39,4 при 
20°С. С водой S 0 2 образует сильную, но неустойчивую кис­
лоту H2SO3 . Вследствие этого сернистая кислота практичес­
ки проявляет себя как кислота средней силы:

S 0 2 + Н20  *=* HSO3 + Н+
Молекула S 0 2 имеет угловую структуру:

Сернистый газ, его растворы и соли сернистой кислоты — 
сульфиты и гидросульфиты — проявляют преимущественно 
восстановительные свойства Это можно подтвердить реак­
цией с иодом, сопровождающейся обесцвечиванием послед­
него:

S 0 2 + 12 + 2НаО = H2S 0 4 + 2HI 
N aH S03 + I2 + Н20  = N aH S04 + 2HI

Сульфиты и гидросульфиты в качестве восстановителей 
широко используют в текстильной и бумажной промышлен­
ности.

Оксид серы(1У) в реакции с сильным восстановителем 
может играть роль окислителя (реакция с H2S). Соединения 
серы(1 У) участвуют в разнообразных реакциях соединения. 
Это вы видели на примере реакции сульфита натрия с серой.

Химические соединения серы(У1). Шестивалентное со­
стояние серы возможно только в соединениях с кислородом 
и фтором (SF6). Все соединения серы(1У) реагируют с кис­
лородом и другими окислителями, превращаясь в соедине­
ния серы(У1). Поэтому в природе в больших количествах
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встречаются соединения серы(П) и серы(У1), а соединения 
серы(1 У) — лишь как временные, промежуточные вещества, 
подвергающиеся дальнейшим превращениям. Например, 
сернистый газ, попадающий в атмосферу при сжигании ка­
менного угля, постепенно окисляется кислородом и превра­
щается в опасную для растений и животных серную кислоту. 
Если бы был налажен процесс очистки дыма от SO2 с выде­
лением серы в виде простого вещества, то не потребовалось 
бы добывать ископаемое сырье, служащее для производства 
серной кислоты, и было бы значительно улучшено состояние 
окружающей среды.

Оксид серы(У1) S 0 3 образуется при сгорании серы в не­
значительном количестве. Для его получения окисляют SO2 

при температуре не выше 500°С. В этих условиях реакция 
идет достаточно быстро только с участием катализатора. Из 
многих известных катализаторов в промышленности приме­
няют оксид ванадия V2O5 . Хорошо очищенная от воды и дру­
гих нежелательных примесей смесь оксида серы(1 У) с возду­
хом проходит через контактный аппарат, заполненный 
катализатором, где и образуется оксид серы(У 1 ) — серный 
ангидрид.

В газообразном состоянии оксид серы(У1) состоит из 
плоских молекул. Это вещество очень активно в реакциях 
присоединения по одной из двойных связей. В частности, 
при охлаждении S 0 3 образует различные олигомеры, т.е. про­
дукты соединения небольшого числа молекул между собой, 
например (S 0 3)3:

О О
\ 0

0  о
1 I

o = s ^  s = o  
о  u  о

Наибольшее значение имеют реакции соединения S 0 3 

с водой, серной кислотой и хлороводородом:
SO3 + Н20  = H2SO4 — серная кислота;
SO3 + H2SO4 = H2S2O7 — дисерная кислота;
SO3 + НС1 = HSO3CI — хлорсульфоновая кислота.

Серную кислоту не получают прямым взаимодействием 
оксида серы(У1 ) с водой, так как при этом образуется стой­
кий туман из мельчайших капелек H2SO4 . Сначала S 0 3 рас­
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творяют в серной кислоте с образованием олеума. Это рас­
твор, содержащий, кроме S 0 3 дисерную кислоту H2S20 7 и дру­
гие продукты соединения S 0 3h H2S 0 4. Затем, смешивая олеум 
с водой, получают серную кислоту желаемой концентрации, 
так как все имеющиеся в олеуме вещества реагируют с водой, 
превращаясь в H2S 0 4. Серная кислота — один из важнейших 
продуктов химической промышленности, производимый 
ежегодно в количестве десятков миллионов тонн.

Серная кислота известна нам как устойчивая, сильная 
и нелетучая. В индивидуальном состоянии это тяжелая, бес­
цветная, маслянистая жидкость, которую раньше называли 
купоросным маслом. Она обжигает и разрушает кожные по­
кровы тела и поэтому очень опасна. Однако действие ее не 
мгновенно. Кислоту, попавшую на тело, немедленно смыва­
ют большим количеством холодной воды, и после этого ни­
каких следов не остается.

Концентрированная серная кислота проявляет сильное 
водоотнимающее действие. Если в закрытом объеме помес­
тить кристаллогидрат C uS0 4 -5H20  и отдельно серную кис­
лоту в стеклянном сосуде, то последняя будет поглощать па­
ры воды из воздуха в объеме эксикатора. Это вызовет 
смещение равновесия

C uS04 • 5Н20  C uS04 + 5Н20

в правую сторону. Постепенно синий кристаллогидрат пре­
вращается в белое безводное вещество, а в серной кислоте об­
разуются гидраты H2S 0 4 • иН20.

Концентрированная серная кислота обугливает сахар, от­
нимая от него водород и кислород, которые образуют воду, 
связанную с серной кислотой:

С12Н22Ои H2S° 4 > 12С + 11Н20

Серная кислота проявляет умеренно сильные окисли­
тельные свойства. Она реагирует с медью (см. выше) и выде­
ляет иод из солей:

8KI + 5H2S 0 4 = 4I2|  + H2St + 4K2S 0 4 + 4H20

Гораздо более сильным окислителем является аналог сер­
ной кислоты — селеновая кислота H2S e04, окисляющая даже 
золото.

Раствор серной кислоты с массовой долей менее 70% 
окислительных свойств не проявляет, так как в нем вся кис­
лота находится в диссоциированном состоянии. Таким обра­
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зом, cepa(VI) проявляет окислительные свойства в молеку­
лах H2S 0 4, но не в ионе SOf- . В разбавленной H2 S 0 4 более 
сильным окислителем оказывается ион водорода, и металлы 
реагируют с выделением водорода. Серная кислота дает соли 
со всеми металлами. Большинство солей растворимы в воде 
и образуют кристаллогидраты.

Реактивом для обнаружения серной кислоты и ее солей 
в растворах служит хлорид бария, образующий белый осадок 
BaS04, нерастворимый в кислотах. Растворимость BaS04 

в воде составляет лишь 2,5 мг/л. Превратить сульфат бария 
в растворимое соединение можно только путем предвари­
тельного восстановления его углем:

BaS04 + 4С = BaS + 4СО|

Сульфаты термически достаточно устойчивы. Сульфаты 
натрия, калия, кальция и бария плавятся без разложения при 
температуре -1000° С и выше. Сульфаты большинства дру­
гих металлов при нагревании разлагаются с выделением ок­
сидов серы. Если температура разложения ниже 750°С, то 
преобладает оксид серы(У1 ), если выше — оксид серы(1 У) 
и кислород.

Некоторые ионы металлов при разложении соли могут те­
рять электроны:

2FeS04 = Fe20 3 + S 0 2 + S 0 3

Различные сульфаты широко применяются в медицине. 
Частично обезвоженный гипс CaSO4 0,5H2O служит для 
наложения жестких повязок при переломах костей. Водная 
кашица гипса быстро затвердевает вследствие связывания 
воды:

2(CaSO4 0,5H2O) + ЗН20  = 2(C aS04-2H20 )

Сульфат бария в виде сметанообразной суспензии в воде 
применяют при рентгеноскопии желудка, так как атомы тя­
желого элемента бария сильно поглощают рентгеновские лу­
чи. Сульфат бария в данном случае выбран потому, что он не 
растворяется в воде и не реагирует с соляной кислотой желу­
дочного сока. Раствор сульфата магния M gS04 (магнезия) 
используют для инъекций как средство, быстро понижающее 
артериальное давление. В табл. 7.1 представлены лекарствен­
ные средства серы.

114



Таблица 7.1

Лекарственные средства серы

Наименование Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

1. Сера очи­
щенная и сера 
осажденная

Серу очищенную приме­
няют в качестве антигель- 
минтного средства, при 
энтеробиозе и как легкое 
слабительное средство. 
Серу осажденную при­
меняют наружно в виде 
мазей и присыпок при 
лечении кожных заболе­
ваний: себореи, чесотки, 
псориаза

Сера очищенная — мелкий 
порошок лимонно-желтого 
цвета, нерастворимый 
в воде, малорастворимый 
в эфире. Сера осажденная — 
мелкий аморфный бледно- 
желтый порошок без запаха, 
практически нераствори­
мый в воде, но растворимый 
в жирных маслах при на­
гревании на водяной бане 
и при кипячении в смеси 
раствора гидроксида нат­
рия и этанола

2. Натрия 
тиосульфат

Детоксицирующее сред­
ство. Противопаразитар- 
ное средство. Применяют 
в качестве антисептиче­
ского, инсектицидного 
средства, как антидот 
при отравлении циани­
дами (образуются менее 
токсичные тиоцианаты)

Бесцветные прозрачные 
кристаллы без запаха. 
Легко растворимы в воде, 
практически не раствори­
мы в спирте

Работа 30. Окислительные свойства серы 
(окисление железа серой)

Для работы нужны: 1) сера в порошке; 2) железо в по­
рошке или железные опилки; 3) набор пробирок; 4) держа­
тель для пробирок.

Порядок проведения работы
1. Отвесить 2 г серы и 3,5 г железа и тщательно переме­

шать их на листе бумаги.
2. Насыпать приготовленную смесь в пробирку и, захва­

тив последнюю держателем, нагреть дно пробирки. Как толь­
ко начнется раскаливание смеси, сейчас же отодвинуть про­
бирку от горелки и, держа ее над железной доской штатива 
или над куском асбестового картона, наблюдать течение ре­
акции (часто при этом конец пробирки отваливается). В ре­
зультате реакции образуется сернистое железо:

Fe + S = FeS
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3. Составить электронные уравнения для процесса окис­
ления и для процесса восстановления. Указать окислитель.

4. Полученное сернистое железо извлечь из пробирки 
(разбив ее) и сохранить для следующей работы.

Работа 31. Свойства сероводорода 
и сульфидов (тяга)

Сероводород — газ, обладающий отвратительным запа­
хом, растворимый в воде (один объем воды растворяет три 
объема сероводорода). В водном растворе сероводород ведет 
себя как слабая кислота.

Сероводород и соли сероводородной кислоты — сульфи­
ды — являются очень энергичными восстановителями. Они 
могут окисляться кислородом, галогенами и многими други­
ми окислителями.

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) пробка с газо­
отводной трубкой, изогнутой под углом; 3) пробка с прямой 
трубкой, оттянутой на конце; колба на 50—100 мл; 4) синяя 
лакмусовая бумага; 5) кусочек сульфида железа; 6 ) раствор 
серной кислоты 1: 6 ; 7) крышка от тигля; 8 ) растворы NaOH 
и требуемых сульфидов.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Наблюдение кислотных свойств сероводорода.
1. Получить сероводород действием разбавленной серной 

кислоты на сульфид железа и пропускать его через воду, под­
крашенную синим лакмусом. Для опыта можно воспользо­
ваться простейшим прибором — пробиркой, закрываемой 
пробкой с газоотводной трубкой, и сульфидом железа, остав­
шимся от предыдущей работы. Если реакция не начнется 
сразу, следует слегка нагреть пробирку.

Наблюдать изменение окраски лакмуса.
2. Написать уравнение реакции получения сероводорода 

и уравнение диссоциации сероводородной кислоты на ионы.
Опыт 2. Окисление сероводорода кислородом.
1. Сменить пробку с газоотводной трубкой, употребляв­

шуюся в первом опыте, на пробку с оттянутой трубкой, иду­
щей вверх. Если реакция выделения сероводорода ослабла, 
слить кислоту с сульфида железа и добавить свежей кисло­
ты. Когда начнется энергичное выделение газа, зажечь его 
у выхода из трубки и подержать над пламенем смоченную водой 
синюю лакмусовую бумажку. Бумажка краснеет вследствие 
поглощения водой S 0 2, получающегося при горении, и обра­
зования H2 S 0 3.
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2. Внести в пламя горящего сероводорода холодную крыш­
ку от тигля или дно фарфоровой чашки. На крышке оседает 
сера, получающаяся при неполном сгорании сероводорода вслед­
ствие охлаждения пламени.

3. Реакция горения сероводорода идет по схеме
- 2  +4

H2S + О2 * SO2 + Н2О
Составить электронные уравнения для процесса окисле­

ния и процесса восстановления и по ним найти коэффициен­
ты к уравнению реакции.

Опыт 3. Восстановление сероводородом хлорида железа.
1. В подкисленный соляной кислотой раствор хлорида 

железа пропускать сероводород до перехода желтой окраски 
FeCl3 в бледно-зеленую окраску FeCl2. Одновременно проис­
ходит выделение серы.

2. Реакция идет по схеме

FeCl3 + H2S — FeCl2 + S

Составить электронные уравнения для процесса окисле­
ния и процесса восстановления и полное уравнение реакции, 
подобрав коэффициенты на основании электронных уравне­
ний.

Опыт 4. Получение сульфида натрия.
1. Налить в колбочку 25 мл раствора NaOH и пропускать 

в него медленной струей сероводород из аппарата Киппа. Се­
роводород поглощается щелочью, и в результате реакции по­
лучается раствор гидросульфида:

NaOH + H2S = NaHS + Н20

2. Когда пузырьки газа начнут проходить через щелочь, 
не поглощаясь, прекратить пропускание сероводорода и при­
лить в колбу еще 25 мл раствора щелочи. Гидросульфид пре­
вращается в сульфид:

NaHS + NaOH = Na2S + Н20

Полученный раствор сохранить для следующего опыта.
Опыт 5. Растворимость различных сульфидов в воде 

и в кислотах.
1. К растворам M gS04, Z nS04, C dS04, M nS04, FeS04, 

CuS04, Pb(N 0 3 ) 2 прибавить раствор Na2S. Из всех растворов, 
кроме раствора M gS04, выпадают осадки соответствующих 
сульфидов.
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2. Дать осадкам отстояться, слить растворы с осадков и при­
бавить к последним разбавленной соляной кислоты. Заме­
тить, какие осадки растворяются и какие не растворяются.

3. Написать для всех произведенных реакций молекуляр­
ные и ионные уравнения.

4. На основании произведенных опытов составить таб­
личку растворимости исследованных сульфидов, ставя в со­
ответствующей графе букву «р», если сульфид растворим, 
и букву «н», если он нерастворим. Указать цвет нераствори­
мых сульфидов. Форма таблицы:

Сульфиды Цвет
Растворимость

в воде в разбавленной НС1

Работа 32. Свойства сернистой и тиосерной кислот
Сернистая кислота H2 S 0 3 образуется при растворении 

сернистого ангидрида в воде и существует только в водном 
растворе. При выпаривании раствора она разлагается на сер­
нистый ангидрид и воду.

Сернистая кислота и ее соли — сульфиты — являются 
сильными восстановителями. Лишь в исключительных случа­
ях, при взаимодействии с еще более энергичными восстано­
вителями, сернистая кислота может играть роль окислителя.

Тиосерная кислота H2S20 3 в свободном состоянии не су­
ществует, но известны ее соли — тиосульфаты.

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) сульфит на­
трия кристаллический Na2S 0 3- 7Н20 ; 3) кристаллы тиосуль­
фата натрия Na2S20 3 -5H20 ; 4) раствор H 2S 0 3; 5) хлорная 
вода; 6 ) концентрированная серная кислота; 7) разбавленная 
серная кислота; 8 ) раствор Na2 S20 3; 9) раствор FeCl3.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение сернистого ангидрида действием кон­

центрированной H2S 0 4 на сульфат натрия Na2 S 0 3.
Поместить в пробирку кристаллик Na2S 0 3 и смочить его 

1—2 каплями концентрированной H2S 0 4. Образующаяся при 
этом сернистая кислота разлагается на сернистый ангидрид 
и воду:

Na2S 0 3 + H2S 0 4 = Na2S 0 4 + H2S 0 3 
H2S 0 3 —*■ S 0 2 + H20

Выделяющийся сернистый ангидрид узнается по запаху.
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Опыт 2. Наблюдение восстановительных свойств сернис­
той кислоты.

1 ..К подкисленному соляной кислотой раствору FeCl3 

прибавлять по каплям раствор сернистой кислоты до перехо­
да желтой окраски в светло-зеленую.

Реакция идет по схеме
+3 + 4  +2  +6
FeCl3 + H2S 0 3 — FeCl2 + H2S 0 4

Написать электронные уравнения для процесса окисле­
ния и процесса восстановления и составить полное уравне­
ние реакции.

Опыт 3. Наблюдение окислительных свойств сернистой 
кислоты.

В раствор сернистой кислоты пропускать сероводород. 
Раствор сильно мутнеет вследствие выделения серы. Реак­
ция протекает по схеме

- 2  + 4  О
H2S + h 2s o 3 = н 2о  + S

Разобрать реакцию с электронной точки зрения и соста­
вить уравнение реакции.

Опыт 4. Действие кислот на тиосульфат натрия.
1..03.акомиться с внешним видом кристаллов тиосуль­

фата натрия Na2S20 3 • 5Н 20 .
2..К раствору Na2 S20 3 прибавить немного серной или со­

ляной кислоты. Получающаяся при реакции тиосерная кис­
лота не может существовать в свободном состоянии и поэто­
му сейчас же разлагается с образованием сернистой кислоты 
и серы.

3..Составить уравнение произведенной реакции.
Опыт 5. Восстановление хлора тиосульфатом натрия.
Как было сказано выше, тиосульфат натрия благодаря

-2
присутствию двухвалентной серы S является энергичным 
восстановителем. Например, хлор восстанавливается тио­
сульфатом натрия в хлористый водород по уравнению

Na2S20 3 + С12 + Н20  = Na2S 0 4 + S + 2НС1
На этой реакции основано применение тиосульфата нат­

рия для уничтожения следов хлора в отбеливаемых им тка­
нях.

Налить в пробирку немного раствора тиосульфата натрия 
и прибавить к нему хлорной воды. Раствор мутнеет вследст­
вие выделения серы.
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Работа 33. Свойства серной кислоты
Серная кислота представляет собой бесцветную масляни­

стую жидкость с плотностью 1,84, закипающую при 338°С.
Серная кислота обладает способностью отнимать элемен­

ты воды от органических веществ, чем объясняется обугли­
вание многих органических веществ при действии на них 
концентрированной серной кислоты.

Концентрированная серная кислота является сильным 
окислителем, она окисляет при нагревании почти все метал­
лы. Производя окисление, сама серная кислота восстанавли­
вается до сернистой кислоты, а иногда даже до нейтральной 
серы и до сероводорода.

Разбавленная серная кислота действует только на метал­
лы, стоящие левее водорода в ряду напряжений. При этом 
окислителем является не шестивалентная сера, как в случае 
концентрированной серной кислоты, а ионы водорода и при 
реакции выделяется свободный водород.

Для работы нужны: 1) H2S 0 4 (конц.); 2) кусок бумаги, 
лучинка; 3) медные стружки; 4) набор пробирок; 5) пробка 
с изогнутой под углом газоотводной трубкой; 6 ) стеклянная 
палочка; 7) 2М раствор H2SO4 ; 8 ) кусочки серы и угля; 9) маг­
ниевые стружки; 1 0 ) сахарная пудра; И ) стакан на 1 0 0  мл; 
1 2 ) воронка с фильтром.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Обугливание клетчатки (CgHjoOs)* концентри­

рованной серной кислотой.
Написать или нарисовать что-либо на куске белой бумаги 

лучинкой, смоченной в растворе серной кислоты. Просушить 
бумагу, держа ее высоко над пламенем. Вследствие испаре­
ния воды кислота концентрируется и обугливает бумагу 
в смоченных ею местах.

Опыт 2. Окисление угля концентрированной серной кис­
лотой.

1. Осторожно нагреть в пробирке 2—3 мл концентрирован­
ной серной кислоты с кусочком угля. Образуются углекислый 
газ и сернистый ангидрид. Последний легко узнать по запаху.

2. Составить уравнение реакции и электронные уравне­
ния для процесса окисления и процесса восстановления.

Опыт 3. Обугливание сахара С 12Н22 0 ц концентрирован­
ной серной кислотой.

1. Поместить в пробирку около 2 г сахарной пудры, приба­
вить немного воды для получения густой кашицы. Зажав про­
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бирку в лапку штатива, долить 2—3 мл концентрированной 
серной кислоты и перемешать смесь стеклянной палочкой.

2. Подождать некоторое время и, если реакция не начнет­
ся, слегка подогреть смесь. Наблюдать вспучивание обугли­
вающегося сахара, вызываемое выделением сернистого анги­
дрида, образующегося вследствие частичного окисления 
угля (ср. с опытом 2 ).

Опыт 4. Окисление меди концентрированной серной кис­
лотой.

При нагревании меди с концентрированной серной кис­
лотой последняя восстанавливается до оксида серы, а медь 
окисляется до ионов Си2+. Образующиеся ионы меди с суль­
фат-ионами дают CUSO4 .

1. Налить в пробирку 3—4 мл концентрированной серной 
кислоты и прибавить немного медных стружек.

2. Закрыть пробирку пробкой с газоотводной трубкой 
и укрепить слегка наклонно в зажиме штатива. Открытый ко­
нец газоотводной трубки опустить до дна в сухую пробирку.

3. Нагревать осторожно первую пробирку, держа горелку 
наклонно в руке. Как только начнется энергичная реакция, 
сейчас же убрать горелку.

4. По окончании реакции поднятием штатива отделить 
пробирку с реакционной смесью от пробирки с газом и осто­
рожно понюхать газ в пробирке.

5. Когда пробирка остынет, вылить ее содержимое в стакан 
с небольшим количеством воды. Часть раствора отфильтровать.

Синий цвет раствора свидетельствует об образовании CuS04.
6 . Написать уравнение произведенной реакции.
Опыт 5. Окисление серы концентрированной серной кис­

лотой.
1. Нагреть в пробирке 1—2 мл концентрированной серной 

кислоты с небольшим кусочком серы до кипения. Опреде­
лить по действию на синюю лакмусовую бумажку, какой газ 
выделяется.

2. Составить уравнение реакции и электронные уравне­
ния для процесса окисления и процесса восстановления, ука­
зав окислитель и восстановитель.

Опыт 6. Действие разбавленной серной кислоты на магний.
1. Облить в пробирке несколько стружек магния разбав­

ленной серной кислотой. Если реакция идет медленно — по­
догреть. Испытать выделяющийся газ, поднося к отверстию 
пробирки пламя горелки.

2. Написать ионное уравнение реакции.
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Опыт 7. Реакция открытия иона SOj- .
При взаимодействии сульфат-ионов с ионами Ва2+ образу­

ется тяжелый белый осадок сульфата бария, нерастворимый 
в кислотах. Образование этого осадка служит характерной 
реакцией на сульфат-ион.

1. Подействовать раствором ВаС12 на растворы серной кис­
лоты и различных сульфатов. Во всех случаях выпадает бе­
лый осадок BaS0 4 .

2. Выразить произведенные реакции одним ионным урав­
нением.

3. Испытать действие на осадок соляной и азотной кис­
лот. Убедиться, что он в них не растворяется.

Работа 34. Катализ
Как было рассмотрено выше, многие реакции с участием 

оксидов серы требуют использования катализатора.
Катализом называется явление изменения скорости реак­

ции под действием веществ, участвующих в реакции, количе­
ство и состав которых остаются неизменными после заверше­
ния реакции. Принято подразделять катализ на положитель­
ный (увеличение скорости реакции в присутствии веществ — 
катализаторов) и отрицательный (уменьшение скорости ре­
акции в присутствии веществ — ингибиторов). Катализатор 
образует активированный комплекс с молекулами исходных 
веществ, изменяет механизм процесса, тем самым снижая 
энергию активации реакции.

Катализаторами могут служить самые разнообразные ве­
щества, например мелкораздробленные металлы, оксиды ме­
таллов, ионы и т.д.

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) оксид марган- 
ца(ГУ); 3) 3%-ный раствор перекиси водорода; 4) лучинки;
5) два кусочка цинка; 6 ) бертолетовая соль; 7) перманганат 
калия; 8 ) раствор серной кислоты.

Опыт 1. Каталитическое ускорение разложения перекиси 
водорода оксидом марганца(1 У).

Как известно, перекись водорода является неустойчивым 
веществом и постепенно разлагается на воду и кислород.

При обыкновенных условиях эта реакция идет сравни­
тельно медленно. Но стоит только ввести в раствор перекиси 
водорода немного оксида марганца, как тотчас же начинает­
ся быстрое разложение перекиси водорода.

Налить в пробирку немного 3%-ного раствора перекиси 
водорода. Бросить в раствор щепотку оксида марганца и на­
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блюдать разложение перекиси водорода. Обнаружить выде­
ляющийся кислород тлеющей лучинкой.

Опыт 2. Каталитическое влияние оксида марганца на ре­
акцию разложения бертолетовой соли.

1. Поместить в пробирку немного бертолетовой соли, ук­
репить пробирку вертикально в зажиме штатива и нагревать 
соль на небольшом пламени, пока она не расплавится и из 
нее не начнут выделяться пузырьки кислорода (испытание 
тлеющей лучинкой).

2. Не прекращая нагревания, всыпать в пробирку крошеч­
ную щепоточку порошкообразного оксида марганца. Наблю­
дать резкое увеличение скорости выделения кислорода.

Опыт 3. Ускорение реакции восстановления пермангана­
та калия водородом в момент выделения путем введения 
в раствор нитрат-ионов.

При действии водорода в момент выделения на подкис­
ленный раствор перманганата калия КМПО4 жидкость обес­
цвечивается вследствие восстановления перманганат-ионов, 
сообщающих раствору малиновую окраску, в бесцветные ио­
ны двухвалентного марганца:

2MnOj + ЮН + 6Н+ = 2 М п 2+ + 8Н20
+ 7  +2

2 Мп+ 5е- = Мп 
о +1

10 Н -  \ ё ~  =  Н

Реакция идет очень медленно, так как скорость соедине­
ния атомов водорода в молекулы Н2 гораздо больше скоро­
сти их взаимодействия с перманганат-ионами. Введение 
в раствор ионов NO3 каталитически ускоряет реакцию, что 
можно объяснить возникновением следующих быстро проте­
кающих промежуточных реакций:

а) восстановления нитрат-ионов в нитрит-ионы водоро­
дом;

б) восстановления перманганат-ионов образовавшимися 
нитрит-ионами, которые при этом снова окисляются в нит­
рат-ионы.

Таким образом, в результате промежуточных реакций ни­
трат-ион остается неизмененным, т.е. играет роль типичного 
катализатора.

1. Налить в пробирку 20%-ной серной кислоты, приба­
вить к ней несколько капель ОДМ раствора К М п04, разме­
шать и отлить половину жидкости в другую пробирку.
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2. В пробирку с первой порцией жидкости прибавить од­
ну каплю 0,5 М раствора K N 0 3 и затем поместить в обе про­
бирки по кусочку цинка.

В первой пробирке жидкость обесцвечивается очень быс­
тро, во второй лишь спустя более или менее продолжитель­
ное время.



Глава 8 
ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ VA. 

АЗОТ

(Глава 20. Параграфы 135—140)
В результате освоения материала главы 8 студент должен:
знать
• закономерности изменения свойств элементов группы VA 

с учетом положения в таблице Менделеева;
• важнейшие свойства азота и химических соединений азота;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с азотом;
• оценивать химическую активность азота и соединений азота 

в различных условиях;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований 

с использованием азота и соединений азота.

Азот находится в группе VA периодической системы эле­
ментов. Атом азота имеет в наружном слое пять электронов, 
поэтому высшая положительная валентность азота равна пя­
ти, а отрицательная — трем. Свободный азот очень инертен. 
Непосредственное соединение азота с другими элементами 
происходит за редкими исключениями только при высокой 
температуре, обычно в присутствии катализаторов. Несмот­
ря на это, для азота известно очень много разнообразных со­
единений, получаемых отчасти из природных соединений 
азота, отчасти из азота воздуха в результате ряда сложных 
процессов.

Соединения азота, в противоположность самому азоту, 
обладают большой химической активностью. Кислородные 
соединения азота являются сильными окислителями.

С водородом азот образует несколько соединений, из ко­
торых наиболее важным является аммиак.
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Работа 35. Аммиак и соли аммония
Аммиак NH3 — газ, очень хорошо растворимый в воде. 

Водный раствор аммиака обладает щелочными свойствами 
и, следовательно, содержит гидроксильные ионы. Появление 
их в растворе объясняется тем, что часть молекул NH3 соеди­
няется с водородными ионами воды, образуя сложные одно­
зарядные ионы NH4 (ионы аммония) и освобождая гидро­
ксильные ионы:

NH 3  + Н20  — NH 4  + ОН“
Последние в свою очередь отчасти связываются с ионами 

NH4 в молекулы так называемого гидроксида аммония 
NH4OH — слабого основания, в котором группа NH4 играет 
роль одновалентного металла:

NH4 + ОН" = n h 4o h
Таким образом, раствор аммиака содержит наряду с моле­

кулами аммиака некоторое количество ионов аммония и ги­
дроксид-ионов, а также молекул NH4OH.

При взаимодействии с кислотами газообразный аммиак 
образует соли, называемые солями аммония. Эти же соли об­
разуются при взаимодействии водных растворов аммиака 
с кислотами, например хлорид аммония:

NH 3 + НС1 = NH 4 CI

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) пробирка с проб­
кой и газоотводной трубкой, изогнутой под прямым углом

(рис. 8.1); 3) чайный стакан; 4) крас­
ная лакмусовая бумага; 5) концентри­
рованные растворы NH3 и НС1; 6 ) су­
хие NH4CI и Са(ОН)2.

Порядок проведения работы  
Опыт 1. Получение аммиака из ам­

монийных солей и изучение раствори­
мости аммиака в воде.

1. Тщательно перемешать в фарфо­
ровой ступке или на листе белой бу­
маги приблизительно равные объемы 
(по чайной ложке) NH4Cl и Са(ОН)2.

2. Всыпать полученную смесь в про­
бирку, закрыть последнюю пробкой 
с газоотводной трубкой, изогнутой

получения аммиака под прямым углом, и укрепить в шта­
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тиве в положении, указанном на рис. 8.1. Наставить на газо­
отводную трубку опрокинутую вверх дном пробирку.

3. Осторожно нагревать пробирку со смесью, водя вдоль 
нее пламенем горелки. Через несколько минут, когда около 
пробирки начнет распространяться запах аммиака, прекра­
тить нагревание, осторожно снять пробирку с газоотводной 
трубки и, не переворачивая ее, опустить открытым концом 
в стакан с водой. Вследствие растворения газа пробирка по­
степенно заполняется водой.

4. Закрыть под водой пробирку с раствором аммиака 
пальцем, вынуть ее из воды и испытать раствор красной лак­
мусовой бумажкой.

5. Написать уравнения реакций получения аммиака и вза­
имодействия аммиака с водой.

Опыт 2. Образование NH4Cl при взаимодействии между 
газообразными NH3 и НС1.

1. Ополоснуть одну пробирку небольшим количеством 
концентрированного раствора аммиака, а другую — концент­
рированной соляной кислотой.

2. Наставить одну пробирку на другую и в таком положе­
нии несколько раз перевернуть их. Испаряющиеся аммиак 
и НС1 соединяются друг с другом, образуя NH4Cl, который 
в виде белого дыма заполняет обе пробирки.

Опыт 3. Возгонка аммонийных солей.
Аммонийные соли при нагревании разлагаются на амми­

ак и соответствующую кислоту. Если кислота летуча, 
то в воздухе она вновь соединяется с аммиаком, образуя 
прежнюю соль, — практически происходит возгонка соли.

Положить в сухую пробирку немного NH4Cl и нагреть 
пробирку в том месте, где находится соль. Происходит выде­
ление густого белого дыма, который оседает на стенках про­
бирки. Через некоторое время вся взятая соль возгоняется.

При нагревании NH4C1 разлагается HaNH3 и НС1. Оба га­
за в холодных частях пробирки соединяются между собой, 
снова образуя NH4Cl, который оседает на стенках пробирки.

Выразить уравнением процесс разложения NH4Cl, учиты­
вая, что он обратим.

Опыт 4. Открытие иона аммония.
При действии щелочей на аммонийные соли образуется 

аммиак, который легко может быть выделен из раствора пу­
тем нагревания. Выделение NH3 при нагревании растворов 
аммонийных солей со щелочами служит характерной реак­
цией на ион аммония.

127



1. Налить в пробирку немного раствора какой-либо аммо­
нийной соли и прибавить к нему щелочи.

2. Закрепив пробирку в деревянной держалке, нагреть 
смесь до кипения. Внести в выделяющиеся из пробирки па­
ры смоченную красную лакмусовую бумажку. Бумажка си­
неет. Выделение аммиака узнается также по запаху.

3. Составить ионное уравнение реакции.

Работа 36. Получение оксидов азота (тяга)
В лабораторных условиях оксид азота NO получают обык­

новенно из азотной кислоты путем восстановления ее медью.
Реакция протекает по схеме

Си + H N 0 3  — C u (N 0 3 ) 2  + NO + Н20

О к с и д  азота(П) — бесцветный газ, малорастворимый в во­
де. Он легко соединяется с кислородом, образуя красно-бу­
рый оксид азота N 0 2.

Для работы нужны: 1) медные стружки; 2) пробка с га­
зоотводной трубкой; 3) набор пробирок; 4) воронка; 5) филь­
тровальная бумага; 6 ) фарфоровая чашка; 7) чашка или ста­
кан для воды; 8 ) азотная кислота разбавленная.

Порядок проведения работы
1. Положить в пробирку немного медных стружек и при­

лить примерно до 1/3 пробирки разбавленной азотной кис­
лоты.

2. Закрыть пробирку пробкой с газоотводной трубкой 
и укрепить в зажиме штатива так, чтобы конец газоотводной 
трубки был погружен в чашку с водой.

З.зСлегка подогреть пробирку. Когда появляющийся пер­
воначально в пробирке бурый газ сменится бесцветным, под­
вести конец газоотводной трубки под пробирку, заполнен­
ную водой, и собрать в нее выделяющийся газ. Так же 
наполнить газом вторую пробирку, прекратить нагревание 
и сейчас же вынуть газоотводную трубку из воды.

4. Закрыв одну из пробирок под водой пальцем, вынуть ее 
из воды и, держа отверстием кверху против листа белой бу­
маги, открыть пробирку. Наблюдать, как газ в пробирке по­
степенно окрашивается в бурый цвет вследствие образова­
ния оксида азота(1 У).

5. Когда весь газ в пробирке побуреет, опять закрыть ее 
пальцем и опустить в воду. Отняв палец, наблюдать раство­
рение оксида азота(1 У) в воде и постепенное заполнение 
пробирки водой.
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6 . Вынуть из воды вторую пробирку и подержать ее от­
крытой, пока не появится бурая окраска, затем прилить не­
много воды и, закрыв пальцем, хорошенько взболтать.

7. Испытать воду синей лакмусовой бумажкой. Какое ве­
щество образовалось в растворе?

8 . Написать уравнение реакции взаимодействия NO2 (или 
N20 4) с в о д о й .

9. Оставшуюся после выделения оксида азота реакцион­
ную смесь разбавить водой, профильтровать в фарфоровую 
чашку, сгустить выпариванием до небольшого объема и ох­
ладить. Наблюдать образование кристаллов нитрата меди 
Cu(N 0 3)2.

10. Составить полное уравнение реакции взаимодействия 
меди с азотной кислотой и электронные уравнения для про­
цесса окисления и процесса восстановления. Указать окис­
литель и восстановитель.

Работа 37. Свойства азотной кислоты 
и ее солей (тяга)

Безводная азотная кислота представляет собой бесцвет­
ную жидкость, кипящую при 8 6 ° С. Азотная кислота — не­
прочное соединение, легко разлагающееся при нагревании.

Самым важным свойством азотной кислоты является ее 
окислительная способность. Большинство реакций, в кото­
рых азотная кислота участвует как окислитель, идет с восста­
новлением ее до N 0 2 и л и  NO. Концентрированная кислота 
всегда восстанавливается до N 0 2, разбавленная — обычно до 
NO. Более глубокое восстановление до N 0 2, а иногда до NH3 

идет в очень разбавленных растворах при наличии энергич­
ных восстановителей.

Соли азотной кислоты также являются непрочными со­
единениями, легко разлагаются при нагревании и при высо­
кой температуре являются сильными окислителями.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) медные 
стружки; 3) цинковая пыль; 4) кусочки древесного угля и серы;
5) селитра; 6 ) фарфоровая чашечка; 7) воронка; 8 ) фильтро­
вальная бумага; 9) железные щипцы; 10) чашка с песком.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Сравнение окислительной способности концент­

рированной и разбавленной азотной кислоты.
1. Положить в две пробирки немного медных стружек. 

В одну из пробирок прибавить небольшое количество кон­
центрированной азотной кислоты, в другую — разбавленной.
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В первой пробирке происходит энергичная реакция с выде­
лением бурого оксида азота(1 У), во второй реакция идет сла­
бее, выделяется бесцветный оксид азота(П), который буреет 
у выхода из пробирки вследствие соединения с кислородом 
воздуха.

2. Составить электронные уравнения для обеих реакций 
и по ним найти коэффициенты к уравнениям реакций.

Опыт 2. Окисление серы концентрированной азотной кис­
лотой.

Концентрированная азотная кислота при нагревании окис­
ляет серу в серную кислоту, восстанавливаясь сама до окси­
да азота.

1. Налить в фарфоровую чашечку 2—3 мл концентриро­
ванной азотной кислоты, всыпать в нее щепотку серного цве­
та и нагревать смесь до кипения несколько минут.

2. По окончании нагревания дать жидкости остыть, силь­
но разбавить ее водой, отфильтровать часть полученного рас­
твора в пробирку и обнаружить в нем присутствие сульфат- 
ионов с помощью хлорида бария.

3. Составить уравнение произведенной реакции и элек­
тронные уравнения для процесса окисления и процесса вос­
становления.

Опыт 3. Окисление сероводорода азотной кислотой.
1. В широкую пробирку с небольшим количеством кон­

центрированной азотной кислоты пропускать сероводород 
из аппарата Киппа. Выделяется обильный осадок серы 
вследствие окисления сероводорода.

2. Составить электронные уравнения для процесса окисле­
ния и процесса восстановления и полное уравнение реакции.

Опыт 4. Восстановление азотной кислоты цинком до ам­
миака.

При действии цинка на разбавленную азотную кислоту 
последняя восстанавливается до аммиака, который с избыт­
ком азотной кислоты образует нитрат аммония.

1. Поместить в пробирку щепотку цинковой пыли и при­
бавить сильно разбавленной азотной кислоты. Энергично 
взбалтывать смесь в течение нескольких минут. Профильт­
ровать.

2. Испытать фильтрат на присутствие в нем ионов аммо­
ния.

3. Составить уравнение реакции восстановления азотной 
кислоты цинком. Подбор коэффициентов произвести на ос­
новании электронных уравнений.
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Опыт 5. Горение угля и серы на поверхности расплавлен­
ной селитры.

1. Насыпать в пробирку немного селитры и укрепить про­
бирку вертикально в зажиме штатива.

2. Нагреть селитру до плавления и бросить в нее раска­
ленный кусочек угля. Уголь продолжает ярко гореть за счет 
выделяющегося из селитры кислорода:

2KN03 = 2KN02 + 0 2

3. Когда уголь сгорит, тотчас же бросить в пробирку кусо­
чек серы величиной с горошину. Коснувшись поверхности 
селитры, сера воспламеняется и сгорает с ярким светом. 
Иногда вследствие выделения большого количества тепла 
пробирка расплавляется. Поэтому под пробирку, прежде чем 
бросить в нее серу, следует на всякий случай подставить 
чашку с песком.



Глава 9 
УГЛЕРОД

(Глава 21. Параграфы 145—148)
В результате освоения материала главы 9 студент должен:
знать
• важнейшие свойства углерода и химических соединений угле­

рода;
• основные виды и характеристики явления адсорбции;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с углеродом;
• оценивать химическую активность углерода и химических со­

единений углерода в различных условиях;
• учитывать возможность возникновения адсорбции при работе 

с газовыми смесями и растворами;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований с ис­

пользованием углерода и химических соединений углерода.

Ни одно конкретное вещество не называется углерод. Это 
название относится только к химическому элементу. Из ато­
мов углерода состоят алмаз, графит, уголь и некоторые дру­
гие простые вещества.

Атомы углерода в четырехвалентном состоянии не прояв­
ляют ни донорных, ни акцепторных свойств. Из-за этого ре­
акционная способность соединений углерода сравнительно 
низкая. Это одно из важнейших свойств соединений углеро­
да, обеспечивающее выполнение самой интересной их функ­
ции — участие в построении живой материи. Быстрое проте­
кание реакций означало бы, что белки и другие необходимые 
для жизни соединения углерода разрушались бы гидролизом 
(мы не знаем жизни без воды) или в присутствии кислорода, 
подобно фосфору или натрию, за короткое время превраща­
лись бы в оксиды. Это сделало бы жизнь чрезвычайно корот­
кой, а по существу, просто невозможной.
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Из соединений двухвалентного углерода при обычных ус­
ловиях существует только оксид СО — угарный газ. Однако 
бесспорное господство углерода в четырехвалентном состоя­
нии не приводит к однообразию в строении его соединений. 
У углерода, как ни у одного другого элемента, широко рас­
пространены разные типы гибридизации орбиталей: sp, sp2 
и sp3. Молекулы углеродных соединений могут быть тетраэд­
рическими (СН4), плоскими (С 2Н4), линейными (С 2 Н2) или 
сочетать в себе отдельные участки с разными видами распо­
ложения атомов.

Еще одно важнейшее свойство атомов углерода — образо­
вание устойчивых молекул с любым числом связей С—С. 
Возникают разнообразнейшие линейные, разветвленные, 
кольцевые, объемные структуры с одинарными, двойными 
и тройными связями. Эти вещества изучаются в органичес­
кой химии.

Относительная электроотрицательность углерода — % = 2,5 
в состоянии 5р 3 -гибридизации. В состояниях sp - и sp-гибри- 
дизации электроотрицательность углерода немного повыша­
ется. Углерод находится точно на середине интервала между 
активными металлами (%(Li) = 1) и фтором (% = 4). Поэтому 
ни с одним химическим элементом углерод не образует ион­
ные связи, а только ковалентные и полярные ковалентные 
связи.

В биосфере Земли имеется достаточно много углерода — 
2,3 * 10_2% по массе. В составе каменного угля и нефти угле­
рода более 80%, в живом веществе (после высушивания) — 18%. 
Значительная часть углерода земной коры находится в кар­
бонатах. Известняк, мел и мрамор представляют собой раз­
новидности карбоната кальция СаСОз. Незначительной по 
относительному количеству (0,03%), но очень важной со­
ставной частью атмосферы является углекислый газ. Именно 
он в ходе фотосинтеза превращается в глюкозу. В природе 
имеются изотопы углерода (98,9%), (1,1%) и радиоак­
тивный (10_10%). Период полураспада последнего — 5568 лет. 
Его содержание в атмосфере постоянно возобновляется бла­
годаря ядерной реакции частиц космических лучей с азотом. 
Главный изотоп углерода имеет особое значение в химии 
и физике, так как на его основе принята атомная единица 
массы, а именно 1 / 1 2  часть массы атома ^С.

Простые вещества. Атомы углерода образуют несколько 
простых веществ, из которых наибольшее значение имеют 
графит и алмаз.
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Графит — черно-серое вещество со слабым металлическим 
блеском. Он легко разламывается, измельчается при ударе, 
оставляет черный след на поверхностях, расслаивается на 
мелкие чешуйки. У графита довольно высокая электрическая 
проводимость. Эти свойства обусловлены структурой веще­
ства. Атомы углерода в состоянии ^-гибридизации образу­
ют плоские слои из объединенных между собой шестиуголь­
ников. В каждом узле структуры находится атом углерода. 
Расстояние между ближайшими атомами 142 пм. Электроны 
на негибридных ^-орбиталях углерода дают тг-связи, полно­
стью делокализованные в пределах всего слоя. Они создают 
электрическую проводимость. Поскольку свободное движе­
ние ограничивается слоем, т.е. двумя измерениями, графит 
относят к двумерным металлам. Расстояние между слоями 
в графите большое — 335 пм. Слои слабо связаны между со­
бой, чем и объясняется расслаивание графита.

Графит широко применяют в технологических процессах 
электролиза для изготовления электродов, так как он более 
стоек к химическим воздействиям, чем обычные металлы. 
Графит — самое тугоплавкое простое вещество: он возгоняет­
ся при 3700°С, а плавится под давлением при 3857°С. Его 
применяют также для изготовления термостойких тиглей 
и литейных форм. Наконец, из графита изготавливают гри­
фели карандашей (урасроэ (греч.) — писать).

Хорошо известное углеродное вещество уголь (разновид­
ности: древесный, каменный и др.) имеет плохо выраженную 
микроструктуру графита. Небольшие фрагменты теоретиче­
ски бесконечных плоских молекул графита беспорядочно со­
единены между собой мостиками из атомов не только угле­
рода, но и кислорода, азота и др. Уголь — не строго простое 
вещество. Наличие большого количества трещин и пор при­
дает углю способность поглощать на поверхности (адсорби­
ровать) многие вещества. Это свойство широко используется 
для очистки газов, жидкостей и растворов от примесей.

Алмаз — прозрачные октаэдрические или кубические 
кристаллы с сильным лучепреломлением. Это самое твердое 
вещество. Искусственно ограненные кристаллы алмаза — 
бриллианты — изумительно красивы. Состав алмаза был опре­
делен английским химиком С. Теннантом в 1796 г. Он сжег 
кристалл алмаза и установил, что при этом образовался угле­
кислый газ в таком же количестве, как при сжигании такой 
же массы графита. Следовательно, алмаз состоит только из 
атомов углерода. В качестве самого твердого и одновременно

134



очень красивого вещества алмаз чрезвычайно важен для че­
ловечества. Объем знаний о разновидностях природных ал­
мазов, их свойствах, обработке и искусственном получении 
достаточен для самостоятельной науки.

В алмазе атомы углерода находятся в состоянии ^ - г и б ­
ридизации. Каждый атом окружен четырьмя другими атома­
ми, расположенными в вершинах тетраэдра с центром на 
данном атоме. Это типичная атомная кристаллическая 
структура. Благодаря наличию пространственной сетки свя­
зей между атомами каждый кристалл представляет собой од­
ну гигантскую молекулу. Такая молекула массой 12 г (60 ка­
ратов) состоит из 6,02-1023 атомов углерода. Расстояние 
между ближайшими атомами — 154 пм. Это обусловливает 
довольно большую плотность алмаза — 3,51 г/см3. В то вре­
мя как графит со слоистой структурой имеет плотность стек­
ла, алмаз плотнее алюминия. При распознавании алмазов 
применяют концентрированный водный раствор комплекс­
ной соли K2 [HgI4]. В нем стекло плавает, а алмаз тонет.

Углерод образует также простое вещество карбин, атомы 
в котором находятся в состоянии sp-гибридизации и соеди­
нены в линейные молекулы. Карбин был получен в результа­
те специально проведенных опытов, так как существование 
его можно было предвидеть исходя из характерных для ато­
ма углерода гибридных состояний. На этом получение про­
стых веществ углерода не закончилось. Открыты углеродные 
молекулы в виде сложных многогранников, названные фул- 
леренами. Первым таким веществом был футболен Cgo, моле­
кулы которого напоминают футбольный мяч. Такие необыч­
ные молекулы находят при исследовании сажи.

Графит и алмаз добывают из природных месторождений, 
а также получают искусственно. При термическом разложе­
нии и неполном сгорании органических соединений углерод 
получается в виде угля и сажи. Активные металлы восстанав­
ливают углерод из углекислого газа. При внесении горящего 
магния в сосуд с углекислым газом горение продолжается 
с образованием черного дыма, состоящего из частиц сажи:

2 Mg + С 0 2  = 2MgO + С
Уголь превращается в графит под давлением в сотни атмо­

сфер. Но особенно трудно получить алмаз. Когда два вещества 
состоят из одинаковых атомов, то одно из них обязательно ус­
тойчивее другого. При обычных условиях графит устойчивее 
алмаза, и теоретически возможно самопроизвольное превра­
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щение алмаза в графит. Скорость этого превращения при 
обычной температуре нулевая, но при 2000°С превращение 
идет довольно быстро. Обратное превращение может проис­
ходить только при давлении выше 20 ООО атм. В этом и состо­
ит главная трудность получения искусственных алмазов.

Алмаз сгорает на воздухе при нагревании до 900° С, а также 
окисляется в расплавленных нитратах и карбонатах щелоч­
ных металлов:

С(алмаз) + Na2C03 = Na20  + 2СО 
С(алмаз) + 2NaNC>3 = С 0 2 + 2NaN02

Обычно химические свойства углерода рассматривают на 
примере наиболее активной разновидности — угля. Его горе­
ние идет с большим выделением энергии. Сжигание угля 
служит одним из важнейших источников необходимой чело­
вечеству энергии. Ежегодно добывают более 3 млрд т камен­
ного угля. Теплота сгорания угля равна теплоте сгорания 
графита. Горение угля при недостатке кислорода дает оксид 
углерода(П), или угарный газ:

2С(графит) + 0 2 = 2СО, АГН° = 221 кДж.

При пропускании паров серы над раскаленным углем об­
разуется сероуглерод:

С + 2S = CS2, АГН° = 89,4 кДж.

Это огнеопасная, летучая и ядовитая жидкость с отталки­
вающим запахом. Применяется как растворитель.

С металлами углерод образует карбиды:

Са + 2С = СаС2

4А1 + ЗС = АЦСз

Очень важны также реакции угля с оксидами металлов, так 
как они используются в металлургии для получения металлов:

ZnO + С = Zn + СО

Наиболее устойчивые оксиды металлов, например А12Оз, 
с углем не реагируют.

Уголь реагирует с кислотами-окислителями:

С + 2 H 2S 0 4( kohh.) С 0 2|  + 2 S 0 2t + 2Н20

ЗС + 4H N 03 3 C 02t + 4NOt + 2Н20
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Со щелочами уголь не реагирует. С солями кислородных 
кислот вступает в реакции, связывая кислород:

5С + 4K N 03 = 2К2С 0 3 + З С 0 2 + 2N2, АГН° = 1502 кДж;
4С + BaSC>4 = BaS + 4СО, АГН° = 580 кДж.

Сравнивая стандартные теплоты двух последних реакций, 
можно понять, почему именно нитрат калия и уголь (а также 
серу) применяют для приготовления пороха.

Соединения углерода. Углерод наиболее замечателен 
образованием огромного числа органических соединений. 
К неорганическим соединениям относятся лишь оксиды, не­
устойчивая угольная кислота и ее соли, соединения с метал­
лами (карбиды) и некоторые соединения с неметаллами 
(рис. 9.1). Некоторые из этих соединений также могут отно­
ситься к органическим. Так, в карбиде кальция и гексахлор- 
этане имеются связи между атомами углерода, и согласно оп­
ределению такие вещества считаются органическими:

Са2+С -  С2-

С1
\

с к /
С1

С1

-Сч-С 1
С1

К практически наиболее важным неорганическим соеди­
нениям углерода относятся оксиды — углекислый газ С 0 2 

и угарный газ СО. Углекислый газ образуется в реакциях го­
рения и при разложении карбонатов.

Угарный газ, или оксид углерода(П), образуется при сгора­
нии угля в условиях недостатка кислорода. Фактически, в этих 
условиях идет реакция между углем и углекислым газом:

С + С 0 2 = 2СО

Рис. 9.1. Соединения углерода
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Примесь СО содержится в обычном печном дыме, вы­
хлопных газах автомобилей, пороховом дыме. Это очень ядо­
витое вещество, от которого пострадало много людей. Доста­
точно преждевременно закрыть печную трубу, как в доме 
начинает скапливаться угарный газ. Попадая через легкие 
в кровь, он соединяется с гемоглобином, что препятствует 
связыванию кислорода. Блокируются насыщение крови кис­
лородом в легких и перенос его к тканям. От этого может на­
ступить смертельное отравление. На свежем воздухе кислород 
вытесняет СО, и симптомы отравления — слабость, головная 
боль, потеря сознания — постепенно проходят. Химическую 
сущность отравления и последующей детоксикации можно 
понять как смещение равновесия

H bF e02 + СО = HbFeCO + 0 2

где HbFe — краткая запись формулы гемоглобина, в составе 
которого есть железо, непосредственно связывающее как 
кислород, так и угарный газ.

Строение молекулы СО необычно, так как в ней атомы уг­
лерода и кислорода связаны тройной связью. Молекула по 
электронной структуре оказывается очень похожей на N2:

: С = 0 :  :N = N :

Одна я-связь образована электронной парой кислорода. 
Смещение ее к атому углерода против действия электроотри­
цательности делает молекулу СО почти неполярной. С водой 
в жидком состоянии угарный газ не реагирует и малораство­
рим. Но оксид углерода(П) далеко не так инертен, как азот. 
Он присоединяет атом кислорода (горит), а также многие 
другие атомы и молекулы.

Оксид углерода(1У) устойчивое, но химически активное 
вещество. Он наиболее важен как источник углерода для фо­
тосинтеза в листьях растений (см. выше). Углекислый газ 
оказывается также конечным углеродсодержащим вещест­
вом при окислении органических соединений в живых клет­
ках. Это вещество умеренно растворимо в воде и образует 
в растворе неустойчивую угольную кислоту:

с о 2 + н 2о  ^  н 2с о 3

В кислоту превращается не более 0,2% растворенного уг­
лекислого газа. Угольная кислота — слабая, но все же вода, 
насыщенная под давлением углекислым газом {газированная 
вода), имеет кислый вкус. Углекислый газ поглощается как
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растворами щелочей, так и твердыми щелочами с образова­
нием солей угольной кислоты:

С 0 2 + 2NaOH = Na2C 0 3 + Н20

При избытке углекислого газа, а также при постепенном 
добавлении раствора сильной кислоты к раствору карбоната 
щелочного металла образуется кислая соль — гидрокарбонат:

Na2C 0 3 + С 0 2 + Н20  = 2N aH C 03
Na2C 0 3 + НС1 = N aH C 03 + NaCl

При избытке кислоты вытесняется и разлагается уголь­
ная кислота с выделением углекислого газа.

В воде растворимы только карбонаты щелочных металлов 
и аммония. Многие двухзарядные катионы (Са2+, Mg2+, Fe2+) 
образуют нерастворимые карбонаты, но относительно хоро­
шо растворимые гидрокарбонаты. Разрушение известняко­
вых массивов в природе и образование пещер происходит из- 
за этого:

С аС 03(кр) + С 0 2 + Н20  = С а(Н С 03)2(р-р)

В растворах карбонаты в значительной степени гидроли- 
зованы.

Нерастворимые в воде карбонаты реагируют с разбавлен­
ными растворами кислот с выделением углекислого газа. 
Большинство карбонатов при повышении температуры разла­
гаются с выделением углекислого газа, не достигнув темпера­
туры плавления. Без разложения плавятся только карбонаты 
натрия (£пл = 851°С) и следующих за ним щелочных метал­
лов. Термическое разложение карбоната кальция (известня­
ка) применяется для получения извести и углекислого газа:

С аС 03 = СаО + С 0 2|

Углерод образует как обычные галогениды CF4, СС14, СВг4 

(*пл = 48°С), С14 (£пл ^  171 С), так и смешанные, например 
CF2ClBr, не характерные для других неметаллов. Галогени­
ды углерода по составу вполне неорганические вещества, 
но своей низкой реакционной способностью похожи на орга­
нические соединения. Эти вещества применяют в холодиль­
ных установках (отсюда происходят их общие названия — 
фреоны и хладоны) и аэрозольных баллонах в качестве легко 
испаряющихся жидкостей, а также как растворители. Хло­
рид углерода получают по реакции

CS2 + 2С12 = СС14 + 2S
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так как уголь с хлором непосредственно не реагирует. Хлор 
может только адсорбироваться на угле. Хлорид углерода — 
тяжелая, ядовитая жидкость с запахом, похожим на запах 
хлороформа. Применяется как растворитель. В обычных ус­
ловиях СС14 практически не реагирует с водой и этим резко 
отличается от быстро гидролизующихся хлоридов других не­
металлов. Однако при длительном кипячении с водой гидро­
лиз СС14 все же наблюдается и идет необратимо:

СС14 + 2Н30  = C 0 2t + 4НС1, АГН° = 382 кДж.

Одним из очень важных свойств угля является его спо­
собность адсорбировать, т.е. поглощать на своей поверхнос­
ти газы, пары и растворенные вещества. Адсорбция углем 
растворенных веществ широко используется для очистки 
различных жидкостей от примесей.

Адсорбцией называется процесс, заключающийся в по­
глощении поверхностью тела частичек из соприкасающейся 
с ним фазы.

Адсорбционная способность — свойство поверхности и как 
таковая, естественно, зависит от величины поверхности. Но, 
кроме того, она зависит от свойств поглощающего вещест­
ва — адсорбента и от свойств адсорбируемого вещества.

Адсорбция — обратимый процесс. Адсорбируемые по­
верхностью адсорбента частички постоянно отрываются от 
него, а другие приходят на их место. В конце концов устанав­
ливается равновесие, при котором скорость адсорбции ста­
новится равной скорости десорбции (обратный адсорбции 
процесс). При нагревании адсорбционное равновесие сдви­
гается в сторону десорбции, при охлаждении — в обратную 
сторону.

Работа 38. Явление адсорбции
(Глава 23. Параграфы 173—176)
Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) колбочка на 

100 мл; 3) воронка с фильтром; 4) древесный уголь в порош­
ке; 5) раствор индиго или фуксина; 6 ) сероводородная вода;
7) 0 ,0 1 М раствор РЬ(СН3 СОО)2; 8 ) мензурка на 50 мл; 
9) раствор KI; 10) йодная вода; 11) крахмальный клейстер.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Адсорбция красящих веществ из раствора углем.
Налить в пробирку несколько миллилитров разбавленно­

го раствора какой-нибудь краски (индиго, фуксина); всыпать
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туда же 1—2 г мелко истолченного угля. Закрыв отверстие 
пробирки пальцем, энергично взбалтывать ее содержимое
2—3 мин, после чего отфильтровать жидкость в чистую про­
бирку. Сохранилась ли окраска раствора?

Опыт 2. Поглощение углем растворенного в воде газа.
Взболтать в пробирке несколько миллилитров разбавлен­

ного раствора сероводородной воды с угольным порошком 
и профильтровать жидкость в чистую пробирку. Сохранил 
ли фильтрат запах сероводорода?

Опыт 3. Адсорбция ионов свинца углем.
1 . Налить в колбочку 2 0  мл 0 ,0 1 М раствора РЬ(СН3 С0 2)2 , 

всыпать туда же 2—3 г мелко истолченного угля. Энергично 
взбалтывать смесь в течение некоторого времени.

2. Отфильтровать часть раствора в пробирку и испытать 
действие на фильтрат иодида калия. Вследствие адсорбции 
большей части ионов свинца углем иодид калия не вызывает 
образования осадка РЫ2.

3. Для сравнения проделать контрольное испытание с рас­
твором РЬ(СН3 СОО)2, не подвергавшимся обработке углем. 
В этом случае тотчас выпадает желтый осадок РЫ 2 в резуль­
тате реакции

РЬ2+ + 21“ = РЫ2|
Опыт 4. Смещение адсорбционного равновесия вследст­

вие нагревания.
1. Приготовить очень жидкий крахмальный клейстер. 

Для этого растереть небольшое количество крахмала в воде 
и полученную кашицу влить в колбочку с кипящей водой.

2. Остудив крахмальный клейстер, прибавить к нему не­
сколько капель йодной воды. Иод адсорбируется крахмалом, 
вследствие чего раствор окрашивается в синий цвет.

3. Налить 1/2 пробирки окрашенного раствора и нагреть 
его. Окраска исчезает. Вставить на четверть пробирку в хо­
лодную воду. Вследствие понижения температуры охлажда­
емая часть раствора начинает синеть.

Работа 39. Углекислый газ, угольная кислота
и ее соли

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) банка на 
300—400 мл; 3) железные щипцы; 4) пробка к пробиркам с газо­
отводной трубкой; 5) кусок магниевой ленты; 6 ) раствор лак­
муса; 7) лучинка; 8 ) аппарат Киппа, заряженный мрамором 
и соляной кислотой; 9) сухие соли C aC 03, Си2(0 Н ) 2С 0 3,
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N aH C 03; 10) растворы солей СаС12, ВаС12, ZnCl2; 11) рас­
твор Са(ОН)2.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение и свойства углекислого газа.
В лаборатории углекислый газ обычно получается дейст­

вием соляной кислоты на мрамор:
СаСОэ + 2НС1 = СаС12 + С 0 2 + Н20

1. Банку на 300—400 мл наполнить углекислым газом из 
аппарата Киппа (проба: горящая лучинка, внесенная в банку, 
гаснет).

2. Захватить щипцами ленточку магния, зажечь ее и быст­
ро внести в банку с углекислым газом. Магний продолжает 
гореть. Происходит восстановление С 0 2 магнием. Написать 
уравнение реакции.

3. По окончании реакции прилить в банку немного соля­
ной кислоты. Оксид магния растворяется, а образовавшийся 
уголь остается в банке в виде черных крупинок.

4. Налить в пробирку немного воды, подкрасить ее синим 
лакмусом и пропускать через нее углекислый газ. Почему 
жидкость окрашивается в красный цвет?

5. Написать уравнение реакции взаимодействия С 0 2 с водой.
Опыт 2. Получение нерастворимых карбонатов.
1. Прибавить к растворам солей СаС12, ВаС12 и ZnCl2 рас­

твор Na2C 0 3. Выпадают осадки нерастворимых карбонатов.
2. Написать ионные уравнения произведенных реакций.
Опыт 3. Различие в растворимости карбонатов и бикарбо­

натов.
1. Пропускать через известковую воду в течение несколь­

ких минут углекислый газ. Выпадающий вначале осадок СаС03 

постепенно растворяется вследствие образования кислой соли, 
сравнительно хорошо растворимой в воде.

2. Написать уравнение реакции.
Опыт 4. Действие кислот на карбонаты и бикарбонаты.
1. Подействовать на различные соли угольной кислоты, 

например C aC 03, Cu2(0 H ) 2 C 0 3, N aH C 03, несколькими 
кислотами и исследовать выделяющийся газ, направляя его 
по газоотводной трубке в раствор Са(ОН)2. Эта реакция ис­
пользуется для открытия карбонат-иона.

Опыт 5. Гидролиз карбонатов и бикарбонатов.
1. Испытать действие растворов карбонатов и бикарбона­

тов на лакмус. Растворы карбонатов имеют щелочную реак­
цию, а растворы бикарбонатов — почти нейтральную.

2. Составить ионное уравнение реакции гидролиза Na2C 0 3.
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Работа 40. Жесткость воды
Природная вода, содержащая в растворе соли двухвалент­

ных металлов, главным образом гидрокарбонаты и сульфаты 
кальция и магния, называется жесткой водой в противопо­
ложность мягкой воде, не содержащей этих солей.

Жесткость воды, обусловленная присутствием гидрокар­
бонатов, называется карбонатной или временной, так как 
при кипячении эти соли разлагаются с образованием нор­
мальных карбонатов, выпадающих в осадок, и вода становит­
ся мягкой. Если же вода содержит сульфаты кальция и маг­
ния, то жесткость ее называется постоянной и может быть 
устранена только перегонкой воды или химическим путем.

Сумма временной и постоянной жесткости составляет об­
щую жесткость.

Все способы устранения жесткости сводятся к удалению 
из воды ионов кальция и магния, что может быть достигнуто 
прибавлением к воде различных реагентов. Большей частью 
для этого пользуются гашеной известью или содой: известь 
превращает гидрокарбонаты кальция и магния в нераствори­
мые в воде карбонаты, а сода осаждает кальций и магний то­
же в виде карбонатов.

Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) колбоч­
ка на 50—100 мл; 3) мензурка на 50 кл; 4) бюретка; 5) колба 
для титрования; 6 ) раствор метилоранжа; 7) ОДМ раствор НС1; 
8 ) раствор C aS04; 9) жесткая вода, содержащая С а(Н С 03)2.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Устранение временной жесткости воды.
1. Налить в колбочку 40—50 мл известковой воды и про­

пускать через нее из аппарата Киппа углекислый газ до тех 
пор, пока образующийся вначале осадок СаСОэ не раство­
рится вследствие перехода в кислую соль.

2. Часть полученного раствора кислой соли отлить в про­
бирку и прокипятить, к другой части прибавить известковой 
воды. В обоих случаях образуется осадок С аС 03.

3. Написать уравнения всех произведенных реакций.
Опыт 2. Устранение постоянной жесткости воды.
1. Налить в пробирку немного воды и прибавить к ней 

гипсовой воды (раствора C aS04).
2. К полученной жесткой воде прилить 1—2 мл раствора 

соды. Наблюдать образование осадка С аС 03.
3. Написать уравнение реакции.
Опыт 3. Определение временной жесткости воды.
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Временная жесткость определяется титрованием опреде­
ленного объема воды раствором соляной кислоты известной 
нормальности. Расчет жесткости производится на основании 
соотношения между объемами затраченных на реакцию рас­
творов и их концентрациями

1. В колбу для титрования влить отмеренные мензуркой 
100 мл исследуемой воды. После добавления 2—3 капель 
метилоранжа приливать из бюретки 0 ,1 М раствор соляной 
кислоты, до тех пор пока от одной капли этого раствора не из­
менится окраска индикатора (от бледно-оранжевой до бледно- 
розовой). Результаты повторных титрований (определение 
повторяют 2—3 раза) не должны отличаться друг от друга бо­
лее чем на 0,05 мл.

2. По полученным данным рассчитать жесткость воды 
в мг-экв/л.



Глава 10 
КРЕМНИЙ. КОЛЛОИДЫ

(Глава 21. Параграф 14)
В результате освоения материала главы 10 студент должен:
знать
• важнейшие свойства кремния и химических соединений крем­

ния;
• свойства коллоидно-дисперсных систем, их классификацию 

и факторы стабилизации;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с кремнием;
• оценивать химическую активность кремния и химических со­

единений в различных условиях;
• отличать коллоидные растворы от истинных;
• применять методы стабилизации и коагуляции коллоидных 

растворов;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований с ис­

пользованием кремния и химических соединений кремния.

10.1. Кремний
Во всех устойчивых соединениях кремний четырехвален­

тен. Монооксид кремния SiO известен, но неустойчив. Осо­
бенно сильно кремний отличается от углерода отсутствием 
кратных связей. Он всегда находится в состоянии ^ -г и б р и ­
дизации. В химических соединениях кремний тетраэдрически 
окружен атомами кислорода, водорода, хлора и др. Исключе­
ние представляют лишь гексафторосиликаты (K 2 [SiF6] 
и др.), содержащие кремний в октаэдрическом окружении 
шестью атомами фтора. Только в этих соединениях проявля­
ется акцепторная способность кремния, имеющего свободный 
З^-подуровень.

Кремний отличается от углерода и относительной устой­
чивостью разных типов соединений. Кислородные соедине­
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ния кремния более устойчивы, чем соответствующие соеди­
нения углерода:

AfH°(C02) = 393 кДж/моль; Ayi7°(Si02) = 859 кДж/моль.
Водородные соединения, напротив, менее устойчивы, чем 

углеводороды. Кремний отличается от всех рассмотренных 
выше неметаллов пониженной электроотрицательностью 
(см. выше). В соединении с водородом, силане SiH4 он нахо­
дится в степени окисления +4.

Кремний — второй по распространенности элемент зем­
ной коры. Песок, глина и многие камни равнин состоят из 
минералов кремния. За исключением кристаллических раз­
новидностей оксида кремния, все его природные соединения 
представляют собой силикаты, т.е. соли разнообразных 
кремниевых кислот. Сами эти кислоты как индивидуальные 
вещества не получены. Ортосиликаты содержат ионы S i04- , 
метасиликаты состоят из полимерных цепочек (S iO |”)„. 
Большинство силикатов построено на каркасе из атомов 
кремния и кислорода, между которыми могут быть располо­
жены атомы любых металлов и некоторых неметаллов 
(фтор). К широко известным минералам кремния относятся 
кварц S i0 2, полевые шпаты (ортоклаз KAlSi30 8), слюды (му­
сковит KAl3H2Si3 0 i2). Всего же известно более 400 минералов 
кремния. Соединениями кремния являются более половины 
ювелирных и поделочных камней. Кислородно-кремниевый 
каркас обусловливает малую растворимость минералов 
кремния в воде. Лишь из горячих подземных источников на 
протяжении тысяч лет могут откладываться наросты и корки 
соединений кремния. К горным породам такого типа отно­
сится яшма.

По непосредственной роли в химии жизни кремний несо­
поставим с углеродом. Его содержание в живых организмах 
незначительно, а роль недостаточно ясна. И все же нашу 
жизнь и цивилизацию невозможно представить без кремния. 
Кроме использования соединений кремния в составе строи­
тельного камня, песка и глины, кремний применяют в виде 
особо чистого простого вещества для производства полупро­
водниковых устройств (солнечных батарей на космических 
станциях, спутниках и др.). Широко применяют также крем- 
нийорганические полимеры в виде технических масел, пласт­
масс, резиноподобных материалов.

Простое вещество. У элемента кремния только одно про­
стое вещество — темно-серый, с металлическим блеском, хруп­
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кий кремний с кристаллической структурой алмаза. Но у крем­
ния нет твердости и прозрачности алмаза.

Кремний получают из оксида, восстанавливая его углем 
в электрических печах:

S i0 2 + 2С = Si + 2СОТ
Особо чистый кремний для полупроводников восстанав­

ливают из хлорида кремния натрием:
SiCl4 + 4Na = Si + 4NaCl

В лаборатории для получения кремния чистый белый пе­
сок смешивают с порошком магния и смесь поджигают маг­
ниевой лентой:

S i0 2 + 2Mg = Si + 2MgO

Из полученной смеси оксид магния удаляют действием 
соляной кислоты. Кремний получается в виде темно-серого 
порошка. Его называют аморфным кремнием. Кроме крем­
ния при восстановлении образуется примесь силицида маг­
ния. Это вещество разлагается кислотой с выделением сила- 
на, аналогичного по составу и строению метану:

Mg2Si + 4НС1 = SiH4t + 2MgCl2

При обычной температуре кремний химически малоакти­
вен, но в расплавленном состоянии = 1414°С) реагирует 
как с неметаллами, так и с металлами. При реакции с углем 
образуется карбид кремния (карборунд) SiC — очень твердое 
вещество со структурой алмаза.

При высокой температуре кремний восстанавливает ок­
сиды металлов. При этом с некоторыми металлами избыток 
кремния образует бинарные соединения силициды (Mg2Si), 
а с некоторыми другими — сплавы (Al, Ag).

С отдельно взятыми концентрированными кислотами 
кремний не реагирует. На него действует только смесь азот­
ной и плавиковой кислот:

Si + H N 0 3 + HF -► H2[SiF6] + NO + Н20

С раствором щелочи кремний реагирует с выделением во­
дорода. В этой реакции кремний ведет себя подобно амфо- 
терным металлам алюминию и цинку:

Si + 2NaOH + Н20  = Na2SiOs + 2H2t

Соединения кремния. Среди соединений кремния особо 
устойчивы кислородные соединения. Оксид кремния S i0 2 

проявляет кислотные свойства, однако он не реагирует с во­
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дой и водными растворами щелочей. С ним реагирует только 
раствор фтороводорода. Здесь возникает довольно редкая 
реакция обмена кислорода на фтор, так как связь Si—F срав­
нима по прочности со связью Si—О:

S i0 2 + 4HF SiF4 + 2Н20
Кислотные свойства S i0 2 проявляются в реакциях с рас­

плавленными щелочами и солями летучих кислот:

S i0 2 + 2NaOH = Na2S i0 3 + Н20

S i0 2 + Na2C 0 3 = Na2S i0 3 + C 0 2t

Известно несколько кристаллических разновидностей ок­
сида кремния, наиболее обычен из них кварц. В природе он 
встречается как в виде мелких песчинок, так и в виде огром­
ных кристаллов массой до 1 т. В форме крупных кристаллов 
кварц бесцветное, прозрачное, тугоплавкое вещество (см. вы­
ше). Фактически кварц не плавится, а сначала превращается 
в другую разновидность S i0 2 — тридемит, который плавится 
при 1710°С. В расплавленном S i0 2 атомы кремния остаются 
связанными кислородными мостиками Si—О—Si, расплав 
очень вязок, атомы перемещаются медленно. При охлажде­
нии расплава получается вещество в стеклообразном 
(аморфном) состоянии, так как атомы не успевают занять по­
ложение, соответствующее правильной кристаллической 
структуре. Вместо кристалла получается «твердая жид­
кость» — стекло. Кварцевое стекло очень ценно тем, что име­
ет крайне малый коэффициент термического расширения. 
Раскаленное кварцевое изделие (тигель, трубка, крышка) 
при погружении в холодную воду не трескается, а изделия из 
обычного стекла рассыпаются при этом на куски.

Продукты соединения оксида кремния с оксидами метал­
лов рассматриваются в качестве солей кремниевых кислот, 
силикатов. В природе это одна из наиболее распространен­
ных разновидностей минералов. В воде растворимы только 
силикаты щелочных металлов. Силикат натрия называют 
растворимым стеклом. Кристаллическая соль состоит из по­
лимерных цепочек (S i0 3)2n_:

О" О" О" О" О ' О'
\ / \ / \ /

0/ S w C> Fy"'Sl''vC>
Si Si
/ \ / \

О" О" О" О"
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Между цепочками располагаются ионы натрия. В раство­
ре в результате гидролиза появляются небольшие фрагмен­
ты этих цепочек. Наличие цепочек обусловливает вязкость 
раствора. Он известен под названием силикатный клей. При 
добавлении к раствору силиката натрия кислоты образуются 
молекулы слабых кремниевых кислот. В воде растворима 
только ортокремниевая кислота H 4S i04, но она быстро поли- 
меризуется:

nH4S i0 4 = (H 2S i0 3)w + иН20

Нерастворимые кремниевые кислоты не выпадают в оса­
док, а образуют гель (студень). После удаления воды нагре­
ванием остается оксид кремния (силикагель) в активной 
форме, поглощающий пары воды из воздуха. Его применяют 
для осушки небольших объемов воздуха в контейнерах, 
предназначенных для хранения приборов и других изделий, 
не подлежащих воздействию паров воды.

Силикаты термически очень устойчивы. Получают их 
сплавлением оксида кремния (песка) с оксидами или карбо­
натами металлов. Расплавленные силикаты, подобно оксиду 
кремния, при охлаждении образуют стекло. Многочислен­
ные сорта стекла представляют собой сплавы различных си­
ликатов. Каждый по своему опыту может оценить практиче­
скую значимость стекол. Это и посуда, и цветные мозаики, 
и линзы в оптических приборах, и пуленепробиваемые стек­
ла, и т.д. Состав обычного оконного стекла приблизительно 
соответствует формуле Na2 S i03- CaSi03 -4Si02. Для удобст­
ва расчетов состав стекол принято представлять как набор 
оксидов. Приведенную формулу для оконного стекла можно 
переписать так: Na20  • СаО • 6S i02.

У кремния известны соединения типа SiX4 со всеми гало­
генами и водородом. Есть и более сложные соединения со 
связями между атомами кремния. Например, кроме силана, 
аналогичного метану, известен дисилан Si2H6, аналогичный 
этану С2Н6. Водородные соединения кремния значительно 
более активны, чем углеводороды. Силан самовоспламеняет­
ся (см. выше), а также реагирует с водой:

SiH4 + ЗН20  = H2S i0 3 + 2Н2|

Водород в воде и силане находится в разных степенях 
окисления и действует как окислитель и как восстановитель. 
Метан менее активен и реагирует только с водяным паром.
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Галогениды кремния, кроме SiF4, быстро и полностью ги­
дролизуются:

SiCl4 + 4Н20  = H4S i0 4 + 4НС1
Химическая активность галогенидов кремния, значитель­

но превосходящая активность галогенидов углерода, объяс­
няется способностью атома кремния быть акцептором элек­
тронных пар, так как у него есть свободные 3<7-орбитали.

Лекарственные средства угля и кремния представлены 
в табл. 1 0 .1 .

Таблица 10.1
Лекарственные средства угля и кремния

Наимено­
вание

Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

1. Уголь 
активиро­
ванный

Желудочно-кишечное сред­
ство (адсорбент, обволаки­
вающее средство). Антидот. 
Применяют как адсорбиру­
ющее, дезинтоксикационное, 
антидиарейное средство при 
заболеваниях желудочно- 
кишечного тракта, сопро­
вождающихся повышенной 
кислотностью, брожением 
и скоплением газов (метео­
ризм), а также при отравле­
ниях алкалоидами и солями 
тяжелых металлов. Выпуска­
ется в таблетках и порошке

Легкий черный порошок вы­
сокой степени дисперсности, 
без запаха и вкуса. Практи­
чески не растворим в воде 
и других растворителях.
Не изменяется при нагрева­
нии без доступа воздуха

2. Каолин.
Глина
белая

Адсорбирующее средство. 
Применяют внутрь в виде 
взвесей при кишечных ин­
токсикациях и метеоризме, 
наружно в форме присыпок 
для лечения ран, ожогов, 
экзем

Белый порошок с желтым 
или сероватым оттенком, 
жирный на ощупь. С неболь­
шим количеством воды за­
мешивается в пластическую 
массу. Нерастворим в воде 
и разведенных кислотах

Работа 41. Получение и свойства соединений кремния
Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) стакан;

3) кусок стеклянной трубки; 4) фенолфталеин; 5) 10%-ный 
раствор Na2S i0 3; 6 ) соляная кислота уд. веса 1,12; 7) раствор 
NH4Cl; 8 ) раствор C0 SO4; 9) стаканчик на 50—100 мл. 

Порядок проведения работы  
Опыт 1. Получение кремниевой кислоты.
1. Налить в пробирку 2—3 мл раствора Na2 S i0 3 и приба­

вить к нему несколько капель концентрированной соляной
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кислоты. Образуется белый студенистый осадок кремневой 
кислоты.

2 ..Написать молекулярное и ионное уравнения реакции.
Опыт 2. Гидролиз солей кремневой кислоты.
1. К 1—2 мл раствора Na2Si0 3 прибавить 1—2 капли раство­

ра фенолфталеина. Какую реакцию имеет раствор? Написать мо­
лекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза Na2S i0 3.

2 ..Смешать в пробирке равные объемы растворов силика­
та натрия и хлористого аммония. Выпадает студенистый оса­
док кремневой кислоты.

Образование осадка кремневой кислоты объясняется уси­
лением гидролиза Na2S i0 3 вследствие введения в раствор ио­
нов NH4 , которые связывают образовавшиеся в результате 
гидролиза ионы ОН- в молекулы NH4OH, тем самым сдви­
гая равновесие реакции гидролиза в сторону образования 
кремневой кислоты и доводя гидролиз почти до 1 0 0 %:

SiO |” + 2Н20  = H2S i0 3 + 2 0 Н “
2 0 Н “ + 2NH4 = 2NH4OH 

SiO |” + 2НаО + 2NH4 = H2S i0 3 + 2NH4OH
Опыт 3. Извлечение щелочей из стекла водой.
1. Нагреть трубку из легкоплавкого стекла до размягче­

ния и быстро опустить в стакан с холодной водой. Стекло 
растрескивается на мелкие кусочки.

2. Слить воду с осколков стекла, перенести их в фарфоро­
вую ступку и мокрыми растереть в тонкий порошок.

3. Смыть водой полученный стеклянный порошок в ста­
канчик и прибавить туда несколько капель фенолфталеина. 
Вода окрашивается в малиновый цвет, что является доказа­
тельством перехода из стекла в раствор входящего в состав 
стекла щелочного силиката.

Опыт 4. Получение нерастворимого в воде силиката.
1. Налить в пробирку 1—2 мл раствора Na2 S i0 3 и приба­

вить к нему раствора C0 SO4. Образуется синий осадок сили­
ката кобальта.

2. Написать уравнение реакции.

10.2. Коллоидные растворы
(Глава 23. Параграф 178)
Всякий раствор представляет собою дисперсную систему, 

т.е. систему, состоящую из мельчайших частиц какого-нибудь 
вещества, равномерно распределенных в другом веществе.
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Дисперсные системы различаются между собой прежде 
всего степенью дисперсности, т.е. размерами распределен­
ных частиц. Дисперсные системы, у которых диаметры рас­
пределенных частиц лежат в пределах примерно от 1 0  до 
1 0 0 0  ангстрем1, называются коллоидными растворами или зо­
лями. В то время как в обыкновенных или истинных раство­
рах распределенными частицами являются молекулы и ионы 
растворенными вещества, у коллоидных растворов распреде­
ленные частицы — это целые агрегаты, состоящие из сотен 
и тысяч молекул.

Коллоидные частицы адсорбируют те или иные из при­
сутствующих в растворе ионов и таким образом приобретают 
электрические заряды одного и того же знака, препятствую­
щие сближению частиц и их слиянию в более крупные агре­
гаты. Потеря этих зарядов, например в результате адсорбции 
из раствора ионов противоположного знака, вызывает соеди­
нение мелких коллоидных частиц в более крупные и выделе­
ние их из раствора в осадок.

Процесс укрупнения коллоидных частиц называется коа­
гуляцией. Коагуляция, медленно происходящая в каждом 
коллоидном растворе, может быть значительно ускорена 
прибавлением к раствору электролитов, а также нагреванием 
раствора.

Выпадающие при коагуляции коллоидов осадки имеют 
весьма различное строение. Одни коллоиды образуют студе­
нистые осадки, удерживающие огромное количество раство­
рителя, другие осаждаются в виде порошков или хлопьев, 
почти не увлекающих с собой растворитель. Первые называ­
ются лиофильными коллоидами, вторые — лиофобными. Зо­
ли многих лиофильных коллоидов способны при известных 
условиях коагулировать таким образом, что весь золь цели­
ком превращается в довольно плотную массу, носящую на­
звание студня. Такой процесс называется застудневанием 
или желатинизацией.

Работа 42. Коллоидные растворы
Для работы нужны: 1) химический стакан на 150—200 мл;

2) колбочка на 100 мл; 3) стойка с пробирками; 4) 0,1%-ный 
раствор танина; 5) 2%-ный раствор FeCl3; 6 ) 0,001М раствор 
AgN03, 0,1%-ный раствор рвотного камня; 7) 10%-ный рас­
твор Na2S i0 3; 8 ) 1М растворы K2S 0 4 и А1С13.

11 ангстрем = 10-8 см.
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Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение золя Fe(OH)3.
Нагреть в стакане до кипения около 100 мл дистиллиро­

ванной воды, прибавить к ней 5—6 мл 2%-ного раствора FeCl3 

и перемешать стеклянной палочкой. Получается золь Fe(OH ) 3 

красно-коричневого цвета.
При вливании раствора FeCl3 в кипящую воду происхо­

дит почти полный гидролиз хлорида железа с образованием 
гидроксида железа. Хотя последний нерастворим в воде, од­
нако в данном случае он не выпадает в осадок, а остается 
в жидкости в виде мельчайших частиц, образуя коллоидный 
раствор.

Состав образующихся коллоидных частиц в упрощенном ви­
де может быть выражен так: {x[Fe(OH)3] • z/Fe3+}.

Оставить полученный золь для опыта 4.
Опыт 2. Получение золя серебра.
Налить в стакан 50 мл 0,001М раствора AgN03, добавить

3—4 капли раствора К2С 0 3 и нагреть до кипения. Прибавить 
после этого 5—7 капель 0,1%-ного раствора танина. Спустя 
несколько минут образуется красновато-коричневый золь 
серебра.

Сохранить золь для последующих опытов.
Опыт 3. Получение золя трехсернистой сурьмы Sb2S3.
Налить в пробирку 10 мл 0,1%-ного раствора рвотного 

камня (виннокислого антимонил-калия KSbOC^^sOg) 
и пропустить в него сероводород из прибора Киппа. Получа­
ется красно-желтый золь Sb2S3. Образование его обусловлено 
адсорбцией частицами Sb2S3 ионов HS- , которые заряжают 
коллоидные частицы отрицательно. Строение этих частиц 
может быть изображено так: {x[Sb2S3] • z/HS}.

Оставить полученный золь для последующих опытов.
Опыт 4. Получение геля кремневой кислоты.
Налить в пробирку 5 мл 10%-ного раствора Na2S i0 3, при­

бавить 6  мл соляной кислоты удельного веса 1 , 2  и быстро пе­
ремешать смесь стеклянной палочкой. Через короткое время 
получается студень (гель) кремневой кислоты.

Опыт 5. Коагуляция золей вследствие прибавления элек­
тролита.

1. Налить в пробирку немного полученного золя Fe(OH ) 3 

и прибавить к нему несколько капель раствора K2S0 4  или А1С13. 
Происходит быстрая коагуляция, Fe(OH ) 3 выпадает в осадок.

2. Проделать аналогичный опыт с золем серебра и с золем
Sb2s3.
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Опыт 6. Коагуляция в результате нагревания.
Небольшое количество золя Sb2S3 прокипятить в пробир­

ке. Через некоторое время выпадает осадок.
Опыт 7. Коагуляция при смешивании двух противопо­

ложно заряженных золей.
Частицы золя Fe(OH ) 3 заряжены положительно, а части­

цы золя Sb2S3 — отрицательно. При смешивании обоих золей 
происходит их взаимная коагуляция.

Смешать в пробирке золь Fe(OH ) 3 с золем Sb2S3. Через 
короткое время образуется осадок.



Глава 11 
ОБЩИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

(Глава 25. Параграфы 197—201)
В результате освоения материала главы 11 студент должен:
знать
• закономерности изменения свойств металлов с учетом поло­

жения в таблице Менделеева;
• важнейшие свойства металлов s-,d-  и /-блоков таблицы Мен­

делеева;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при выполнении практи­

ческих работ с металлами, включая явления коррозии;
• оценивать химическую стойкость металлических материалов 

в различных условиях;
владеть
• навыками проведения экспериментальных исследований с ис­

пользованием металлов;
• навыками выбора адекватных условий применения металли­

ческих материалов и изделий.

11.1. Ионизация
Основным химическим свойством металлов является 

способность их атомов легко отдавать внешние электроны 
и переходить в положительно заряженные ионы. Типичные 
металлы никогда не присоединяют электронов; их ионы все­
гда заряжены только положительно.

Легко отдавая при химических реакциях свои валентные 
электроны, типичные металлы являются энергичными вос­
становителями.

По способность отдавать электроны все металлы могут 
быть расположены в так называемый ряд напряжений.

В ряду напряжений помещен и водород, так как он подоб­
но металлам образует свободные положительные ионы.

Каждый металл приведенного ряда, а также и водород, на­
ходящийся под давлением, вытесняет (восстанавливает) все
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следующие за ним металлы из растворов их солей. В свою 
очередь сам он может быть вытеснен (восстановлен) любым 
из металлов, стоящих впереди него.

Только те металлы, которые в ряду напряжений стоят 
впереди водорода, могут вытеснять водород из растворов 
кислот (например, Zn, Fe, Sn, но не Си, Hg, Ag).

Чем левее в ряду напряжений стоит металл, тем он актив­
нее, тем легче он отдает электроны (окисляется) и тем труд­
нее его ионы восстанавливаются.

Работа 43. Ряд напряжений металлов
Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) кусочки магния, 

алюминия, меди и цинка; 3) медные проволочки; 4) фенол­
фталеин; 5) растворы солей А1С13, Pb(N03)2, CuS04, Hg(N03)2, 
AgN03, H2S 0 4.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Вытеснение одних металлов другими.
1. В пять пробирок налить растворы следующих солей: 

А1С13, P b(N 03)2, C uS04, H g(N 03)2, AgN03.
2. Опустить во все пробирки по кусочку цинка. Наблю­

дать происходящие явления и установить, какие металлы 
вытесняет цинк из растворов их солей.

3. Повторить опыт, взяв свежие растворы и опустив в них 
хорошо вычищенные медные проволочки. Какие металлы 
вытесняет медь?

4. Записать результаты наблюдений в таблицу, указав 
в каждой клетке результат опыта с данным металлом в соот­
ветствующем растворе. Если никакого взаимодействия не 
происходит — поставить в клетке прочерк.

Металлы
Растворы

А1С13 P b(N 0 3 ) 2 C11SO4 H g(N 0 3 ) 2 A gN 0 3

Цинк
М едь

5. Выразить все происходившие реакции ионными урав­
нениями и для каждой составить электронные уравнения, 
указав окислитель и восстановитель.

6 . Проверить, отвечают ли результаты произведенных опы­
тов положению соответствующих металлов в ряду напряжений.

Опыт 2. Вытеснение водорода из кислот металлами.
1. В четыре пробирки налить по 2—3 мл соляной кислоты 

и поместить в них порознь по кусочку магния, алюминия, 
цинка и меди.
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2. Ответить на вопрос: какие из взятых металлов вытесня­
ют водород из кислоты?

3. Составить молекулярные и ионные уравнения реакций 
и для каждой указать окислитель и восстановитель.

11.2. Гальванизация
Каждые два металла, будучи погружены в растворы их со­

лей, которые сообщаются между собой через пористую перего­
родку или посредством сифона, заполненного электролитом, 
образуют гальванический элемент. Погруженные в растворы 
пластинки металлов называются электродами элемента.

Действие большинства гальванических элементов основа­
но на реакциях вытеснения одних металлов из растворов их 
солей другими металлами.

Если соединить наружные концы электродов проволо­
кой, то от металла, который более активен, т.е. стоит в ряду 
напряжений левее, начинают перемещаться электроны к ме­
нее активному металлу (например, от цинка к меди). Уход 
электронов нарушает равновесие, существующее между ме­
таллом и его ионами в растворе, и вызывает переход в рас­
твор нового количества ионов — металл постепенно раство­
ряется. В то же время электроны, переходящие к другому 
металлу, разряжают у его поверхности находящиеся в рас­
творе ионы — металл постепенно выделяется из раствора. 
Первый металл является отрицательным электродом эле­
мента, второй — положительным. Отрицательный электрод 
в гальваническом элементе называется анодом, а положи­
тельный — катодом.

Таким образом, в гальваническом элементе происходит 
взаимодействие между металлом и раствором соли другого 
металла. Первый металл вытесняет второй металл из раство­
ра соли (восстанавливает ионы второго металла).

Например, при работе гальванического элемента, состоя­
щего из цинка и свинца, погруженных соответственно в рас­
творы Zn(N 0 3 ) 2 и Pb(N 03)2, у электродов происходят следу­
ющие процессы:

Zn -  2е = Zn2+ (процесс окисления);
Pb2+ + 2е = Pb (процесс восстановления).

Суммируя эти электронные уравнения, получаем уравнение 
Zn + Pb2+ = Zn2+ + Pb
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выражающее происходящую в элементе реакцию в ионной 
форме. Молекулярное уравнение той же реакции будет 
иметь вид

Zn + Pb(N 03)2 = Zn(N03)2 + Pb
Электродвижущая сила (ЭДС) гальванического элемента 

равна разности потенциалов двух его электродов. При опре­
делении ее всегда вычитают из большего (по алгебраической 
величине) потенциала меньший. Например, электродвижу­
щая сила свинцово-цинкового элемента

ЭДС = -0,13 -  (-0 ,76) = 0,63 В.

Работа 44. Построение гальванического элемента 
и определение его ЭДС

Для работы нужны: 1) два стакана; 2) медная, цинковая 
и магниевая пластинки; 3) изогнутая трубка с раствором KN03 

и агар-агаром; 4) вольтметр; 5) молярные растворы солей 
ZnS04, C uS04, M gS04.

Порядок проведения работы
1. В один стакан налить молярный раствор сульфата цин­

ка, в другой — молярный раствор сульфата меди. Опустить 
в первый стакан цинковую пластинку, во второй — медную. 
Налитые в стаканы растворы соединить сифоном, наполнен­
ным раствором K N 03.

2. Присоединить цинковую и медную пластинки с помо­
щью медных проволочек к клеммам вольтметра и измерить 
таким образом электродвижущую силу построенного гальва­
нического элемента.

3. Рассчитать ту же величину (ЭДС) исходя из нормаль­
ных потенциалов цинка и меди и сравнить ее с найденной 
в опыте.

4. Ответить на вопрос: в каком направлении перемещают­
ся электроны по проволоке, соединяющей концы электродов?

5. Выразить электронными уравнениями процессы, про­
исходящие у электродов при работе элемента, и составить 
общее уравнение происходящей в нем реакции. Зарисовать 
схему построенного элемента.

6 . Построить гальванический элемент
M g/M gS04 — Zn/ZnS04,

измерить и рассчитать его электродвижущую силу. Сравнить 
найденные величины.
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7. Составить для построенного элемента электронные 
уравнения происходящих у электродов процессов и общее 
уравнение происходящей в элементе реакции.

8 . Ответить на следующие вопросы. От какого металла 
к какому перемещаются в данном случае электроны по внеш­
ней цепи? Какой электрод является анодом и какой катодом?

11.3. Коррозия металлов
Коррозией называется процесс химического разрушения 

металлов и сплавов, происходящий вследствие их взаимо­
действия с окружающей средой. Чаще всего разрушение ме­
таллов вызывается электрохимической коррозией, которая 
является результатом взаимодействия металла с раствором 
электролита и сопровождается возникновением электричес­
кого тока.

Чистые металлы почти не подвергаются коррозии. Но ме­
таллы, применяемые в технике, всегда содержат примеси 
других металлов, поэтому во влажном воздухе или в раство­
ре электролита на поверхности такого металла возникает 
множество микроскопических непрерывно действующих 
гальванических элементов, в которых основной металл мо­
жет играть роль анода, и тогда разрушение его идет гораздо 
быстрее, чем когда он не содержит примесей.

По той же причине соприкосновение металла с другим ме­
таллом, стоящим в ряду напряжений правее первого, благопри­
ятствует коррозии первого металла. Например, железо в сопри­
косновении с оловом или медью корродирует очень быстро.

Для защиты от коррозии поверхность металла часто по­
крывают слоем другого металла, более стойкого в отношении 
внешних воздействий. Последний, однако, предохраняет за­
щищаемый металл от коррозии до тех пор, пока слой его явля­
ется сплошным. Всякие трещины в защитном слое создают 
условия, благоприятствующие коррозии вследствие образо­
вания в местах повреждения гальванических пар. Если защи­
щающий металл стоит в ряду напряжений левее защищаемо­
го, то он, являясь анодом, разрушается, а покрываемый металл 
остается защищенным до тех пор, пока не будет разрушен 
весь защитный слой. Примером может служить оцинкован­
ное железо. Если, наоборот, металл защитного слоя стоит в ря­
ду напряжений правее, то при повреждении покрытия корро­
дирует защищаемый металл (например, железо, покрытое 
оловом).
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Многие металлы, будучи подвергнуты действию некото­
рых веществ, главным образом окислителей, становятся пас­
сивными и перестают корродировать, что объясняется образо­
ванием на их поверхности тонкой бесцветной пленки оксида, 
которая защищает металл от воздействия внешней среды. 
Например, железо после обработки концентрированной азот­
ной кислотой утрачивает способность растворяться в соля­
ной кислоте, не вытесняет медь из растворов ее солей и т.п.

У некоторых металлов прочные защитные пленки образу­
ются уже под действием кислорода воздуха. Например, алю­
миний довольно хорошо сопротивляется атмосферной кор­
розии вследствие существования на его поверхности тонкой, 
но очень плотной пленки оксида алюминия.

Работа 45. Определение коррозионной стойкости
Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) кусочек 

чистого цинка; 3) медная и алюминиевая проволочки; 4) по­
лоска оцинкованного и полоска луженого железа; 5) два 
железных гвоздя; 6 ) ОДМ раствор H2S 0 4; 7) HNO3 (конц.);
8 ) раствор C uS04; 9) раствор H g(N 03)2; 10) раствор F3 S 0 4; 
11) раствор K3 [Fe(CN)6].

Порядок проведения работы
Опыт 1. Влияние образования гальванической пары на 

скорость растворения металла в кислоте.
1. Налить в пробирку 3—4 мл разбавленной (ОДМ) серной 

кислоты и опустить в нее кусочек чистого цинка. Выделения 
водорода почти не происходит, или он выделяется очень мед­
ленно.

2. Коснуться цинка медной проволочкой. Тотчас начина­
ется энергичное выделение водорода у поверхности медной 
проволочки.

3. Объяснить процессы, происходящие в получившейся 
гальванической паре. Какой металл является анодом? У по­
верхности какого металла теперь выделяется водород?

Опыт 2. Наблюдение защитных свойств металлических 
покрытий.

1. Налить в пробирку несколько миллилитров разбавлен­
ного раствора FeS04 и прибавить несколько капель раствора 
так называемой красной кровяной соли K3 [Fe(CN)6]. Жид­
кость окрашивается в интенсивный синий цвет, так как крас­
ная кровяная соль образует с ионами Fe2+ синего цвета со­
единение Fe3 [Fe(CN)6]2.
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Это характерная реакция на ионы Fe2+, позволяющая об­
наруживать даже их следы в растворе.

2. В 2—3 пробирки налить по 4—5 мл очень разбавленного 
раствора серной кислоты и прибавить в каждую из них по 
2—3 капли раствора красной кровяной соли. В одну из про­
бирок опустить полоску луженого (покрытого оловом) желе­
за, в другую — полоску оцинкованного железа.

Через несколько минут в одной из пробирок (в какой?) 
жидкость окрашивается в синий цвет. Почему в другой про­
бирке почти не заметно посинения?

Опыт 3. Пассивирование алюминия.
1. Испытать действие соляной кислоты на алюминий, 

опустив конец алюминиевой проволочки в пробирку с не­
большим количеством соляной кислоты.

2. Когда начнется интенсивное выделение водорода, вы­
нуть проволочку из соляной кислоты, обмыть ее водой и опу­
стить на короткое время в пробирку с 3—4 мл концентриро­
ванной азотной кислоты.

3. Обмыть проволочку водой и снова опустить в соляную 
кислоту. Убедиться в пассивности алюминия.

Опыт 4. Пассивирование железа.
1. Опустить на нитке чистый железный гвоздь в пробирку 

с раствором медного купороса. Через 1—2 мин вынуть гвоздь 
из раствора и осмотреть его. Что произошло? Написать урав­
нение реакции.

2. Второй такой же гвоздь опустить на 3—4 мин в концен­
трированную азотную кислоту.

3. Осторожно, избегая толчков, вынуть гвоздь из кислоты, 
промыть его водой и опустить в раствор медного купороса. 
Посмотреть, происходит ли на нем отложение меди.

4. Растворы C uS0 4 из пробирок вылить в раковину.
Опыт 5. Роль защитной пленки, образуемой самим метал­

лом, в борьбе с коррозией.
Смочить кусочек алюминия раствором Hg(NC>3 )2  и оста­

вить его лежать на воздухе. Алюминий вытесняет ртуть, ко­
торая амальгамирует его поверхность, препятствуя образова­
ния защитной пленки. Вследствие этого алюминий начинает 
быстро корродировать, вытесняя из воды водород и образуя 
гидроксид алюминия, покрывающий поверхность алюминий 
белым пушистым слоем.

Помимо уничтожения защитной пленки, коррозия усили­
вается еще и от соприкосновения алюминия с малоактивным 
металлом — ртутью.
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11.4. Получение металлов
Большинство металлов находится в природе в виде тех 

или иных соединений. Важнейшими из соединений, которые 
используются для получения металлов, являются оксиды 
металлов, сернистые соединения, углекислые соли и т.д. Так 
как металлы всегда содержатся в соединениях в виде положи­
тельно заряженных ионов, то все способы получения метал­
лов с химической точки зрения основываются на реакциях 
восстановления, при которых ионы металлов, присоединяя 
электроны, превращаются в электронейтральные атомы.

В качестве восстановителей чаще всего применяют уголь, 
а также оксид углерода и водород. Самым энергичным вос­
становителем является электрический ток.

Работа 46. Получение свинца и меди
Для работы нужны: 1) оксид свинца; 2) куски древесно­

го угля; 3) паяльная трубка; 4) 1М раствор серной кислоты;
5) цинк; 6 ) оксид меди; 7) сухая пробирка; 8 ) сода безводная
9) прибор, как на рис. 11.1.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Восстановление оксида свинца углем.
Опыт выполняется с помощью паяльной трубки. Паяль­

ная трубка представляет собой тонкую медную трубочку, 
снабженную мундштуком для вдувания воздуха ртом и нако­
нечником с очень узким отверстием.

Если через паяльную трубку вдувать воздух в пламя го­
релки, вводя конец трубки в середину пламени, то получает­
ся острое, слегка светящее пламя, которое благодаря присут­
ствию частичек угля действует восстанавливающим образом 
на многие вещества.

1. Сделать в куске угля небольшое воронкообразное уг­
лубление и поместить в него щепотку оксида свинца, сме­
шанного с толченым углем и небольшим количеством соды. 
Смочить смесь каплей воды.

2. Ввести конец паяльной трубки в середину пламени го­
релки и, вдувая воздух, получить восстановительное пламя.

3. Держа уголь в руке, направить конец восстановительно­
го пламени на оксид свинца и нагревать ее, пока не станет за­
метным появление блестящей капельки расплавленного свинца.

4. Когда уголь остынет, снять с него затвердевшую ка­
пельку свинца, так называемый королек, и попробовать рас­
плющить его или разрезать ножом.
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Рис. 11.1. Прибор для выполнения работы 46
Опыт 2. Восстановление оксида меди водородом.
1. Собрать прибор, как показано на рис. 11.1.
2. Положить в двугорлую склянку несколько кусочков 

цинка, прилить через воронку серной кислоты и, подождав 
2—3 мин, испытать, чистый ли идет водород.

3. Когда испытание покажет, что весь воздух вытеснен из 
прибора водородом, насыпать в пробирку очень немного ок­
сида меди и осторожно надеть пробирку на газоотводную 
трубку, как показано на рисунке.

4. Нагревать теперь то место пробирки, где находится ок­
сид меди, отнюдь не прогревая всей пробирки. Если тем вре­
менем выделение водорода ослабеет, то подлить в склянку 
немного свежей кислоты.

Через некоторое время начинается восстановление окси­
да меди, сопровождающееся его самонакаливанием и превра­
щением в красную металлическую медь. В то же время на хо­
лодных частях пробирки появляются капельки воды.

5. Написать уравнение произведенной реакции.

11.5. Электролиз
Электролизом называется процесс разложения вещества 

электрическим током.
При прохождении постоянного электрического тока через 

раствор электролита (или через расплавленный электролит) 
находящиеся в растворе положительные ионы (катионы) на­
чинают передвигаться к катоду, а отрицательные ионы (ани­
оны) — к аноду. Достигнув электродов, ионы разряжаются:



первые — получая от катода недостающие им электроны, вто­
рые — отдавая аноду электроны. Таким образом, на катоде 
происходит процесс восстановления, а на аноде — процесс 
окисления ионов электролита.

В результате этих процессов у электродов выделяются со­
ставные части растворенного электролита или водород и кис­
лород из воды. Например, при электролизе хлорида меди Q 1 CI2 

у электродов происходят следующие процессы:
C11CI2

Катод Си2+ 2СГ —»• Анод 
Си2+ + 2е~ = Си 2СГ -  2е~ = С12

Для разряда различных ионов требуется разное напряже­
ние электрического тока. Одни ионы легче теряют свои заря­
ды, другие — труднее. Степень легкости, с которой ионы раз­
личных металлов присоединяют электроны, определяется 
прежде всего положением соответствующего металла в ряду 
напряжений: чем левее стоит в нем металл, тем труднее при 
прочих равных условиях разряжаются его ионы. Так, напри­
мер, ион натрия труднее разряжается, чем ион магния, ион 
магния труднее, чем ион цинка, и т.д.

Однако легкость разряда металлических ионов зависит не 
только от положения соответствующих металлов в ряду на­
пряжений, но также и от концентрации ионов в растворе: 
уменьшение концентрации затрудняет разряд ионов. Поэто­
му при наличии в растворе ионов нескольких металлов мо­
жет случиться так, что ионы более активного металла будут 
разряжаться раньше, чем ионы менее активного металла, ес­
ли концентрация первых будет велика, а концентрация вто­
рых очень мала.

В водных растворах солей кроме ионов растворенной со­
ли имеются еще, хотя и в ничтожной концентрации, ионы во­
ды (Н + и ОН- ). Ионы водорода должны были бы разряжать­
ся легче, чем ионы металлов, предшествующих водороду 
в ряду напряжений. Однако ввиду их незначительной кон­
центрации только при электролизе солей наиболее активных 
металлов — калия, натрия и других до алюминия включи­
тельно (по ряду напряжений) — у катода разряжаются ионы 
водорода, а не ионы металлов, и выделяется водород. При 
электролизе же всех остальных солей разряжаются ионы ме­
таллов.
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Схема электролиза раствора хлорида натрия:
NaCl

Катод•«— Na+ Cl —► Анод 
2Н20  «=* 2Н+ + ОН” 2С1“ -  2е~ = С12 

2Н+ + 2е~ = Н2
Процессы, происходящие при электролизе у анода, зави­

сят не только от природы перемещающихся к аноду анионов, 
но и от вещества, из которого сделан анод.

1. Если анод сделан из инертного вещества, например из 
графита, то при электролизе у анода разряжаются или ионы 
кислотных остатков, или гидроксильные ионы воды. Если 
ионы кислотных остатков не содержат в своем составе кис­
лорода (например, ионы С1_, Вг", S ), то разряжаются имен­
но эти ионы, а не гидроксильные, которые теряют свой заряд 
значительно труднее, и у анода выделяются хлор, бром и т.д. 
Наоборот, при электролизе растворов кислородных кислот 
или их солей разряжаются гидроксильные ионы, а не ионы 
кислотных остатков. Образующиеся при разряде гидро­
ксильных ионов нейтральные группы ОН" не могут сущест­
вовать в свободном состоянии и сейчас же превращаются 
в молекулы воды и кислорода:

4 0 Н “ -  Ае~ = 2Н20  + 0 2
2. Совершенно иначе протекает электролиз, если анод 

сделан из какого-нибудь металла, в частности из металла, 
соль которого подвергается электролизу. В этом случае ника­
кие ионы не разряжаются у анода, но сам анод постепенно 
растворяется, посылая ионы в раствор. Происходит это пото­
му, что атомы металла гораздо легче отдают электроны, чем 
ионы кислотных остатков или гидроксильные ионы.

Например, если пропускать постоянный ток через рас­
твор CUSO4 и в качестве анода взять медную пластинку, то на 
катоде будет выделяться медь, а медь анода будет переходить 
в раствор. Количество C uS0 4 в растворе будет оставаться не­
изменным, и весь процесс сведется к переносу меди с анода 
на катод.

Схема электролиза раствора C uS0 4 (при медном аноде):
C uS04

Катод <- Cu2+ SO2 -»• Анод 
Cu2+ + е~ = Си3+ Си -  2е = Си2+
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Работа 47. Электролиз некоторых растворов
Для работы нужны: 1) U-образная трубка с угольными 

электродами; 2) 0,02М раствор KI; 3) раствор фенолфталеина;
4) жидкий крахмальный клейстер; 5) 0,1М раствор C uS04; 
6 ) 0,1М раствор Na2S 0 4; 7) раствор лакмуса.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Электролиз раствора иодида калия KI.
1. Укрепить в зажиме штатива U-образную трубку. На­

лить в нее приблизительно до половины раствора иодида ка­
лия, к которому прибавить немного жидкого крахмального 
клейстера и 2—3 капли раствора фенолфталеина.

2. Вставить в оба колена трубки угольные электроды 
и присоединить их к источнику постоянного тока.

3. Наблюдать окрашивание раствора у электродов. Как по 
окраске раствора определить, какой электрод является като­
дом и какой анодом?

4. Составить схему процессов, происходящих у электро­
дов при электролизе иодида калия.

5. Вылить раствор из трубки. Промыть электроды водой.
Опыт 2. Электролиз раствора Na2S 0 4.
1. Промыв прибор после опыта 1, налить в U-образную 

трубку раствор Na2S 0 4, к которому добавлен фиолетовый 
раствор нейтрального лакмуса.

2. Включить ток и наблюдать происходящее через 2—3 мин 
изменение окраски раствора у электродов.

3. Объяснить причину изменения окраски у анода и у ка­
тода. Составить схему электролиза раствора Na2 S 0 4.

4. Слить раствор в специальную банку. Промыть электро­
ды водой.

Опыт 3. Электролиз раствора C uS0 4 (при медном аноде).
1. Налить в U-образную трубку раствор сернокислой ме­

ди, вставить угольные электроды и пропускать через прибор 
ток в течение 3—4 мин.

2. Выключив ток, вынуть катод из трубки и убедиться в том, 
что на нем отложилась медь.

3. Поставить электрод, покрытый медью, на прежнее мес­
то, но теперь присоединить его к положительному полюсу 
источника тока, т.е. сделать его анодом, а другой электрод — 
к отрицательному полюсу. Снова пропускать ток в течение 
такого же времени, как и в первый раз.

4. Выключить ток. Вынуть электроды из трубки. Убедить­
ся, что медь, покрывавшая анод, растворилась, а катод снова 
покрылся медью.
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5. Удалить медь с катода, опустив его на короткое время 
в пробирку с концентрированной азотной кислотой. Про­
мыть трубку и оба электрода водой.

11.6. Оксиды металлов и их гидроксиды
Почти все металлы непосредственно соединяются с кис­

лородом, образуя оксиды.
Гидратами оксидов, или гидроксидами, называются как про­

дукты непосредственного соединения оксидов с водой, так 
и вещества, разлагающиеся при нагревании на оксид и воду.

Гидроксиды в зависимости от их свойств относятся или 
к классу кислот, или к классу оснований. Например, гидрат 
оксида шестивалентной серы H2S 0 4 — кислота, гидрат оксида 
меди Си(ОН ) 2 — основание. Особую группу образуют гидрок­
сиды, обладающие одновременно и свойствами кислот, и свой­
ствами оснований. Такие гидросиды называются амфотерны- 
ми; по отношению к кислотам они ведут себя как основания, 
а по отношению к щелочам — как кислоты. В соответствии 
с тремя классами гидроксидов оксиды, образующие гидраты, 
делятся на три группы: кислотные, основные и амфотерные.

Оксиды большинства металлов с постоянной валентнос­
тью, например К20, CaO, MgO и др., имеют основный харак­
тер, гидраты их являются основаниями. У многовалентных 
металлов, образующих по нескольку оксидов, характер окси­
дов постепенно изменяется с увеличением валентности; в то 
время как низшие оксиды имеют основный характер, сред­
ние обычно амфотерны, а высшие часто проявляют только 
кислотные свойства. Примером таких металлов могут слу­
жить хром и марганец.

Кислотные гидроксиды или кислоты. Главным отличи­
тельным признаком кислотных гидроксидов (кислот) явля­
ется их способность взаимодействовать со щелочами с обра­
зованием солей, например:

H N 03 + NaOH = N aN 03 + Н20
Так же взаимодействуют со щелочами и кислотные оксиды:

S 0 2 + 2NaOH = Na2S 0 3 + Н20
С г03 + 2КОН = К2Сг04 + Н20

Кислотные оксиды — это главным образом оксиды метал­
лоидов, хотя некоторые высшие оксиды многовалентных ме­
таллов также являются кислотными (например, С г03, Мп20 7 

и др.).

167



Основные гидроксиды, или основания. К классу основа­
ний относятся вещества, взаимодействующие с кислотами 
с образованием солей (но не взаимодействующие со щелоча­
ми), например:

Mg(OH)2 + 2НС1 = MgCl2 + 2Н20
Основные оксиды тоже взаимодействуют с кислотами 

с образованием солей:
MgO + H2S 0 4 = M gS04 + н 2о

Большинство оснований нерастворимо в воде. Раствори­
мы лишь основания, образованные наиболее активными ме­
таллами, как, например, NaOH, Са(ОН ) 2 и др. Такие основа­
ния называются щелочами.

Растворимые в воде основания (щелочи) могут быть по­
лучены взаимодействием соответствующих металлов или их 
оксидов с водой, например:

2Na + 2Н20  = 2NaOH + Н2 
СаО + Н20  = Са(ОН)2

Нерастворимые в воде основания получаются действием 
щелочей на растворимые в воде соли соответствующих ме­
таллов, например:

C uS04 + 2NaOH = Cu(OH)2|  + Na2S 0 4
Амфотерные гидроксиды. Так называются гидроксиды, 

которые могут взаимодействовать как с кислотами, так и со 
щелочами, образуя и в том и в другом случае соли. Примером 
их может служить гидроксид цинка Zn(OH)2:

• взаимодействие с кислотой
Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н20

соль соляной 
кислоты

• взаимодействие со щелочью
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2Z n02 + 2Н20
(H2Z11O2) соль цинковой

кислоты (цинкат натрия)

В первой реакции гидроксид цинка играет роль основа­
ния, во второй — роль кислоты.

Так же взаимодействуют с кислотами и со щелочами ам­
фотерные оксиды. Например:

ZnO + 2НС1 = ZnCl2 + Н20  
ZnO + 2NaOH = Na2Z n02 + H20
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На практике характер гидроксидов, их принадлежность 
к тому или иному классу устанавливают или с помощью инди­
каторов, если гидроксиды растворимы в воде, или, в случае 
нерастворимых гидроксидов, по их отношению к кислотам 
и щелочам. Гидроксиды-кислоты растворяются в щелочах, 
но нерастворимы в других кислотах; гидроксиды-основания 
растворяются в кислотах, но нерастворимы в щелочах, и на­
конец, амфотерные гидроксиды растворяются и в кислотах, 
и в щелочах.

Работа 48. Определение свойств гидроксидов
Для работы нужны: 1) стойка с 10 пробирками; 2) фар­

форовая чашечка; 3) маленькая лопаточка; 4) чайный стакан;
5) оксид меди; 6 ) оксид цинка; 7) оксид магния; 8 ) оксид каль­
ция; 9) металлический натрий; 10) 1М растворы H2S 0 4 и NaOH; 
11) 1н растворы солей M gS04, Z nS04, N iS04, A12(S 0 4)3, 
C uS04, FeCl3 , Cr2(S 0 4)3; 12) фенолфталеин.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Определение отношения оксидов металлов к кис­

лотам и щелочам.
1. Поместить в пробирку маленькую щепоточку оксида 

меди, прилить туда же немного серной кислоты. Нагреть 
смесь, взбалтывая ее. Убедиться в том, что оксид меди раство­
ряется в кислоте. Обратить внимание на цвет раствора.

2. Испытать также действие щелочи на оксид меди и убе­
диться в том, что щелочь на него не действует.

3. Проделать аналогичные опыты с оксидом цинка и убе­
диться в том, что он растворяется как в кислотах, так и в ще­
лочах.

4. Составить уравнения произведенных реакций.
Опыт 2. Получение растворимых и нерастворимых в воде 

оснований.
1. Получить у лаборанта кусочек натрия. Аккуратно поме­

стить его в стакан с водой. Во время происходящей реакции 
не наклоняться близко к стакану, так как иногда натрий заго­
рается с легким взрывом и брызги образующейся щелочи мо­
гут попасть в лицо.

2. По окончании реакции прибавить к воде в стакане не­
сколько капель раствора фенолфталеина. Чем обусловлива­
ется появление малинового окрашивания? Написать уравне­
ние произведенной реакции.

3. Поместить в фарфоровую чашку кусочек негашеной из­
вести (СаО). Смочить ее несколькими каплями воды. На­
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блюдать поглощение воды оксидом кальция, выделение теп­
ла и превращение взятого кусочка СаО в порошок гидрокси­
да кальция. Часть полученного порошка всыпать в стакан 
с водой, взболтать и прибавить 2—3 капли фенолфталеина. 
Написать уравнение реакции гашения извести.

4. Налить в пробирку 2—3 мл раствора C uS0 4 и приба­
вить к нему несколько капель раствора щелочи. Образуется 
синий осадок гидроксида меди, нерастворимый в воде.

5. Проделать такой же опыт с раствором соли магния.
6 . Написать молекулярные и ионные уравнения произве­

денных реакций.
Опыт 3. Определение характера гидроксидов различных 

металлов.
1. В шесть пробирок налить порознь по 2—3 мл растворов 

следующих солей: M gS04, Z nS04, N iS04, Al2(S 0 4)3, FeCl3, 
Cr2(S 0 4)3.

2. Прибавить во все пробирки по каплям раствор щелочи 
до образования осадков и гидроксидов.

3. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций 
образования осадков.

4. Каждый из полученных осадков разделить вместе 
с жидкостью на две части. На одну часть подействовать рас­
твором азотной кислоты, на другую — раствором щелочи.

5. Обратить внимание на растворимость осадков в кисло­
те и в щелочи и установить, какие из полученных гидрокси­
дов являются амфотерными.

6 . Написать уравнения реакций растворения амфотерных 
гидроксидов в щелочах.

7. На основании произведенных испытаний заполнить 
следующую таблицу:

Гидроксид
Растворимость Характер гидроксида 

(основный или амфотерны й)в кислотах в щ елочах

8 . Закончив работу, ответить письменно (в лабораторном 
журнале) на следующие вопросы.

1) Как практически определить, является ли данный гид­
роксид амфотерным?

2) Какие основания называются щелочами?
3) Как получают нерастворимые в воде основания?
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11.7. Хром, марганец и железо
(Глава 27. Параграфы 213—215)
Металлы хром (группа IV), марганец (группа VII) и железо 

(группа VIII) принадлежат к числу многовалентных метал­
лов и образуют по нескольку рядов соединений, отвечающих 
различным степеням валентности этих металлов. Низшие 
оксиды хрома и марганца обладают основными или амфотер- 
ными свойствами; высшие — кислотными.

Особенно характерны для хрома и марганца соединения 
с высшей степенью валентности, в которых эти элементы иг­
рают роль металлоидов.

Высший оксид хрома СгОз образует хромовую (Н 2 СГО4) 
и двухромовую (Н 2 СГ2 О7 ) кислоты, соли которых соответст­
венно называются хроматами и бихроматами.

Высшему оксиду марганца Мп2 0 7 отвечает марганцовая 
кислота НМПО4 . Соли ее называются перманганатами.

Самым важным свойством высших кислородных соедине­
ний хрома и марганца является их резко выраженная окис­
лительная способность.

Железо образует два оксида: FeO и Fe20 3. Соединения 
двухвалентного железа легко окисляются в соли трехвалент­
ного железа, являясь, таким образом, восстановителями. На­
оборот, соли трехвалентного железа проявляют окислитель­
ные свойства и под действием энергичных восстановителей 
(H 2S, H2 S 0 3 и HI) восстанавливаются.

Работа 49. Окислительно-восстановительные свойства 
соединений хрома, марганца и железа

Для работы нужны: 1) разбавленная H 2S 0 4; 2) раствор 
КОН; 3) раствор H2S 0 3; 4) растворы солей К2С г04, К2 Сг2 0 7, 
K M n04, FeCl3, K2S 0 3; 5) сухие соли К2С г04, К2Сг20 7, К М п04;
6 ) стойка с пробирками; 7) раствор соли Мора (NH4)2S 0 4 • 
• FeS0 4 ; 8 ) бромная, сероводородная, хлорная вода; 9) раствор 
Cr2(S0 4 )3 ; 10) раствор крахмала; 11) раствор KI; 12) раствор 
NH4CNS.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение хроматов.
При действии щелочи на соль трехвалентного хрома по­

лучается осадок гидроксида хрома Сг(ОН)3. Последний ам- 
фотерен и потому растворяется в избытке щелочи с образо­
ванием зеленого раствора хромита:

Сг(ОН)3 + КОН = КСЮ2 + 2Н30
хромит калия
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Сильные окислители, например галогены, окисляют хро­
миты в хроматы, причем трехвалентный хром переходит 
в шестивалентный.

1. Ознакомиться с физическими свойствами хромата ка­
лия К2 СЮ 4 (внешний вид кристаллов, цвет водного раство­
ра хромата).

2. Налить в пробирку 3—4 мл раствора соли трехвалент­
ного хрома и прибавлять к нему по каплям раствор щелочи 
до полного растворения выпавшего вначале осадка Сг(ОН)3.

3. Полученный раствор нагреть до кипения, прибавить 2— 
3 мл бромной воды и продолжать нагревание, пока зеленая 
окраска хромита не перейдет в желтую окраску хромата.

4. Составить электронные уравнения для процесса окис­
ления и для процесса восстановления и по ним найти коэф­
фициенты к уравнению реакции.

Опыт 2. Переход хромата в бихромат и обратно.
1. Ознакомиться с кристаллами бихромата калия К2Сг20 7 

и с окраской его раствора.
2. К раствору хромата прилить немного серной кислоты. 

Желтая окраска раствора тотчас же переходит в оранжево­
красную вследствие превращения хромата в бихромат:

2К2СгОд + H2SO4 = К2Сг20 7 + K2S 0 4 + Н20
3. Подействовать щелочью на раствор бихромата. Происхо­

дит обратное изменение окраски, и оранжево-красный раствор 
становится желтым вследствие перехода бихромата в хромат:

К2Сг20 7 + 2КОН = 2К2С г04 + Н20
Опыт 3. Наблюдение окислительных свойств бихроматов 

(ионов Сг20 7“).
Бихроматы являются очень сильными окислителями. 

Окисление производится обычно в кислой среде. При окис­
лении шестивалентный хром переходит в трехвалентный 
(ионы Сг2 0 7_ переходят в ионы Сг3+), и вместо соли двухро­
мовой кислоты получается соль трехвалентного хрома.

1. К подкисленному серной кислотой раствору К2Сг20 7 

прибавлять раствор сернистой кислоты до перехода оранже­
вой окраски в зеленую, свойственную солям трехвалентного 
хрома. Схема реакции:

К2Сг20 7 + H2S 0 4 + 3H2S 0 3 — K2S 0 4 + Cr2(S 0 4)3 + 4H20
2. К подкисленному серной кислотой раствору К2Сг20 7 

прибавить немного раствора KI. Реакция идет по схеме
К2Сг20 7 + KI + H2S 0 4 -4*■ Cr2(S 0 4)3 + K2S 0 4 + I2 + H20
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3. Чтобы убедиться в выделении иода, несколько капель 
полученного раствора прибавить к раствору крахмала. На­
блюдать посинение жидкости.

4. Составить уравнение произведенной реакции. Подбор ко­
эффициентов произвести на основании электронных уравнений.

Опыт 4. Наблюдение окислительных свойств пермангана­
та калия (иона М п04).

Окисление перманганатом калия КМПО4 протекает по-раз­
ному в зависимости от реакции раствора. В кислом растворе 
семивалентный марганец, принимая пять электронов, вос­
станавливается до двухвалентного. В нейтральной и щелоч­
ной средах восстановление идет только до образования четы­
рехвалентного марганца и в результате восстановления 
получается оксид марганца М п02.

1. Ознакомиться с физическими свойствами пермангана­
та калия.

2. Кристаллик перманганата калия растворить в воде 
и с полученным раствором проделать следующие опыты:

а) к раствору КМ п04 прибавлять по каплям раствор сернис­
той кислоты до обесцвечивания жидкости. Сернистая кислота 
окисляется в серную, а ионы М п0 4 переходят в ионы Мп2+;

б) к раствору К М п04 прибавить раствор K2S 0 3. Через не­
которое время из раствора выделяются бурые хлопья Мп0 2, 
а жидкость обесцвечивается. Эта реакция идет по схеме

КМ п04 + K2S 0 3 + Н20  — М п02|  + K2S 0 4 + КОН
3. Составить молекулярные и ионные уравнения произве­

денных реакций, подобрав коэффициенты на основании эле­
ктронных уравнений.

Опыт 5. Характерная реакция ионов трехвалентного же­
леза.

Налить в одну пробирку 1—2 мл свежеприготовленного 
раствора FeS0 4 (или соли Мора), содержащего ионы Fe2+, 
в другую — столько же раствора FeCl3. Добавить в обе пробир­
ки по 2—3 капли раствора роданида аммония NH4CNS.

Раствор FeS0 4 не изменяется от прибавления NH4CNS, 
тогда как раствор FeCl3, содержащий ионы Fe3+, окрашивается 
в кроваво-красный цвет вследствие образования Fe(CNS) 3 

(сравнить с работой 1 0 ).
Опыт 6. Наблюдение восстановительных свойств ионов 

двухвалентного железа (окисление иона Fe2+ в ион Fe3+).
1. Налить в пробирку 1—2 мл раствора FeS0 4 и прибавить 

к нему несколько капель раствора NH4CNS. Жидкость оста­
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ется почти бесцветной. Прилить в эту же пробирку 2—3 мл 
хлорной или бромной воды. Что наблюдается?

2. Написать в ионной форме уравнение реакции окисле­
ния иона Fe2+ хлором (или бромом), составив предваритель­
но электронные уравнения для процесса окисления и для 
процесса восстановления.

3. К 2—3 мл раствора FeS04, подкисленного серной кис­
лотой, прибавить несколько капель раствора К М п04. Убе­
диться с помощью NH4CNS ( с м . о п ы т  5), что ион Fe2+ окис­
лился в ион Fe3+.

Составить молекулярное и ионное уравнения реакции, 
идущей по схеме

КМ п04 + FeS04 + H2S 0 4 -* Fe2(S 0 4)3 + K2S 0 4 + M nS04 + Н20
Опыт 7. Наблюдение окислительных свойств иона трех­

валентного железа (восстановление иона Fe2+ в ион Fe3+).
1. Налить в пробирку 2—3 мл 0,1 М раствора FeCl3, приба­

вить к нему несколько капель раствора KI и немного крах­
мального клейстера. Наблюдать появление синего окраши­
вания.

2. Выразить происшедшую реакцию ионным уравнением, 
составив предварительно электронные уравнения для про­
цесса окисления и процесса восстановления.

3. К нескольким миллилитрам раствора FeCl3 прибавить 
такой же объем сероводородной воды. Жидкость становится 
мутной вследствие выделения серы.

4. Составить электронные уравнения для процесса окис­
ления и для процесса восстановления и ионное уравнение 
реакции.



Глава 12 
КОМПЛЕКСНЫЕ 
СОЕДИНЕНИЯ

(Глава 16. Параграфы 107—112)
В результате освоения материала главы 12 студент должен:
знать
• основные характеристики и номенклатуру комплексных со­

единений;
• разновидности лигандов по природе донорных атомов и числу 

связей, образуемых с центральным атомом;
уметь
• прогнозировать направление лигандообменных процессов;
• осуществлять комплексонометрическое определение ионов;
владеть
• навыками оценки устойчивости комплексных соединений 

в растворах.

Многие положительно заряженные ионы тяжелых метал­
лов обладают способностью присоединять к себе ионы про­
тивоположного заряда или полярные молекулы (NH3, Н20  
и др.), образуя так называемые комплексные ионы.

Соединения, в состав которых входят комплексные ионы, 
называются комплексными соединениями. Склонность к обра­
зованию комплексных соединений проявляют главным обра­
зом элементы, расположенные в середине больших периодов 
таблицы Менделеева.

Из комплексных соединений наибольшее значение имеют 
комплексные соли.

Примером комплексного соединения может служить соль 
гексацианоферрат калия K4 [Fe(CN)6] -ЗН20. Если на какую- 
нибудь соль двухвалентного железа, например FeS04, подей­
ствовать цианидом калия, то вначале выпадает осадок труд­
норастворимого цианида железа:

FeS04 + 2KCN — Fe(CN)2 + K2S 0 4
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В избытке цианида калия осадок растворяется с образова­
нием новой соли — гексацианоферрата калия K4 [Fe(CN)6]:

Fe(CN)2 + 4KCN = K4[Fe(CN)6]
которая может быть выкристаллизована из раствора.

По-своему составу и способу образования эта соль очень 
похожа на двойные соли, например на железные квасцы 
K Fe(S04 ) 2 или K2 S 0 4 Fe2(S 0 4)3, кристаллизующиеся из 
раствора, содержащего две соли — K2S 0 4 и Fe2(S 0 4)3. Но в то 
время как соль K Fe(S04 ) 2 распадается при растворении в во­
де на те же самые ионы, из которых она образовалась (ионы 
К+, Fe3+, SOf ), гексацианоферрат калия диссоциирует в рас­
творе только на два вида ионов: ионы К+ и ионы [Fe(CN)6]4-.

Убедиться в том, что раствор гексацианоферрата калия 
не содержат ионов Fe2+, можно с помощью любой реакции 
на ионы Fe2+. Например, при действии щелочей на раствор 
K4 [Fe(CN)6] никакого осадка не получается, тогда как ион Fe2+ 
образует с гидроксильными ионами нерастворимый в воде 
гидроксид железа(П) Fe(OH)2.

Ион [Fe(CN)6]4- является комплексным ионом. Он обра­
зовался путем присоединения к положительно заряженному 
иону двухвалентного железа Fe2+ шести отрицательно заря­
женных ионов CN- , вследствие чего заряд его равен -4 .

Заряд комплексного иона равняется алгебраической сум­
ме зарядов составляющих его простых ионов. Электронейт- 
ральные молекулы, как то NH3, Н20  и др., если они входят 
в состав комплексного иона, не оказывают никакого влияния 
на величину его заряда.

Комплексные ионы принято заключать в квадратные 
скобки, поэтому формулу гексацианоферрата калия следует 
писать так: K4 [Fe(CN)6].

В комплексном ионе имеется центральный ион, называ­
емый комплексообразователем; вокруг него расположены 
ионы противоположного знака или электронейтральные 
молекулы. Общее число ионов и нейтральных молекул, ок­
ружающих нейтральный ион, называется координационным 
числом комплексообразователя. Например, в гексациано- 
феррате калия центральный ион — Fe2+; координационное 
число — 6 .

Различные комплексные ионы обладают различной устой­
чивостью. Например, ион [Fe(CN)6]4- настолько устойчив, 
что совершенно не подвергается диссоциации, поэтому в рас­
творе K4 [Fe(CN)6] нет ни ионов Fe2+, ни ионов CN”. Другие
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комплексные ионы могут частично диссоциировать с образо­
ванием простых ионов. Например, комплексная аммиачносе- 
ребрянная coль[Ag(NHз)2]Cl, как и большинство солей, пол­
ностью распадается в растворе на ионы [Ag(NH3)2]+ и С1“, 
но ионы [Ag(NH3)2]+ в свою очередь, хотя и в очень незначи­
тельной степени, диссоциируют с образованием ионов Ag+ 
и молекул NH3:

[Ag(NH3)2]+ = Ag+ + 2NH3
Прочность комплексных ионов во многих случаях зави­

сит от концентрации раствора. Высокая концентрация спо­
собствует комплексообразованию, разбавление же раствора 
водой часто вызывает разложение комплексных ионов.

Работа 50. Образование комплексных солей 
и реакции их ионов

Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) растворы солей 
FeS04, K4 [Fe(CN)6], K3 [Fe(CN)6], C uS0 4 (конц.), Hg(NOs)2, 
KI, Ag(NO)3, NH4Fe(S04)2, NH4CNS, CoCl2; 3) твердые соли: 
K4 [Fe(CN)6] -3H20 ; K2 [Fe(CN)6]; 4) растворы: NaOH, NH3 

(конц.), H N 0 3 (разбавл.); 5) винный спирт.
Порядок проведения работы
Опыт 1. Испытание раствора K4 [Fe(CN)6] на присутствие 

в нем ионов двухвалентного железа Fe2+.
1 .0 знакомиться с физическими свойствами комплексной 

соли гексацианоферрата калия K4 [Fe(CN)6] • ЗН20  (цвет кри­
сталлов, окраска раствора).

2. Налить в одну пробирку 1—2 мл раствора FeS04, в дру­
гую — такой же объем раствора K4 [Fe(CN)6]. Прибавить в обе 
пробирки немного щелочи. В первой пробирке получается 
грязно-зеленый осадок гидроксида железа.

3. Ответить на следующие вопросы. Почему не получает­
ся никакого осадка во второй пробирке? О чем это говорит? 
Имеются ли во втором растворе ионы Fe2+? На какие ионы 
диссоциирует соль K4 [Fe(CN)6]?

4. Написать уравнение ее диссоциации на ионы. Указать 
ион-комплексообразователь и его координационное число.

5. Налить в новую пробирку несколько миллилитров рас­
твора FeCl3 и прибавить к нему 3—4 капли раствора 
K4 [Fe(CN)6].

Образующееся синее вещество называется берлинской 
лазурью и представляет собой KFe[Fe(CN)6].
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Опыт 2. Получение комплексной ртутно-иодистой соли 
K2 [HgI4].

1. К 2—3 мл раствора H g(N 0 3) 2 прибавлять по каплям рас­
твор иодида калия (KI) до образования ярко-красного осад­
ка иодида ртути Hgl2. Затем прилить избыток раствора KI. 
Наблюдать растворение осадка и образование бесцветного 
раствора комплексной соли K2 [HgI4].

2. Написать уравнения произведенных реакций.
3. Убедиться в том, что полученный бесцветный раствор 

не содержит ионов Hg2+. Для этого прибавить к нему 1—2 мл 
раствора щелочи. Никакого осадка не получается.

4. Проделать такой же опыт с исходным раствором 
H g(N 03)2, прибавив к 3—4 мл раствора немного щелочи. Вы­
падает желтый осадок оксида ртути HgO, указывающий на 
присутствие ионов Hg2+:

Hg2+ + 2 0 Н “ = HgO| + Н20
Опыт 3. Получение медно-аммиачной комплексной соли 

[Cu(NH3)4]S 0 4.
1. К концентрированному раствору C uS0 4 прибавлять по 

каплям концентрированный раствор аммиака, пока образую­
щийся вначале осадок основной соли не растворится с обра­
зованием темно-синего раствора.

Происходящая реакция может быть выражена следую­
щим суммарным уравнением:

C uS04 + 4NH3 = [Cu(NH3)4]S 0 4
2. Полученный раствор разделить на две части. К одной 

части прибавить такой же объем винного спирта. Выпадают мел­
кие темно-синие кристаллы комплексной соли, состав кото­
рых может быть выражен формулой [Cu(NH3 )4]S 0 4- Н2 0.

3. К другой части синего раствора прибавить несколько ка­
пель раствора щелочи. Осадка Си(ОН ) 2 не образуется, сле­
довательно, в растворе или совсем нет ионов Си2+, или их так 
мало, что при введении в раствор гидроксильных ионов не до­
стигается величина произведения растворимости Си(ОН)2.

Опыт 4. Наблюдение различия между двойными и комп­
лексными солями.

1. Налить в одну пробирку немного раствора железных 
квасцов NH4Fe(S04)2, в другую — столько же раствора гекса- 
цианоферрата калия K3 [Fe(CN)e].

2. Прибавить в обе пробирки по 2—3 капли роданида аммо­
ния NH4CNS. В первой пробирке появляется кроваво-красное 
окрашивание, во второй никаких изменений не происходит.
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3. На основании произведенного испытания сделать вы­
вод, какая из взятых солей является комплексной, а какая 
двойной солью. Записать этот вывод в лабораторном журна­
ле, мотивировав его.

Опыт 5. Диссоциация комплексных ионов и их разрушение.
1. Налить в пробирку 1—2 мл раствора AgN03 и приба­

вить к нему несколько капель раствора KI. Выпадает желто­
ватый осадок очень труднорастворимого иодида серебра Agl. 
Эта реакция характерна для ионов Ag+ и может быть исполь­
зована для обнаружения их в растворе.

2. Получить в пробирке осадок хлорида серебра действием 
поваренной соли на раствор AgN03.

3. Прибавить в ту же пробирку раствор аммиака. Осадок 
растворяется вследствие образования растворимой ком­
плексной соли [Ag(NH3)2]Cl, диссоциирующей в растворе на 
ионы [Ag(NH3)2]+ и ионы С1_. Написать уравнение диссоци­
ации этой соли.

4. Полученный раствор комплексной соли разлить поров­
ну в две пробирки.

5. В одну пробирку прибавить несколько капель раствора 
KI. Образуется желтоватый осадок иодида серебра Agl. О при­
сутствии каких ионов в растворе говорит его образование? 
Объяснить причину образования осадка.

6 . К другой части раствора комплексной соли [Ag(NH3)2]Cl 
прибавить немного раствора азотной кислоты. Снова выпа­
дает осадок AgCl вследствие разрушения комплексного иона. 
Написать уравнение реакции.

Опыт 6. Определение влияния концентрации на комплек- 
сообразование.

1. К раствору хлористого кобальта СоС12 (розового цвета) 
прилить концентрированный раствор роданида аммония 
NH4CNS. Наблюдать посинение раствора вследствие образо­
вания комплексной соли (NH4)2 [Co(CNS)4]. Написать урав­
нение реакции.

2. Добавить в пробирку воду. Синяя окраска раствора пе­
реходит в розовую. Дать объяснение.

3. Получить в пробирке раствор комплексной медно-ам­
миачной соли [Cu(NH3)4]S0 4  ( с м . о п ы т  3 ,  п. 1 )  и прибавить 
к нему несколько капель раствора щелочи. Осадок Си(ОН ) 2 

не образуется.
4. Разбавить раствор водой. Почему после этого появляет­

ся осадок Си(ОН)2?
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Глава 13 
МЕТОД КАЧЕСТВЕННОГО 

АНАЛИЗА

В результате освоения материала главы 13 студент должен:
знать
• особенности проведения качественных реакций для ионов 

разных классификационных групп;
уметь
• осуществлять идентификацию ионов при их совместном при­

сутствии;
• выбирать условия проведения качественного анализа;
владеть
• навыками выбора методов исследования для определения 

ионного состава анализируемых смесей.

Задачей качественного анализа является определение хи­
мического состава веществ или их смесей. Практически ре­
шение этой задачи сводится к растворению исследуемого ве­
щества и определению катионов и анионов, находящихся 
в полученном растворе.

Метод анализа основывается, во-первых, на реакциях, ха­
рактерных для данного иона, во-вторых, на реакциях, дающих 
возможность отделить одну группу ионов от другой. Напри­
мер, характерной реакцией для ионов Са2+ служит взаимо­
действие их с ионами С20 | “ (кислотный остаток щавелевой 
кислоты), в результате которого получается белый осадок 
СаС20 4. Но аналогичный осадок получается при действии С20 2 

и на многие другие катионы. Поэтому, чтобы по данной реак­
ции судить о наличии в растворе ионов Са2+, нужно предвари­
тельно удалить из раствора все другие ионы, дающие осадок 
с ионом С2 0 2 . Это достигается с помощью специальных ре­
акций.

При систематическом ходе анализа ионы отделяют друг 
от друга не поодиночке, а целыми группами, пользуясь оди­
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наковым отношением многих ионов к некоторым реакти­
вам. Так, например, ионы Pb2+, Ag+ и Hgf+ образуют с иона­
ми СГ нерастворимые соли PbCl2, AgCl и Hg2Cl2, тогда как 
хлористые соли всех остальных металлов хорошо растворимы 
в воде. Отсюда следует, что если мы подействуем на анали­
зируемый раствор соляной кислотой, то ионы Pb2+, Ag+ и Н ё2+ 
перейдут в осадок и, таким образом, будут отделены от ос­
тальных находящихся в растворе ионов. Реактивы, которые 
подобно НС1 осаждают сразу целую группу ионов, называ­
ются групповыми реактивами. Применяя их последова­
тельно, можно выделять из раствора одну группу ионов за 
другой.

Получаемые осадки исследуют на присутствие соответст­
вующих ионов, производя, где нужно, отделения.

Анионы открывают обычно с помощью характерных реак­
ций, не прибегая к их разделению.

Работа 51. Качественные реакции 
на катионы калия, кальция, железа, меди и серебра

Для работы нужны: 1) растворы солей калия, кальция, трех­
валентного железа, меди и серебра; 2) растворы Na3[Co(N02)6], 
(NH4)2C20 4, K4 [Fe(CN)6], NH4CNS, NH4C 0 3, (NH4)2S; 3) рас­
твор NH3; 4) разбавленные HC1 и H N 03; 5) набор пробирок;
6 ) платиновая проволочка; 7) стеклянная палочка; 8 ) концент­
рированные растворы КС1 и СаС12; 9) синее стекло.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Окрашивание пламени газовой горелки солями 

кальция и калия.
Соли некоторых металлов, будучи внесены в несветящее 

пламя газовой горелки, сообщают ему характерную окраску. 
Так, например, соли калия окрашивают пламя в розово-фио­
летовый цвет, соли натрия — в желтый, соли кальция — 
в кирпично-красный цвет.

1. Тщательно очистить платиновую проволочку, смачивая 
ее соляной кислотой и прокаливая затем в пламени горелки. 
Повторять эту операцию до тех пор, пока проволочка при 
внесении ее в пламя не перестанет сообщать ему окраску.

2. Смочить очищенную проволочку концентрированным 
раствором СаС12 и внести ее в пламя. Наблюдать окрашива­
ние пламени.

3. Промыв проволочку, как указано выше, соляной кисло­
той, проделать аналогичный опыт с раствором КС1.
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Если соль калия содержит хотя бы небольшую примесь 
соли натрия, то розовая окраска, сообщаемая ею пламе­
ни, маскируется желтой окраской, обусловленной при­
сутствием натрия. В этом случае следует рассматривать 
пламя сквозь синее стекло. Последнее поглощает жел­
тые лучи, и фиолетовая окраска от соли калия становит­
ся ясно видимой.

Опыт 2. Качественная реакция на ион калия.
Почти все соли калия растворяются в воде. Одной из не­

многих труднорастворимых солей является комплексная 
соль кобальтинитрит калия K3 [Co(N02)6]. Соответствую­
щая соль натрия Na3[Co(N02)6] легко растворима в воде. Об­
разование желтого кристаллического осадка кобальтинитри- 
та калия при действии раствора Na3 [Co(N02)6] на раствор, 
содержащий ионы К+, и является качественной реакцией на 
ион К+.

Налить в пробирку немного раствора КС1 и прибавить рас­
твор Na3 [Co(N02)6]. Образуется желтый осадок K3 [Co(N02)6].

Опыт 3. Качественные реакции на ион кальция.
Очень важными для анализа реакциями на ион кальция 

являются реакции взаимодействия его с ионами С О |“ и с иона­
ми С20 | “. В обоих случаях выпадают белые осадки.

1. Подействовать на раствор СаС12 раствором (NH4)2C 0 3. 
Выпадает осадок С аС 03.

2. Подействовать на раствор СаС12 оксалатом аммония 
(NH4)2C2 0 4. Выпадает белый осадок СаС20 4.

Опыт 4. Качественные реакции на ион железа.
Реактивами на катионы железа могут служить: 1) гекса- 

цианоферрат калия K4 [Fe(CN)6], при действии которого на 
растворы солей трехвалентного железа получается берлин­
ская лазурь; 2 ) роданид калия, окрашивающий те же раство­
ры в вишнево-красный цвет.

Из других реакций катионов железа, используемых в каче­
ственном анализе, следует вспомнить реакцию образования 
гидроксида железа при взаимодействии ионов Fe3+ с гидроксид- 
ионами.

Получить осадок гидроксида железа, подействовав на рас­
твор FeCl3 аммиаком.

Опыт 5. Качественная реакция на ион меди.
Характерной реакцией на ион Си2+ является образование 

комплексного иона [Cu(NH3)4] при действии на раствор мед­
ной соли водного раствора аммиака (см. работу 50, опыт 3).
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При пропускании в раствор медной соли сероводорода выпа­
дает черный нерастворимый в кислотах осадок CuS. Эта ре­
акция имеет важное значение в анализе для отделения ионов 
Си2+ от некоторых других ионов, например от ионов железа.

1. Повторить реакцию получения комплексной медно-ам­
миачной соли,

2. Через раствор C uS0 4 пропускать некоторое время серо­
водород. Выпадает черный осадок CuS.

Опыт 6. Качественная реакция на ион серебра.
Характерной реакцией на ион Ag+ является образование 

осадка AgCl при взаимодействии ионов Ag+ с ионами С1”. Осадок 
растворяется в аммиаке с образованием соли [Ag(NH3)2]Cl:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl
Азотная кислота разрушает этот комплекс, вследствие че­

го вновь выпадает осадок AgCl:
[Ag(NH3)2]Cl + 2H N 03 = 2NH4N 0 3 + AgCli

1. К раствору нитрата серебра прибавить соляной кислоты.
2. Растворить полученный осадок в избытке аммиака.
3. Прибавить к раствору азотной кислоты. Снова появля­

ется осадок AgCl.

Работа 52. Анализ раствора, содержащего катионы калия, 
кальция, железа, меди и серебра

Разделение указанных ионов и их дальнейшее исследова­
ние можно производить в следующем порядке.

1. Ко всему раствору прибавить избыток соляной кисло­
ты. Отфильтровать выпавший осадок и убедиться в полноте 
осаждения, прибавив к фильтрату еще немного соляной кис­
лоты (осадка не должно получаться).

2. Убедиться, что осадок действительно представляет со­
бой AgCl. Для этого промыть осадок водой и, не снимая 
с фильтра, растворить в аммиаке, подставив под воронку 
пробирку. К части полученного раствора прибавить азотную 
кислоту. Снова должен появиться осадок AgCl.

3. Через кислый фильтрат, полученный после отделения 
AgCl и содержащий ионы Cu2+, Fe2+, Са2+ и К+, пропускать 
в течение 10—15 мин сероводород. Ионы Си2+ переходят 
в осадок в виде CuS. Отфильтровать осадок, растворить его 
в концентрированной H N 03, разбавить раствор водой и при­
бавить избыток аммиака. Появление характерной синей ок­
раски — признак наличия ионов Си2+.
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4. Фильтрат, полученный после отделения CuS и содер­
жащий ионы Fe2+, Са2+ и К+, нагреть до кипения, прибавить 
небольшое количество концентрированной H N 0 3 и снова на­
греть для окисления ионов Fe2+ в ионы Fe3+. После окисления 
прибавить к фильтрату избыток аммиака до ясно ощутимого за­
паха последнего. Железо переходит в осадок в виде Fe(OH)3.

5. Отфильтровать полученный осадок, растворить на 
фильтре в соляной кислоте и испытать раствор на присутст­
вие ионов Fe3+ роданидом калия или гексацианоферратом 
калия.

6 . К полученному после отделения Fe(OH ) 3 фильтрату, 
содержащему катионы кальция и калия и введенные в него 
ионы аммония, прибавить карбонат натрия для осаждения 
ионов кальция. Проверить полноту осаждения и отфильтро­
вать полученный осадок С аС 03.

7. Не снимая осадка с фильтра, растворить его в уксусной 
кислоте и испытать раствор на присутствие ионов кальция 
оксалатом аммония, а также по окрашиванию пламени.

8 . Фильтрат, полученный после отделения кальция, пере­
лить в чашку, выпарить досуха и прокалить для удаления ам­
мониевых солей (мешающих открытию иона калия). При­
знаком полного удаления является прекращение дыма, 
поднимающегося из чашки.

Остаток в чашке растворить в небольшом количестве дис­
тиллированной воды (2—3 мл), отфильтровать и испытать 
раствором Na3 [Co(N02)6]. Образование желтого кристалли­
ческого осадка — признак присутствия ионов калия. Можно 
также испытать остаток на окрашивание им пламени.

Для работы нужны: 1) то же, что и для предыдущей рабо­
ты; 2) уксусная кислота; 3) прибор Киппа для получения серо­
водорода; 4) воронка; 5) фарфоровая чашка; 6 ) фильтроваль­
ная бумага; 7) растворы: KN03, Са (N 03)2, Fe2(S 0 4)3, CuS04 

и AgN03

Порядок проведения работы
1. Приготовить раствор, содержащий анализируемуе ка­

тионы, смешав растворы следующих солей: K N 03, C a(N 03)2, 
Fe2(S 0 4)3, C uS04, AgN03.

2. Проанализировать смесь согласно данным выше указа­
ниям.

Практическая задача. Получить у преподавателя раствор, 
содержащий некоторые из указанных выше ионов, проанализи­
ровать его и установить, какие именно ионы в нем содержатся.
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Глава 14 
ДОПОЛНИТЕЛЬНЫЕ РАБОТЫ ПО МЕТАЛЛАМ 

ДЛЯ СТУДЕНТОВ 
ХИМИКО-ТЕХНОЛОГИЧЕСКОГО ФАКУЛЬТЕТА

В результате освоения материала главы 14 студент должен:
знать
• свойства металлов и особенности их поведения при эксплуа­

тации в различных средах;
уметь
• прогнозировать возможные реакции при практической экс­

плуатации металлов;
владеть
• навыками выбора условий, обеспечивающих проведение ана­

литических исследований материалов на основе металлов.

14.1. Щелочные металлы
(Глава 26. Параграфы 202—207)
Элементы группы IA. Элементы группы IA называют ще­

лочными металлами, так как их гидроксиды MeOH (Me — 
Na, К, Са, Rb, Cs, Fr) — сильные основания или щелочи. По­
следний элемент группы — франций — наиболее труден для 
исследования среди элементов до урана, так как период по­
лураспада его самого долгоживущего изотопа составляет 
лишь 2 1 , 8  мин.

Единственный электрон на внешнем энергетическом 
уровне щелочного металла слабо связан с атомом — у него 
низкая энергия ионизации. В группе она уменьшается сверху 
вниз, и активность металлов в этом направлении возрастает. 
Атомы щелочных металлов легко переходят в положительно 
заряженные ионы Ме+ и в таком состоянии находятся 
в большинстве своих химических соединений.

Щелочные металлы, как первые элементы периодов, име­
ют наибольшие радиусы как атомов, так и ионов. Поэтому 
в сложных веществах их катионы слабо влияют на состояние
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анионов, не вызывая в них существенной деформации, и спо­
собствуют повышению их устойчивости. В результате ще­
лочные металлы образуют большее число солей, чем другие 
металлы.

Из элементов группы IA особенно распространены в при­
роде натрий и калий. Они встречаются в виде растворимых 
в воде солей: галит NaCl, сильвин КС1, сильвинит NaCl • КС1, 
мирабилит Na2 S 0 4- 10Н2О и др. Натрий и калий содержатся 
также в силикатах. Эти минералы нерастворимы в воде, 
но ионы щелочных металлов постепенно освобождаются из 
них по мере разрушения минералов под действием воды, пе­
репадов температуры и других внешних факторов. Осталь­
ные щелочные металлы считаются редкими элементами. Ру­
бидий не образует своих минералов и встречается только как 
спутник калия. Это объясняется большим сходством атомов 
калия и рубидия.

Сходство электронного строения ионов щелочных металлов, 
а следовательно, и физико-химических свойств соединений 
определяет и близость их действия на биологические процессы. 
Различия в электронной структуре обусловливают их разную 
биологическую роль. На этой основе можно прогнозировать 
поведение щелочных металлов в живых организмах. Так, натрий 
и литий накапливаются во внеклеточной жидкости, а калий, 
рубидий и цезий — во внутриклеточной. Близость свойств 
натрия и лития обусловливает их взаимозамещаемость в орга­
низме. На этом основано введение хлорида натрия при отрав­
лении солями лития. В соответствии с принципом Ле Шателье 
равновесие между ионами натрия и лития в организме сдви­
гается в направлении выведения ионов лития, что приводит 
к снижению его концентрации и достижению лечебного эф­
фекта. Ионы К+ и Na+ участвуют в проведении нервных им­
пульсов, мышечном сокращении, способствуют поддержанию 
постоянного объема воды в организме. Ионы натрия не прояв­
ляют токсического действия, но значительное повышение со­
держания калия в крови может привести к остановке сердца.

Простые вещества элементов группы IA представляют со­
бой серебристо-белые (цезий золотистый), блестящие, очень 
мягкие металлы с хорошей электрической проводимостью. 
Плотность лития, натрия и калия меньше плотности воды. 
Щелочные металлы легкоплавкие: натрий плавится при 98° С, 
калий — при 64°С. Сплав 22,8% натрия и 77,2% калия пла­
вится при 12,3°С. В некоторых случаях этот сплав использу­
ют вместо ртути.
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Щелочные металлы получают электролизом расплавлен­
ных солей и гидроксидов:

„ электролиз
2NaCl = 2Na + Cl2

на на 
катоде аноде

электролиз
4NaOH = 4Na + 0 2 + 2Н20

на на 
катоде аноде

При электролизе расплавленного гидроксида натрия под­
держивается температура 350° С. Катод из графита распола­
гается в центре электролизера в железном цилиндре. Рас­
плавленный натрий всплывает на поверхность электролита 
и собирается в этом цилиндре. Кислород выделяется на же­
лезных стенках электролизера, служащих анодом.

Расплавленные щелочные металлы заметно испаряются 
в вакууме. Это позволяет получать их из оксидов восстанов­
лением менее активными металлами:

t, вакуум
3Na20  + 2А1 6Nat + А120 3

Данным методом можно осаждать тонкий слой щелочно­
го металла на внутренней поверхности стеклянного устрой­
ства, например фотоэлемента.

Хранят щелочные металлы в закрытых стальных контей­
нерах без доступа воздуха и воды. Небольшие куски натрия 
изолируют от воздуха слоем керосина. Щелочные металлы 
пожароопасны, а тушение их водой недопустимо. При попа­
дании воды на горящий металл пожар усиливается, так как 
горит выделяющийся водород.

Щелочные металлы по химической активности можно 
сравнить с галогенами, учитывая при этом, что галогены — 
сильные окислители, а металлы — восстановители.

При нагревании натрий реагирует с водородом, а в атмо­
сфере галогенов горит.

Блестящая поверхность натрия на воздухе за несколько 
секунд тускнеет вследствие реакции с кислородом. При этом 
фактически идут две реакции. Быстрее образуется пероксид 
натрия, а медленнее — оксид натрия. Получается смесь, со­
держащая -90% Na20 2 и 10% Na2 0.

При нагревании натрий реагирует также с серой, фосфо­
ром, углем:

2Na + S = Na2S
3Na + Р = Na3P 

2Na + 2C = Na2C2
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С азотом наиболее легко реагирует литий. Во влажном 
воздухе на его поверхности образуются одновременно оксид, 
гидроксид и нитрид.

Щелочные металлы реагируют с оксидами многих других 
элементов, восстанавливая металлы и неметаллы. Реакция 
натрия с водой идет очень бурно, выделяющийся водород за­
горается, натрий плавится и в виде шарика «катается» по по­
верхности воды.

При нагревании натрия с оксидом кремния до 1000° С об­
разуется кремний. При более сильном нагревании натрий ре­
агирует и со стеклом.

Реакции щелочных металлов с кислотами идут очень бур­
но, но практического значения не имеют, так как соли проще 
получать нейтрализацией гидроксидов. Реакции с солями 
очень разнообразны. Щелочные металлы могут восстанавли­
вать как другие металлы, так и различные элементы, входя­
щие в состав остатков кислородных кислот:

Na2S 0 4 + 8Na = Na2S + 4Na20

AICI3 + 3Na = A1 + 3NaCl
Щелочные металлы реагируют и с некоторыми классами 

органических веществ. Реакция со спиртами идет аналогич­
но реакции с водой, но значительно медленнее:

2С2Н5ОН + 2Na = 2C2H5ONa + Н2|
Продукт данной реакции называется этоксид натрия. Это 

более сильное основание, чем гидроксид. Реагируя с водой, 
он образует спирт и щелочь:

C2H5ONa + Н20  = С2Н5ОН + NaOH
Соединения натрия и калия находят разнообразное прак­

тическое применение. Гидроксиды используют как сильные, 
хорошо растворимые основания. Они нейтрализуют кисло­
ты, осаждают из растворов многие металлы в виде практиче­
ски нерастворимых гидроксидов и способствуют гидролизу 
многих сложных веществ, например жиров и белков. Прак­
тический интерес представляют пероксиды натрия и калия, 
используемые для регенерации кислорода в подводных лод­
ках и изолирующих противогазах.

Кроме того, пероксид натрия применяют в качестве отбе­
ливающего средства. В этом случае используют способность 
пероксида натрия гидролизоваться с образованием перекиси 
водорода.
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Соли щелочных металлов, как было отмечено выше, очень 
многочисленны. Почти все соли растворимы в воде. Особен­
но мало нерастворимых солей у натрия. Можно отметить, 
что гидрокарбонат натрия значительно менее растворим, чем 
карбонат натрия. Чаще наблюдается пониженная раствори­
мость у солей калия. Например, растворимость КСЮ4 со­
ставляет 1,8 г на 100 г воды (20°С). Соответствующая соль 
натрия при той же температуре имеет растворимость 181 г на 
1 0 0  г воды.

Натриевые соли с физиологически активными анионами 
(Nal, Na2S 0 4, NaBr, NaF, N aH C 03) широко используют в ка­
честве лекарств, так как ионы натрия практически безвредны 
для организма даже в повышенных концентрациях. Ионы ка­
лия по химическим свойствам очень похожи на ионы натрия, 
но в организме ведут себя иначе. Они угнетающе действуют 
на сердечную деятельность. Прием препаратов, содержащих 
ионы калия, строго дозируется.

Элементы группы НА. Группу IIA составляют бериллий, 
магний и четыре щелочноземельных металла: кальций, строн­
ций, барий и радий. Название, объединяющее эти элементы, 
связано со свойствами их оксидов («земель»). При реакции 
с водой они образуют щелочи:

МеО + Н20  = М е(О Н )2

Это же название могло бы быть отнесено и к щелочным 
металлам. Но оксиды щелочных металлов — труднодоступ­
ные вещества, и работать с ними практически не приходится. 
В то же время оксиды щелочноземельных металлов получа­
ются термическим разложением некоторых солей и широко 
используются.

По электронной структуре атомов элементы группы IIA 
близки к щелочным металлам. Они имеют конфигурацию бла­
городного газа, дополненную двумя электронами на внешнем 
5 -подуровне.

От щелочных металлов элементы IIA отличаются значи­
тельно большими энергиями ионизации (табл. 14.1). Из при­
веденных данных очевидно, что у щелочных металлов имеет­
ся большой скачок между первыми и вторыми энергиями 
ионизации атома, а у элементов группы IIA подобный скачок 
имеется между вторыми и третьими энергиями ионизации. 
Именно поэтому щелочные металлы в сложных веществах 
находятся в постоянной степени окисления + 1 , а элементы 
группы IIA — +2. Единственная положительная степень окис-
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Таблица 14.1

Энергии ионизации некоторых элементов групп IA и IIA,
кДж/моль

Na К Mg Са
Me -► Ме+ 495 418 735 602
Ме+ -► Ме2+ 4556 3053 1454 1143
Ме2+ -► Ме3+ 6906 4383 7648 4922

о
ления и невозможность восстановления ионов Me и Me 
в водной среде придают большое сходство всем металлам 
5-блока.

Различие в свойствах между элементами группы IIA силь­
нее, чем в группе щелочных металлов. В частности, первые 
два элемента, Be и Mg, не относятся к щелочноземельным 
металлам. Бериллий образует амфотерный гидроксид и ус­
тойчивые комплексные соединения:

Ве(О Н )2 + 2NaOH = Na2[Be(O H )4]
BeF2 + 2KF = K2[BeF4]

По этим свойствам бериллий настолько похож на алюми­
ний, что в XIX в. этот элемент считали трехвалентным. От­
крытие периодического закона позволило окончательно до­
казать, что бериллий двухвалентен, так как находится во 
второй группе. В периодической системе бериллий и алюми­
ний расположены на одной диагонали, и имеющееся между 
ними сходство называют диагональным.

Магний занимает промежуточное положение по свойст­
вам между бериллием и щелочноземельными металлами. 
От бериллия он отличается отсутствием амфотерности, а от 
щелочноземельных металлов, в частности, тем, что гидро­
ксид Mg(OH ) 2 — слабый электролит.

Электроотрицательность элементов группы IIA выше, чем 
элементов группы IA Степень ионности их связей в солях 
и гидроксидах меньше, чем в соединениях щелочных метал­
лов. Во многих случаях связи в кристаллической структуре на­
столько прочны, что гидратация не дает выигрыша в энергии 
и соли оказываются нерастворимыми. Этим металлы группы 
IIA особенно сильно отличаются от металлов группы IA.

Из элементов группы IIA широко распространены в при­
роде магний и кальций — 2 и 4% соответственно. Содержание 
стронция и бария в 1 0 0  раз меньше, чем содержание кальция. 
Особенно редок элемент радий. Он образуется как промежу-
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точный продукт радиоактивного распада урана 2g2 U. Его пе­
риод полураспада составляет 1600 лет. Это несравнимо боль­
ше, чем период полураспада франция. Поэтому радий хоро­
шо изучен и находит практическое применение.

Магний находится в природе в морской воде (MgCl2) 
и в многочисленных минералах. В твердом виде известен 
растворимый минерал карналлит MgCl2 • КС1 • 6Н2 0. К мине­
ралам магния относится хорошо известный очень мягкий 
тальк Mg3(Si4 O 10)(O H )2. Кальций образует мощные пласты 
разновидностей карбоната кальция: известняк, мел, мрамор, 
кальцит. Важное значение имеют также флюорит CaF2 и до­
ломит С аС 0 3 • M gC 03.

Магний и кальций — биогенные элементы. Ионы магния 
концентрируются внутри клеток, а растворимые соединения 
кальция — в межклеточных жидкостях. Ионы Mg2+ и Са2+ 
необходимы для многих физиологических процессов, напри­
мер деления клеток, свертывания крови, биения сердца. Че­
тыре биогенных металла 5-блока группируются в периодиче­
ской системе элементов в квадрат

Na Mg

К Са

объединяющий как бы в одно целое все элементы, катионы 
которых необходимы для жизнедеятельности.

Остальные элементы группы IIA в той или иной мере опас­
ны для здоровья и жизни. Соединения бериллия, особенно 
в виде пыли на производстве, очень ядовиты. Стронций, по­
хожий по свойствам на кальций, частично замещает его в ко­
стях. Радиоактивный изотоп 3gSr при попадании в организм 
удерживается в костях и создает длительное внутреннее облу­
чение тканей тела. Радий как очень редкий элемент может пред­
ставлять опасность только для людей, работающих с ним.

Магний — серебристо-белый, легкий и блестящий металл. 
На воздухе достаточно устойчив, так как покрывается тон­
ким слоем оксида. Получают магний электролизом хлорида 
магния или карналлита при 700—750°С. Легкий расплавлен­
ный магний (̂ ид = 649°С) всплывает на поверхность электро­
лита. В виде легких сплавов (плотность -1,8 г/см3) магний 
приобрел почти такое же значение, как алюминий. Наиболее 
часто применяются сплавы, содержащие, кроме магния, алю­
миний, цинк и цирконий. Из этих сплавов изготавливают де­
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тали самолетов, электродвигателей, корпуса оптических 
приборов и др.

При нагревании магний активно реагирует с неметалла­
ми: горит в хлоре, парах брома, соединяется с серой. Магний 
сгорает очень ярким пламенем на воздухе, соединяясь с кис­
лородом и образуя белый дым из мелких частиц MgO. Реак­
ция магния с азотом идет при нагревании до 400°С.

Магний реагирует с оксидами, восстанавливая как метал­
лы, так и неметаллы. Он активно реагирует с разбавленными 
растворами кислот, но реакция с концентрированной серной 
кислотой идет медленно вследствие пассивирования поверх­
ности металла.

Магний реагирует с растворами солей и индивидуальны­
ми солями при нагревании, вытесняя металлы, стоящие 
в электрохимическом ряду правее.

Магний очень широко применяется в органической хи­
мии, так как реагирует с органическими веществами многих 
классов. Металлические кальций, стронций и барий не нахо­
дят такого широкого применения, как магний. Кальций ино­
гда применяют как восстановитель для получения неболь­
ших количеств других металлов.

Оксид магния представляет собой белое, тугоплавкое ве­
щество (£пл = 2800°С). Он проявляет химические свойства, 
типичные для основных оксидов. Гидроксид магния осажда­
ется из растворов солей под действием щелочей. Это основа­
ние средней силы. Растворимость его в воде 31 мг/л.

Из солей наиболее распространенных кислот растворимы 
в воде M gS04, M g(N 03)2, MgCl2, MgBr2, Mgl2. От щелочно­
земельных металлов магний отличается растворимостью 
сульфата.

При смешивании порошка оксида магния с концентриро­
ванным раствором MgCl2 получается кашица, затвердеваю­
щая через несколько часов. Эта смесь называется магнези­
альным цементом. После затвердевания она представляет 
собой оксохлорид магния Mg2(0 H )C l3 -4H2 0.

Оксиды щелочноземельных металлов отличаются от ок­
сида магния способностью реагировать с водой с образовани­
ем гидроксидов и значительным выделением теплоты. Оксид 
кальция (это негашеная известь) издавна используют для 
приготовления связующего раствора при кладке кирпичных 
стен. Получают его термическим разложением известняка.

Двухзарядные катионы магния и кальция способны к ре­
акциям комплексообразования.

192



В качестве комплексообразующих реагентов применяют 
соли натрия с многоосновными органическими кислотами, на­
пример цитрат натрия (соль лимонной кислоты) и более слож­
ный этилендиаминтетраацетат натрия (комплексен):

НООССН2 

Na+ ОССН,
: n c h 9 c h 2n :

СН2СОСГ Na 
СН2СООН

Ионы магния и кальция образуют с этим веществом от че­
тырех до шести донорно-акцепторных связей с участием элект­
ронных пар азота и кислорода:

/ C H 2COONa

V -
с н 2
I

СНо
I

N

CH2COONa
СН2СООН

СН2СООН
CH9COONa

Me2+

N
I " 

СН2 
I

СНо

СН2СОО

Me + 2 Н

N \
-СН2СОО
CHoCOONa

СН,СОО

+ Na + 2 Н  + Na

CHoCOO
В этой сложной структурной формуле атомы спроециро­

ваны на плоскость, и некоторые из них загораживают атомы 
на заднем плане. После добавления комплексона в воде нахо­
дятся прочные комплексные соединения вместо свободных 
ионов Mg2+ и Са2+, и вода становится мягкой. Однако эта во­
да не годится для питья, так как в ней возможно наличие из­
бытка комплексона, который будет связывать необходимые 
для жизнедеятельности ионы кальция и магния в организме 
человека. Следует отметить, что этилендиаминотетраацетат 
натрия находит широкое применение в клинической практи­
ке врача-стоматолога в качестве клинерного компонента ад­
гезивных систем, позволяющих удалять «смазанный» слой 
при пломбировании кариозных полостей.

Многие соединения элементов группы НА находят приме­
нение в медицинской практике. Так, гидроксид кальция вхо­
дит в состав цементов и паст, применяемых в качестве пломби­
ровочных материалов для лечебных прокладок. Особенности
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применения в медицинской практике и физико-химические 
свойства некоторых других соединений приведены в табл. 14.2.

Таблица 14.2

Лекарственные средства элементов группы IIA 
периодической системы элементов

Наимено­
вание

Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

1. Магния
оксид.
Магнезия
ЧУМСРИО сг лхЛхСпал

Антацид и адсорбент. Противояз­
венное, стимулирующее пери­
стальтику кишечника противовос­
палительное средство. 
Выпускается в форме таблеток, 
капсул. Составная часть препара­
тов «Алмагель», «Гастал»

Мелкий, легкий, пу­
шистый порошок 
белого цвета. Мало­
растворим в воде 
(слабощелочная ре­
акция), спирте, рас­
творим в соляной, 
серной и уксусной 
кислотах

2. Магния 
сульфат 
(магния 
сульфат 
гептагид­
рат)

Макроэлемент. Слабительное, ан- 
тиаритмическое средство. Спазмо­
литик миотропный. Токолитик 
(расслабляет мускулатуру матки). 
Оказывает седативное, снотворное, 
общеанестезирующее, противосудо- 
рожное, гипотензивное, слабитель­
ное, желчегонное действие. Физио­
логический антагонист кальция. 
Выпускается в порошке и ампулах

Бесцветные призма­
тические кристаллы, 
выветривающиеся 
на воздухе. Легко 
растворяется в воде, 
мало — в спирте. 
Водные растворы 
имеют горько-соле­
ный вкус

3. Магния
карбонат
основной.
Магнезия
белая

Вяжущее и антацидное средство. 
Обладает легким слабительным 
действием. Входит в состав зуб­
ных порошков и паст

Белый, легкий поро­
шок, иногда боль­
шие пористые куски 
без запаха. Практи­
чески нерастворим 
в воде, растворим 
в разведенных мине­
ральных кислотах

4. Кальция 
хлорид

Макроэлемент. Имеет противоал­
лергическое, противовоспалитель­
ное, гемостатическое, дезинтокси- 
кационное действие. Восполняет 
дефицит ионов кальция, необхо­
димых для передачи нервных им­
пульсов, сокращения скелетных 
и гладких мышц, деятельности 
сердца, формирования костной 
ткани, свертывания крови

Бесцветные призма­
тические кристаллы 
без запаха, горько- 
соленого вкуса, очень 
легко растворяются 
в воде, вызывая при 
этом сильное охлаж­
дение раствора (эн­
дотермический про­
цесс). Легко раст­
ворим в 95%-ном 
этиловом спирте
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Окончание табл. 14.2
Наимено­

вание
Фармакологическая группа. 

Лекарственные формы
Физико-химические

свойства
5. Кальция
сульфат
жженый

Жженый гипс в медицине исполь­
зуют для наложения гипсовых по­
вязок. Смешанный с небольшим 
количеством воды до кашицеобраз­
ной массы, он присоединяет воду, 
превращаясь в дигидрат, и в таком 
виде быстро застывает. Гипс при­
меняется в стоматологической 
практике в качестве оттискного 
кристаллизующегося и формовоч­
ного материала

Сухой мелкий 
аморфный порошок 
белого или слегка 
сероватого цвета. 
Плохо растворим 
в воде. Водный рас­
твор имеет нейт­
ральную реакцию

6. Бария 
сульфат

Рентгеноконтрастное средство. 
Используется в рентгенологии 
для получения контрастных рент­
геновских снимков и при рентге­
носкопическом исследовании пи­
щеварительного тракта

Белый рыхлый тя­
желый порошок без 
запаха и вкуса. Прак­
тически нерастворим 
в воде, разведенных 
кислотах и щелочах, 
органических раство­
рителях. Поглощает 
рентгеновские лучи

Работа 53. Натрий и калий
Для работы нужны: 1) металлический натрий; 4) фар­

форовая чашка; 5) раствор лакмуса или фенолфталеина. 
Порядок проведения работы
Опыт 1. Действия натрия на воду (работа производится за 

стеклом вытяжного шкафа).
1. Взять фарфоровую чашку с водой. Получить у лаборан­

та маленький кусочек натрия и, обсушив его фильтроваль­
ной бумагой, бросить в чашку с водой. Наблюдать за ходом 
реакции через стекло вытяжного шкафа. Защита стеклом не­
обходима ввиду разбрызгивания, имеющего место при конце 
реакции.

2. Испытать лакмусом или фенолфталеином полученный 
раствор.

3. Написать уравнение реакции.

Работа 54. Кальций, барий и их соли
Для работы нужны: 1) набор пробирок; 2) воронка, фильтр;

3) нормальные растворы солей: СаС12, ВаС12, Na2C 0 3, Na2S 0 4;
4) соляная кислота; 5) очень концентрированные растворы
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СаС12 и ВаС12; 6 ) платиновая проволочка; 7) концентрирован­
ная соляная кислота.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение карбонатов и сульфатов кальция и ба­

рия, их отношение к кислотам.
1. К растворам СаС12 и ВаС12 прибавить раствор Na2C 0 3. 

Выпадают осадки карбонатов кальция и бария.
2. К растворам СаС12 и ВаС12 прибавить раствор Na2S0 4 . 

Выпадают осадки сульфатов кальция и бария.
3. Дать полученным осадкам отстояться, слить с них жид­

кость и прибавить соляной кислоты. Карбонаты растворяют­
ся в соляной кислоте, сульфаты не растворяются.

4. Написать ионные уравнения реакций образования 
и растворения осадков.

Опыт 2. Сравнение растворимости сульфатов кальция 
и бария в воде.

1. Налить в химический стаканчик 10—15 мл раствор Na2S0 4  

и прибавлять к нему понемногу раствор СаС12, пока не пре­
кратится образование осадка CaS0 4 , т.е. пока все ионы SOf- 
не перейдут в осадок в виде C aS04.

2. Отфильтровать осадок C aS04 и прибавить к фильтрату 
немного раствора ВаС12. Выпадает осадок Ba2S 0 4 Это показы­
вает, что после осаждения ионов SO |“ ионами Са2+ в растворе 
остается еще такое количество ионов SO |“, которое достаточ­
но для образования осадка с ионами Ва2+.

3. Сделать вывод, какой из двух сульфатов, C aS0 4 или 
BaS04, является менее растворимым.

Опыт 3. Окрашивание пламени солями щелочноземель­
ных металлов.

Опыт выполняется аналогично опыту 1 работы 51. Соли 
кальция окрашивают пламя в кирпично-красный цвет, соли 
стронция — в малиновый цвет, соли бария — в зеленый цвет.

По окончании опыта записать в лабораторный журнал на­
блюдавшиеся окраски.

14.2. Медь и серебро
(Глава 27. Параграф 217)
Элементы медь и серебро находятся в побочной подгруп­

пе первой группы I периодической системы Менделеева. Как 
и у других металлов первой группы I, атомы их имеют в на­
ружном слое по одному электрону, отдавая которые, образу­
ют положительные однозарядные ионы. Однако атом меди,
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кроме наружного электрона, способен отдавать еще один эле­
ктрон из предпоследнего слоя, превращаясь в положитель­
ный двухзарядный ион.

Таким образом, медь в своих соединениях бывает и одно­
валентна, и двухвалентна. Серебро же является почти ис­
ключительно одновалентным элементом.

Медь образует два оксида, Си20  и СиО, и соответственно, 
два ряда соединений. Практически более важными являются 
соединения двухвалентной меди. Известны также различные 
комплексные соединения двухвалентной меди с координа­
ционным числом 4.

Большинство солей двухвалентной меди растворимы 
в воде. Гидратированный ион меди окрашен в сине-голубой 
цвет, поэтому такую же окраску обычно имеют разбавленные 
растворы солей двухвалентной меди.

Серебро образует только один ряд солей, растворы кото­
рых содержат бесцветные катионы Ag+. При действии щело­
чей на растворимые соли серебра вместо гидроксида выпада­
ет осадок оксида серебра Ag20.

Работа 55. Медь и ее соединения
Для работы нужны: 1) 1н растворы NaOH и NH3; 2) стой­

ка с пробирками; 3) медные стружки; 4) раствор СиС12; 5) кон­
центрированная соляная кислота; 6 ) концентрированный раст­
вор глюкозы; 7) стакан; 8 ) раствор C uS04; 9) 0,1н раствор KI; 
1 0 ) крахмальный клейстер; 1 1 ) раствор сернистой кислоты.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение и свойства гидроксида меди.
1. Получить осадок гидроксида меди, действуя щелочью 

на раствор медной соли. Заметить цвет осадка.
2. Нагреть осадок вместе с жидкостью. Осадок чернеет 

вследствие перехода Си(ОН ) 2 в СиО.
Опыт 2. Получение комплексной медно-аммиачной соли.
1. Налить в пробирку 3—4 мл раствора C uS0 4 и прибав­

лять к нему понемногу раствор аммиака. Сначала выпадает 
осадок основной соли C u(0H )2S 0 4, который затем раство­
ряется вследствие образования комплексной соли.

2. Написать уравнение реакции образования комплекс­
ной соли.

Опыт 3. Восстановление ионов Си2+ металлической медью.
1. К раствору СиС12 прибавить немного концентрирован­

ной соляной кислоты и бросить в него несколько медных 
стружек.
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2. Прокипятить раствор и, когда исчезнет зеленая окрас­
ка, слить жидкость из пробирки в стакан с водой. Выпадает 
белый осадок.

3. Составить уравнение реакции.
Опыт 4. Восстановление ионов Си2+ ионами I- .
1. В пробирку налить 3—4 мл раствора C uS0 4 и прибавить 

примерно такой же объем раствора иодида калия. Образует­
ся белый осадок Cul, а жидкость окрашивается в бурый цвет 
выделившимся иодом:

2C uS 04 + 4KI = 2CuI| + h  + 2K2S 0 4

2. Отлить часть раствора в другую пробирку, разбавить 
водой и, прибавив немного крахмального клейстера, убе­
диться в том, что бурая окраска раствора обусловливалась 
иодом.

3. Прилить в первую пробирку (с осадком Cul) раствор 
сернистой кислоты до обесцвечивания жидкости, происхо­
дящего вследствие восстановления иода в HI по реакции

I2 + H2S 0 3 + Н20  = H2S 0 4 + 2HI

После этого белый цвет осадка Cul становится ясно виден.
Опыт 5. Получение оксида меди Си20.
К раствору C uS0 4 прибавить немного щелочи и раствора 

глюкозы. Нагреть смесь до кипения. Получается красный 
осадок оксида меди(1). Глюкоза восстанавливает ионы двух­
валентной меди в ионы одновалентной меди Си+, образу­
ющие гидроксид меди(1) желтоватого цвета. Последний, от­
щепляя воду, переходит в красный оксид меди(1 ).

Работа 56. Серебро
Для работы нужны: 1) стойка с пробирками; 2) 0,1н раст­

вор AgN03; 3) 10%-ный раствор глюкозы; 4) растворы NaCl, 
NaOH, NH3 и H N 03.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Действие щелочей на растворимые соли серебра.
К раствору нитрата серебра прилить раствор едкого натра. 

Наблюдать образование бурого осадка оксида серебра. Напи­
сать ионное уравнение реакции.

Опыт 2. Получение серебряного зеркала.
Многие вещества восстанавливают ионы серебра до ме­

таллического серебра. При восстановлении аммиачных рас­
творов солей серебра выделяющееся серебро отлагается на 
стенках сосуда в виде тонкого блестящего слоя.
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1. К 3—4 мл раствора AgN03 прибавлять по каплям рас­
твор аммиака до тех пор, пока образующийся вначале осадок 
Ag20  не растворится вследствие образования комплексной 
соли [Ag(NH3)2]N 03.

2. Составить уравнение реакции образования комплекс­
ной соли.

3. К полученному раствору прибавить такой же объем 
1 0 %-ного раствора глюкозы и осторожно нагреть смесь, не 
доводя ее до кипения. Глюкоза восстанавливает ионы сереб­
ра, и через несколько минут внутренняя поверхность пробир­
ки покрывается блестящим слоем металлического серебра.

4. Вылить жидкость из пробирки. Рассмотреть зеркаль­
ный слой.

Опыт 3. Получение комплексной аммиачно-серебряной 
соли.

1. Получить в пробирке осадок хлорида серебра действием 
хлорида натрия на нитрат серебра. Прибавить в ту же пробир­
ку раствор аммиака. Осадок растворяется вследствие образо­
вания растворимой комплексной соли [Ag(NH3 )2]Cl, диссо­
циирующей в растворе на ионы [Ag(NH3)2]+ и ионы С1_.

2. К полученному раствору прилить разбавленную азот­
ную кислоту до появления осадка AgCl.

3. Написать уравнения всех реакций.

14.3. Металлы {/-блока
(Глава 27. Параграфы 208—218)
Химические соединения часто привлекают внимание раз­

нообразием и яркостью окраски. Среди неорганических ве­
ществ окраска наиболее характерна для соединений элементов 
<7-блока. Соли, оксиды и гидроксиды рассмотренных выше 
щелочных металлов, магния, щелочноземельных металлов, 
алюминия в кристаллическом состоянии белые, а в раство­
рах бесцветные. Но хорошо известны синие соли меди, зеле­
ные соли никеля, фиолетовые соли хрома, розовые соли ко­
бальта и т.д. Металлы, ионы которых содержатся в этих 
соединениях, принадлежат к очень своеобразному <7-блоку 
химических элементов. Его появление в периодической сис­
теме объясняется тем, что «7-подуровни 4,5 и 6 -го энергетиче­
ских уровней расположены (в порядке возрастания энергии) 
между 5 - и р-подуровнями предшествующего уровня. В чет­
вертом периоде после заполнения 4 5 -подуровня у кальция 
начинается заполнение 3 «7-подуровня у 1 0  элементов от скан­
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дия до цинка. Это семейство «/-элементов 4-го периода. Подоб­
ные семейства имеются также в 5-м и 6 -м периодах. Размеще­
ние «/-элементов по группам периодической системы берет 
начало от работ Д. И. Менделеева по периодическому зако­
ну. Первые пять «/-элементов каждого периода входят в груп­
пы IIIB—VIIB. Далее следует необычная группа VIIIB, к ко­
торой отнесено по три элемента в периоде:

Период Группа VIIIB
4 Fe Со Ni Семейство железа
5 Ru Rh Pd Семейство платиновых 

металлов6 Os Ir Pt

В этой группе при переходе от железа, рутения и осмия 
вправо происходит понижение высших степеней окисления. 
Оставшиеся два «/-элемента в каждом периоде проявляют 
степени окисления +1 и +2 и поэтому входят в группы IB 
(Си, Ag, Аи) и IIB (Zn, Cd, Hg).

Металлический характер «/-элементов объясняется нали­
чием свободных валентных орбиталей: у них не заселен эле­
ктронами валентный р-подуровень и частично заселен «/-по­
дуровень. У скандия, титана, ванадия, хрома и марганца 
3«/-подуровень заселяется в соответствии с правилом Хунда. 
По мере увеличения заряда ядра атома энергия электронов 
на «/-подуровне понижается несколько быстрее, чем на s-по­
дуровне. Начиная с меди «/-подуровень расположен ниже, 
чем s-подуровень:

Си -  [Аг]^/10̂ 1.
У меди, серебра и золота возникает сходство с электронной 

структурой щелочных металлов. Но аналогия у них лишь ча­
стичная, так как ионы щелочных металлов имеют электрон­
ную структуру благородного газа, а у ионов Ме+ группы ме­
ди имеется, кроме того, заполненный «/-подуровень:

----------- 4р
-----------------------------3d

—  4s --------------- 4 р

[Аг] [Аг]
К+ Си+

Из элементов «/-блока в природе наиболее распространено 
железо. В земной коре по массе оно занимает четвертое мес­
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то после кислорода, кремния и алюминия. К широко распро­
страненным элементам относятся также титан и марганец. 
Среди «/-элементов 5-го и 6 -го периодов есть очень редкие 
благородные (химически стойкие) металлы: золото, платина 
и другие платиновые металлы.

«/-Элементы, имеющие в металлическом состоянии низ­
кую химическую активность (золото, платиновые металлы, 
серебро, ртуть, медь), встречаются в природе в самородном 
состоянии. Остальные «/-элементы образуют различные при­
родные соединения с кислородом, серой и другими неметал­
лами.

Несколько «/-элементов необходимы для жизни. Это марга­
нец, железо, кобальт, медь, цинк, молибден, а также, возмож­
но, ванадий, хром и никель. Это микроэлементы, содержание 
которых в живых организмах менее сотых долей процента. 
Они входят в состав многих белков, играющих роль фермен­
тов, т.е. биокатализаторов. Наличие «/-элементов в этих бел­
ках обязательно для проявления каталитической активности. 
При развитии различных патологических состояний (сердеч­
но-сосудистые заболевания, злокачественные новообразования, 
эндемические болезни и др.) происходит нарушение баланса 
этих элементов в организме. Причем указанные изменения 
являются настолько специфическими, что могут служить ди­
агностическим целям.

Наиболее характерное свойство «/-элементов заключается 
в наличии у большинства из них переменных степеней окисле­
ния в сложных веществах (табл. 14.3). Это служит предпосыл­
кой протекания множества окислительно-восстановитель­
ных реакций не только с участием твердых веществ и газов, но 
и в растворах. Нам встречалось много примеров окислитель­
но-восстановительных реакций с соединениями марганца, 
хрома, железа. В низких степенях окисления (+2, +3) соедине­
ния проявляют восстановительные свойства, усиливающиеся 
в щелочной среде:

FeS04 + 12 —»• не реагируют;
2Fe(OH)2 + I2 + 2К0Н = 2Fe(OH)3 + 2KI

В высоких степенях окисления +4, +5, +6 , +7 «/-элементы 
проявляют окислительные свойства, особенно сильно выра­
женные в кислой среде:

КМ п04 + КС1 —»• не реагируют;
2КМп0 4 + 10КС1 + 8H2S 0 4 = 2MnSQ4 + 5Cl2 + 8H2Q + 6K2S 0 4
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Таблица 14.3

Степени окисления {/-элементов 4-го периода

Элемент Э лектронная
структура Степени окисления

Sc s 2d 1 0, + 3

Ti s 2d 2 0, + 2 , + 3 . + 4

V s 2d 3 0, + 2 . + 3 . + 4 , + 5

Cr s1*/5 0, + 2 , + 3 . + 6

Mn s2d 5 0. + 2 . + 3 . + 4 . + 6 . + 7

Fe s 2d 6 0, + 2 . + 3 . + 6 , + 8 ( ? )

Co s2d 7 0, + 1 , + 2 . ± 3 ( + 5 )

Ni s 2d 8 0, + 2 . + 3 , + 4

Cu 5V 10 0, + 1 . + 2 . ( + 3 )

Zn s2d i0 0, + 2

Высшая степень окисления {/-элементов равна суммарно­
му числу электронов на 5- и {/-подуровнях.

Почти для всех {/-элементов характерна степень окисле­
ния +2. В этом состоянии атомы лишаются своих внешних 
электронов 5-подуровня, а не более высокого по энергии 
{/-подуровня. Это связано с особыми свойствами {/-орбита- 
лей: при определенных условиях они расщепляются на груп­
пы орбиталей с пониженной и повышенной энергией.

С железа начинается заселение {/-орбиталей вторыми 
электронами. Благодаря увеличению заряда ядра электрон­
ная структура достаточно стабилизируется и возникающие 
на {/-подуровне электронные пары, как правило, не являются 
валентными. С этим и связано понижение высших степеней 
окисления при переходе от железа к меди.

Элементы от кобальта до цинка высоких степеней окисле­
ния не имеют, и сильные окислительные свойства для них, 
как правило, не характерны. Однако соединения металлов, 
стоящих в электрохимическом ряду напряжений правее во­
дорода, все же являются окислителями даже в низких степе­
нях окисления:

2AgN03 + Zn = 2Ag + Zn(NC>3)2

Ионы {/-элементов особенно интересны как сильные комп- 
лексообразователи. Они дают прочные химические связи с раз­
нообразными, в том числе биогенными, лигандами. В преды­
дущих главах были приведены примеры комплексных соеди-
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нений «/-элементов. Устойчивость комплексных соединений 
возрастает от скандия к цинку. Особенно характерны комп­
лексные соединения для хрома(Ш), железа(П), железа(Ш), 
кобальта(Ш), никеля(П), меди(1), меди(П), цинка(П). Ком­
плексные соединения тяжелых «/-элементов (5-й и 6 -й пери­
оды) прочнее, чем комплексные соединения «/-элементов 
4-го периода. Чтобы иметь представление о многочисленно­
сти и разнообразии комплексных соединений «/-элементов, 
следует учитывать, что лигандами могут быть не только не­
органические ионы и молекулы, но и очень многие органиче­
ские соединения, содержащие азот, кислород и серу. Напри­
мер, вместо лиганда NH3 в комплексных соединениях меди, 
цинка и других элементов могут быть органические амины, 
т.е. вещества типа C2H 5NH2 , NH(CH 3 ) 2 и т.д. Среди комп­
лексных соединений «/-элементов найдены эффективные ле­
карства от многих заболеваний. Например, при анемиях — за­
болеваниях, связанных с недостатком железа в организме, — 
применяются некоторые комплексные соединения железа.

При образовании комплексных соединений атомы (ионы) 
«/-элементов выступают акцепторами электронных пар ли­
гандов, поэтому их координационные числа зависят в пер­
вую очередь от наличия свободных валентных орбиталей. 
Рассмотрим образование комплексных соединений солями 
хрома и цинка:

СгС13 + 6NH 3 = [Cr(NH3)6]Cl3 

Z11SO4 + 4NH3 = [Zn(NH3)4]S 0 4

Эти же реакции в ионной форме:
Сг3+ + 6NH 3 = [Cr(NH3)6]3+
Zn2+ + 4NH3 = [Zn(NH3)4]2+

Лекарственные средства «/-элементов представлены 
в табл. 14.4.

Таблица 14.4

Лекарственные средства «/-элементов
Наимено­

вание
Фармакологическая группа. 

Лекарственные формы
Физико-химические

свойства
1. Суль­
фат меди

Антисептическое, рвот­
ное, гомеопатическое 
средство, компонент по­
ливитаминных препара­
тов. Применяют 0,25; 
0,5; 1 и 5%-ные растворы

Прозрачные кристаллы синего 
цвета, без запаха. Легко раство­
ряются в воде, практически не­
растворимы в 95% этиловом 
спирте. Водные растворы име­
ют слабокислую реакцию.
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Продолжение табл. 14.4

Наимено­
вание

Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

На воздухе и в сыром месте 
кристаллы медленно выветри­
ваются (теряют кристаллиза­
ционную воду), и цвет их ста­
новится светлее. Безводная 
соль белого цвета

2. Нитрат 
серебра

Антисептическое, гомео­
патическое средство. 
Оказывает прижигаю­
щее, бактерицидное дей­
ствие. Применяют 1— 
2%-ные растворы 
наружно

Бесцветные прозрачные крис­
таллы в виде пластинок или 
цилиндрических палочек, без 
запаха. Очень легко растворим 
в воде, растворим в спирте. На 
свету кристаллы темнеют, так 
как ионы серебра несовместимы 
с органическими веществами. 
Восстановление до элементного 
состояния происходит под дей­
ствием света и при нагревании

3. Кол­
ларгол

Антибактериальное 
средство. Применяют 
0,2- 1%-ные растворы 
для промывания гной­
ных ран. Редко при сеп­
тических состояниях — 
внутривенное введение

Коллоидная система с 70%- 
ным содержанием высокодис­
персного металлического сере­
бра и защитных белков. 
Зеленовато-черные или сине­
вато-черные пластинки с ме­
таллическим блеском, раство­
римые в воде с образованием 
коллоидного раствора

4. Оксид 
цинка

Вяжущее, адсорбирую­
щее, подсушивающее, 
антисептическое средст­
во. Входит в состав ма­
зей, кремов, паст, цинк- 
оксидэвгеноловых 
оттискных материалов 
и клинических стомато­
логических материалов

Белый или с желтоватым от­
тенком аморфный порошок, 
нерастворимый в воде и спир­
те. Растворим в минеральных 
и уксусной кислотах, а также 
в растворах щелочей. При на­
гревании желтеет, при охлаж­
дении снова приобретает бе­
лую окраску

5. Суль­
фат цин­
ка

Антисептическое, вяжу­
щее, иммуномоделирую­
щее средство. Применя­
ют внутрь при дефиците 
цинка в организме, ги- 
погонадизме, церебраль­
ном параличе, заболева­
ниях печени, сахарном 
диабете, болезни Виль-

Бесцветные прозрачные крис­
таллы или мелкокристалличес­
кий порошок вяжущего метал­
лического вкуса без запаха. 
Очень легко растворим в воде, 
нерастворим в спирте. На воз­
духе выветривается
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Окончание табл. 14.4

Наимено­
вание

Фармакологическая группа. 
Лекарственные формы

Физико-химические
свойства

сона — Коновалова (анта­
гонист меди). Выпуска­
ют в виде таблеток, кап­
сул и глазных капель

6. Суль­
фат же­
леза

Стимулятор гомеопоэза. 
Источник микроэлемен­
тов. Применяют в виде 
комплексных препара­
тов в форме драже 
и таблеток

Светло-зеленый кристалличес­
кий порошок или прозрачные 
кристаллы светло-зеленого 
цвета. На воздухе может выве­
триваться. Легко растворим 
в воде с образованием раство­
ров слабокислой реакции. 
Практически нерастворим 
в спирте. Окисляется на возду­
хе, приобретая бурую окраску

7. Желе­
зо вос­
станов­
ленное

Антианемическое средст­
во, действующее на кро­
ветворные органы и про­
цессы обмена веществ 
при остром малокровии

Мелкий, от серого до темно-се­
рого цвета, блестящий или ма­
товый порошок, нерастворим 
в воде, растворим в разведен­
ной соляной кислоте

Работа 57. Цинк и его соединения
Для работы нужны: 1) растворы: ZnCl2 и ZnS04; 2) 1н раст­

вор щелочи; 3) раствор аммиака; 4) соляная кислота; 5) лак­
мусовая бумага; 6 ) набор пробирок; 7) стружки магния.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Наблюдение амфотерности гидроксида цинка.
1. Получить в пробирке осадок гидроксида цинка, приба­

вив немного щелочи к раствору цинковой соли.
2. Разделить полученный осадок вместе с жидкостью на 

две части. К одной части прибавить кислоту, к другой — раст­
вор щелочи. В обоих случаях происходит растворение осадка.

3. Составить ионные уравнения.
Опыт 2. Гидролиз солей цинка.
1. Испытать растворы ZnCl2 и Z nS04 лакмусовой бумаж­

кой.
2. Налить в пробирку 3—4 мл раствора ZnCl2. Нагреть раст­

вор и бросить в него кусочек магния. Что наблюдается? Дать 
объяснение. Составить уравнения происходящих реакций.

Опыт 3. Получение комплексного соединения цинка.
1. К раствору цинковой соли прибавлять по каплям рас­

твор аммиака. Получающийся вначале осадок гидроксида
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цинка растворяется в избытке прибавляемого реактива 
вследствие образования комплексных ионов.

2. Составить уравнение произведенной реакции.

Работа 58. Ртуть и ее соединения
Для работы нужны: 1) азотная кислота, разбавленная 

и концентрированная; 2) раствор НС1; 3) раствор KI; 4) ме­
таллическая ртуть: 5) раствор щелочи; 6 ) фарфоровая чашка; 
7) раствор Hg2(N 0 3)2; 8 ) раствор SnCl2; 9) медная монета.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Растворение ртути в азотной кислоте (тяга).
При действии разбавленной азотной кислоты на ртуть, 

взятую в избытке, получается соль одновалентной ртути 
Hg2(N 0 3)2. Наоборот, при избытке кислоты образуется соль 
двухвалентной ртути — H g(N 03)2.

1. В фарфоровой чашке нагреть 2—3 капли металлической 
ртути с 3 мл концентрированной азотной кислоты (тяга!). 
Если ртуть полностью не растворится, добавить еще немного 
кислоты. Написать уравнение реакции.

Полученный раствор разбавить водой и сохранять для 
следующих опытов.

Опыт 2. Действие щелочей на соли ртути.
1. Налить в пробирку 2—3 мл полученного в предыдущем 

опыте раствора H g(N 0 3 ) 2 и прибавить к нему немного щело­
чи. Выпадает желтый осадок оксида ртути HgO.

2. Прибавить и пробирку еще щелочи. Убедиться в том, 
что осадок не растворяется в избытке щелочи.

3. В другую пробирку налить 2—3 мл раствора ртути 
Hg2(N 0 3 ) 2 и подействовать на него щелочью. Выпадает чер­
ный осадок Hg20.

4. Записать цвета полученных осадков и составить урав­
нения произведенных реакций.

Опыт 3. Характерные реакции ионов одно- и двухвалент­
ной ртути.

1. К раствору Hg2(N 0 3 ) 2 прибавить немного соляной кис­
лоты. Выпадает белый осадок хлорида ртути(1) (каломель) 
Hg2Cl2. Написать ионное уравнение реакции.

2. Проделать то же самое с раствором H g(N 03)2. Никако­
го осадка не получается. Почему?

3. Подействовать на pacTBOpHg2( N 0 3)2 иодидом калия. 
Получается зеленый осадок иодида ртути(1) H g2I2. Написать 
ионное уравнение реакции.
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4. Испытать действие KI на раствор H g(N 03)2. Выпадает 
красивый оранжево-красный осадок иодида ртути(П) Hgl2, 
растворяющийся в избытке иодида калия с образованием 
бесцветного раствора комплексной соли K2 [HgI4].

5. Составить ионные уравнения всех произведенных реакций.
Опыт 4. Восстановление ионов двухвалентной ртути в ио­

ны одновалентной ртути и в металлическую ртуть.
1. К раствору H g(N 0 3 ) 2 прибавить немного раствора хло­

рида олова SnCl2. Выпадает белый осадок каломели Hg2Cl2, 
постепенно чернеющий (при избытке SnCl2) вследствие вос­
становления до металлической ртути.

2. Составить уравнения этих реакций и электронные 
уравнения для процессов восстановления и окисления.

3. В фарфоровую чашку положить вычищенную медную 
монету или медную пластинку и смочить небольшим количе­
ством раствора ртутной соли, через несколько минут плас­
тинка покрывается серым налетом металлической ртути, 
который после протирания фильтровальной бумагой стано­
вится блестящим.

4. Раствор окрашивается в голубой цвет. Написать ионное 
уравнение реакции восстановления ионов ртути медью.

14.4. Элементы группы IIIA. Алюминий
(Глава 24.Параграфы 191—196)
Алюминий занимает первое место в группе III периодиче­

ской системы элементов. Атом алюминия содержит три элект­
рона в наружном слое, в связи с чем металлические свойства 
выражены у него значительно слабее, чем у соответствующих 
элементов второй и особенно первой группы. В частности, 
гидроксид алюминия обладает не основными, а амфотерны- 
ми свойствами. Во всех своих соединениях алюминий трех­
валентен.

Работа 59. Свойства алюминия и его соединений
Для работы нужны: 1) алюминиевые стружки; 2) стойка 

с пробирками; 3) 2н растворы НС1 и NaOH; 4) растворы со­
лей: Al2(S 0 4)3, NaCH3COQ 5) раствор лакмуса; 6 ) воронка; 
7) фильтр.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Взаимодействие алюминия со щелочами.
Всыпать в пробирку немного алюминиевых стружек, при­

лить 3—4 мл раствора щелочи и слегка нагреть. Когда нач­
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нется выделение газа, поднести отверстие пробирки к пламе­
ни горелки. Происходит вспышка водорода.

Опыт 2. Амфотерность гидроксида алюминия.
1. К раствору соли алюминия прибавлять по каплям рас­

твор щелочи до образования осадка А1(ОН)3.
2. Испытать растворимость осадка в кислоте и в щелочи. 

При растворении в щелочи получается алюминат натрия 
Na[Al(OH)4] (или КаАЮг). Написать молекулярные и ион­
ные уравнения реакций.

Опыт 3. Гидролиз солей алюминия.
1. Испытать реакцию раствора A12(S 0 4 ) 3 лакмусом, налив 

в пробирку 1 — 2  мл раствора и прибавив к нему несколько ка­
пель раствора лакмуса.

2. К раствору сульфата алюминия прилить раствор ацета­
та натрия. На холоде осадка не образуется. Прокипятить рас­
твор и наблюдать выпадение осадка основной соли 
А1(ОН)2СН 3СОО.

3. Написать уравнение реакции.
Опыт 4. Адсорбционная способность гидроксида алюминия.
1. Налить в пробирку 2—3 мл раствора Al2(S 0 4 ) 3 и, при­

бавляя по каплям раствор щелочи, получить осадок гидро­
ксида алюминия.

2. Прибавить в ту же пробирку немного раствора лакмуса 
и взболтать жидкость с осадком.

3. Отфильтровать осадок, собирая фильтрат в чистую про­
бирку. Обратить внимание на цвет осадка. Фильтрат получа­
ется бесцветным вследствие поглощения лакмуса гидрокси­
дом алюминия.

14.5. Олово и свинец
(Глава 21. Параграф 151)
Олово и свинец находятся в группе IV периодической си­

стемы Менделеева и являются аналогами углерода и крем­
ния. Высшая валентность обоих металлов равна 4, но наряду 
с ней они проявляют также и более низкую валентность, рав­
ную 2 , причем для свинца более типичны соединения, в кото­
рых он двухвалентен. Как высшие, так и низшие оксиды обоих 
металлов и их гидраты являются амфотерными с преоблада­
нием основных свойств у низших соединений и кислотных 
у высших.
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Работа 60. Соединения олова
Для работы нужны'. 1) кусочки олова; 2) фарфоровая 

чашка; 3) стойка с пробирками; 4) воронка и фильтр; 5) кон­
центрированная соляная кислота; 6 ) растворы солей: SnCl4, 
(NH4)2S и  Pb(N 03)2; 7) прибор Киппа для получения серово­
дорода; 8 ) 2н раствор КОН; 9) раствор аммиака.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Приготовление раствора хлорида олова SnCI2.
1. Облить кусочек олова в фарфоровой чашке 2—3 мл кон­

центрированной соляной кислоты и нагревать в вытяжном 
шкафу на маленьком пламени, пока большая часть олова не 
растворится.

2. Слить полученный раствор SnCl2 вместе с непрореаги­
ровавшим оловом в чистую пробирку, немного разбавить во­
дой и оставить для последующих опытов.

Опыт 2. Наблюдение амфотерности гидроксида олова 
Sn(OH)2.

К раствору SnCl2 добавлять по каплям раствор щелочи до 
образования осадка. Содержимое пробирки разделить на две 
части и подействовать на одну часть щелочью, на другую кис­
лотой. Наблюдать в обоих случаях растворение осадка. Напи­
сать уравнения реакций в молекулярной и ионной формах.

Опыт 3. Получение а-оловянной кислоты и изучение ее 
отношения к кислотам и щелочам.

К раствору SnCl4 прибавлять по каплям раствор аммиака 
до образования белого объемистого осадка а-оловянной кис­
лоты H2S n03. Разделить осадок на две части. К одной доба­
вить избыток концентрированной НС1, а к другой — избыток 
2н раствора КОН. Наблюдать в обоих случаях растворение 
осадка. Написать уравнения реакций.

Опыт 4. Восстановительные свойства соединений двухва­
лентного олова.

1. К 2—3 мл раствора SnCl2 добавить раствор едкого кали 
до растворения образовавшегося осадка Sn(OH)2.

2. К полученному раствору станнита калия K[Sn(OH)3] 
прибавить несколько капель раствора хлорида висмута BiCl3. 
Наблюдать образование белого осадка Bi(OH)3, быстро чер­
неющего при взбалтывании вследствие восстановления 
Bi(OH ) 3 до черного металлического висмута.

Реакция идет по схеме

K[Sn(OH)3] + BiCl3 + КОН — Bi + K2[si(O H )6] + Н20
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3. Составить полное уравнение реакции, подобрав коэф­
фициенты на основании электронных уравнений для процес­
са окисления и процесса восстановления.

Опыт 5. Получение тиосоли олова (опыт производится 
под тягой).

1. Налить в пробирку 3—4 мл раствора SnCl4 и, пропуская 
через него сероводород из прибора Киппа, получить желтый 
осадок сульфида олова.

2. Отфильтровать осадок. Кусочек фильтра с осадком по­
местить в фарфоровую чашку, облить 2—3 мл сульфида ам­
мония (NH4)2S и  слегка нагреть. Наблюдать растворение 
осадка вследствие образования тиостанната аммония:

SnS2 + (NH4)2S = (NH4)2SnS2
3. Перелить полученный раствор в пробирку и прибавить 

к нему соляной кислоты. Выпадает осадок SnS2.
4. Написать уравнение последней реакции.

Работа 61. Соединения свинца
Дли работы нужны: 1) разбавленные кислоты: HNO3 , 

H2S 0 4, HCI; 2) сероводородная вода; 3) раствор щелочи;
4) растворы солей: Pb(N 03)2, K2C r0 4, KI; 5) сурик; 6 ) ворон­
ка; 7) два фильтра; 8 ) концентрированная соляная кислота.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Изучение свойств гидроксида свинца.
1. Получить в пробирке гидроксид свинца, прибавляя по 

каплям раствор щелочи к раствору Pb(N 03)2.
2. Разделить полученный осадок Pb(O H ) 2 на две части 

и испытать действие на него азотной кислоты и щелочи. 
В обоих случаях происходит растворение осадка.

3. Составить уравнения произведенных реакций. О каком 
характере РЬ(ОН ) 2 говорят эти реакции?

Опыт 2. Получение труднорастворимых солей свинца.
1.Налить в пробирку 3—4 мл раствора P b(N 0 3 ) 2 и прибав­

лять понемногу раствор KI до образования желтого осадка. 
Раствор с осадка по возможности слить, прибавить в пробирку 
немного воды и растворить в ней осадок, нагревая воду до ки­
пения. Полученный раствор охладить водой под краном. На­
блюдать выпадение красивых золотистых кристаллов Pbl2.

2. Получить в пробирке белый осадок сульфата свинца 
действием разбавленной серной кислоты на раствор свинцо­
вой соли.
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3. К раствору свинцовой соли прибавить раствор хромата 
калия — К2С г04. Выпадает ярко-желтый осадок хромата 
свинца P bC r04.

4. К раствору свинцовой соли прилить сероводородной 
воды. Образуется черный осадок PbS.

5. Составить ионные уравнения произведенных реакций 
и записать цвета полученных осадков (солей свинца).

Опыт 3. Получение оксида свинца P b 0 2 действием азот­
ной кислоты на сурик.

Состав сурика выражается формулой Pb3 0 4. Его можно 
рассматривать как свинцовую соль несуществующей в сво­
бодном состоянии ортосвинцовой кислоты — Н4 РЬ 04.

При действии азотной кислоты на сурик получаются нит­
рат двухвалентного свинца и ортосвинцовая кислота, сейчас 
же распадающаяся на оксид свинца и воду:

Pb2P b 04 + 4H N 03 = 2Pb(N 03)3 + P b 02 + 2H20(P b 30 4)
1. Облить в пробирке немного сурика разбавленной азот­

ной кислотой и нагревать смесь, пока осадок не станет корич­
невым.

2. Отфильтровать осадок Р Ь 0 2 (сохранив его для следую­
щего опыта) и обнаружить в фильтрате ионы с помощью од­
ной из приведенных выше (см. опыт 2 ) реакций.

Опыт 4. Окислительные свойства оксида свинца(1У).
1. К небольшому количеству полученного в предыдущем 

опыте оксида свинца прилить 1 — 2  мл концентрированной 
соляной кислоты и слегка нагреть смесь. Наблюдать выделе­
ние хлора, узнаваемого по запаху.

2. Составить уравнение реакции.

14.6. Хром
Хром находится в группе VI периодической системы эле­

ментов, возглавляя собой побочную подгруппу шестой группы. 
Атом хрома имеет только один электрон в наружном слое, что 
обусловливает его металлические свойства. Однако высшая 
(положительная) валентность хрома равна шести, так как, кро­
ме одного электрона наружного слоя, он может отдавать еще 
пять электронов из недостроенного предпоследнего слоя.

Хром образует три оксида. Низший оксид хрома, СгО, яв­
ляется основным, оксид хрома (III) амфотерен, а высший ок­
сид, хромовый ангидрид С г03, проявляет только кислотные 
свойства, образуя две кислоты: хромовую Н2С г0 4 и двухро­
мовую Н2Сг2С>7 .
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Наибольшее значение имеют соединения трехвалентого 
хрома, особенно соли хромовой и двухромовой кислот, назы­
ваемые соответственно хроматами и бихроматами. Самым 
важным свойством последних является их ярко выраженная 
окислительная способность. Производя окисление, шестива­
лентный хром переходит в трехвалентный.

Работа 62. Соединения хрома
Для работы нужны: 1) сухие соли К2С г04, К2Сг20 7 и их 

растворы; 2) растворы солей KI, K2S 0 3, K N 02; 3) оксид хро­
ма Сг2 0 3; 4) селитра; 5) поташ; 6 ) крахмальный клейстер; 
7) воронка; 8 ) стеклянная вата или асбест; 9) винный спирт; 
1 0 ) бромная вода; 1 1 ) пипетка; 1 2 ) раствор щелочи.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение гидроксида хрома и изучение его свойств.
1. Налить в пробирку 3—4 мл раствора Cr2(S 0 4 ) 3 и, при­

бавив к нему немного щелочи, получить серо-зеленый осадок 
гидроксида хрома Сг(ОН)3.

2. Разделить осадок вместе с жидкостью на две части и ис­
пытать действие на него щелочи и кислоты (НС1 или H2S 0 4). 
В обоих случаях происходит растворение осадка: в первом 
случае вследствие образования соли трехвалентного хрома, 
во втором — вследствие образования зеленого хромита 
К С г0 2 или N aC r02. О каком характере гидроксида хрома го­
ворит этот опыт?

3. Составить молекулярные и ионные уравнения произве­
денных реакций.

4. Полученный действием щелочи на Сг(ОН ) 3 зеленый 
раствор хромита подвергнуть нагреванию. Вследствие усиле­
ния гидролиза при нагревании произведенная выше реакция 
образования хромита идет в обратном направлении, и хро­
мит разрушается с образованием осадка гидроксида хрома.

Опыт 2. Получение хромата путем сплавления оксида 
хрома Сг20 3 с селитрой (окислитель) и поташом К2С 0 3.

1. Смешать в пробирке немного оксида хрома Сг2 0 3 с не­
большим количеством селитры и поташа (или получить у ла­
боранта уже готовую смесь).

2. Нагреть смесь до плавления. Охладить сплав, затем 
прибавить в пробирку немного воды и растворить сплав, по­
догревая пробирку. Получается раствор желтого цвета, ха­
рактерного для хроматов.

3. Чтобы убедиться в том, что получился хромат, приба­
вить в пробирку немного кислоты. Желтая окраска должна 
перейти в оранжевую (образование бихромата).
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4. Реакция образования хромата идет по схеме 
Сг20 3 + K N 03 + К2С 0 3 = К2С г04 + k n o 2 + С 0 2

Составить электронные уравнения для процесса окисле­
ния и процесса восстановления и полное уравнение реакции.

Опыт 3. Изучение окислительных свойств хроматов и би- 
хроматов.

Хроматы и бихроматы являются хорошими окислителя­
ми. Производя окисление, шестивалентный хром восстанав­
ливается до трехвалентного.

1. К 2—3 мл раствора бихромата калия прибавить разбав­
ленной серной кислоты и немного раствора нитрита калия 
K N 02. Смесь слабо нагреть.

2. Наблюдать изменение оранжевой окраски в зеленую.
3. Написать молекулярное и ионное уравнения реакции, 

учитывая, что восстановителем является нитрит калия, окис­
ляющийся в нитрат KNO3 .

4. К подкисленному серной кислотой раствору К2Сг20 7 

прибавить раствор K2S 0 3.
5. Наблюдать переход оранжевой окраски раствора в зеле­

ную. Написать электронные уравнения для процесса окисле­
ния и процесса восстановления и составить ионное уравне­
ние реакции.

6 . К подкисленному серной кислотой раствору бихромата 
калия прибавить немного раствора KI. Происходит окисле­
ние ионов I- в свободный иод.

7. Чтобы убедиться в выделении иода, прибавить несколь­
ко капель полученного раствора к жидкому крахмальному 
клейстеру. Что наблюдается?

8 . Составить молекулярное и ионное уравнения реакции 
окисления ионов I- .

Опыт 4. Получение хромового ангидрида С20 3 и изуче­
ние его окислительных свойств.

1. К 10 мл насыщенного раствора К2Сг20 7 прибавить 15 мл 
концентрированной серной кислоты.

2. Когда раствор остынет, отфильтровать выпавшие крас­
ные кристаллы С г0 3 через стеклянную вату.

14.7. Марганец
Марганец является первым членом побочной подгруппы 

группы VII периодической системы элементов. Имея два 
электрона в наружном слое, атом марганца не проявляет
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склонности к присоединению электронов, чем и обусловли­
вается преобладание у марганца металлических свойств. На­
оборот, отдача электронов происходит сравнительно легко, 
причем могут быть отданы не только два наружных электро­
на, но еще и пять электронов из предпоследнего слоя.

Таким образом, наибольшая положительная валентность 
марганца в соответствии с местом, которое он занимает в пе­
риодической системе, равна семи.

Марганец образует несколько рядов соединений. Низ­
ший оксид марганца, отвечающий его двухвалентному со­
стоянию, — МпО — имеет основный характер, высший ок­
сид — марганцовый ангидрид Мп2 0 7 — представляет собою 
кислотный ангидрид, которому соответствует марганцовая 
кислота Н М п04.

Наиболее прочными соединениями марганца являются 
соли двухвалентного марганца, оксида марганца М п0 2 и со­
ли марганцовой кислоты — перманганаты, обладающие силь­
ными окислительными свойствами. Растворы пермангана­
тов окрашены в интенсивный красно-фиолетовый цвет, 
а растворы солей двухвалентного марганца почти бесцветны.

Восстановление перманганатов в растворе протекает раз­
лично в зависимости от реакции среды: в кислой среде они 
восстанавливаются до солей двухвалентного марганца, в нейт­
ральной или слабощелочной — до оксида марганца(1 У).

Работа 63. Соединения марганца
Для работы нужны: 1) растворы солей M nS04, К М п04, 

K2 S 0 4; FeS04; 2) сухие соли: K M n04, K N 03; 3) едкое кали 
твердое; 4) H N 0 3 (конц.); 5) оксид свинца или сурик; 6 ) бром­
ная вода; 7) концентрированный и разбавленный растворы 
щелочи.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Изучение свойств М п(ОН)2.
1. К 2—3 мл раствора M nS0 4 прибавить немного щелочи. 

Выпадает белый осадок М п(ОН)2.
2. Взбалтывать осадок в течение некоторого времени. Оса­

док постепенно буреет вследствие окисления М п(ОН ) 2 кис­
лородом воздуха до гидроксида марганца М п(ОН)4.

3. Прилить к осадку бромной воды. Окисление происходит 
мгновенно, и осадок превращается в черно-бурый гидроксид 
марганца:

Мп(ОН)2 + Вг2 + 2NaOH = 2NaBr + Mn(OH)4
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Опыт 2. Окисление иона Мп2+ в ион M nOj+.
1 .Юзнакомиться с окраской раствора перманганата калия 

К М п04.
2. Поместить в пробирку немного оксида свинца (или су­

рика), прибавить 2—3 мл концентрированной азотной кисло­
ты и 1 — 2  капли (не больше!) очень разбавленного раствора 
M nS04. Дать отстояться. Раствор окрашивается в малиновый 
цвет вследствие образования свободной марганцовой кисло­
ты Н М п04.

3. Реакция идет по схеме

M nS04 + P b 02 + H N 03 = H M n04 + PbS04 + Pb(N 03)2 + H20

Составить молекулярное и ионное уравнения реакции.
Опыт 3. Получение манганита (соли марганцовистой кис­

лоты — Н2М п04).
1. Сплавить в пробирке маленький кусочек КОН с не­

большим количеством селитры KNO3 . В расплавленную мас­
су всыпать крошечную щепотку измельченного в порошок 
оксида марганца и нагревать еще некоторое время, пока не 
получится зеленый сплав.

2. По охлаждении сплава прилить в пробирку немного во­
ды и растворить сплав, слегка нагревая воду. Получается 
изумрудно-зеленый раствор манганата калия К2М п04.

3. К полученному раствору прибавить хлорной или бром­
ной воды. Зеленая окраска раствора переходит в малиновую 
вследствие протекания реакции

2К2М п04 + С12 = 2КМ п04 + 2КС1

Опыт 4. Окисление перманганатом в кислом, нейтральном 
и щелочном растворах.

При окислении в кислом растворе перманганаты восста­
навливаются до солей двухвалентного марганца, в нейтраль­
ном растворе восстановление идет до образования оксида 
марганца, а в сильнощелочном перманганат переходит в ман- 
ганат.

1. В три пробирки налить по 3—4 мл раствора К М п04; за­
тем прибавить в первую пробирку разбавленной серной кис­
лоты, во вторую — немного воды и в третью — концентриро­
ванного раствора щелочи.

2. Во все пробирки прибавлять при взбалтывании раствор 
K2S 0 4.
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А. В первой пробирке жидкость обесцвечивается вследствие 
восстановления ионов М п0 4 в ионы Мп2+. Реакция протека­
ет по схеме

М11О4 + SO|” + Н+ = Мп2+ + SO^“ + н 2о
Б. Во второй пробирке тоже происходит обесцвечивание, 

но одновременно выпадает осадок оксида марганца М п02. 
Реакция идет по схеме

M noj + s o 2- + н 2о  = м п о 2|  + s o 2- + o h -
в. В третьей пробирке малиновая окраска раствора пере­

ходит в зеленую в связи с превращением ионов пермангана­
та М п0 4 в ионы манганата MnOj":

М11О4 + SO2” + ОН” = MnOf- + SO2” + Н20
3. Составить молекулярные уравнения всех трех произве­

денных реакций.
Опыт 5. Окисление ионов двухвалентного железа пер­

манганат-ионами в кислом растворе.
1. К подкисленному серной кислотой сильно разбавлен­

ному раствору К М п0 4 прибавлять по каплям раствор FeS0 4 

до исчезновения малиновой (или розовой при сильном раз­
бавлении) окраски раствора. Получается слегка желтоватый 
раствор, содержащий ионы Мп2+ и Fe3+.

2. Составить ионное уравнение реакции.
3. Чтобы убедиться в том, что ионы двухвалентного желе­

за действительно окислились в ионы трехвалентного железа, 
прибавить к полученному раствору раствор гексацианофер­
рата калия K4 [Fe(CN)6]. Появление синего окрашивания (об­
разование берлинской лазури) служит доказательством 
присутствия и растворе ионов Fe3+.

14.8. Железо
Железо относится к элементам группы VIII периодичес­

кой системы Менделеева. Наличие только двух электронов 
и наружном слое атома характеризует железо как металл. 
Железо образует два ряда соединений. В первом ряду соеди­
нений железо двухвалентно, во втором — трехвалентно. 
Кроме того, известны немногочисленные соединения желе­
за с высшей валентностью — соли железной кислоты 
(H 2 F e0 4), в которых железо играет роль шестивалентного 
металлоида.
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Соли двухвалентного железа в твердом виде и особенно 
легко в растворе окисляются до солей трехвалентного железа.

Железо проявляет склонность к образованию комплекс­
ных соединений. Координационное число железа как для ио­
на Fe2+, так и для иона Fe3+ равно шести.

Работа 64. Получение и свойства 
гидроксидов железа

Железо образует два оксида: FeO и Fe2 0 3. Гидроксиды 
Fe(OH ) 2 и Fe(OH ) 3 получаются действием щелочей на рас­
творы соответствующих солей и обладают основными свой­
ствами.

Гидроксид Fe(OH)2, имеющий в момент получения белый 
цвет, на воздухе быстро окисляется, вследствие чего прини­
мает сперва зеленоватую, а затем бурую окраску гидроксида 
железа(Ш). Еще быстрее окисление происходит при прибав­
лении к реагирующей смеси окислителей.

Для работы нужны: 1) растворы соли Мора FeS04- 
• (NH4)2S 0 4 • 6Н20 , FeCI3, щелочи и перекиси водорода.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Получение Fe(OH)3.
К раствору FeCI3 прибавить немного щелочи. Заметить 

вид и цвет осадка.
Опыт 2. Получение Fe(OH ) 2 и его окисление.
1. К 2—3 мл раствора соли Мора, содержащего ионы Fe2+, 

прибавить немного щелочи. Наблюдать образование белова­
то-зеленого осадка Fe(OH)2, быстро темнеющего на воздухе.

2. Часть осадка вместе с раствором взболтать в пробирке 
с воздухом, зажав отверстие пробирки пальцем. Заметить из­
менение окраски вследствие окисления.

3. К другой части осадка прибавить немного перекиси во­
дорода и наблюдать быстрое окисление гидроксида железа.

4. Написать уравнение реакции.

Работа 65. Комплексные соли железа и реакции ионов 
двух- и трехвалентного железа

Из комплексных солей железа большое практическое зна­
чение имеют гексацианоферрат(П) калия (желтая кровяная 
соль) K4 [Fe(CN)6] и гексацианоферрат(Ш) калия (красная 
кровяная соль) K3 [Fe(CN)6].

Гексацианоферрат калия K4 [Fe(CN)6], диссоциирующий 
в растворе на ионы К+ и ионы гексацианоферрата железа, яв­
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ляется реактивом на ионы трехвалентного железа, так как 
при взаимодействии ионов [Fe(CN)g]4_ с ионами Fe3+ получа­
ется характерный синий осадок гексацианоферрата(П) желе­
за Fe4 [Fe(CN)6]3 , называемого берлинской лазурью.

В свою очередь гексацианоферрат(П) калия K3[Fe(CN)6] 
(вернее, ион [Fe(CN)6]4-) служит реактивом на ионы двух­
валентного железа Fe2+, дающие с ионами [Fe(CN)6]3- синий 
осадок гексацианоферрата(П) железа, так называемую турн- 
булеву синь Fe3 [Fe(CN)e]2, похожую на берлинскую лазурь, 
но имеющую другой состав.

Отличить ионы Fe2+ от ионов Fe3+ можно еще по действию 
на них роданистых солей (например, NH4CNS), так как ион 
Fe3+ образует с ионами CNS” слабодиссоциирующий роданид 
железа Fe(CNS)3, окрашенный в характерный вишневый цвет. 
Ионы Fe3+ не дают этой реакции.

Для работы нужны: 1) растворы солей K4 [Fe(CN)6], 
K3 [Fe(CN)6], NH4CNS, FeCl3; 2) раствор соли Мора; 3) рас­
твор щелочи.

Порядок проведения работы
Опыт 1. Испытание растворов Kf+[Fe(CN)6] и K3+[Fe(CN)e] 

на присутствие в них ионов Fe2+ и Fe3+.
1. Налить в одну пробирку 2—3 мл раствора K4 [Fe(CN)6], 

в другую столько же раствора K3 [Fe(CN)6].
2. Прибавить в обе пробирки немного раствора щелочи. 

Несмотря на то, что в состав взятых солей входит железо, осад­
ков Fe(OH ) 2 и Fe(OH ) 3 не образуется. Это указывает на то, 
что свободных ионов Fe2+ и Fe3+ в растворах не имеется.

Опыт 2. Получение берлинской лазури
Налить в пробирку 3—4 мл раствора FeCl3, подкислить 

его несколькими каплями соляной кислоты, затем прибавить 
немного раствора K4 [Fe(CN)6]. Выпадает синий осадок бер­
линской лазури.

Опыт 3. Получение турнбулевой сини.
1. К 3—4 мл раствора соли Мора прибавить раствора 

K3 [Fe(CN)e]. Образуется осадок турнбулевой сини.
2. Составить ионные уравнения реакций образования бер­

линской лазури и турнбулевой сини.
Опыт 4. Реакция на ионы Fe3+ с роданидом аммония.
1. К раствору FeCl3 прибавить немного раствора NH4CNS. 

Жидкость окрашивается в вишневый цвет.
2. Написать уравнение реакции.
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Работа 66. Гидролиз трехвалентного железа
Для работы нужны: 1) хлорид железа в кристаллах; 

2) раствор NaCH3 COO.
Порядок проведения работы
Вследствие того что гидроксид железа имеет слабо выра­

женные основные свойства, соли трехвалентного железа 
в значительной степени подвергаются гидролизу.

Опыт 1. Реакция раствора FeCl3. Усиление гидролиза FeCl3 

при нагревании.
1. Растворить в воде немного хлорида железа FeCl3 и ис­

пытать раствор лакмусовой бумажкой.
2. Нагреть раствор FeCl3 до кипения. Жидкость становит­

ся мутной вследствие образования нерастворимой основной 
соли Fe(OH)2Cl или гидроксида железа Fe(OH)2.

Опыт 2. Гидролиз ацетата железа.
К раствору FeCl3 прибавить раствор NaCH3COO. Жидкость 

окрашивается в красно-коричневый цвет вследствие образо­
вания слабоионизированного ацетата железа Fe(CH 3COO)3.

2. Прокипятить раствор. Выпадает осадок гидроксида же­
леза или раствор основной соли Fe(OH)2CH 3COO.

3. Составить уравнения реакций гидролиза хлорида и аце­
тата железа.

14.9. Кобальт и никель
Элементы кобальт и никель помещаются в группе VIII пе­

риодической системы, образуя вместе с железом одно семей­
ство родственных элементов (триаду). В отношении химиче­
ских свойств все три элемента имеют много общего.

Кобальт и никель образуют соединения как двух- и трех­
валентные элементы; однако соединения, в которых они 
трехвалентны (кроме комплексных солей кобальта), очень 
неустойчивы. Соли двухвалентного кобальта имеют в рас­
творе розовый цвет, а соли никеля — зеленый.

Для кобальта и никеля известно много комплексных со­
лей, причем в комплексных солях кобальт обычно трехва­
лентен. Координационное число иона Со3+ равно 6 .

Работа 67. Соединения кобальта и никеля
Для работы нужны: 1) растворы солей кобальта и нике­

ля; 2) бромная вода; 3) железные щипцы; 4) кусок фильтро­
вальной бумаги; 5) разбавленный и концентрированный рас­
творы щелочи; 6 ) раствор аммиака; 7) концентрированная 
соляная кислота.
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Порядок проведения работы
Опыт 1. Действие щелочей на растворимые соли двухва­

лентных кобальта и никеля.
1. К раствору соли кобальта прилить немного щелочи. 

Выпадает синий осадок основной соли. Раствор с осадком 
нагреть. Основная соль превращается в розово-красный гид­
роксид кобальта(П) Со(ОН)2.

2. Прибавить немного щелочи к раствору никелевой соли. 
Выпадает зеленый осадок Ni(OH)2.

Опыт 2. Получение гидроксидов кобальта и никеля 
Со(ОН ) 2 и Ni(OH)2.

1. В двух пробирках получить осадки Со(ОН ) 2 и Ni(OH)2. 
К обоим осадкам прибавить немного концентрированного 
раствора щелочи и избыток бромной воды. Чем можно объ­
яснить почернение осадков?

2. Составить уравнения произведенных реакций.
Опыт 3. Получение аммиачных комплексов кобальта и ни­

келя.
1. К раствору соли кобальта прибавить раствор аммиака 

до растворения образующегося вначале осадка основной со­
ли. Получается грязно-желтый раствор, содержащий двухва­
лентные комплексные ионы [Co(NH3)6]2+.

2. Полученный раствор нагреть и прибавить к нему не­
много раствора перекиси водорода. Розово-желтая окраска 
раствора переходит в красную вследствие окисления двухва­
лентного кобальта в трехвалентный и образования более 
прочных ионов [Co(NH3)6]3+.

3. Подействовать аммиаком на раствор никелевой соли. 
Выпадающий вначале осадок основной соли растворяется 
в избытке аммиака с образованием комплексных ионов 
[Ni(NH3)6]2+, причем раствор окрашивается в сине-фиолето­
вый цвет.

Опыт 4. Изменение окраски солей двухвалентного кобальта.
1. Смочить кусочек фильтровальной бумаги размером 

15—20 см2 раствором соли кобальта. Держа бумажку щипца­
ми высоко над пламенем горелки, высушить ее. По мере вы­
сыхания бумажка синеет вследствие образования более бед­
ных водой кристаллогидратов.

При увлажнении бумажки синяя окраска снова переходит 
в розовую.

2. К раствору соли двухвалентного кобальта прибавить 
концентрированной соляной кислоты. Раствор становится 
синим вследствие частичной потери гидратированными ио­
нами Со2+ связанной с ними воды.

220



Приложение

Таблица П1
Плотности водных растворов некоторых солей при 20°С

% NaCl k n o2 Na2C03 MgS04 CaS04
2 1,013 1,0108 1,0190 1,0186 1,019
4 1,030 1,0234 1,0398 1,0392 1,040
6 1,041 1,0363 1,0606 1,0602 1,084
8 1,056 1,0494 1,0816 1,0816 1,084
10 1,071 10627 1,1029 1,1034 1,107
12 1,086 1,0762 1,1244 1,1256 1,131
14 1,101 1,0899 1,1463 1,1484 1,154
16 1,116 1,1039 — 1,1717 1,180
18 1,132 1,1181 — 1,1955 1,206
20 1,148 1,1326 — 1,2198 —
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Таблица П2
Степень диссоциации некоторых кислот и оснований 

в 0,1н растворах при 18°С
Электролит Формула Степень диссоциации, %

Кислоты
Соляная НС1 92
Бромистоводородная НВг 92
Иодистоводородная HI 92
Азотная H N03 92
Серная H2s o 4 58
Сернистая H2s o 3 34
Фосфорная H3P 0 4 27
Фтористоводородная HF 8,5
Уксусная СН3СООН 1,3
Угольная н 2с о 3 0,17
Сероводородная H2s 0,07
Синильная HCN 0,01
Борная Н3ВО3 0,01

Основания
Гидроксид бария Ва(ОН)2 92
Едкое кали КОН 89
Едкий натрий NaOH 84
Гидроксид аммония NH4OH 1,3

Примечание. Для многоосновных кислот указана степень пер­
вичной диссоциации.
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Таблица ПЗ
Плотности водных растворов наиболее распространенных 

кислот и щелочей при 18°С

% H2S04 HN03 НС1 КОН NaOH nh4oh

4 1,027 1,022 1,019 1,033 1,046 0,983
6 1,040 1,033 1,029 1,048 1,069 0,973
8 1,055 1,044 1,039 1,065 1,092 0,967
10 1,069 1,056 1,049 1,082 1,115 0,960
12 1,083 1,068 1,059 1,100 1,137 0,958
14 1,098 1,080 1,069 1,118 1,159 0,946
16 1,112 1,093 1,079 1,137 1,181 0,939
18 1,127 1,106 1,089 1,156 1,203 0,932
20 1,143 1,119 1,100 1,176 1,225 0,926
22 1,158 1,132 1,110 1,196 1,247 0,919
24 1,174 1,145 1,121 1,217 1,268 0,913
26 1,190 1,158 1,132 1,240 1„289 0,908
28 1,205 1,171 1,142 1,263 1,310 0,903
30 1,224 1,184 1,152 1,286 1,332 0,898
32 1,238 1,198 1,163 1,310 1,352 0,893
34 1,255 1,211 1,173 1,334 1,374 0,889
36 1,273 1,225 1,183 1,358 1,395 0,884
38 1,290 1,238 1,194 1,384 1,416 —
40 1,307 1,251 — 1,411 1,437 —
42 1,324 1,264 — 1,437 1,458 —
44 1,342 1,277 — 1,460 1,478 —
46 1,361 1,290 — 1,485 1,499 —
48 1,380 1,303 — 1,511 1,519 —
50 1,399 1,316 — 1,538 1,540 —
52 1,419 1,328 — 1,564 1,560 —
54 1,439 1,340 — 1,590 1,580 —
56 1,460 1,351 — 1,616 1,601 —
58 1,482 1,362 — — 1,622 —
60 1,503 1,373 — — 1,643 —
62 1,535 1,384 — — — —
64 1,547 1,394 — — — —
66 1,571 1,403 — — — —
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Окончание табл. ПЗ

% h 2so 4 HN03 НС1 КОН NaOH NH4OH
68 1,594 1,412 — — — —
70 1,617 1,421 — — — —
72 1,640 1,429 — — — —
74 1,664 1,437 — — — —
76 1,687 1,445 — — — —
78 1,710 1,453 — — — —
80 1,732 1,460 — — — —
82 1,755 1,467 — — — —
84 1,776 1,474 — — — —
86 1,793 1,480 — — — —
88 1,808 1,486 — — — —
90 1,819 1,491 — — — —
92 1,830 1,496 — — — —
94 1,837 1,500 — — — —
96 1,840 1,504 — — — —
98 1,841 1,510 — — — —
100 1,838 1,522 — — —
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Некоторые физические постоянные
Таблица П5

Постоянная Авогадро JVA = 6,02 • 1023 моль1
Универсальная газовая постоянная R = 8,31 ДжДмоль • К) 

или кПа • л • К-1 • моль-1
Постоянная Больцмана k = R/Na = 1,38 • 10-23 Дж/К
Нормальный молярный объем газа Vq = 22,4 л/моль
Постоянная Планка h = 6,63-10-34 Дж-с
Заряд электрона е- = 1,60-10-19 Кл
Постоянная Фарадея F = 9,65 • 104 Кл/моль

Таблица П6
Множители и приставки для образования 

десятичных кратных и дольных единиц и их обозначения
Множитель, 
на который 
умножается 

основная 
единица

Наимено­
вание

Обозна­
чение

Множитель, 
на который 
умножается 

основная 
единица

Наимено­
вание

Обозна­
чение

1012 тера Т 10-1 деци Д
ю 9 гига Г 10-2 санти с

106 мега М 10-3 М И Л Л И м

103 кило к 10-6 микро мк

ю 2 гекто г 10-9 нано н

10 дека да 10-12 пико п
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Таблица П7
Свойства важнейших кислотно-основных индикаторов

Двухцветные индикаторы
Индикатор Переход окраски Интервал pH

Метиловый оранжевый Красная —»• оранжевая 3,1-4,0
Лакмус Красная —»• синяя 4,0-6,4
Метиловый красный Красная —»• желтая 4,2-6,2
Бромтимоловый Желтая —*• синяя 6,0 -7 ,6

Одноцветные индикаторы (серия Михаэлиса)

Индикатор Цвет
(при верхней границе pH) рК Интервал

р н
а-Динитрофенол Желтый 4,05 (293 К) 2,8-4,5
у-Динитрофенол Желтый 5,15 (293 К) 4 ,0 -5 ,6
га-Нитрофенол Желтый 7,16 (293 К) 5,2-7,0
л*-Нитрофенол Желтый 8,31 (293 К) 6,7-8,4
Фенолфталеин Малиновый 9,37 (291 К) 8,3-10,5
Ализариновый
красный

Фиолетовый —*■ желтый 11,16(291 К) 10,0- 12,0
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Таблица П8

Термодинамические свойства некоторых веществ, 
применяемых в медицине

Вещество или ион Состояние Д/#298 Д/С298 2̂98
AgCl к -127 -109,7 96,1
AgN03 к -123 -32,2 141
Ag20 к -30,6 - 10,8 122
Al к 0 0 28,3
Al3+ aq -525 -481 -313
AI2O3 корунд -1670 -1576 51
A120 3-3H20 к -2568 -2292 140
Br20 3 к -1264 -1184 54
h 3b o 3 к -1089 -963 89,6
h 3b o 3 aq -1068 -963 160
Ba2+ aq -538 -561 12,6
BaCl2 к -860 -811 126
BaCl2 • 2H20 к -1462 -1296 203
BaS04 к -1465 -1353 132
Br2 Л \ , 0 0 152
Br2 г 30,7 3,1 245
С графит 0 0 5,7
С алмаз 1,9 2,9 2,4
СО г -111 -137 198

C
N

ОО
г -393,5 -394,4 214

C
N

ОО

aq -413 -386 121
н 2с о 3 aq -700 -623 187
НСОз aq -691 -587 95
с о 32- aq -676 -528 -53
Са2+ aq -543 -553 -55
СаО к -636 -603 40
Са(ОН)2 к -987 -897 76
CaS04 к -1432 -1320 107
CaS04-2H20 к -1762 -1565 194
СаС12 к -795 -750 114
СаС12 aq -878 -815 55
CaCl2 • 6H20 к -2607 — —
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Продолжение табл. П8

Вещество или ион Состояние /̂̂ 298 /̂̂ 298 оэ ё° 00

СаС03 К -1207 -1129 93
С12 г 0 0 223
c i2o г 76 94 266
НС1 г -92,3 -95,3 186,7
НС1 aq -167 -131 55
C r o f aq -863 -706 38,5

1СМ 
г-

осм

о aq -1461 -1257 214
Си2+ aq 64,4 65 99
CuCl к -136 -118 84,5
CuCl2 к -206 — —

CuS04 к -770 -662 ИЗ
CuS04-5H20 к -2278 -1880 305
F“ aq -329 -276 -9,6
HF г -269 -271 174
Fe к 0 0 27,2
Fe2+ aq -88 -85 -И З
Fe3+ aq -48 -И -293
Fe(OH)3 к -824
FeC03 к -753 -680 96
FeCl3 к -405
FeCl3-6H20 к -2226
FeS04 к -923 -820 108
FeS04-7H20 к -3007
H2 г 0 0 131
H+ aq 0 0 0
OH- aq -230 -157 -10,5
h 2o •Vfy*ЛЧ. -286 -237 70
h 2o г -242 -229 189
h 2o 2 •VIУ*Лх -188 -118
h 2o 2 aq -191
Hg •VI/•лУ, 0 0 77
Hg г 61 32 175
Hg2+ aq -165
HgCl2 к -230 -177
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Продолжение табл. П8

Вещество или ион Состояние А/#298 Д/̂ 298 00 
о сч 
>>

Hg2c i2 К -265 -211 196
Hgo К -90 -58,4 73
к + a q -251 -282 103
к о н a q -477 -441 92
KA1(S04)12H 20 к -6057 -5137 687
КВг к -392 -379 96
КВг a q -372 -385 183
КС1 к -436 -408 83
КС1 г -216 -235 239,5
КС1 a q -419 -413 158
КСЮз к -391 -290 143
KI к -328 -322 104
KI a q -307 -334 212
k n o 3 к -493 -393 133
k n o 3 a q -458 -393 291
КМп04 к -813 -714 172
K2S 04 к -1438 -1320 176
Li+ a q -278 -294 14
LiOH к -487 -444 50
Li2C 03 к -1215 -ИЗО 90
Mg+ a q -462 -456 -118
M gco3 к -1113 -1029 66
MgCl2 к -642 -592 89,5
MgCl2-6H20 к -2500 -1279 366
MgO к -602 -570 27
Mg(OH)2 к -925 -834 63
MgS04 к -1278 -1174 91,6
MgS04-7H20 к -3384 — —

Mn2+ a q -219 -223 -84
MnS04 к -1064 -956 112
n 2 г 0 0 191,5
NH3 г -46,2 -16,6 192,5
NH3 a q -80,8 -26,6 110
n h 4 a q -133 -79,5 ИЗ
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Продолжение табл. П8

Вещество или ион Состояние Д/ ^ 2 9 8 4 / ^ 2 9 8 00 
о 

сч 
*0

NH4C1 к -315 -204 94,6
(NH4)2S 04 к -1179 -900 220
n 2o г 81,5 103,6 220
NO т 90,4 86,7 210,6

CN
О

г 33,8 51,8 240,5
n 2o 4 г 9,7 98,3 304,3
h n o 2 aq -119 -56 153
HNOa •07*ЛХ -173 -80 155
N03 aq -207 -114 146
Na к 0 0 51
Na+ aq -240 -262 60
Na2C 03 к -1131 -1048 136
Na2CO3 10H2O к -4082 -3906
NaHC03 к -948 -852 102
NaF к -569 -541 59
NaCl к -411 -384 72
NaN02 к -359 —
NaNOs к -425 -366 116
NaOH к -427 -380 60
Na2S 0 3 к -1117 -1043 146
Na2S 0 4 к -1384 -1267 149
Na2S 0 4- 10H2O к -4324 -3644 593
Na2S20 3 • 5H20 к -2602 — —
02 г 0 0 205
O3 г 142 163 238
P4 б е л ы й 0 0 44,4
P4 к р а с н ы й -18,4 — —
PClg г -306 -286 312
PClg г -399 -325 353
h 2p o 4- aq -1302 -1135 89
HPO^“ aq -1299 -1094 -36

13 0 CO 1 aq -1284 -1026 -218
p2o 74- aq -2276 — —
Pb2+ aq 1,6 -24,3 21,3
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Продолжение табл. П8

Вещество или ион Состояние Д/ ^ 2 9 8 Д/ ^ 2 9 8 58
°

00

РЬО к -218 -188 69
р ьо2 к -277 -219 77
РЬ(СНзСОО)2 к -964 — —

РЬ(СНзСОО)2-ЗН20 к -1854 — —

S ромб. 0 0 32
S монокл. 0,3 0,1 32,6
s o 2 г -297 -300 249
s o 3 г -395 -370 256
H2s г -20 -33 206
H2s o 4 aq -907 -742 17
HSO^ aq -886 -753 127
SOj- aq -907 -742 17,2
S i02 кварц -859 -805 42
Zn2+ aq -152 -147 -106
ZnO к -348 -318 44
ZnCl2 к -416 -369 108
ZnS04 к -979 -872 125
ZnS04-7H20 к -3076 -2560 387

Органические вещества
CH4 г -85 -51 186
с 2н 2 г 227 209 201
С2Н4 г 52 68 219
с 2н 6 г -107 -33 229
с 6н 6 /IV 49 125 173
СН3С1 г -82 -59 234
СН2С12 г -88 -59 271
СНС13 г -100 -67 296
СС14 г -107 -64 309
СН3Вг г -35,6 -26 246
СН2Вг2 г -4,2 -5,9 294
СНВг3 г 25 16 331
СВг4 г 50 36 358
СН3ОН ж -239 -166 127
С2Н5ОН М/*/IV -278 -175 161
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Окончание табл. П8

Вещество или ион Состояние Д/̂ 298 Д/̂ 298 go 00

Глицерин ж -671 -479 205
Формальдегид г -116 -110 219
Ацетальдегид г -166 -134 265
Ацетон ж -247 -154 199
н с о о н ж -410 -346 129
н с о о aq -410 -335 92
CH3COOH ж -487 -392 160
CH3COO aq 489 -404 205
С3Н7СООН ж -535 -376 226
С3Н7СОО к -536 -372 202
Глюкозо-1 -фосфорная 
кислота

aq
—

-1789,5 —

Нитробензол ■VfУгч, 16 146 224
Анилин ■VfУгч, 31 149 191
Глицин к -537 -378 103,5
Глицин aq -523 -380 158,6
Цистеин к -532,6 -342,7 169,9
L-лейцин aq -643,4 -352,3 207,5
D. L-лейцилглицин aq — -464 —

Глици л глицин aq -734,3 492,1 231,4
Пируват-ион aq -596,2 -472,4 171,5
L-молочная кислота aq -686 -539 222
Сахароза к -2222 -1545 360
D-глюкоза aq -1263,8 -917,0 269,5
D-глюкоза к -1274,5 -910,6 212,1

Примечание. Л/Я298 — стандартная теплота образования веще­
ства, кДж/моль; ДуСг298 — стандартное изменение энергии Гиббса 
при образовании сложного вещества из простых веществ, 
кДж/моль; 5298 — стандартная энтропия вещества, Дж/(моль-К); 
к — кристаллическое состояние; ж — жидкое состояние; г — газооб­
разное состояние; aq — вещество (ион) в водном растворе.
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Таблица П9
Теплоты сгорания (АСН°, кДж/моль) 

некоторых органических веществ

Вещество Состояние А СН° Вещество Состояние А сН°

СН4 г -882 с 2н 2 г -1305
СН3Вг г -770 с 2н 5о н wУ1х -1371
СН3С1 г -687 С2Н5ОС2Н5 wУ1х -2727
СН31 ■Vf

■Лл, -815 NH2CH2COOH к -981
CH3NH2 г -1071 СО(СН3) 2 •vfy*Л\ -1786
СН3ОН •vjy*

Л л , -715 С6н 6 •vfy*Л\ -3273
с н 2о г -561 С6Н12 •vfy*У1х -3920
н с о о н •vjy*

Л л , -263 c 6h 5n h 2 •vfy*У1х -3396
CO(NH2)2 к -634 c 6h 5n o 2 ллу*У1\ -3093
CHCIa •ЧТ/”

Л л , -373 С6Н5ОН ллу*У1\ -3064
CHI3 к -677 Глюкоза К -2810
С2н 6 г -1541 Фруктоза К -2827
с 2н 4 г -1387 СН3СООН •\т/*Л\ -876

Таблица П10
Средняя удельная теплота полного окисления 

основных компонентов пищевых продуктов

Вещества Q, кДж/г
Белки 17
Жиры 39
Углеводы 17
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Таблица П11
Теплоты растворения в воде (ASH °, кДж/моль) некоторых 

неорганических веществ, применяемых в медицине

Вещество A SH° Вещество A SH°

AgNOg 22,9 MgCl2-6H20 -12,3
Al2(S 0 4)3-18H20 -33,9 MgS04 -84,9
BaCl2 -8,7 MgS04 • 7H20 16,2
ВаС12 • 2H20 20,6 MnS04 -57,7
Ba(OH)2 -47,7 MnS04-5H20 - 0,2
Ba(0H)2-8H20 60,7 NH3 -35,4
CaCl2 -75,3 NH4C1 16,3
CaCl2 • 6H20 19,1 n h 4n o 3 26,5
CuS04 -66,5 NaBr 0,8
CuS04-5H20 11,7 NaCl 5,4
FeS04 -62,3 Na2B40 7 -43,0
FeS04-7H20 18,1 Na2B40 7- 10H2O 108,2
FeCl3 -133 Na2C 03 -23,6
FeCl3-6H20 -24 Na2C 03- 10H2O 67,6
KBr 21,2 NaN02 14,7
KCl 8,6 Na2S 0 4 -2,3
KI 21,4 Na2S 0 4- 10H2O 79,1
KN03 35,4 Pb(CH3COO)2 -5,9
Li2S 04 -26,7 Pb(CH3COO)2 • 3H20  (10H2O) 23,0
Li2S 04 • H20 -14,3 ZnS04 -77,6
MgCl2 -150,5 ZnS04-7H20 17,9

Таблица П12
Периоды полураспада некоторых радионуклидов, 

применяемых в медицине
Н у к л и д t\/2 Н у к л и д tl/2

14C 5,71-103 лет 226Ra 1600 лет
144Ce 284,4 сут 228Ra 5,76 лет
51Cr 27,703 сут 222Rn 3,824 сут
137 Cs 30,17 лет 106Ru 367 сут

1 3 1 j 8,054 сут 90Sr 28,7 лет
192 j r 74,08 сут 95Zr 64 сут
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Таблица П13
Средние значения водородного показателя (pH) 

биологических жидкостей
Объект рн

Дистиллированная вода в контакте с воздухом 5,6
Морская вода 8,0
Сыворотка крови 7,35-7,45
Артериальная кровь 7,36-7,42
Венозная кровь 7,26-7,36
Спинномозговая жидкость 7,35-7,45
Водянистая влага глаза 7,4
Слезная жидкость 7,4
Слюна 6,35-6,85
Чистый желудочный сок 0,9
Желудочное содержимое через 45 мин после 
пробного завтрака

1,5-2,0

Сок поджелудочной железы 7,5-8,0
Молоко 6,6- 6,9
Кожа (внутриклеточная жидкость) 6,6- 6,9
Печень (внутриклеточная жидкость): 

купфферовские клетки
6 ,4 - 6,5

клетки по периферии долек 7,1-7,4
клетки в центре долек 6,7-6,9

Желчь в протоках 7,4-8,5
Желчь в пузыре 5,4-6,9
Моча 4,8-7,5
Содержимое тонкого кишечника 7,0-8,0
Кал 7,0-7,5

Таблица П14
Ионное произведение воды K w при различных температурах

t,° С к шло~и t,° С 1От-ч t, °С Кш-10-14 t,° С 1От-Ч/В

0 0,11 20 0,69 37 2,4 70 15,8
5 0,17 25 1,0 40 2,95 80 25,8
10 0,30 30 1,48 50 5,50 90 38,8
15 0,46 35 2,09 60 9,55 100 55,0
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Таблица П15
Силовые показатели и константы ионизации кислот 

по реакции НВХ + Н20  = В * 1 + Н30 +
Кислота P*a Ka

Ag+-aq 11,99 1,02-lO”12
Al3+-aq 5,02 9,55-10-6
Н3ВО3 9,14 7,24-10-10
Ba2+-aq 13,36 4,36-10-14
HBr -9 109
c o 2 6,37 4,26 lO"7
HCO3 10,33 4,68-lO"11
HCOOH 3,75 1,79-lO"4
CH3COOH 4,76 1,74-Ю"5
H2c 2o 4 1,19 6,46 lO”2
HC2o 4- 4,21 6,16-10“5
C2H5COOH 4,87 1,35 lO"5
C2H5OH > 15 < 10“5
CH2OHCHOHCOOH (глицериновая) 3,52 3,0 -lO”4
CH3CHOHCOOH (молочная) 3,83 1,48-lO”4
Н6С4Об (винная) 3,04 9,12-lO"4
Аскорбиновая 4,04 9,12 10-5
Глюконовая 3,86 1,38-10-4
Бензойная 4,20 6,31 • 10“5
С6Н50Н (фенол) 10,0 10-10
ННЬ (гемоглобин) 8,20 6,31 • 10“9
ННЬ-02 (оксигемоглобин) 6,95 1,12-lO”7
Ca2+-aq 12,77 1,70-10-13
НС1 -7 107
н е ю 7,55 2,82-lO”8
НС103 0 1
НСЮ4 -10 1010
Co2+-aq 8,90 1,26 10“9
Cr3+-aq 3,95 1,12 -lO”14
H2Cr20 7 1,64 2,29 lO"2
Cu2+-aq 7,34 4,57 • 10-8
Fe3+-aq 2,17 6,76 lO"3
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Окончание табл. П15

Кислота Ka
Fe2+-aq 6,74 1,82-lO”7
HF 3,18 6,61 • 10“4
HI -10 l 0i°

K+-aq 14,46 3,47 -lO"15
Li+-aq 13,64 2,29-lO”14
Mg2+-aq 11,42 3,80-10-12
Mn2+-aq 10,59 2,57 • 10-11
HMn04 -3 103
n h 4 9,24 5,75-10-10
CH3NH3 10,66 2,19-lO”11
H2o 2 11,62 2,40-lO”12
H3o + -1,74 55
H2o 15,74 1,82-lO”16
HN03 -1,32 21
HCN 9,0 10“9
h n o 2 3,29 5,13-10“4
h 3p o 4 2,14 7,24-lO”3
H2po4- 7,21 6,16-10“8
HPO|- 12,34 4,57 • 10-13
Pb2+-aq 6,15 7,08-10-7
H2S 6,98 1,05 lO"7
HS“ 13 10-13
so2 1,78 1,66 lO"2
HSO3 7,20 6,31 • 10“8
H2so4 -3 103
HSO^ 1,95 1,12 -10-2
Sr2+-aq 13,17 6,76-lO"14
Zn2+-aq 7,69 2,04-10-8
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Таблица П16
Константы растворимости некоторых малорастворимых 

солей и гидроксидов (25°С)

Вещество K s Вещество K s

AgBr 5 ,3 -1 0 13 FeC 2 0 4 2 , 0  1 0 “ 7

AgCl

О1О00т-н F e(O H ) 2 1 ,0 - 1 0 “ 15

Agl 8 ,3 - 1 0 -1 7 F e(O H ) 3

00CO1оT-HCNсо

Ag2 C 0 3 1 ,2  -К Г 12 FeP 0 4 1 ,3 - 1 0 - 22

Ag2 C2 0 4 3 ,5 - 1 0 -1 1 FeS 5 ,0 - 1 0 - 8

Ag2 C r0 4 1 Д - 1 0 - 12 Hg2Cl2 1 ,3 - 1 0 “ 18

Ag2 Cr2 0 7 1 ,0 - 1 0 “ 10 HgS

COЮ1Оt-HО

AgCN 1 ,4 - 1 0 -1 6 Hg2 S0 4 6 , 8  lO” 7

AgSCN 1 ,1  -lO" 12 Li2 C 0 3 3 , 9 8  -lO” 3

AgN0 2 1 ,6 - 1 0 “ 6 LiF 3 ,8 - 1 0 - 3

Ag3 P 0 4 1 ,3 - 1 0 - 20 Li3 P 0 4 3 ,2 -lO" 9

Ag2S 6 ,3 -lO" 50 M gC 0 3 4 ,0 -lO” 5

Ag2 S0 3 1 ,5 - 1 0 “ 14 M gC2 0 4 8 , 6  1 0 - 5

Ag2 S0 4 1 ,6 -lO- 5 M g(O H ) 2 6 ,0 -lO" 10

A l(O H ) 3 1 ,0 - 1 0 “ 32 Mg3(P 0 4 ) 2 1 ,0 - 1 0 “ 13

a i p o 4 СЛ b-b
-

о
1 CD M nC 0 3 1 ,8 - 1 0 -1 1

AuBr

r-T-H1оt-Hосо M n(O H ) 2 4 ,5 -lO” 13

AuCl 2 ,0 -lO-1 3 MnS 2 ,5 - 1 0 - 10

Aul 1 ,6 - 1 0 “ 23 PbBr2 9 , 1  - 1 0 “ 6

BaC0 3 4 ,0 - 1 0 - 10 PbCl2 1 ,6 - 1 0 “ 5

BaC2 0 4 1 ,1 - 1 0 - 7 P b l2 1 ,1 - 1 0 - 9

ВаСЮ 4 1 ,2  - 1 0 - 1 0 PbC 0 3 7 ,5 -lO-1 4

BaF2 1 ,1 -lO- 6 PbC 2 0 4 4 ,8 -lO” 10

B a(O H ) 2 cn о h-
b

о
1 CO РЬСЮ 4 1 ,8 - 1 0 “ 14

Ba3 (P 0 4 ) 2 6 ,0 -lO" 39 P b (O H ) 2 1 Д .Ю - 20

BaS0 3 8 ,0 - 1 0 - 7 Pb3 (P 0 4 ) 2 7 ,9 - 1 0 - 43

BaS0 4 1 ,1 -lO-1 0 PbS 2 ,5 - 1 0 -2 7

CaC 0 3 3 ,8 -lO- 9 PbS 0 4 1 ,6 -Ю- 8

CaC2 0 4 2 ,3 - 1 0 - 9 SrC 0 3 1 ,1 - 1 0 - ’°

CaC4 H4Og 7 ,7 - 1 0 - 7 SrC 2 0 4 1 ,6 - 1 0 “ 7

CaF2 4 ,0 - 1 0 -1 1 Sr2(P 0 4 ) 3 1 ,0  - 1 0 “ 31

C a(O H ) 2 5 ,5 - 1 0 “ 6 SrS0 3 4 ,0 -lO” 8
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Окончание табл. П16

Вещество K s Вещество K s

Са(Н2Р04)2 1,0-lO”3 SrS04 3,2-10-7
СаНР04 2,7 • 10-7 TlBr 3,9-10-6
Са3(Р 0 4)2 2,0-lO”29 T1C1 1,7 • 10-4
CaS03 3,2-10-7 Til 5,75-10-8
CaS04 2,5-10-5 T12C03 4,0-lO”3
CdC03 1,0-10“12 t i2c 2o 4 2,0-10-4
CdC20 4 1,5-10“8 t i3p o 4 6,7 • 10-4
CaS 1,0-10“29 Tl2s 5,0-10-21
Cr(OH)3 6,3-lO"31 Ti2s o 3 6,3-lO"4
Cu(OH)2 5,0-10_2° Ti2s o 4 4,0-lO”3
CuS 6,3-lO"36 Zn(OH)2 7,1 • 10-18
Cu2S 2,5-lO”48 ZnS 1,6-10“24
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Таблица П18

Стандартные окислительно-восстановительные 
потенциалы (25°С)

Полуреакция ф°. в
Ag+ + е~ ** Ag| 0,80
[Ag(NH3)2] + e - ^ A g |  + 2NH3 +0,373
AgCl + е~ <=* Ag| + СГ +0,283
Au+ + е~ «=* Аи| +1,68
Au3+ + 2ё~ Аи+| +1,41
Au3+ + Зе~ Аи| +1,50
Вг2 + 2е~ <=* 2Вг“| +1,09
НВгО + Н+ + 2е~ ВГ + Н20 +1,34
Вг03 + 5Н+ + Ае~ *± НВгО + 2Н20 +1,45
С12 + 2е~ 2С1“ +1,36
Со3++ е ~ С о 2+ +1,95
Со2+ + 2е~ Со| -0,29
Со3+ + Зе Со| +0,46
[Co(NH3)6]3+ + Зе~ т± [Co(NH3)6]2+ +0,10
Сг3+ + е~ Сг2+ -0,41
Сг20 2- + 14Н+ + 6е~ *± 2Сг3+ + 7Н20 +1,33
[Cr(CN)6]3- + e-^ [C r(C N )6]4- -1,28
Cu+ + е~ «=* Си| +0,53
Cu2+ + 2е~ Си| +0,35
Cu2+ + е~ ** Си+ +0,16
Си2+ + Г  + е~т± Cul +0,86
F2 +2е~ «=* 2¥~ +2,77
Fe3+ + е~*± Fe2+ +0,77
[Fe(CN)6]3- + e -^ [F e(C N )6]4- +0,36
2Н+ + 2е~ Н2 0,00
2Н+ + 2е~ Н2 (pH = 7) -0,414
2Hg2+ + 2е~ т± Hg|+ +0,91
Hg2+ + 2е~ Hg +0,85
H g f + 2е~ «=* 2Hg +0,80
12 + 2е~ 21- +0,54
Юз + 5Н+ + 4е~ ** НЮ + 2Н20 +1,14
НЮ + Н+ + 2е~ +*Г + Н20 +0,99
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Окончание табл. П18
Полуреакция ф°. в

Мп3+ + е~ ** Мп2+ +1,51
[Mn(CN)6]3- + [Mn(CN)6]4- -0,24
М1Ю4 + е~ <=+ МпО|“ +0,56
М11О4 + 8Н+ + 5е~ Мп2+ + 4Н20 +1,51
MnOi + 2Н20  + Зе~ Мп02 + 40Н “ +0,60
[Mo(CN)6]3“ + е~т± [Mo(CN)6]4- +0,73
N2 + 8Н+ + 6е~ ++ 2NH4 +0,26
NO3 + Н20  + е N 02 + 20Н “ +0,01
NOJ + ЗН + + 2е~ H N02 + Н20 +0,94
NO3 + 2Н+ + е~ N 0 2 + Н20 +0,80
NO3 + Н20  + е“ «=* N 02 + 20Н “ - 0,86
NO3 + 4Н+ + Зе~ +*■ NO + 2Н20 +0,96
NO3 + 2Н20  + Зе~ +*■ NO + 40Н ” -0,14
0 2 + 4Н+ + 4е“ «=* 2Н20 +1,23
0 2 + 4Н+ + 4<Г 2Н20  (pH = 7) +0,82
0 2 + 2Н20  + 4е“ 5=t 40Н ” +0,40
0 2 + 2Н+ + 2е~ Н20 2 +0,68
0 2 + 2Н20  + 2е~ Н 02 + ОН“ -0,08
Н20 2 + 2Н+ + 2е~ 2Н20 +1,77
Н 02 + Н20  + 2е~ ЗОН” +0,88
0 3 + 2Н+ + 2е~ ++ <Э2 + Н20 +2,07
О3 + Н20  + 2е~ <=+ 0 2 + 20Н “ +1,24
S + 2Н+ + 2е~ H2S +0,17
S + 2е~ S2- -0,482
SO|“ + 4Н+ + 2е~ ^  S 02 + 2Н20 +0,172
S40 | -  + 2е~ 2S20 \~ +0,092
Sn2+ + 2е~ +*■ Sn -0,14
Sn4+ + 2е~ Sn2+ +0,15
ТГ + е~ ^  Т1 -0,357
Тк3+ + 2ё~ Т1+ +1,25
Zn2+ + 2е~ «=* Zn -0,76
[Zn(NH3)4]2+ + 2е~ ^  Zn + 4NH3 -1,04
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Таблица П19
Формальные (мид-пойнт) потенциалы биологических 
окислительно-восстановительных пар (25°С, pH = 7)

Окислительно­
восстановительная пара ф°, в Окислительно­

восстановительная пара ср°,В

0 2+4Н+/2Н 20 +0,82 Метиленовый синий +0,01
Цитохром ag Fe/Fe2+ +0,55 Оксалоацетат + 2Н+/малат -0,17
Гемоцианин Cu2+/Cu+ +0,54 Пируват + 2Н+/лактат -0,19
NO3 + 3H+/H N 02 + Н20 +0,42 Ацетальдегид + 2Н+/этанол -0,20
Цитохром f Fe3+/Fe2+ +0,37 ФАД + 2Н+/ФАД-Н2 -0,22
Цитохром a Fe3+/Fe2+ +0,29 НАД+ + Н+/НАД-Н -0,32
Цитохром с Fe3+/Fe2+ +0,25 4НАДФ+ + Н+/НАДФ-Н -0,324
Цитохром с, Fe3+/Fe2+ +0,21 С 02 + 2Н+/НСОО“ -0,42
Гемоглобин/
метгемоглобин

+0,17 2Н+/Н 2 -0,42

Миоглобин +0,04 Ферредоксин -0,43
Фумарат + 2Н+/сукцинат +0,03 Ацетат + С 02 + 2Н+/пируват -0,70

Таблица П20
Поверхностное натяжение жидкостей при 293 К

Вещество о-103, Н/м Вещество о-103, Н/м
Ацетон 23,70 Муравьиная кислота 37,58
Бензол 28,88 Уксусная кислота 27,80
Вода 72,75 Пентан 16,00
Гексен 18,42 Пиридин 38,00
Глицерин 59,40 Этиленгликоль 46,1
Диэтиловый эфир 17,00 Этанол 22,03
Метанол 22,61
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Поверхностное натяжение воды 
при различных температурах

Таблица П21

t,° с ст-103, Н/к t, °С ст-103, Н/к t,°C ст-103, Н/к
10 77,22 17 73,19 24 72,13
11 74,07 18 73,05 25 71,97
12 73,93 19 72,90 26 71,82
13 73,78 20 72,75 27 71,66
14 73,64 21 72,59 28 71,50
15 73,49 22 72,44 29 71,35
16 73,34 23 72,28 30 71,18
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