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ВВЕДЕНИЕ  

В современной жизни, особенно в производственной деятель-

ности человека, химия играет исключительно важную роль. Нет 

почти ни одной отрасли производства, не связанной с применением 

химии. Этим и объясняется включение изучения химии в учебные 

планы всех сельскохозяйственных и технических учебных заведе-

ний. Непременным условием успешного изучения курса химии яв-

ляется выполнение студентами лабораторных работ. Лабораторные 

занятия выполняют задачу глубокого усвоение законов и теорети-

ческих положений химии, а также приобретения навыков проведе-

ния экспериментов. 

Предлагаемое учебно-методическое пособие состоит из двух 

частей. В первой части полно и системно изложены все темы общей 

и неорганической химии. По каждой теме проводится лабораторная 

работа, что значительно облегчает усвоение материала и сокращает 

затраты времени на самостоятельную работу студентов. Во второй 

части рассмотрена аналитическая химия, студенты смогут провести 

анализ качественного и количественного состава исследуемого ве-

щества. Это позволит им приобрести основные навыки по технике 

химического эксперимента, приучить их к самостоятельности. 

В каждой лабораторной работе данного руководства имеется 

краткая теоретическая часть, содержащая необходимые сведения 

для осмысленного выполнения опытов, для понимания их химиче-

ской и физико-химической сущности, приведены решения типовых 

задач, контрольные вопросы. Компетенции студента позволяют ему 

более четко представить, что он должен знать и уметь при работе 

над теоретическим материалом и при проведении эксперимента в 

лаборатории. 

Руководство составлено согласно учебной программе по об-

щей, неорганической и аналитической химии для студентов всех 

специальностей. Доступность рекомендуемых реактивов и простота 

оборудования, наличие небольшого раздела теории перед каждой 

работой позволяют надеяться, что настоящее пособие будет осо-

бенно полезным для студентов заочников. 
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ЧАСТЬ 1. ОБЩАЯ И НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ  

ПРАВИЛА РАБОТЫ В ЛАБОРАТОРИИ 

Работа в химической лаборатории требует ответственного и 

осведомленного поведения. В противном случае не исключена воз-

можность аварий и несчастных случаев, для предотвращения кото-

рых необходимо соблюдать правила работы в лаборатории. 

1. Перед каждой лабораторной работой необходимо внима-

тельно ознакомиться с теоретическим материалом, используя мето-

дические разработки, конспекты лекций, учебники. Тогда лабора-

торные занятия будут полезными и продуктивными. 

2. В химической лаборатории следует работать в халате. За-

прещается находиться в лаборатории в верхней одежде, громко раз-

говаривать, курить, принимать пищу, трогать приборы и установки, 

не относящиеся к данной работе. 

3. Рабочее место необходимо содержать в чистоте, не загро-

мождать посторонними предметами. Запрещается класть на рабо-

чее место портфели, посторонние книги, свертки и т.д. 

4. Не расходовать реактивов больше требуемого количества. 

Это дает экономию реактивов и времени. Выполняя работу, необ-

ходимо пользоваться реактивами только указанной концентрации. 

5. Чтобы не спутать пипетки и пробирки со склянками с хими-

ческими реактивами, их следует немедленно возвращать на место 

после отбора требуемого количества реактивов. Если раствор взят в 

избытке и полностью не израсходован, запрещается выливать его 

обратно в склянку для предотвращения порчи реактивов. 

6. Категорически запрещается проводить опыты, не преду-

смотренные программой. 

7. По окончании работы вымыть химическую посуду, тща-

тельно убрать рабочее место, выключить воду и электроприборы. 

8. Аккуратно вести записи проведѐнных работ в лабораторном 

журнале. Если выполненный опыт не записан, не переходить к сле-

дующему. Не следует вести записи на отдельных листках, т. к. они 

могут потеряться, кроме того, это приводит к ненужной переписке. 

Рекомендуется следующая форма записи:  

1. Дата выполнения и название лабораторной работы.  
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2. Номер опыта и его название. Уравнения реакций, расче-

ты, таблицы, графики. 

3. Выводы. 

ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ  

1. Все опыты, связанные с применением или образованием 

ядовитых веществ, а также вредных паров и газов, разрешается 

проводить только в вытяжном шкафу с включенной вентиляцией. В 

случае прекращения работы вентиляционных установок опыты 

должны быть немедленно прекращены. 

2. Запрещается проводить опыты со взрывоопасными и огне-

опасными веществами. Опыты со спиртовыми растворами следует 

проводить вдали от огня и с малыми количествами (1–2 мл.). 

3. При нагревании и кипячении растворов в пробирке необхо-

димо пользоваться держателями и следить за тем, чтобы отверстие 

пробирки не было обращено в сторону самого работающего или со-

седа по рабочему столу. Это особенно важно соблюдать при нагре-

вании концентрированных растворов кислот и щелочей. 

4. Во избежание попадания брызг в лицо или глаза не следует 

наклоняться над сосудом, в котором происходит нагрев или кипе-

ние жидкости. При необходимости определить запах выделяюще-

гося пара или газа – не вдыхать их непосредственно из рабочего со-

суда, а лѐгким движением руки направить газы к себе и осторожно 

вдохнуть. 

5. При разбавлении концентрированных кислот и щелочей 

следует небольшими порциями вливать кислоту и щелочь в воду, а 

не наоборот, непрерывно перемешивая раствор. 

ОКАЗАНИЕ ПЕРВОЙ ПОМОЩИ 

1. При воспламенении горючей жидкости на одежде работаю-

щего необходимо немедленно погасить пламя, завернув постра-

давшего в асбестовое или шерстяное одеяло, которые должны на-

ходиться в лаборатории. 

2. При ожогах концентрированными растворами кислот 

обожженное место промывают сильной струей воды в течение 2–3 

минут, затем обрабатывают раствором с массовой долей соды  

2–3 %, после чего накладывают марлевую повязку, смоченную рас-
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твором перманганата калия с массовой долей 1–2 %. При сильных 

ожогах после оказания первой помощи следует обратиться к врачу. 

3. При ожогах концентрированными растворами щелочей 

обожженное место промывают большим количеством воды до тех 

пор, пока кожа не перестанет казаться скользкой, затем раствором 

борной или уксусной кислот с массовой долей 1–2 %, после чего 

накладывают марлевую повязку, смоченную спиртовым раствором 

танина или раствором перманганата калия с массовой долей 1–2 %. 

4. При ожогах горячим металлом или стеклом обожженное 

место многократно смачивают раствором перманганата калия или 

спиртом, а затем смазывают мазью от ожогов. 

5. При попадании кислоты, щелочи или других реактивов в 

глаза их следует промыть большим количеством воды и немедлен-

но отправить пострадавшего к врачу. 

6. При отравлении сероводородом, хлором, парами брома, ок-

сида углерода(II) пострадавшего надо вывести на свежий воздух, а 

затем направить к врачу. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 1 

ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ И НАПРАВЛЕНИЕ ХИМИЧЕСКИХ  

РЕАКЦИЙ 

Выделение или поглощение энергии в ходе реакции зависит от 

соотношения количества энергии, затраченной на разрыв химиче-

ских связей в исходных веществах и энергии, выделяющейся при 

образовании новых химических связей в продуктах реакции. Изу-

чением превращения энергии в химических реакциях и способно-

стью химических систем совершать полезную работу занимается 

термохимия. 

Системой называется тело или группа тел, отделенных от ок-

ружающей среды воображаемой или реальной границей раздела. В 

зависимости от способности системы к обмену энергией и вещест-

вом с окружающей средой различают три типа систем. В изолиро-

ванной системе отсутствует обмен энергией и веществом, в от-

крытой системе возможен обмен и энергией и веществом и в за-

крытой системе возможен обмен энергией и невозможен обмен 

веществом. 
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Изменение свойств системы определяется термодинамиче-

скими параметрами состояния – давлением, концентрацией, темпе-

ратурой, объемом и др. и характеристическими функциями состоя-

ния – внутренней энергией U, энтальпией H, энтропией S и энерги-

ей Гиббса G. Характеристические функции состояния, зависят 

только от начального и конечного состояния системы, но не от пути 

и способа, которыми это состояние достигнуто.  

Энергетический эффект химической реакции возникает за счет 

изменения в системе внутренней энергии U. Внутренняя энергия U 

– это общий запас энергии системы, слагающийся из кинетической 

энергии движения составляющих ее частиц (молекул, атомов, ио-

нов, электронов и др.) и потенциальной энергии их взаимодействия. 

Известны две формы передачи энергии от одной системы к 

другой. Упорядоченную форму передачи энергии называют рабо-

той (А), неупорядоченную – теплотой (Q). Количество работы, 

которое можно получить от системы в самых благоприятных усло-

виях протекания процесса ограничено, в то время, как ограничений 

по количеству теплоты в пределах общей суммы энергообмена не 

существует. 

Обычно в ходе химической реакции теплота или поглощается 

из окружающей среды, при этом внутренняя энергия системы воз-

растает ( U > 0, эндотермические реакции) или выделяется в нее, в 

этих случаях внутренняя энергия системы уменьшается ( U < 0, эк-

зотермические реакции).  

В любом процессе соблюдается закон сохранения энергии  

запас внутренней энергии системы остается постоянным, если 

отсутствует тепловой обмен с окружающей средой (первый за-

кон термодинамики). Для закрытых систем, уравнение первого за-

кона термодинамики имеет следующий вид: 

Q = U + А, 

Химические реакции обычно протекают при постоянном дав-

лении (например, в открытой колбе) или при постоянном объеме 

(например, в автоклаве), т.е. являются соответственно изобарными 

или изохорными процессами. 
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В изохорном процессе (V = const), поглощенная системой теп-

лота идет полностью на увеличение запаса внутренней энергии, по-

скольку работа расширения при постоянном объеме равна нулю:  

А = Р  V = 0; Qv = U. 

В изобарном процессе (Р = const) совершается работа против 

внешнего (атмосферного) давления. Теплота, поглощенная в ходе 

реакции (Qp), расходуется на увеличение внутренней энергии U и 

совершение работы: 

А = Р  V, Qp = U + Р  V или  

Qp = (U2  U1) + Р (V2  V1). 

Раскроем скобки и сгруппируем члены с одинаковыми индек-

сами: 

Qp = (U2 + РV2)  (U1 + РV1). 

Сумму U + РV называют энтальпией системы и обозначают 

буквой H. Энтальпия (теплосодержание системы) является мерой 

энергии, накапливаемой веществом при его образовании или нагре-

ве: 

H = U + РV. 

Следовательно, Qp = H2  H1 = H, т. е. теплота, поглощенная 

системой при постоянном давлении, расходуется на приращение 

энтальпии системы.  

При эндотермических реакциях энтальпия системы увеличи-

вается и H > 0 (H2 > H1), а при экзотермических реакциях энталь-

пия системы уменьшается и H < 0 (H2 < H1). 

Таким образом, в изохорном процессе тепловой эффект реак-

ции равен изменению внутренней энергии системы, а в изобарном 

процессе  изменению энтальпии системы. В термохимии принято, 

что в том случае, когда в результате реакции теплота выделяется, 

Q > 0, т. е.  

Qv =  U;  Qp =  H. 
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Для того чтобы можно было сравнивать тепловые эффекты 

различных процессов, расчеты обычно относят к 1 молю вещества 

и условиям, принятым за стандартные: давление 101,3 кПа (1 атм.) 

и любая температура, чаще всего, 298 К (25 С). Стандартные энер-

гетические эффекты принято обозначать H 298, U 298 (кратко 

H , U ). 

В термохимических расчетах используют термохимические 

уравнения. В них указывают тепловой эффект реакции, а также фа-

зовое состояние и полиморфную модификацию компонентов реак-

ции: г  газовое, ж  жидкое, к  кристаллическое, т  твердое,  

р  растворенное и др. Термохимическое уравнение горения ром-

бической серы в стандартных условиях имеет вид 

S(ромб) + O2(г) = SO2(г),           H
0
298 =  296,9 кДж. 

Термохимические расчеты проводят, используя стандартные 

энтальпии (теплоты) образования веществ. Стандартная энтальпия 

образования H
0

обр.  это тепловой эффект реакции образования  

1 моля сложного вещества из простых, находящихся в стандартном 

состоянии. Из определения следует, что стандартные энтальпии об-

разования простых веществ, устойчивых в стандартных условиях 

(газообразные кислород, водород, жидкий бром, ромбическая сера, 

графит и др.), приняты равными нулю. Тепловой эффект приведен-

ной выше реакции является энтальпией образования SO2;  

H
0 

(SO2) = 296,9 кДж/моль. Стандартные энтальпии образования 

некоторых веществ приведены в табл. 1 приложения. 

В основе термохимических расчетов лежит закон Г.И. Гесса 

(1840 г.): тепловой эффект реакции не зависит от пути ее проте-

кания, а зависит лишь от природы и физического состояния реа-

гентов и продуктов реакции. Для расчета тепловых эффектов хи-

мических реакций используют следствие из закона Гесса: тепловой 

эффект реакции равен разности между суммой энтальпий образо-

вания продуктов реакции и суммой энтальпий образования исход-

ных веществ с учетом числа молей участвующих в реакции ве-

ществ, т.е. 

H
o
х.р. = H

o
обр.(продуктов)  H

o
обр.(исходных веществ). 
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Реакцию, идущую без воздействия внешних факторов назы-

вают самопроизвольной. Направление, в котором самопроизвольно 

протекает химическая реакция, определяется совместным действи-

ем двух факторов:  

1) тенденцией к переходу системы в состояние с наименьшей 

внутренней энергией;  

2) тенденцией к достижению наиболее вероятного состояния, 

т.е. состояния наибольшего беспорядка. 

Мерой первой из этих тенденций для изобарных процессов 

служит уменьшение энтальпии системы ( H < 0). Бертло и Томсен 

утверждали, что самопроизвольно могут протекать экзотермиче-

ские реакции, которые сопровождаются выделением теплоты, т.е. 

уменьшением энтальпии. Однако некоторые самопроизвольные 

процессы являются эндотермическими. Например, растворение со-

лей в воде, плавление льда, испарение воды. Следовательно, 

уменьшение энтальпии не единственный фактор, определяющий 

возможность протекания реакции. Все приведенные выше самопро-

извольные процессы сопровождаются переходом из упорядоченного 

состояния частиц в менее упорядоченное. Степень беспорядка, или 

неупорядоченности, в системе характеризуется функцией состоя-

ния системы, называемой энтропией. Энтропия является мерой ве-

роятности состояния системы, ее величина пропорциональна лога-

рифму термодинамической вероятности: 

S = k lnW, 

где 231,38 10 Äæ/Ê,
A

R
k

N
 W  термодинамическая вероятность 

состояния системы, т. е. число равновероятных микросостояний, 

отвечающих данному макросостоянию. Микросостояние характе-

ризуется определенными значениями параметров системы (темпе-

ратуры, давления, объема и т.д.); микросостояние характеризуется 

определенным состоянием каждой частицы, входящей в состав сис-

темы. Энтропия имеет размерность энергии, деленной на темпера-

туру, обычно ее относят к 1 молю вещества (мольная энтропия) и 

выражают в Дж/моль  К. 

В изолированной системе самопроизвольно протекают толь-

ко те процессы, которые сопровождаются увеличением энтропии 
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– это одна из формулировок второго начала термодинамики, опре-

деляющего направление самопроизвольного протекания процесса. 

Энтропия возрастает при плавлении, растворении, кипении, 

диссоциации молекул и т.п. Напротив, все процессы, в результате 

которых упорядоченность системы возрастает (конденсация, поли-

меризация, сжатие, уменьшение числа частиц), сопровождаются 

уменьшением энтропии. 

Рассчитывают изменение стандартной энтропии по уравне-

нию: 

S
o
х.р. = S

o
обр.(продуктов)  S

o
обр.(исходных веществ). 

Оба фактора  изменения энтальпии и энтропии важны в 

оценке возможности совершения физического и химического пре-

вращения. Эти две величины объединены в уравнение: 

G = H  T  S, 

где G  энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал). 

Энергию Гиббса образования относят к 1 молю вещества и 

обычно выражают в кДж/моль; при этом G
0
 образования простого 

вещества принимают равной нулю. Изменение свободной энергии 

равно полезной максимальной работе, которую совершает система 

в изобарно-изотермическом процессе. 

Все самопроизвольные физические и химические превраще-

ния идут в направлении уменьшения энергии Гиббса. Они могут 

сопровождаться увеличением или уменьшением энтальпии и эн-

тропии, но энергия Гиббса при этом всегда уменьшается. Реакции, в 

которых G < 0 идут самопроизвольно в прямом направлении. Ес-

ли G  0, то самопроизвольно протекает обратная реакция, а при 

значении G = 0 – система находится в состоянии равновесия. 

G
0
х.р. = H

0
х.р.  T  S

0
х.р.. 

Как и в случае с Hх.р. и Sх.р., изменение стандартной энергии 

Гиббса химической реакции можно рассчитать по уравнению 

G
0
х.р. = G

0
обр.(продуктов)  G

0
обр.(исходных веществ). 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  О п р ед е ле н и е  т е п ло во го  э ффек та  р е ак ц и и  

н е й т р а ли за ц и и  

Реакция между растворами сильной кислоты и сильного осно-

вания, например, 

HCI(р) + NaOH(р) = NaCI(р) + H2O(ж), 

может быть представлена после сокращения ионов натрия и хлора в 

виде краткого ионного уравнения, составляющего суть процесса: 

H
+

(р) + OH (р) = H2O(ж), ΔH < 0. 

Определение теплоты нейтрализации проводят в калоримет-

рической установке.  

 

Рис. 1.1 – Калориметрическая установка: 

1  сосуд Дьюара емкостью 250 300 мл; 2  крышка сосуда с отверстиями; 3 

 термометр с делениями до десятых долей градуса; 4  небольшая воронка с 

широким тубусом; 5  вертикальная мешалка. 

В калориметрический сосуд налейте 25 мл 1М раствора гид-

роксида калия или натрия. Опустите в раствор щелочи (не касаясь 

дна сосуда) термометр и измерьте температуру раствора с точно-

стью до 0,1 С. 

В стакан налейте 25 мл 1М раствора хлороводородной кисло-

ты и измерьте ее температуру (при хранении растворов щелочи и 

кислоты в одном помещении их температуры одинаковы). Быстро, 

но осторожно вылейте раствор хлороводородной кислоты через 

стеклянную воронку в сосуд со щелочью и, перемешивая раствор 
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мешалкой, наблюдайте за повышением температуры. Измерьте 

максимальную температуру раствора с точностью до 0,1 С. Опре-

делите количество теплоты (кДж), выделившейся при нейтрализа-

ции 25 мл 1М раствора HCI щелочью по формуле: Q = mС t. Массу 

кислоты и щелочи рассчитайте как произведение объема раствора 

на плотность, а теплоемкость приравняйте к теплоемкости воды,  

т.е. 4,184 Дж/г  град: 

mHCl = VHCl HCl + VNaOH NaOH = 25 1,12 + 25 1,29 = 60,25 г. 

Q = – Н = (mHCl + mNaOH)  4,184  t,  Дж. 

Сделайте перерасчет теплового эффекта на один моль кисло-

ты, учитывая, что 25 мл 1М раствора хлороводородной кислоты со-

держит 0,025 моля HCI, т. е. найдите H
o
х.р. = Q х.р.  

По закону Гесса рассчитайте теоретическое значение теплово-

го эффекта реакции нейтрализации (см. П 1). 

H
o
х.р. = H

o
обр.(продуктов)  H

o
обр.(исходных веществ), 

H
o
х.р. = H

o
H

2
O  ( H

o
H

+
 + H

o
OH ) 

Определите относительную ошибку опыта Х в процентах по 

формуле 

Х = 
õ.ð.ýêñï . õ.ð.òåî ð.

õ.ð.òåî ð.

H Í

Í
100 %. 

О п ыт  2 .  В л и ян и е  т е мп е р а тур ы н а  н а п р ав ле н и е  

х и ми ч е ск о й  ре а к ц и и  

Рассмотрим реакцию образования димера диоксида азота из 

диоксида 

красно-бурый газ   2NO2  N2O4  бесцветный газ 

Рассчитайте изменение стандартной энтальпии реакции: 

H
o
х.р. = H

o
обр.(продуктов)  H

o
обр.(исходных веществ). 

Ориентируясь на знак и величину Н реакции, предскажите 



 14 

вероятное направление вышеуказанной реакции (в прямом или об- 

ратном направлениях). 

Рассчитайте изменение стандартной энтропии в реакции 

2NO2  N2O4: 

S
o
х.р. = S

o
обр.(продуктов)  S

o
обр.(исходных веществ). 

Ориентируясь на знак и величину S
0
х.р., предскажите вероят-

ное направление самопроизвольного течения реакции в сторону об-

разования N2O4 или NO2. 

Чтобы учесть влияние обоих факторов ( H и S) на направле-

ние реакции 2NO2 = N2O4, вычислите изменение свободной энергии 

Гиббса ( Gх.р.) по уравнению  

Gх.р. = Hх.р.  Т  Sх.р. 

По величине и знаку G реакции предскажите состояние газо-

вой смеси (смещение равновесия в сторону образования NO2  

или N2O4). 

Как нужно изменить температуру (понизить или повысить), 

чтобы увеличить выход NO2, N2O4? 

Подтвердите теоретические расчеты экспериментальными 

данными. Поместите сосуд с газовой смесью (NO2 + N2O4) в таю-

щий лед (рис. 1.2). Отметьте изменение окраски, смещение равно-

весия в сторону образования N2O4  бесцветного газа. Затем опус-

тите этот сосуд с газовой смесью в кипящую воду. Отметьте изме-

нение окраски: усиление красно-бурой окраски. 

 

 

Рисунок 1.2 – Установка для определения направления химической реакции 

1  сосуд с газовой смесью (NO2 + N2O4); 2  стакан со льдом; 3  стакан с 

кипящей водой 
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Рассчитайте температуру, при которой наступает химическое 

равновесие. По результатам расчетов составьте таблицу по форме 

табл. 1.1. В последней графе стрелкой покажите смещение равнове-

сия реакции при изменении температуры. 

Таблица 1.1 – Результаты расчетов по определению направления реакции 
 

t, 
o
C Т, К Hх.р., 

кДж 

Sх.р., 
Äæ

Ê
 

Gх.р. 

кДж 

Направление 

реакции 

25      

0      

100      

 

О п ыт  3 .  О п р ед е ле н и е  н а п ра в ле н и я  ок и сли т е ль н о -

в о с с та н ов и т ель н о й  р е а к ц ии  в о с с та н ов ле н и я  и о н ов  

ме д и  ж е лез о м.  

Возьмите два стакана объемом 250 500 мл. В один стакан на-

лейте раствор сульфата меди(II), в другой  раствор сульфата желе-

за(II). Опустите в стакан с раствором CuSO4 железную пластину на 

5 10 секунд (перед опытом тщательно зачистите пластину наждач-

ной бумагой). В другой стакан с раствором FeSO4 опустите медную 

пластину. В каком стакане произошла реакция (наблюдайте изме-

нение поверхности пластины)? Проведите термодинамические рас-

четы, подтверждающие возможность взаимодействия по уравнению 

Fe + СuSO4  = FeSO4 + Сu     

и опровергающие возможность реакции по уравнению 

Cu + FeSO4 = CuSO4 + Fe.     

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Вычислите теплоту образования оксида железа, исходя из 

уравнения 

8Al + 3Fe3O4 = 4Al2O3 + 9Fe,  H
0
 = 3326 кДж. 
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Энтальпия образования оксида алюминия равна  

–1676 кДж/моль. 

Решение. В основе термохимических расчетов лежит следст-

вие из закон Гесса: 

H
0
х.р. = n  H

0
продуктов  n  H

0
исходных веществ. 

Распишем тепловой эффект реакции восстановления железа, 

используя это следствие: 

H
0

х.р. = (9  H
0
(Fe) + 4  H

0
(Al2O3)  (8  H

0
(Al) +  

3  H
0
(Fe3O4). 

Поскольку энтальпии образования простых веществ равны 

нулю, а тепловой эффект реакции и энтальпия образования оксида 

алюминия даны в условии задачи, то можно рассчитать энтальпию 

образования оксида железа (см. П 1). 

3326 = [9  0 + 4  ( 1676)]  (2  0 + 3 H
0
(Fe3O4), 

H
0
(Fe3O4) = 

4 ( 1676) 3326

3
 = 1126 кДж/моль. 

П р и ме р  2  

Вычислите изменение энтропии в реакции горения этана: 

C2H4(Г) + 3O2(Г) = 2CO2(Г) + 2H2O(Г). 

Решение. Термодинамическая функция энтропия (S) характе-

ризует возможные состояния вещества и их непрерывные измене-

ния. Чем больше таких изменений, тем больше беспорядок в систе-

ме, количественной характеристикой которого и служит энтропия. 

Энтропия, как и энтальпия, является функцией состояния, т.е. 

подчиняется закону Гесса и следствию из него: 

S
0
х.р. = n S

0
продукт.  n S

0
исход. веществ. 

По условию задачи нужно вычислить S
0 

реакции горения 

этана. Для этого из таблицы выпишем энтропии образования ве-

ществ и подставим их в уравнение (см. П 1): 
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Вещество   C2H4 (Г)  O2 (Г)  CO2 (Г)  H2O (Г), 

S
0
, Дж/моль  К  219,45 205,03 213,65 188,72, 

S
0
х.р. = [2S

0
(H2O) + 2S

0
(CO2)]  [S

0
(C2H4) + 3S

0
(O2)] =   

= (2  188,72 + 2  213,65)  (219,45 + 3  205,03) = 29,80 Дж/K. 

П р и ме р  3  

Возможна ли в стандартных условиях реакция 

4HCl + O2 = 2H2O + 2Cl2? 

Решение. Для реакций, протекающих при постоянном давле-

нии и температуре, введена термодинамическая функция G  

энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал), опреде-

ляющая влияние энтальпии и энтропии на ход реакции. Энергия 

Гиббса является функцией состояния системы, и расчет ее ведут по 

формуле: 

G
0
х.р. = H

0
х.р.  T S

0
х.р., 

По знаку и величине энергии Гиббса можно судить о направ-

лении реакции. Если G
0
 < 0, возможно самопроизвольное проте-

кание реакции в прямом направлении. 

Чтобы ответить на вопрос, поставленный в условии задачи, 

необходимо рассчитать энергию Гиббса реакции горения хлорово-

дорода. Выпишем из справочных таблиц необходимые данные  

(см. П 1): 
 

Вещество   HCl (Г)  O2 (Г)  CI2 (Г)  H2O (Г), 

H
0
, кДж/моль  92,31 0  0  241,83, 

S
0
, Дж/моль  К  186,68 205,03 222,95   188,72, 

 

H
0
х.р. = 2 H

0
(H2O) + 2 H

0
(Cl2)   4 H

0
(HCl) + H

0
(O2 )  = 

= (2  ( 241,83) + 2  0]  [4  ( 92,31) + 0] = 112 кДж, 

S
0
х.р. = [2S

0
(H2O) + 2S

0
(Cl2)]  4S

0
(HCl) + S

0
(O2)] = 

= (2  188,72 + 2  222,95)  (4  186,68 + 205,03) = 130 Дж/K =  

0,13 кДж/К, 
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G
0
х.р. = H

0
х.р  T S

0
х.р., 

G
0
х.р. = ( 112)  298  ( 0,13) = 73,36 кДж. 

Энергия Гиббса химической реакции меньше нуля, следова-

тельно, в стандартных условиях эта реакция возможна. 

П р и ме р  4 .  

При какой температуре наступит равновесие в системе  

BaO(кр.) + 0,5 O2(Г)  BaO2(кр.), если H
0
х.р. = 81,51 кДж, а  

S
0

х.р. = 0,11 кДж/К? 

Решение. В состоянии равновесия энергия Гиббса равна нулю, 

G = H  T S, если G = 0, то H = T S. Из этого равенства мож-

но рассчитать температуру, при которой наступит равновесие в 

системе: 

Тр = 

0

0

H

S
; Tр = 

81,51

0,11
 = 741 К или 467,9 С. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Какие из следующих термодинамических функций относят-

ся к функциям состояния системы: теплота, энтальпия, энтропия, 

работа расширения газа, свободная энергия Гиббса? 

2. Какой смысл имеют знаки «плюс» или «минус» перед тер-

модинамическими функциями: энтальпией, теплотой, работой, эн-

тропией? 

3. Опишите способ определения стандартной энтальпии ней-

трализации сильной кислоты сильным основанием. Объясните, по-

чему результаты нейтрализации гидроксида натрия азотной, хлоро-

водородной и серной кислотами одинаковы, но отличаются от ре-

зультатов нейтрализации уксусной кислотой? 

4. Сформулируйте первый закон термодинамики. Изменение 

теплоты реакции можно выразить через величины H и U. В чем 

различие между ними? Напишите уравнение связи H и U. 

5. Величину H или U целесообразнее использовать при 

изучении химических реакций? Почему? 

6. Сформулируйте закон Гесса, следствие из закона Гесса. 
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7. При образовании 1 моля газообразного HF выделилось 

270,7 кДж теплоты. Чему равна стандартная энтальпия образования 

фтороводорода? 

8. Вычислите изменение стандартной энтальпии при 298 К ре-

акций: 

а) C2H6(г) + 3,5 O2(г) = 2CO2(г) + 3H2O(ж), 

б) C2H5OH(ж) + 3O2(г) + 2CO2(г) + 3H2O(ж). 

9. В смеси, состоящей из 22,4 л фтора и 44,8 л водорода, про-

изошла реакция. Определите изменение стандартной энтальпии ре-

акции. 

10. Найдите знак изменения энтропии в следующих процес-

сах: 

а) сгорание водорода; 

б) конденсация водяного пара; 

в) разложение воды на водород и кислород; 

г) испарение ацетона; 

д) замерзание воды; 

е) растворение хлорида калия в воде; 

и знак изменения энтропии в следующих реакциях: 

а) NH3(г) + HCl(г) = NH4Cl(тв), 

б) COCl2(г) = CO(г) + Cl2(г), 

в) PCl3(г) + Cl2(г) = PCl5(г), 

г) N2(г) + 3H2(г) = 2NH3(г). 

11. Растворение гидроксида натрия в воде сопровождается 

увеличением температуры, при растворении же нитрата аммония 

температура уменьшается. Почему? 

12. Для каких условий справедливо соотношение H = Т  S? 

При каких условиях это не так? 

13. Вычислите стандартную энтропию испарения воды при 

условии, что Нисп. = 41,0 кДж/моль. 

14. Возможна ли при температуре (298 К) реакция Н2(г) + CI2(г) 

= 2HCl(г), если Нх.р. =  185 кДж/моль и Sх.р. = 20 Дж/моль  К. 

15. Вычислите величину изменения стандартной энергии Гиб-

бса и определите возможность протекания реакции Fe2O3(тв) + H2(г) 

= 2Fe(тв) + 3Н2О(г) при температурах 300 К и 800 К. 
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КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА  

Изучив содержание этой темы, студент должен знать: 

 сущность внутренней энергии, еѐ составные части, 

 изохорные и изобарные процессы в химических реакци-

ях, 

 сущность энтальпии, понятие стандартной энтальпии, 

 закон Гесса и следствия из него, 

 изменение энтальпии в экзо- и эндотермических реакци-

ях, 

 сущность энтропии, изменение еѐ в ходе химической ре-

акции, 

 энергия Гиббса и влияние еѐ изменения на направлен-

ность химической реакции. 

Уметь: 

 определять изменение энтропии при переходе вещества 

из одного агрегатного состояния в другое, 

 рассчитать тепловой эффект любой реакции в стандарт-

ных условиях, основываясь на следствии из закона Гесса, 

 вычислить величину энергии Гиббса и определить на-

правление химической реакции, 

 определить изменение энтропии в ходе химической ре-

акции, 

 определить экспериментально количественное изменение 

энтальпии химической реакции. 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 2 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

Химическая кинетика изучает скорость и механизм химиче-

ских процессов. Скорость химической реакции равна числу взаи-

модействий частиц в единицу времени в единице объема для гомо-

генных реакций, или на единицу поверхности раздела фаз для гете-

рогенных реакций. 

Гомогенные реакции протекают в одной фазе, например, в га-

зовой 

 H2 (г)  +  Cl2 (г)    2HCl (г), 

а гетерогенные – на границе раздела фаз, например, горение угля 

происходит на поверхности твердой фазы 

 C (т)  +  О2 (г)    СО2 (г). 

Скорость гомогенной реакции количественно характеризуется 

изменением концентрации (обычно молярной) любого участника 

реакции в единицу времени (как правило, выражаемого в секундах). 

Средняя скорость реакции Vср в интервале времени от t1 до t2 

определяется соотношением 

 Vср  =    
12

12

tt

CC
 =   

t

C
, 

где С1 и С2 – молярная концентрация любого участника реакции в 

моменты времени t1 и t2 соответственно. Знак «−» перед дробью от-

носится к концентрации исходных веществ, С < 0, знак «+» – к 

концентрации продуктов реакции С > 0. Скорость реакции всегда 

величина положительная, единица измерения моль/л сек. 

Мгновенная скорость – это скорость реакции в данный момент 

времени t. Она определяется производной от концентрации по вре-

мени: 

 
dt

dC
Vt  

Скорость реакции зависит от природы и концентрации реаги-

рующих веществ, температуры, давления (если в реакции участву-
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ют газы), катализатора, площади поверхности раздела фаз (гетеро-

генные реакции), от облучения квантами света и др. факторов. 

Количественную характеристику скорости процесса от кон-

центрации устанавливает закон действующих масс: 

Cкорость химической реакции при данной температуре пря-

мо пропорциональна произведению концентраций реагирующих ве-

ществ в степенях с показателями, равными стехиометрическим 

коэффициентам в уравнении реакции.  

Закон открыт Гульдбергом и Вааге в 1864–1867 гг.  

Для реакции в общем виде aA + bB  dD + mM еѐ скорость, со-

гласно закону действующих масс, выражается соотношением 

 в

В

а

А СkCV , 

где 
АС и 

ВС  – молярные концентрации реагирующих веществ А и В; 

k – константа скорости данной реакции, равная V , если 1а

АС . 

Константа зависит от природы реагирующих веществ, температу-

ры, катализатора, площади поверхности раздела фаз (для гетеро-

генных реакций). Выражение зависимости скорости реакции от 

концентрации называют кинетическим уравнением. 

Для гомогенной реакции  

 2NO (г)  +  H2 (г)    N2O (г)  +  H2O (пар)   оно имеет вид 

 
2

2
(NO) (H )V kC C . 

Для гетерогенных реакций в кинетическое уравнение входят 

только концентрации газообразных и растворенных веществ. Так, 

для реакции горения серы S (т)  +  O2 (г)    SO2 (г) соударения между 

молекулами кислорода и твердого вещества могут происходить 

только на поверхности раздела фаз, поэтому общая масса твердой 

фазы не влияет на скорость реакции, 
2OkCV , то есть скорость 

пропорциональна концентрации кислорода.  

Зависимость скорости реакции от температуры приближенно 

определяется эмпирическим правилом Вант-Гоффа: 

При повышении температуры на каждые 10 градусов ско-

рость большинства реакций увеличивается в 2–4 раза. 
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10/)( 12

12

TT

TT VV , 

где 
1TV  и 

2TV  – скорость реакции соответственно при температурах 

Т1 и Т2 (Т2  > Т1);  – температурный коэффициент скорости реакции 

 .421010

T

T

T

T

V

V

k

k
 

Более точно зависимость скорости от температуры выражает-

ся уравнением Аррениуса (1889 г.). 

 
RTEaeAk

/
, 

где k  –константа скорости; А – предэкспоненциальный множитель, 

не зависящий от температуры и концентрации; e  – основание нату-

рального логарифма; R – универсальная газовая постоянная; Т – 

температура, К; Еа –постоянная, называемая энергией активации. 

Энергия активации является характеристикой каждой реакции и 

определяет влияние на скорость реакции природы реагирующих 

веществ. 

В соответствии с уравнением Аррениуса скорость реакции 

уменьшается с ростом энергии активации. Из уравнения Аррениуса 

так же следует, что чем выше энергия активации, тем выше гради-

ент скорости реакции по температуре. Теория переходного состоя-

ния дает понятие об энергии активации и отвечает на вопрос, поче-

му Еа влияет на скорость реакции. В ходе реакции система прохо-

дит через образование активированного комплекса. Например, путь 

реакции АВ  +  ДС  = АД  +  ВС можно представить схемой 
 

    А – В                           А . . .В                      А       В 

       +                            :     :                       +   

    Д – С                           Д . . .С                      Д        С 

 Исходные               Активированный            Продукты 

 молекулы                      комплекс                     реакции 

В активированном комплексе старые связи не разорваны, но 

уже ослаблены, новые связи наметились, но еще не образовались. 

Это не промежуточное химическое соединение, а лишь переходное 
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состояние реагирующих частиц в момент столкновения. Время его 

существования ничтожно ( 10
–14

 – 10
–11

с.), оно короче времени со-

ударения. Конфигурация активированного комплекса соответствует 

максимуму потенциальной энергии (система неустойчива), поэтому 

он самопроизвольно распадается с образованием либо продуктов 

реакции, либо исходных веществ.  

Энергия, необходимая для перехода реагирующих веществ в 

состояние активированного комплекса, называется энергией акти-

вации (Еа). Молекулы, энергия которых достаточна для образова-

ния активированного комплекса, называются активными. С повы-

шением температуры резко (в геометрической прогрессии) растет 

число молекул, энергия которых равна или выше энергии актива-

ции, соответственно растет доля молекул, способных к активным 

столкновениям с образованием активированного комплекса, т.е. 

происходит ускорение реакции. 

Экзотермические реакции протекают с меньшей энергией ак-

тивации, чем эндотермические. Большая энергия активации Еа (вы-

сокий энергетический барьер) является причиной того, что многие 

химические реакции при невысоких температурах не протекают, 

хотя принципиально возможны ( G < 0). Так, в обычных условиях 

самопроизвольно не загораются: дерево, ткани, бумага, уголь, хлеб, 

керосин, хотя энергия Гиббса реакций окисления этих веществ ни-

же нуля ( G < 0). При высоких температурах доля активных частиц 

велика и реакции идут быстро. Например, при температурах 10000 

К и выше реакции завершаются за 10
–5

 – 10
–3

 с. 

Скорость химической реакции можно изменить с помощью 

катализатора. Катализаторы это вещества, которые, увеличива-

ют скорость реакции, но не расходуются в результате ее проте-

кания. Механизм ускоряющего действия катализаторов в том, что 

они уменьшают энергию активации химического процесса за счет 

изменения пути реакции. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ. 

О п ыт  1 .  З ав и си мо с т ь  ско рос т и  х и ми ч е ско й  р еа к -

ц и и  о т  ко н ц ен т р а ц и и  

Взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой. 

Для проведения опыта готовят два раствора: раствор тиосуль-

фата натрия и серной кислоты. В результате реакции между серной 

кислотой и  тиосульфатом натрия образуется сера, выделяющаяся в 

виде мути. 

Уравнение реакции: 

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

Необходимо замерить по секундомеру время от момента сли-

вания растворов до появления едва заметной мути серы. Зная время 

протекания реакции t, можно определить скорость реакции по ве-

личине, обратной времени: 

1
V

t
. 

На стенках восьми сухих и чистых пробирок поставить воско-

вым карандашом номера: 1, 2, 3, 4, 1
1
, 2

1
, 3

1
, 4

1
. В первые четыре 

пробирки налейте из бюретки по 6 мл раствора серной кислоты. В 

другие четыре пробирки налейте указанное в таблице количество 

миллилитров раствора тиосульфата натрия и воды. Приведенную 

ниже таблицу перепишите в лабораторный журнал. 

Вылейте содержимое пробирки 1
1 

 в пробирку 1 и тотчас же 

включите секундомер. Перемешайте растворы, зажав отверстие 

пробирки большим пальцем и опрокидывая вверх дном и обратно. 

Как только заметите появление мути (осадка), выключите секундо-

мер. Данные запишите, а таблицу 2.1. Проделайте аналогичные 

опыты во всех остальных пробирках. По полученным данным по-

стройте на миллиметровой бумаге график зависимости скорости 

реакции от концентрации и вклейте в журнал. 

 

 

 

 



 26 

Таблица 2.1 – Результаты опыта №1 

Н
о
м

ер
а 

п
р
о
б

и
р

о
к
 

Число мл 

Номе-

ра 

проби-

рок 

Число 

мл Время 

появле-

ния му-

ти, t 

(сек) 

Относи-

тельная 

концен-

трация 

Na2S2O3 , х 

Скорость в 

условлен-

ных еди-

ницах 

100 x
V

t
 

N
a 2

S
2
O

3
 

H
2
O

 

H2SO4 

1
1 

2
1 

3
1 

4
1
 

6 

4 

3 

2 

0 

2 

3 

4 

1 

2 

3 

4 

6 

6 

6 

6 

 

1 

2/3 

1/2 

1/3 

 

 

О п ыт  2 .  В ли ян и е  к а т а ли за то р а  на  с кор о ст ь  р еа к -

ц и и  

Изучите влияние гетерогенного катализатора (MnO2) на ско-

рость разложения пероксида водорода. Предполагается, что реак-

ция с участием диоксида марганца протекает через следующие ста-

дии: 

MnO2 + H2O2 + 2 H 
+
 = Mn 

2 +
 + 2 H2O + O2, 

Mn 
2 +

 + 2 H2O = Mn(OH)2 + 2 H 
+
, 

Mn(OH) 2 + H2O2 = MnO2 + 2 H2O. 

В пробирку налейте 2–3 мл раствора пероксида водорода с 

массовой долей 3 %. Отметьте, что в обычных условиях заметного 

разложения пероксида водорода не наблюдается. На кончике шпа-

теля добавьте в пробирку немного диоксида марганца. Наблюдайте 

энергичное выделение газа и с помощью тлеющей лучинки убеди-

тесь, что это кислород. Запишите уравнение реакции разложения 

пероксида водорода. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Как изменится скорость реакции образования аммиака  

N2 + 3H2  2NH3, если увеличить давление в системе в два раза и 

увеличить объем газовой смеси в три раза? 

Решение. Для того чтобы началась химическая реакция, необ-

ходимо выполнение условия G < 0. Это условие необходимо, но 

недостаточно. Оно указывает на то, что нет энергетического запре-

та на протекание реакции, однако скорость ее может быть настоль-

ко мала, что реакция практически не идет. 

По условию задачи меняется объем и давление в системе, ко-

торые тесно связаны с изменением концентрации компонентов ре-

акции. Зависимость скорости реакции от концентрации реагирую-

щих веществ выражает закон действующих масс (з.д.м.): «При по-

стоянной температуре скорость реакции прямо пропорциональна 

произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в 

степени, равные коэффициентам реакции». Аналитическая запись 

закона для реакции в общем виде следующая: 

aA + bB  cC + dD, 

V = kС
à
Ñ  · С

b
Ñ , 

 

где k  константа скорости реакции, равная скорости реакции при 

концентрации компонентов равной единице. Запишем уравнение 

реакции и по закону действующих масс выразим скорость реакции: 

N2 +3H2  2NH3, 

V = kС
2(N )  · С

2

3
(H ) . 

 

Чтобы увеличить давление в системе в два раза, можно в два 

раза уменьшить объем, при этом во столько же раз увеличится кон-

центрация каждого компонента, и скорость реакции в этих случаях 

будет представлена формулой 

V' = k' 2 С
2(N )  2 С

2

3
(H )  = k' · 16 С

2(N )   С
2

3
(H ) . 
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Найдем отношение скоростей реакций до и после увеличения 

давления: 

2 2

2 2

' 3

(N ) (H )

' 3

(N ) (H )

k 16C CV
16.

V k C C  

 

Таким образом, при увеличении давления в два раза скорость 

реакции увеличится в 16 раз. 

Увеличение объема газовой смеси в три раза равносильно 

уменьшению концентрации компонентов во столько же раз, и ско-

рость реакции будет представлена формулой 

2 2

2 2

3

(N ) (H ) 3

(N ) (H )

C C 1
V'= k' = k' C C .

3 3 81
 

 

Найдем отношение скоростей до и после увеличения объема: 

2 2

2 2

3

(N ) (H )

3

(N ) (H )

k' 1 C CV' 1
= =

V k 81 C C 81 . 

 

Итак, при увеличении объема газовой смеси в три раза, ско-

рость химической реакции уменьшится в 81 раз. 

П р и ме р  2  

Вычислите температурный коэффициент скорости реакции, 

зная, что с повышением температуры на 60 С скорость возрастает 

в 128 раз. 

Решение. Зависимость скорости химической реакции от тем-

пературы выражается эмпирическим правилом Вант Гоффа:  

2 1

2 1

10
t tV = V

t t

, 

где 
2t

V   скорость реакции при температуре t2; 1t
V   скорость реак-

ции при температуре t1;   температурный коэффициент скорости 

реакции: 
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2 1

2 1

10
t tV = V γ

t t

;   128 = 
60

10γ ;   128 = 
6
;    = 2. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Что называется скоростью химической реакции (средней, 

истинной), каковы единицы измерения скорости? 

2. Какую зависимость дает закон действующих масс? Сфор-

мулируйте его и дайте математическую запись закона для конкрет-

ных реакций: а) реакции синтеза аммиака, б) реакции окисления 

оксида серы(IV) в оксид серы(VI). 

3. Как зависит скорость химических реакций от температуры? 

Дайте понятия энергии активации и активных молекул. 

4. Что такое катализ? В чем заключается суть действия ката-

лизатора? Дайте понятие гомогенного и гетерогенного катализа. 

5. Во сколько раз увеличится скорость химической реакции 

при повышении температуры от 20°С до 80°С? Температурный ко-

эффициент равен двум. 

6. Как изменится скорость реакции образования аммиака  

N2 + 3H2 = 2NH3, если увеличить давление в три раза? 

7. Окисление аммиака идет по уравнению: 

4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O. Через некоторое время концентра-

ции веществ стали равными: 
3(NH )C  = 0,09 моль/л, 

2(O )C  =  

0,002 моль/л, (NO)C  = 0,003 моль/л. Вычислите концентрацию водя-

ного пара в этот момент и исходные концентрации аммиака и ки-

слорода. 

Ответ: 
2(H O)C  = 0,0045 моль/л; 

3(NH )C исх. = 0,093 моль/л;  

2(O )C исх. = 0,0057 моль/л. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 3 

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

В химии известно множество реакций, протекающих как в 

прямом, так и в обратном направлениях. Такие реакции называются 

обратимыми. При протекании химической реакции концентрации 

исходных веществ уменьшаются; в соответствии с законом дейст-

вующих масс это приводит к уменьшению скорости прямой реак-
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ции. Одновременно появляются продукты реакции, и их концен-

трация увеличивается, следовательно, с течением времени скорость 

обратной реакции будет возрастать. Когда скорости прямой и об-

ратной реакций становятся одинаковыми, устанавливается динами-

ческое химическое равновесие (V V ). В общем виде химическую 

реакцию можно изобразить следующим образом: mА + nВ   

рС + qD. Константа равновесия этой реакции выражается так:  

p
CC q

D
m n
A B

C
K

C C

 

Здесь  – константа равновесия реакции. Концентрации, вхо-

дящие в выражение константы равновесия, называются равновес-

ными концентрациями. Константа равновесия – постоянная при 

данной температуре величина, выражающая соотношение между 

равновесными концентрациями продуктов реакции (числитель) и 

исходных веществ (знаменатель). Чем больше константа равнове-

сия, тем «глубже» протекает реакция, т.е. тем больше выход про-

дуктов. 

Равновесие химических реакций смещается с изменением 

концентрации, температуры, давления и др. факторов. Закономер-

ность смещения химического равновесия определяется известным 

принципом Ле Шателье. 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  В ли ян и е  и з ме н е н ия  к о н ц е н тр а ци и   

р е аг и р ующи х  в е ще с т в  н а  х ими ч е с к о е  р а вн о в е с и е  

Смещение равновесия при изменении концентрации рассмот-

рим на примере обратимой реакции:  

FeCl3 + 3KSCN = Fe(SCN)3 + 3KCl. 

Из веществ этой реакции только тиоцианат железа, Fe(SCN)3, 

окрашен в красный цвет. Поэтому всякое изменение его концен-

трации сказывается на интенсивности изменения окраски раствора. 

Это позволяет наблюдать, в каком направлении смещается равно-

весие при изменении концентрации реагирующих веществ. Сме-
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шайте в стакане 10 мл 0,02н раствора хлорида железа(III) и 10 мл 

0,02н раствора роданида калия. Разлейте полученную смесь в 4 

пробирки. Прилейте в первую пробирку 0,5 – 1 мл насыщенного 

раствора хлорида железа(III), во вторую – 0,5 – 1 мл насыщенного 

раствора роданида калия, в третью – несколько кристаллов хлорида 

калия. Перемешайте содержимое пробирок стеклянной палочкой. 

Сравните окраску растворов в трех пробирках с окраской исходно-

го раствора в четвертой пробирке. Как изменилась концентрация 

тиоцианата железа(III) в каждой из трех пробирок? По изменению 

интенсивности окраски определите направление смещения равно-

весия. Объясните наблюдаемое явление на основе принципа  

Ле Шателье. Результаты опытов запишите в таблицу 3.1.: 
 

Таблица 3.1 .– Результаты опыта №1 

Добавлен- 

ный рас-

твор 

Измене-

ние ин-

тенсив-

ности ок-

раски 

Направление сме-

шения равновесия 

(вправо, влево) 

Изменение концентрации ком-

понентов (увеличение, умень-

шение) 

Fe(SCN)3 KCl KSCN FeCl3 

FeCl3       

KSCN       

KCl       

О п ыт  2 .  С ме ще н и е  х и ми ч е ск ого  р ав н ов е си я  п р и  

и з ме н е н и и  сре д ы  (к и с ло й  или  ще ло ч н о й )  

Изучение влияние кислотности среды на состояние гомоген-

ного химического равновесия проводится на примере взаимного 

превращения хромат – и дихромат – ионов: 

2K2CrO4 + H2SO4  K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O,   

          желтый          оранжевый 

K2Cr2O7 + 2KOH  2K2CrO4 + 2H2O.   

           оранжевый              желтый 
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Хромат-ионы CrO
2
4  существуют преимущественно в ней-

тральных и щелочных средах, дихромат-ионы Cr2O
2
7  – в кислот-

ных. 

Две пробирки на 1/4 наполните раствором дихромата калия, 

другие две – раствором хромата калия. Отличаются они по цвету? 

В одну из пробирок с раствором дихромата калия, K2Cr2O7, 

прилейте 1–2 мл 2н раствора гидроксида калия. Вторая пробирка 

служит для сравнения. Заметна ли разница в окраске? 

В одну из пробирок с раствором хромата калия, K2CrO4, при-

лейте 1–2 мл 2н раствора серной кислоты. Как изменяется цвет рас-

твора? Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионно-

молекулярной формах.  

О п ыт  2 .  В ли ян и е  т е мп е р а тур ы н а  х и ми че с ко е  

р а в но в е с ие  

а). Влияние температуры на смещение равновесия изучается 

на примере процесса образования соединения включения (клатрат-

ного) между крахмалом, состав которого можно выразить форму-

лой (C6H10O5)n, и йодом I2 по обратимой реакции:  

(C6H10O5)n + m I2  (C6H10O5)n  m I2; Н
0
х.р.  0. 

синий 

В две пробирки налейте по 2–3 мл раствора крахмала и по 1–2 

капли раствора йода (до появления синей окраски). Нагрейте одну 

из пробирок и наблюдайте изменение окраски. Затем охладите про-

бирку водой из-под крана – синее окрашивание появляется вновь. 

Объясните наблюдаемое явление на основе принципа Ле Шателье.  

б). Рассмотрим реакцию образования димера диоксида азота 

из диоксида: 

2NO2  N2O4 + 61,4 кДж. 
красно-бурый газ бесцветный газ 

Состояние равновесия этой реакции в сильной степени зави-

сит от температуры. Прибор, в котором изучается смещение равно-

весия, состоит из двух круглых стеклянных баллонов, соединенных 

между собой стеклянной трубкой и заполненных диоксидом азота. 

Один баллон прибора опустите в стакан горячей воды, другой в 
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стакан с тающим льдом (рис 1.2.). Отметьте изменение окраски, 

смещение равновесия при нагревании в сторону образования крас-

но-бурого диоксида азота, при охлаждении – в сторону образования 

бесцветного димера. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Равновесие системы 2SO2 + O2  2SO3 установилось, когда 

концентрации компонентов (моль/л) были: 
2(SO )C равн. = 0,6;  

2(O )C равн. = 0,24; 
2(SO )C равн. = 0,21. 

Вычислите константу равновесия этой реакции и исходные 

концентрации кислорода и диоксида серы. 

Решение. Химическим равновесием называется такое состоя-

ние реакции, когда скорости прямой и обратной реакций равны. В 

условии задачи даны равновесные концентрации. Поэтому сразу 

можно рассчитать константу химического равновесия для реакции: 

2SO2 + O2  2SO3, 

3

2 2

2
(SO )

2
(SO ) (O )

C

C C
K ,     

2

2

0,21

0,6 0,24
K  = 0,51. 

Чтобы рассчитать исходные концентрации кислорода и диок-

сида серы, необходимо найти, сколько этих компонентов было из-

расходовано на получение 0,21 моля оксида серы(VI) и сложить с 

равновесными концентрациями. Согласно уравнению реакции для 

получения 2 молей оксида серы(VI) требуется 2 моля оксида 

серы(IV), а для получения 0,21 моля оксида серы(VI)  Х молей ок-

сида серы(IV). Отсюда 

0,21 2

2
X  = 0,21 моля. 

Итак, 
2(SO )C изр. = 0,21 моль/л. 

На получение SO3 было израсходовано 0,21 моля SO2, тогда  
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2(SO )C исх. = 
2(SO )C равн. + 

2(SO )C изр. = 0,6 + 0,21 = 0,81 моль/л, 

2(SO )C исх  = 0,81 моль/л. 

Для получения 2 молей SO3 требуется 1 моль O2.  

Для получения 0,21 моля SO3   X молей O2. 

0,21 1

2
X  = 0,105 молей.  

Итак, 
2(O )C изр. = 0,105 моль/л. 

2(O )C исх. = 
2(O )C равн. + 

2(O )C изр. = 0,24 + 0,105 = 0,345 моль/л. 

П р и ме р  2  

В каком направлении сместится равновесие в реакциях: 

1. CO(г) + H2O(г)  CO2(г) + H2(г),     H
0
 = 41,84 кДж; 

2. N2(г) + 2О2(г)  2NО2(г),                H
0
 = 180,40 кДж; 

3. H2(г)  + S(тв)  H2S(г),                     H
0
 = 20,50 кДж, 

при повышении температуры, понижении давления и увеличении 

концентрации водорода и кислорода? 

Решение. Химическое равновесие в системе устанавливается 

при постоянстве внешних параметров (Р, С, Т и др. ) Если эти па-

раметры меняются, то система выходит из состояния равновесия и 

начинает преобладать прямая или обратная реакции. Влияние раз-

личных факторов на смещение равновесия отражено в принципе Ле 

Шателье: «Если на систему, находящуюся в равновесии, оказать 

какое-либо воздействие, то равновесие сместится в таком на-

правлении, чтобы оказанное воздействие уменьшилось». Использу-

ем этот принцип для решения задачи.  

При повышении температуры равновесие смещается в сторону 

эндотермической реакции, т. е. реакции, идущей с поглощением те-

пла. Первая и третья реакции  экзотермические ( H
0
 < 0), следова-

тельно, при повышении температуры равновесие сместится в сто-

рону обратной реакции, а во второй реакции ( H
0
 > 0)  в сторону 

прямой реакции. 
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При понижении давления равновесие смещается в сторону 

увеличения числа молей газов, то есть в сторону большего давле-

ния. В первой и третьей реакциях в левой и правой частях уравне-

ния одинаковое число молей газов (2 2 и 1 1 соответственно). По-

этому изменение давления не вызовет смещения равновесия в сис-

теме. Во второй реакции в левой части 3 моля газов, в правой   

2 моля, поэтому при понижении давления равновесие сместится в 

сторону обратной реакции. 

При увеличении концентрации компонентов реакции равнове-

сие смещается в сторону их расхода. В первой реакции водород на-

ходится в продуктах, и увеличение его концентрации усилит обрат-

ную реакцию, в ходе которой он расходуется. Во второй кислород и 

третьей реакциях водород входит в число исходных веществ, по-

этому увеличение их концентрации смещает равновесие в сторону 

прямой реакции, идущей с расходом водорода и кислорода. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Какие реакции называются обратимыми? Что такое химиче-

ское равновесие? Константа равновесия? 

2. Каковы особенности математической записи константы 

равновесия для гетерогенных реакций? 

3. Напишите выражение для константы равновесия следую-

щих обратимых реакций с учетом агрегатного состояния вещества: 

а). 2NaCl(p) + H2SO4(p) = 2HCl(p) + Na2SO4(p), 

б). C(т) + O2(г) = CO2(г), 

в). 2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г), 

г). C(т) +2H2(г) = CH4(г). 

4. Равновесие системы 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г) установилось, 

когда концентрации компонентов были (моль/л): 
2(SO )C равн. = 0,6; 

2(O )C равн. = 0,24; 
2(SO )C равн. = 0,21. Вычислите константу равновесия 

этой реакции и исходные концентрации кислорода и оксида  

серы(IV).  

Ответ: K = 0,51; 
2(SO )C исх. = 0,345 моль/л;  

2(SO )C исх. = 0,81 моль/л. 
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5. В каком направлении сместится равновесие в реакциях при 

повышении температуры, понижении давления, увеличения кон-

центрации водорода и хлора: 

а). N2(г) + 3H2(г) = 2NH3(г);                    Н = – 92,4 кДж, 

б). H2(г) + S(т) = H2S(г);                          Н = – 20,5 кДж, 

в). 4HCl(г) + O2(г) = 2H2O(г) + 2Cl2(г);   Н = – 114,0 кДж? 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 основной закон химической кинетики – закон действую-

щих масс, 

 влияние температуры на скорость реакции. Правило 

Вант-Гоффа, 

 теорию активных соударений, энергию активации, урав-

нение Аррениуса, 

 катализ, его виды: гомогенный и гетерогенный, 

 колебательные реакции, их особенности, 

 что такое химическое равновесие, 

 гомогенные и гетерогенные реакции, 

 константу химического равновесия, 

 условия необратимости реакций, 

 смещение химического равновесия по принципу Ле Ша-

телье. 

Уметь: 

 определять экспериментально зависимость скорости ре-

акции от концентрации реагирующих веществ, 

 рассчитать температурный коэффициент и определить, 

как изменится скорость реакции при повышении темпе-

ратуры, 

 определить влияние катализатора на скорость химиче-

ской реакции, 

 вычислить скорость данной реакции, используя закон 

действия масс, 

 определять тип реакций – гомогенная или гетерогенная, 

 составлять математическую формулу константы равно-

весия для гомогенной и гетерогенной реакции, 
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 предсказать направление смещения равновесия химиче-

ской реакции по принципу Ле Шателье при изменении 

условий равновесия. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 4 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ 

Электролитами называют вещества, которые при растворе-

нии в полярном растворителе придают раствору способность про-

водить электрический ток. Если поместить электролит в полярный 

растворитель, то происходит распад электролита на положительно 

заряженные катионы и отрицательно заряженные анионы (элек-

тролитическая диссоциация) в результате сложного физико-

химического взаимодействия молекул электролита с полярными 

молекулами растворителя.  

Процесс электролитической диссоциации для соединений с 

типичной ионной связью может быть записан следующим образом: 

NaCl(крист) + (n+m) H2O → Na⁺‧ n H2O + Cl
–
·m H2O, 

для соединений с ковалентной связью электролитическая диссо-

циация обратима: 

CH3COOH(ж) + (n+m) H2O ⇄ H+‧ n H2O + CH3COO
−
 ‧ mH2O 

HCl(газ) + (n+m) H2O → H⁺ ‧ n H2O + Cl
−
 ‧ m H2O, 

Количественной характеристикой электролитической диссо-

циации служит степень диссоциации α, равная отношению числа дис-

социированных молекул N(дисс) к общему числу молекул N(общ) элек-

тролита в растворе 
ÄÈÑÑ

Î ÁÙ

N

N
. 

Степень диссоциации электролита определяется опытным пу-

тем и выражается в долях единицы или в процентах. Если α = 0, то 

диссоциация отсутствует, при α = 1 или 100%, электролит полно-

стью распадается на ионы. Следовательно, степень диссоциации, в 

обратной пропорции зависит от концентрации раствора. 
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По степени диссоциации все электролиты условно делят на 

две группы – сильные и слабые. Сильные электролиты – вещества, 

в растворах которых при сильном разбавлении, присутствуют толь-

ко ионы ( ≈1). В таком случае растворы сильных электролитов не 

содержат нейтральных молекул. Слабые электролиты – растворы, 

степень диссоциации которых ≪1. Слабые электролиты наряду с 

ионами содержат и недиссоциированные молекулы.  

К сильным электролитам относятся растворы таких кислот, 

как HNO3, HCl, HBr, HI, H2SO4, HMnO4, а также гидроксидов ще-

лочных и щелочноземельных металлов – LiOH, NaOH, KOH, RbOH, 

CsOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2, Sr(OH)2; растворы почти всех раствори-

мых солей. 

К слабым электролитам относятся растворы некоторых мине-

ральных кислот, таких как H2CO3, H2S, H2SO3, HCN, HNO2, H3PO4, 

H2SiO3, H3AsO3, H3AsO4, H3BO3, а также растворы почти всех орга-

нических кислот; многих гидроксидов двух– и трехвалентных ме-

таллов – Cu(OH)2, Cr(OH)3, Al(OH)3, Fe(OH)2, а также NH4OH и 

H2O, растворы некоторых солей – HgCl2, Fe(CNS)3, CdI2, Mg(CN)2 и др.  

К слабым электролитам применим закон действующих масс, 

на основании которого может быть записана константа равновесия, 

называемая применительно к процессу электролитической диссо-

циации константой кислотности и основности (КК,О.). Например, 

диссоциации сероводородной кислоты соответствует уравнение:  
 

H2S⇄ S2- + 2H
+
. 

 

Выражение константы кислотности, согласно определению, 

записывают следующим образом: 

K

2
2(S ) (H )

(H S)2

C C

Ê
C

.  

 

Как следует из приведенного выражения, константа кислотно-

сти не зависит от концентрации раствора электролита, в отличие от 

степени электролитической диссоциации (α), и характеризует его 

способность распадаться на ионы. Чем меньше КК, тем меньше ио-
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нов в растворе, тем слабее электролит.  = 
ê,î

Ì

Ê

Ñ
 (закон разбавле-

ния Оствальда). 

На основании теории электролитической диссоциации, пред-

ложенной С. Аррениусом (1887 г.), существуют следующие опре-

деления кислот и оснований. 

Кислоты – электролиты, которые при диссоциации в водных 

растворах, в качестве катионов дают только катионы водорода и 

анионы кислотного остатка. Например, 

HNO3  H
+ 

+NO3
–
. 

Основания – электролиты, которые при диссоциации в водных 

растворах в качестве анионов дают только анионы гидроксила ОН
–
 

и катионы. Например: 

КОН  К
+
 +ОН

–
. 

Солями называются соединения, образующие при диссоциа-

ции в водном растворе положительно заряженные ионы металлов и 

отрицательно заряженные ионы кислотных остатков, а иногда, 

кроме них, ионы водорода Н
+
 и гидроксид-ионы ОН , например: 

Na2CO3  2Na
+
 + CO 2

3 , 

NaHCO3  Na
+
 + HCO 3  Ђ  Na

+
 + H

+
 + CO 2

3 , 

MgOHBr  MgOH
+
 + Br

–
 Ђ  Мg

2+
 + OH

–
+ Br . 

В соответствии с данным определением соли делятся на сред-

ние (Na2CO3 – карбонат натрия), кислые (NaHCO3 – гидрокарбонат 

натрия) и основные (MgOHBr – бромид гидроксомагния). 

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато. Напри-

мер, диссоциация сернистой кислоты протекает следующим обра-

зом: 
 

I ступень: H2SO3 ⇄ H⁺ + HSO
3
 Кк 1 = 1,3⋅10-2

, 

II ступень: HSO
3
 ⇄ H⁺ + SO

2

3

 
Кк 2 = 5,0⋅10−6

. 

Общее уравнение диссоциации:  
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H2SO3 ⇄ 2H⁺ + SO
2

3 . 

Аналогично для гидроксида свинца(II) можно записать:
  

I ступень: Pb(OH)2 ⇄ PbOH+ + OH−  Ко 1 = 9,55⋅10−4
, 

II ступень: PbOH+ ⇄Pb2+ + OH
–
 Ко 2 = 3,0⋅10−8

. 

Общее уравнение диссоциации:  

Pb(OH)2 ⇄ Pb2+ + 2OH−. 
Так как электролиты в растворе находятся в виде ионов, то ре-

акции между растворами солей, гидроксидов и кислот  это реак-

ции обмена ионами, т.е. ионообменные реакции. Реакции обмена с 

участием ионов электролитов протекают в направлении образова-

ния слабых электролитов, выделения газов и выпадения осадков. 

Существуют следующие правила для написания уравнений 

реакций ионного типа: 

•формулы малодиссоциирующих веществ (осадков, газов, 

слабых элктролитов, комплексных ионов) записывают в молеку-

лярном виде; 

•формулы хорошо диссоциирующих веществ (сильные элек-

тролиты) записывают в ионном виде. 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  Ср а вн е н и е  х и ми ч ес к о й  ак т и в нос т и  с и л ь -

н ых  и  с ла б ых  э ле к т р о ли т ов  

а). В пробирку налейте 5 мл 0,1н раствора HCl, в другую – 

столько же 0,1н раствора уксусной кислоты. Опустите в каждую 

пробирку по одинаковому кусочку цинка. Обе пробирки поместите 

в стакан с горячей водой. Какой газ выделяется в пробирках? На-

пишите уравнения происходящих реакций. В какой кислоте про-

цесс идет энергичнее? 

О п ыт  2 .  В ли ян и е  о д но и ме нн о го  ио н а  н а  с т е п е н ь  

э ле к т ро ли т и че с ко й  д и с со ци а ц и и  

Налейте в две пробирки по 1–2 мл 0,1н раствора гидроксида 

аммония, добавьте 1–2 капли фенолфталеина. Затем в одну из про-

бирок внесите несколько кристалликов хлорида аммония. Сравните 
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цвет растворов в обеих пробирках. Пользуясь выражением кон-

станты диссоциации объясните причину смещения равновесия. 

Аналогичный опыт проделайте с 0,1н раствором уксусной ки-

слоты, применяя в качестве индикатора метиловый оранжевый, и 

добавляя ацетат натрия. 

О п ыт  3 .  Р е а кц и и ,  и д ущи е  с  о бр а з ов а н и ем  

с ла б ого  э ле к тр о ли т а  

В пробирку с 1–2 мл раствора ацетата натрия добавьте не-

сколько капель серной кислоты (1:1). Растворы перемешайте и 

слегка подогрейте. Определите по запаху образование слабой ук-

сусной кислоты. Во вторую пробирку внесите 1–2 мл раствора хло-

рида аммония и несколько капель 4н раствора щелочи, подогрейте 

раствор. Определите по запаху выделение аммиака. Составьте 

уравнения реакций в молекулярной и ионной формах. 

О п ыт  4 . Р е а к ци и ,  и д ущи е  с  о бр аз ов а н и е м г а за  

К 1–2 мл раствора карбоната натрия добавьте несколько ка-

пель серной кислоты (1:1) и наблюдайте выделение газа. Составьте 

уравнение реакции в молекулярном и ионно-молекулярном виде.  

О п ыт  5 .  С ме ще н и е  р а в но ве си я  в  р а с тв ор ах  а мф о -

т е р н ых  э лек тр о ли то в  

Электролиты, которые при диссоциации образуют и ионы во-

дорода, и ионы гидроксида, называются амфотерными электроли-

тами. 

Налейте в пробирку 3–4 мл раствора хлорида цинка и по кап-

лям прибавьте раствор едкого натрия. Раствор с выпавшим осадком 

разлейте в две пробирки. Прилейте в одну пробирку раствор НСl, в 

другую – избыток раствора едкого натрия. Напишите в молекуляр-

ной и ионно-молекулярной форме уравнения реакций: образование 

осадка и растворение его в кислоте и щелочи. Почему гидроксид 

цинка ведет себя в кислом растворе как основание, а в щелочном – 

как кислота? Дайте объяснение, исходя из смещения равновесия: 

2H
+
 + ZnO

2
2   H2ZnO2  =  Zn(OH)2  Zn

2+
 + 2OH

–
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

реакций, протекающих между веществами: 

1. AgNO3 + FeCl3  

2. Na2S + HCl  

3. HCN + KOH  

4. Zn(OH)2 + NaOH  

Решение. Реакции в растворах электролитов протекают между 

ионами, их записывают с помощью ионных уравнений. Большинст-

во этих реакций относят к типу обменных, и сущность их сводится 

к соединению ионов в молекулы новых веществ. Обязательным ус-

ловием протекания реакций обмена между электролитами в раство-

рах является образование: 

малорастворимых веществ, 

слабых электролитов, 

газообразных веществ, 

комплексных ионов. 

При составлении ионно-молекулярного уравнения все пере-

численные выше вещества пишутся в виде молекул, а сильные 

электролиты  в виде ионов, независимо от того, в левой или пра-

вой частях уравнения они находятся. 

Распишем реакции, приведенные в условии задачи в молеку-

лярном и ионном виде. 

Молекулярное уравнение: 

1. 3AgNO3 + FeCl3 = 3AgCl  + Fe(NO3)3. 

Полное ионно-молекулярное уравнение: 

3Ag
+
 + 3NO3  + Fe

3+
 + 3Cl  = 3AgCl  + 3Fe

3+
 + 3NO3 . 

Если из правой и левой частей уравнения исключить одинако-

вые ионы, то получим краткое ионное уравнение, выражающее суть 

данной реакции. 

Краткое ионно-молекулярное уравнение: 

3Ag
+
 + 3Cl

 
 = 3AgCl . 
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Подобным образом расписываем остальные реакции. 

2. Na2S + 2HCl =2NaCl + H2S . 

2Na
+
 + S

2–
 + 2H

+
 + 2Cl

–
 =2Na

+
 + 2Cl

–
 + H2S . 

2H
+ 

+ S
2 
 = H2S . 

3. HCN + KOH = KCN + H2O. 

HCN + K
+
 + OH  = K

+
 + CN  + H2O. 

HCN + OH  = CN  + H2O. 

4. Zn(OH)2  + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]. 

Zn(OH)2  + 2Na
+
 + 2OH  = 2Na

+
 + [Zn(OH)4]

2
. 

Zn(OH)2  + 2OH  = [Zn(OH)4]
2

. 

П р и ме р  2  

К растворам NaCl, HNO3, CuSO4, KNO3 прибавили раствор 

гидроксида натрия. В каком случае произошла реакция? Напишите 

молекулярные и ионно-молекулярные уравнения этих реакций. 

Решение. Чтобы определить, произошла или нет реакция, рас-

пишем молекулярные и ионно-молекулярные уравнения: 

1. NaCl + NaOH = NaOH + NaCl, 

Na
+
 + Cl  + Na

+
 + OH  = Na

+
 + OH  + Na

+
 + Cl . 

В левой и правой частях уравнения одни и те же ионы, нет ни-

какого изменения, реакция не идет. 

2. HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O, 

H
+
 + NO3  + Na

+
 + OH  = Na

+
 + NO3  + H2O, 

H
+ 

+ OH  = H2O. 

Реакция протекает с образованием слабого электролита  во-

ды. 
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3. CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2  + Na2SO4, 

Cu
2+

 + SO
2
4  + 2Na

+
 + 2OH  = Cu(OH)2  + 2Na

+
 + SO

2
4 , 

Cu
2+

 + 2OH
–
 = Cu(OH)2 . 

Реакция протекает с образованием осадка гидроксида меди. 

4. KNO3 +NaOH = KOH + NaNO3, 

K
+
 + NO 3  + Na

+ 
+ OH  = K

+ 
+ OH

 
+ Na

+ 
+ NO 3 . 

Реакция не идет, левая и правая части уравнения идентичны. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Дайте определение понятиям: электролит, неэлектролит, ка-

тион, анион, электролитическая диссоциация.  

2. От каких факторов зависит степень электролитической дис-

социации? Как ее увеличить? 

3. Сильные и слабые электролиты. Приведите примеры. 

4. Составьте уравнения диссоциации для следующих электро-

литов: NH4OH, Ca(OH)2, H2S, Cu(NO3)2, CH3COOH, Na3PO4, H2SO4, 

(NH4)2SO4, ZnCl2. 

5. Составьте уравнения ступенчатой диссоциации для элек-

тролитов: H3PO4, Al(OH)3, Cr(OH)3, H2S. 

6. Что называется константой диссоциации электролита? При-

ведите примеры. 

7. Какие уравнения называются ионно-молекулярными? Како-

вы условия смещения равновесия в ионных реакциях? 

8. Раствор содержит смесь солей: AgNO3, Cu(CH3COO)2, BaI2. 

К нему добавили в избытке HCl. Напишите молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения возможных реакций. 

9. Допишите молекулярные и напишите ионно-молекулярные 

уравнения следующих реакций:  

а). Mg(OH)2 + HCl =   г). Zn(OH)2 + NaOH =    

б). NaOH + HCl =    д). NaCl + Pb(NO3)2 =     

в). KOH + H2S =    е). Mg(NO3)2 + Na2CO3 =   
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10. Напишите уравнение ступенчатой диссоциации сероводо-

родной кислоты. В каком направлении сместится равновесие при 

добавлении Na2S и при добавлении NaOH? 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА  

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 свойства растворов электролитов, теорию электроли-

тической диссоциации, 

 понятие степени и константы электролитической дис-

социации, 

 константы основности и кислотности соединений. 

Уметь: 

 определить по величине степени электролитической 

диссоциации силу электролита (сильный он или сла-

бый), 

 записывать выражения для констант кислотности и 

основности электролита по ступеням, 

 писать уравнения ионно-обменных реакций. 
 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 5 

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

Наиболее распространѐнным на Земле и почти универсальным 

жидким растворителем является вода. Вода – слабый амфотерный 

электролит. Молекулы воды могут как отдавать, так и присоеди-

нять катионы Н
+
 (автопротолиз). В результате взаимодействия 

между молекулами в чистой воде содержатся помимо молекул H2O 

гидроксид-ионы ОН
–
 и катионы водорода Н

+
 (точнее, катионы ок-

сония Н3О
+
): H2O + H2O  Н3О

+
 + ОН

–
. Часто это равновесие изо-

бражают упрощѐнным уравнением: H2O  H
+
 + ОН

‾
. 

Количественно диссоциация воды описывается константой 

диссоциации 

К = 

+ -
3

2

[H Î ][OH ]

[H O]
 = 1,8  10

–16
 (при 25

0
С) 

и ионным произведением воды 



 46 

КВ = [H3О
+
][OH

–
] = 10

–14
 (при 25

0
С) , (учитывая, что [H2O] = 

55,56 моль/л). 

Следовательно, в чистой воде и нейтральных растворах: 

[H3О
+
] = [OH

–
] = BK  = 1410  = 10

–7
 моль/л. 

Содержание катионов водорода и гидроксид-ионов выражает-

ся также через водородный показатель рН – это отрицательный де-

сятичный логарифм концентрации (активности) ионов водорода в 

растворе: рН = –lg[H3О
+
] и гидроксильный показатель : рОН = –

lg[OH
–
]. 

рН + рОН = 14, а в чистой воде и нейтральных растворах, ко-

гда концентрации ионов равны: рН = рОН = –lg10
–7

 = 7. 

При рН  7 среда раствора называется кислой. В кислых рас-

творах концентрация катионов водорода больше концентрации 

гидроксид-ионов и, следовательно, больше 10
–7

 моль/л. 

При рН  7 среда раствора называется щелочной. В щелочных 

растворах [H3О
+
] < [OH

–
], т.е. меньше 10

–7
моль/л. 

Для точного измерения рН используют специальные приборы 

рН-метры, датчиками в которых служат стеклянные электроды. Для 

приблизительного определения рН служат кислотно-основные ин-

дикаторы – это вещества, которые изменяют окраску в зависимо-

сти от рН раствора. Широкое распространение получили индикато-

ры, представляющие собой слабые органические кислоты или ос-

нования, ионная и молекулярная формы которых сообщают раство-

ру различную окраску. Например, молекулы индикатора метилово-

го оранжевого окрашивают раствор в красный цвет, а его анион – в 

жѐлтый. 

Гидролиз солей – это реакция обменного разложения между 

водой и солью, взаимодействие ионов соли с молекулами воды, ве-

дущее к образованию слабого электролита, нарушающее диссоциа-

цию воды и, как правило, изменяющее рН раствора. 

Нарушение равновесия диссоциации воды при гидролизе соли 

происходит вследствие того, что ионы соли связывают один или 

оба иона воды, образуя малодиссоциированное соединение. 

Можно выделить три типа гидролиза: 
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1. Гидролиз по аниону происходит в растворах солей, состоя-

щих из анионов слабых кислот и катионов сильных оснований. На-

пример, цианид калия KCN – соль, образованная слабой цианово-

дородной кислотой HCN и сильным основанием КОН, испытывает 

гидролиз по аниону CN
–
; 

2. Гидролиз по катиону происходит в растворах солей, со-

стоящих из катионов слабых оснований и анионов сильных кислот. 

Например, хлорид алюминия AlCl3 – соль, образованная катионом 

слабого основания Al(OH)3 и анионами сильной кислоты HCl, под-

вергается гидролизу по катиону Al
3+

; 

3. Гидролиз по катиону и аниону одновременно характерен 

для солей, которые образованы из катионов слабых оснований и 

анионов слабых кислот. Например, ацетат аммония CH3COONH4, 

который является солью слабой уксусной кислоты CH3COOH и 

слабого основания – гидроксида аммония NH4OH, подвергается 

гидролизу и по аниону CH3COO
–
, и по катиону NH4

+
. 

Поскольку сильные кислоты и сильные основания практиче-

ски полностью диссоциируют на ионы, то, очевидно, что из ионов, 

входящих в состав солей, могут связываться с Н
+
 или ОН

‾
 воды 

только ионы кислотных остатков слабых кислот (CH3COOH, 

Н2СО3, Н2S, НСN и др.) и ионы металлов, образующих слабые ос-

нования (NН4OH, Fe(ОН)3, А1(ОН)3 и др.). Поэтому соли, образо-

ванные сильным основанием и сильной кислотой, гидролизу не 

подвергаются. 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  З н ако мс т во  с  и н д ик а т ор а ми  

Индикаторы – вещества, которые меняют свой цвет в зависи-

мости от концентрации ионов водорода в растворе. По изменению 

окраски индикатора можно судить о реакции раствора (нейтраль-

ная, кислая, щелочная). 

а). В три пробирки налейте по 2 мл дистиллированной воды, 

прибавьте 1–2 капли фенолфталеина. В первую пробирку добавьте 

2 мл раствора кислоты, вторая остается для сравнения цветов, в 

третью добавьте 1 мл раствора щелочи. Запишите в таблицу цвета 

растворов. 
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б). В три пробирки налейте по 2 мл дистиллированной воды и 

1–2 капли метилоранжа. В первую пробирку добавьте раствор ки-

слоты, вторая – для сравнения, в третью добавьте раствор щелочи. 

Запишите в таблицу цвета растворов. 

в). Аналогичный опыт проделайте с лакмусом. 
 

Таблица 5.1. – Результаты опыта №1 

Индикаторы Среда растворов 

Кислая Нейтральная Щелочная 

Фенолфталеин 

Метилоранж 

Лакмус 

   

 

О п ыт  2 .  Г и дро ли з  со ле й  и  и с с ле д ов а н и е  р е ак ц и и  

с р е д ы   

а). В пробирку налейте 1 мл раствора соли карбоната натрия и 

1–2 капли фенолфталеина. Определите среду раствора. Напишите 

уравнение реакции в молекулярной и ионной формах, учитывая ка-

ким основанием и какой кислотой образована эта соль. 

б). В пробирку налейте 1 мл раствора соли сульфата алюми-

ния и 1–2 капли метилоранжа. Определите среду раствора, учиты-

вая, каким основанием и какой кислотой образована данная соль. 

Запишите уравнения гидролиза в молекулярной и ионной формах. 

в). В пробирку налейте 1 мл раствора соли хлорида натрия. 

Исследуйте реакцию среды индикаторами. Почему данная соль 

гидролизу не подвергается? 

О п ыт  3 .  В ли ян и е  т е мп е р а тур ы н а  с т е п е нь  г ид р о -

ли з а   

а). Налейте в пробирку 2 мл раствора соли ацетата натрия и  

1–2 капли фенолфталеина. Нагрейте раствор до кипения. Обратите 

внимание на цвет раствора. Охладите и снова наблюдайте окраску. 

Дайте объяснение и составьте уравнение гидролиза в молекулярной 

и ионно-молекулярной формах. 

б). Смешайте в пробирке по 1 мл растворов, сульфата алюми-

ния и ацетата натрия, нагрейте до кипения. Охладите пробирку. 

Растворяется ли осадок при охлаждении? Дайте объяснение и со-

ставьте уравнение гидролиза в молекулярной и ионно-
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молекулярной формах, зная, что при кипении в осадок выпадает 

основная соль Al(OH)2CH3COO и что в реакции принимает участие 

вода. 

О п ыт  4 .  П о лный  (н е о бр а т имый )  г и д ро лиз  

К 1 мл раствора сульфата алюминия прилейте приблизительно 

такой же объѐм раствора карбоната натрия. Наблюдайте выделение 

углекислого газа и образование осадка гидроксида алюминия, 

Аl(OН)3. Напишите уравнение реакции с участием воды. 

О п ыт  5 .  О п р ед е ле н и е  р Н  в  р а с т вор ах  ук сус н о й  

к и с ло т ы  р а з ли ч н о й  ко н ц е нт р а ц и и  

Определить рН 0,01М и 0,005М растворов уксусной кислоты. 

Вычислить активности, коэффициенты активности ионов водорода 

и константы кислотности уксусной кислоты.  

Уксусная кислота диссоциирует по уравнению 

 СН3СООН  СН3СОО
–
 + Н

+
, 

а еѐ константа диссоциации 
3

ê(ÑÍ ÑÎ Î Í )K  равна 

3
ê(ÑÍ ÑÎ Î Í )K  = 

3

3

H CH COO

CH COOH

a a

a
 = 1,86  10

–5
. 

Так как 
3CH COO

a  = H
a  и диссоциации подвергается лишь не-

значительная часть молекул кислоты, т.е.:  

3CH COOHa  = 
3CH COOH

C (
3CH COOH

C – концентрация кислоты), то констан-

та кислотности вычисляется по формуле  

3
ê(ÑÍ ÑÎ Î Í )K  = 

3

2

H

CH COOH

a

C . 

Результаты опыта занести в таблицу5.2. 

Таблица 5.2 – Результаты опыта 4 

Концентрация 

СН3СООН, моль/л 

рН 
H

a  f H  
3

ê(ÑÍ ÑÎ Î Í )K  

0,01     

0,005     
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По коэффициенту активности f H  (a = f c), который примерно 

равен степени диссоциации ( ), сделать вывод, к слабым или силь-

ным электролитам относится уксусная кислота? Зависит ли кон-

станта кислотности от еѐ концентрации? 

О п ыт  6 .  В ли ян и е  с и лы к и с ло т ы  и  с и лы ос н о в а -

н и я ,  о бр аз ующи х  с о ль ,  на  с т е п е н ь  е е  г ид ро ли з а  

Налейте в пробирки по 1–2 мл 1н раствора сульфита и карбо-

ната натрия. В каждую пробирку добавьте по 1 капле фенолфта-

леина. Почему окраска в этих растворах различная? Объясните на-

блюдаемое явление, сравнив константы кислотности угольной ки-

слоты (К1 = 4,3 
. 
10

–7
, К2 = 5,6 

. 
10

–11
 ) и сернистой (К1 = 1,7 

. 
10

–2
,  

К2 = 6,8 
. 
10

–8
) кислот. Напишите уравнение гидролиза сульфита на-

трия. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Какое значение pH (больше или меньше 7) имеют растворы 

следующих солей: Na2SO4, Na2S, NaCl, CuSO4? Ответ мотивируйте, 

составив молекулярные и ионные уравнения гидролиза соответст-

вующих солей. 

Решение. Гидролизу не подвергаются соли, образованные 

сильным основанием и сильной кислотой, так как они не могут дать 

слабых электролитов. 

Если гидролизу подвергаются многозарядные ионы, гидролиз 

всегда протекает ступенчато с преобладанием первой стадии и об-

разованием основных и кислых солей. Гидролиз можно усилить, 

если раствор подогреть или сильно разбавить. 

Из солей, приведенных в условии задачи, NaCl и Na2SO4 обра-

зованы сильными основаниями и сильными кислотами, поэтому 

они гидролизу не подвергаются, pH растворов этих солей будет ра-

вен примерно 7. 

Соль Na2S образована сильным основанем NaOH и слабой ки-

слотой H2S. Гидролиз пойдет по слабому звену  аниону ступенчато: 

Na2S → 2Na
+ 

+ S
2

, 
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S
2  

+ HOH  HS  + OH , 

Na2S + H2O  NaHS + NaOH. 

Выше записано краткое ионное уравнение гидролиза. Чтобы 

написать на его основе молекулярное уравнение, необходимо к ио-

нам краткого ионного уравнения дописать до компенсации зарядов 

противоионы от исходной соли, в данном случае ионы Na
+
. 

Соль CuSO4 образована слабым основанием Cu(OH)2 и силь-

ной кислотой H2SO4. Гидролиз пойдет по слабому звену  катиону Cu
2+

: 

CuSO4 → Cu
2+

 + SO
2
4 . 

Краткое ионное уравнение гидролиза: 

Cu
2+ 

+ HOH  (CuOH)
+
 + H

+
. 

Молекулярное уравнение гидролиза: 

2CuSO4 + 2H2O  (CuOH)2SO4 + H2SO4. 

П р и ме р  2  

Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

гидролиза, происходящего при сливании растворов Cr2(SO4)3 и H2S, 

зная, что образующийся сульфид хрома не существует в водной 

среде и полностью гидролизуется. 

Решение. При сливании растворов солей происходит следую-

щая обменная реакция: 

Cr2(SO4)3 + 3K2S = Cr2S3 + 3K2SO4. 

Соль K2SO4 образована сильным основанием KOH и сильной 

кислотой H2SO4 и гидролизу не подвергается. Соль Cr2S3 образова-

на слабым основанием Cr(OH)3 и слабой кислотой H2S, поэтому 

гидролиз пойдет по катиону и по аниону до конца. 

Краткое ионно-молекулярное уравнение гидролиза соли Cr2S3: 

2Cr
3+

 + 3S
2–

 + 6HOH = 2Cr(OH)3  + 3H2S . 

Молекулярное уравнение реакции с учетом гидролиза соли: 
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Cr2(SO4)3 + 3K2S + 6H2O = 3K2SO4 + 2Cr(OH)3  + 3H2S . 

П р и ме р  3  

Концентрация ионов водорода в растворе равна 4 · 10
–3

 моль/л. 

Определить рН раствора.  

Решение. Округляя значение логарифма до 0,01, получим:  

РН = –lg(4 · 10
–3

) = – 3 ,60 = –(–3 + 0,60) = 2,40. 

П р и ме р  4  

Определить концентрацию ионов водорода в растворе, рН ко-

торого равен 4,60. 

Решение: Согласно условию задачи, –lg[H
+
] = 4,60. Следова-

тельно, lg[H
+
] = –4,60 = 5 ,40. Отсюда по таблице логарифмов нахо-

дим: [H
+
] = 2,5 · 10

–5
 моль/л. 

Пример 5. Определить водородный показатель рН в 0,006М 

растворе серной кислоты при 25
0
С. 

Решение: Обозначим H2SO4 через В. Значит СВ = 0,006 моль/л. 

H2SO4 + 2H2O = SO4
2– 

 + 2H3O
+
, (рН < 7), 

следовательно 

[H3O
+
] = 2СВ, и рН  = –lg[H3O

+
] = –lg(2СВ) = –lg(2 · 0,006) = –lg 

(1,2 · 10
–2

) = –(–2 + 0,08) = 1,92. 

Ответ: 0,006М раствор H2SO4 имеет рН 1,92. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Что называется гидролизом соли? Какие вещества образу-

ются в результате гидролиза? 

2. Какие соли подвергаются гидролизу? Чем это объясняется? 

3. Почему соли, образованные сильным основанием и сильной 

кислотой, гидролизу не подвергаются? 

4. Какова реакция среды в водных растворах солей, образо-

ванных: 

а) слабым основанием и сильной кислотой;  

б) сильным основанием и слабой кислотой;  
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в) слабым основанием и слабой кислотой?  

5. Какие соли гидролизуются полностью? Приведите приме-

ры. 

6. В каких случаях гидролиз протекает ступенчато? В каких 

случаях образуются кислые и основные соли? 

7. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

первой ступени  сульфида натрия и сульфата железа(II). Какая бу-

дет реакция среды в результате гидролиза? 

8. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

первой ступени гидролиза хлорида олова и нитрата железа(III). Оп-

ределите реакцию  среды. 

9. Как влияет на гидролиз нагревание и разбавление раствора? 

К О М П Е Т Е Н Ц И И  С Т У Д Е Н Т А  

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 гидролиз солей, 

 виды гидролиза солей, 

 реакцию среды в водных растворах солей, 

 количественные характеристики гидролиза. 

Уметь: 

 составить уравнение гидролиза соли в молекулярной и 

ионно-молекулярной формах, 

 предсказать по формуле соли рН среды при гидролизе 

этой соли. 

  

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 6 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

Реакции, сопровождающиеся изменением степеней окисления 

элементов, входящих в состав реагирующих веществ, называются 

окислительно-восстановительными. 

Степень окисления – это условный заряд атома в соединении, 

вычисленный из предположения, что все связи в соединении явля-

ются чисто ионными, а само соединение состоит из ионов. Для вы-

числения степеней окисления используют следующие правила. 
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1. Простые вещества (Zn, S, H2…) имеют степень окисле-

ния, равную нулю. 

2. Степени окисления катионов металлов равны: для ще-

лочных металлов +1, для щелочноземельных металлов 

+2, для алюминия +3. 

3. Водород во всех своих соединениях, проявляет степень 

окисления +1, кроме гидридов щелочных и щелочнозе-

мельных металлов (NaH, CaH2 и т. п.), где его степень 

окисления равна –1. 

4. Кислород в соединениях имеет степень окисления рав-

ную –2. Исключения составляют пероксиды (–1) и фто-

рид кислорода OF2 (+2). 

5. Фтор во всех соединениях и галогенид-ионы в виде про-

стых анионов имеет степень окисления –1. 

6. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в 

соединении равна нулю, а в сложном ионе – заряду иона. 

Например, вычислим степень окисления хлора в молекуле 

хлорной кислоты HClO4. Просуммируем степени окисления всех 

атомов, обозначив неизвестную степень окисления хлора через х и 

подставив степени окисления водорода и каждого из четырѐх ато-

мов кислорода. В соответствии с правилом сумма степеней окисле-

ния всех атомов, входящих в состав молекулы должна равняться 

нулю: 1 + х +4(–2) = 0. Отсюда степень окисления хлора в HClO4 

равна +7. 

Целесообразно запомнить важнейшие окислители и восстано-

вители.  

К важнейшим окислителям относятся: 

1. Неметаллы (галогены, кислород, сера), которые в резуль-

тате реакций превращаются в одноатомные анионы; 

2. Кислородсодержащие ионы и молекулы, в которых цен-

тральный атом имеет высшую или высокую степень окисления 

(MnO4
–
, 

2-
2 7Cr O , 2-

4SO , 
-
3NO , -

3ClO  и т.д.); 

3. Одноатомные катионы, в которых элементы проявляют 

свою высшую степень окисления (Ge
4+

, Fe
3+

, Cu
2+

, H
+
,Ag

+
). 

Важнейшими восстановителями являются: 

1. Металлы, а из неметаллов – углерод и водород; 
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2. Многоатомные ионы и молекулы, в которых централь-

ный атом имеет низшую или низкую степень окисления (H2S, NH3, 
2-
3SO , 

-
2NO ); 

3. Одноатомные ионы, в которых элементы проявляют 

низшую или низкую степень окисления (I
–
, S

2–
, Sn

2+
, Fe

2+
, Cu

+
); 

Следует запомнить поведение H2O2 как окислителя и как вос-

становителя в кислой и щелочной средах.  

Кислая среда 

H2O2 + 2H
+
 + 2e → 2H2O                  H2O2 – 2e → O2 + 2H

+ 

Щелочная среда 

H2O2 + 2e → 2OH‾              H2O2 + 2OH
‾
 – 2e → O2 + H2O 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  О к и сле н и е  и о н ов  дв ух в а ле н т но го  ж е лез а  

д и хр о ма т о м  ка ли я  

Налейте в пробирку 1–2 мл раствора дихромата калия, 

K2Cr2O7, подкислите его серной кислотой (1 мл) и прибавьте не-

много кристаллического сульфата железа(II), FeSO4. Перемещайте 

содержимое пробирки. Как изменится цвет раствора? Составьте 

уравнение реакции, учитывая, что ионы Сr2O
2
7  восстанавливаются 

до Сr
3+

. 

О п ыт  2 .  О к и сле н и е  и о н ов  тр е хв а ле н т но го  хро ма  

п е р ок с ид о м  во до род а  

Налейте в пробирку 1–2 мл раствора хлорида хрома(III) и по 

каплям раствор щелочи до полного растворения выпавшего осадка. 

К раствору добавьте пероксид водорода. Переход зеленой окраски 

раствора в желтый свидетельствует о появлении в растворе ионов 

СrО
2
4 . 

 

 



 56 

О п ыт  3 .  О к и сли т е ль н ые  и  в о с с т а но в и т е ль н ые  

с в о й с тв а  н и три т о в  

а). 1–2 мл раствора перманганата калия подкислите серной ки-

слотой и прибавьте раствор нитрита натрия, NaNO2. Наблюдайте 

обесцвечивание раствора вследствие восстановления ионов МnО 4  

до Мn
2+

. 

б). Налейте в пробирку 2–3 капли раствора йодида калия, KI, 

1–2 мл серной кислоты и несколько капель раствора крахмала. 

Прибавьте немного раствора нитрита натрия. Что наблюдается? 

Сравните опыт а) и б). В каком случае нитрит натрия является 

окислителем, а в каком – восстановителем? Напишите уравнения 

реакций. 

О п ыт  4 .  В ли ян и е  р е ак ц и и  ср е д ы  н а  в о с ста н о в л е -

н и е  

а). В пробирку налейте 1–2 мл раствора КМnО4, 1–2 мл кон-

центрированного раствора КОН и по каплям приливайте свежепри-

готовленный раствор сульфита натрия, Na2SO3 до перехода мали-

новой окраски в зеленую. 

Закончите уравнение реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + КОН → К2МnО4 + … 

б). В пробирку налейте 1–2 мл раствора КМnО4, 1–2мл воды и по 

каплям раствор Na2SO3 до образования темно-коричневого осадка. 

Закончите уравнение реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + Н2О → МnО2 + … 

в). В пробирку налейте 1–2 мл раствора КМnО4, 1–2 мл рас-

твора Н2SО4 и по каплям приливайте до обесцвечивания раствор 

Na2SO3. 

Закончите уравнение реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + Н2SО4 → МnSО4 + … 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Какие из приведенных ниже реакций являются окислительно-

восстановительными? Укажите для каждой из них окислитель и 

восстановитель. 

1. Fe + 2HCl = FeCl2 + H2. 

2. FeCl2 + 2NaOH = Fe(OH)2 + 2NaCl. 

3. Ba(NO3)2 + K2SO4 = BaSO4 + 2KNO3. 

4. 2KI + Cl2 = 2KCl + I2. 

Решение. Окислительно-восстановительными называются ре-

акции, протекающие с изменением степеней окисления атомов. 

Степень окисления – это условный заряд, появляющийся на атоме в 

результате смещения электронного облака к более электроотрица-

тельному атому. Степень окисления может быть отрицательной, 

положительной и нулевой. 

Окисление – это процесс отдачи электронов, сопровождаю-

щийся повышением степени окисления. Атомы, молекулы и ионы, 

отдающие электроны, называются восстановителями. 

Восстановление – процесс присоединения электронов, сопро-

вождающийся понижением степени окисления. Атомы, молекулы и 

ионы, принимающие электроны, называют окислителями. 

Определим степени окисления атомов. 

1. 
0

Fe + 2
+1

HCl = 
+2

FeCl2 + 
0

H 2. 

Железо и водород меняют степени окисления. Следовательно, 

данная реакция относится к окислительно-восстановительным: 

0

Fe  2e  = 
+2

Fe  – процесс окисления, железо – восстановитель. 

2
+1

H  + 2e  = 
0

H 2 – процесс восстановления, ион водорода – 

окислитель. 

2. 
+2

Fe
-1

Cl2 + 2 
+1

Na
12

OH  = 
+2 -2+1

Fe OH 2 + 2
+1-1

NaCl. 

Степени окисления атомов в веществах не изменяются, по-

этому реакция не является окислительно-восстановительной. 
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3. 
+2

Ba (
+5-2

NO 3)2 + 
1 6 2

42K S O  + 2
+1+5-2

KNO3. 

Эта реакция также не относится к окислительно-

восстановительным, степени окисления атомов постоянны. 

4. 2K
-1

I  + 
0

Cl2 = 2K
-1

Cl + 
0

I 2. 

Хлор и йод меняют степени окисления, это  окислительно-

восстановительная реакция: 

2
-1

I  2e  = 
0

I 2 – процесс окисления, ион йода – восстановитель, 
0

Cl2 + 2e  = 2
-1

Cl – процесс восстановления, молекула хлора – 

окислитель. 

П р и ме р  2  

Какой процесс, окисления или восстановления происходит 

при следующих превращениях: 

-1

Cl
+5

Cl;    
0

S
6

S ;    
+5

N
+2

N ; 

+4

Cr
+6

Cr ;  
-3

As
0

As ;  
+3

Fe
+2

Fe? 

Решение. Повышение степени окисления происходит в ре-

зультате отдачи электронов (окисления), понижение – за счет при-

соединения электронов (восстановления): 
-1

Cl
+5

Cl         
-1

Cl  6e  = 
+5

Cl  – окисление, 

0

S
+6

S              
0

S  6e  =
+6

S   – окисление, 
+5

N
+2

N            
+5

N  + 3e  =
+2

N   – восстановление, 
+4

Cr
+6

Cr         
+4

Cr   2e  = 
+6

Cr   – окисление, 
-3

As
0

As         
-3

As   3e  = 
0

As   – окисление, 
+3

Fe
+2

Fe        
+3

Fe  + 1e  = 
+2

Fe   – восстановление. 
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П р и ме р  3  

Реакции выражаются схемами: 

1. KClO3  KClO4 + KCl. 

2. (NH4)2S + K2Cr2O7 + H2O  S + Cr(OH)3 + NH3 + KOH. 

Составьте электронные уравнения, расставьте коэффициенты, 

укажите окислитель и восстановитель. 

Решение. Для подбора коэффициентов уравнения воспользу-

емся методом электронного баланса. 

1. Записываем уравнение реакции и находим атомы, меняю-

щие степень окисления: 

K
+5

ClO3  K
+7

ClO4 + K
-1

Cl . 

2. Составляем электронные уравнения и находим окислитель и 

восстановитель: 
+5

Cl  – 2 e  = 
+7

Cl , 
+5

Cl  – восстановитель, 
-2

S  + 6 e  = 
-1

Cl , 
+5

Cl  – окислитель. 

В этом уравнении 
+5

Cl  (KClO3) является одновременно и окис-

лителем, и восстановителем. Такая окислительно-

восстановительная реакция называется реакцией диспропорциони-

рования (самоокисления самовосстановления).  

3. Находим коэффициенты для окислителя, восстановителя и 

продуктов их превращения. Число электронов, отданных восстано-

вителем, должно быть равно числу электронов, принятых окисли-

телем. Для этого находим наименьшее общее кратное и множители: 

+5

Cl  – 2 e  = 
+7

Cl   3   – восстановитель   (1) 

+5

Cl  + 6 e  = 
+1

Cl   1  – окислитель    (2) 

Ставим эти множители в уравнение (1). Перед KClO3 (
+5

Cl) ста-

вится суммарный множитель (3 + 1 = 4). Коэффициенты у формул 

остальных веществ подбираются как обычно, путем сопоставления 

числа атомов в правой и левой частях уравнения: 
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4KClO3 = 3KClO4 + KCl. 

По той же методике расставим коэффициенты во втором 

уравнении: 

3(NH4)2

-2

S  + K2

+6

Cr 2O7 + H2O = 3
0

S  + 2
+3

Cr (OH)3 + 2KOH + 6NH3 

-2

S  – 2 e  = 
0

S              3  – восстановитель 

2 
+6

Cr  + 6 e  = 2
+3

Cr      1   – окислитель 

П р и ме р  4  

Диоксид азота при растворении в воде образует смесь двух 

кислот. Напишите уравнение реакции. 

Решение. Исходными веществами являются вода и диоксид 

азота NO2. Кислород и водород имеют в молекуле воды степени 

окисления ( 2) и (+1), характерные и устойчивые для них. Следова-

тельно, реакция происходит только за счет изменения степени 

окисления азота. В молекуле NO2 азот находится в промежуточной 

степени окисления (+4), он может и отдавать, и принимать элек-

троны по схеме: 

+4

N  – 1 e  = 
+5

N   – окисление, 

        
+4

N  + 1 e  = 
+3

N   – восстановление. 

Поэтому при растворении NO2 в воде образуются азотная (
+5

N ) 

и азотистая (
+3

N ) кислоты: 

2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Какие реакции называются окислительно-

восстановительными и чем они отличаются от других химических 

реакций? 
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2. Что называется степенью окисления, процессами окисления 

и восстановления, окислителем, восстановителем? Приведите при-

меры. 

3. Какие вещества могут быть только окислителями, и восста-

новителями, выполнять функцию окислителя и восстановителя?  

Почему? Приведите примеры. 

4. Почему все металлы проявляют только восстановительные 

свойства, а многие неметаллы могут быть и окислителями, и вос-

становителями? 

5.Укажите, какие из ионов и атомов могут являться только 

восстановителями, только окислителями и какие обладают окисли-

тельно-восстановительной двойственностью: S
2–

, 
+4

S , 
+2

C , Zn
2+

, F
0
2 , 

+3

N , 
+7

Mn , Cl
–
, 

+3

Sb . 

6. Укажите, какие из приведенных процессов представляют 

собой окисление и какие восстановление: 
0

S   
+6

S , 
0

2Br   2Br
–
,  

2H
+
  H2, Cl

–
  

+5

Cl , 
+7

Mn   
+2

Mn . 

7. Определите степень окисления серы и марганца в следую-

щих соединениях: MnO2, K2MnO4, Mn(OH)3, MnO, KMnO4, K2S, S, 

H2SO4, SO2, H2SO3. 

8. Найдите окислитель и восстановитель и поставьте коэффи-

циенты в окислительно-восстановительных реакциях, используя 

метод электронного баланса: 

KClO3 + HCl  KCl + Cl2 + H2O, 

FeS2 + O2  Fe2O3 + SO2, 

FeSO4 + HNO3 + H2SO4  Fe2(SO4)3 + NO + H2O, 

Cu + HNO3  Cu(NO3)2 + NO2 + H2O, 

FeCl2 + KClO3 + HCl  FeCl3 + KCl + H2O, 

Na3AsO3 + I2 + H2O  Na3AsO4 + HI. 

9. Допишите уравнения окислительно-восстановительных ре-

акций, учитывая, что 
+6

Cr  в кислой среде восстанавливается до 
+3

Cr : 

C + K2Cr2O7 + H2SO4  CO2 + … , 

HI + K2Cr2O7 + H2SO4  I2 + … , 

H2S + K2Cr2O7 + H2SO4  S + … 
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10. Можно ли восстановить сульфат железа(III) до сульфата 

железа(II): а) раствором H2SO3 , б) железными опилками?    

11. При взаимодействии цинка с разбавленной азотной кисло-

той образуются нитраты цинка и аммония. Напишите уравнение 

реакции. 

К О М П Е Т Е Н Ц И И  С Т У Д Е Н Т А  

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 признаки окислительно-восстановительных реакций, 

 виды окислительно-восстановительных реакций, 

 степень окисления, вещества окислители, восстанови-

тели и вещества, обладающие одновременно и окисли-

тельными и восстановительными свойствами. 

Уметь: 

 определять степень окисления элементов, 

 отличать окислительно-восстановительную реакцию 

от реакции ионного обмена, 

 определять ионы и атомы, обладающие окислитель-

ными свойствами, восстановительными и с двойст-

венной природой,  

 уравнивать окислительно-восстановительные реакции 

по методу электронного баланса и методу полуреак-

ций, 

 определять в реакции окислитель и восстановитель. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 7 

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

Известный ученый А.А. Гринберг трактует комплексы как со-

единения, содержащие в своем составе комплексный ион, не раз-

рушающейся при переходе этих соединений в раствор. Примеры 

комплексных соединений можно привести следующие: 
 

K4[Fe(CN)6],  [Ag(NH3)2]Cl, и т.д. 
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По координационной теории А. Вернера в структуре ком-

плексных соединений различают координационные сферы (внут-

реннюю и внешнюю). Внутренняя сфера состоит из комплексооб-

разователя (центрального атома или иона) и окружающих его ли-

гандов – молекул или ионов противоположного знака.  

В формулах координационная сфера обозначается квадратны-

ми скобками. Число лигандов, располагающихся вокруг комплек-

сообразователя, называется координационным числом. Заряд коор-

динационной сферы равен сумме зарядов комплексообразователя и 

лигандов и может быть положительным, отрицательным и нуле-

вым. Ионы за квадратными скобками образуют внешнюю сферу.  

В приведенных формулах внутреннюю сферу составляют 

комплексный анион [Fe(CN)6]
4–

 и комплексный катион [Ag(NH3)2]
+
, 

а внешнюю соответственно K
+
 и Cl

–
, ионы Fe

2+
 и Ag

+
 – комплексо-

образователи, CN
–
, NH3 – лиганды, числа 6 и 4 – координационные 

числа. 

Комплексы, не имеющие заряда называются неэлектролитами, 

например [Pt(NH3)2Cl2]. 

Среди комплексных соединений имеются: 

кислоты: H[AuCl4], H2[SiF6]; 

основания: [Ag(NH3)2]OH, [Cu(NH3)4](OH)2; 

соли: [Ni(NH3)6](NO3)2, Na3[AlF6]. 

Комплексообразование особенно характерно для ионов переходных 

металлов, т.е. d-элементов (Ag
+
, Cu

2+
, Au

3+
, Fe

2+
, Ni

2+
, Cr

3+
), атомы 

неметаллов в различной положительной степени окисления (B
3+

, 

Si
4+

, P
5+

) тоже могут образовывать координационные соединения. 

По составу внутренней координационной сферы можно выде-

лить наиболее распространенные классы комплексов:  

1) Ацидокомплексы (от латинского acidum – кислота), лиган-

ды – кислотные остатки (CN
–
, SNC

–
, Cl

–
, Br

–
, I

–
, CO

2
3 , SO

2
4 , NO 2 , 

S2O
2
3 , NO 3 ); например, K2[HgI4], Na3[Cо(NO2)6]; 

2) Аммиакаты, лиганд – аммиак; например, [Ag(NH3)2]Cl, 

[Cu(NH3)4]SO4; 

3) Аквакомплексы, лиганд – вода; например, [Сr(H2O)6]Cl3, 

[Cu(H2O)4](NO3)2; 

4) Гидроксокомплексы, лиганд – гидроксид-ион; например, 

K3[Co(OH)6]. 
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В составе внутренней сферы могут одновременно находиться 

и кислотные остатки, и нейтральные молекулы; например, 

K[Pt(NH)3Cl3]. Широко распространены карбонилы металлов; на-

пример, [Ni(CO)6], [Cr(CO)6], где комплексообразователь имеет ну-

левую степень окисления. 

Наиболее характерными для комплексообразователей являют-

ся координационные числа 2 (Cu
+
, Ag

+
, Au

+
), 4 (Cu

2+
, Cd

2+
, Hg

2+
, 

Sn
2+

, Pt
2+

, Zn
2+

, Ni
2+

), 6 (Fe
2+

, Fe
3+

, Cr
3+

, Zn
2+

, Al
3+

, Co
2+

, Pt
4+

, Ni
2+

). 

Наряду с координационным числом следует учитывать ден-

татность (dentate – зубчатый), т.е. координационную емкость ли-

ганда. Монодентатные лиганды (CО, H2O, NH3, галогенид-ионы) 

занимают только одно координационное место центрального атома. 

Лиганды, которые могут занимать два координационных места и 

более, называются полидентатными, а количество возможных ко-

ординационных атомов указывается терминами моно-, би- и т.д. 

дентатный лиганд. 

Полидентатные лиганды осуществляют связь с одним и тем 

же центральным атомом одновременно посредством нескольких 

донорных атомов, т.е. с замыканием одного или нескольких колец. 

Такие комплексы называются хелатами (от греческого chelate – 

клешня) или циклическими. Примером является соединение меди с 

глицином – диглицинат меди, где лиганд занимает два координаци-

онных места и является бидентатным: 
 

 

Почти всегда бидентатные это этилендиамин, оксалат-ион, 

карбонат-ион. 

Названия комплексных солей строятся по общему правилу: 

сначала называется анион и затем катион в родительном падеже  

(подобно простым соединениям: хлорид калия или сульфат меди). 

Название комплексного катиона составляют следующим образом: 

сначала указывают числа (используя греческие числительные: ди, 

три, тетра, пента, гекса и т.д.) и названия отрицательно заряженных 
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лигандов с оконанием «о» (Cl
–
 – хлоро, J

–
 – иодо, Вr

–
 – бромо, 

2-
4SO – сульфато, 

2-
3CO  – карбонато, 

2-
3SO – cульфито, СN

–
 – циано, 

OH
–
 гидроксо, 

-
3NO  – нитро, 

2-
2 4C O  – оксалато  и т.п.); затем указы-

вают числа и названия нейтральных лигандов, причем вода называ-

ется «аква», а аммиак «аммин», последним называют коплексооб-

разователь с указанием степени его окисления (в скобках римскими 

цифрами после названия комплексообразователя). 

Например, соединения, включающие комплексный катион, на-

зываются так: 

[Co(NH3)4Cl2]Cl – хлорид дихлоротетраамминкобальта(III); 

[Cr (NH3)4 СO3]Вr – бромид карбонатотетраамминхрома(III) 

[Cr(H2O)6]Cl3 – хлорид гексааквахрома(III); 

Название комплексного аниона строится из числа и названия 

лигандов, корня латинского названия элемента комплексообразова-

теля, суффикса – ат и указания степени окисления комплексообра-

зователя: [BF4]
–
 – тетрафтороборат(III) – ион. Cоединения, вклю-

чающие комплексный анион, называются так:  

K2[HgJ4] – тетраиодомеркурат(II) калия;  

K[Au(OH)4] – тетрагидроксоаурат(III) калия. 

При названии комплексных неэлектролитов перечисляют в указан-

ном порядке лиганды, а затем в именительном падеже центральный атом. 

Например,[Fe(H2O)4Cl2] – дихлоротетраакважелезо(II). 

Образуются комплексные соединения при соединении не-

скольких различных простых молекул в одну более сложную: 

CuSO4  + 4NH3 [Cu(NH3)4]SO4, 
 

Fe(CN)2 + 4KCN  K4[Fe(CN)6]. 

В водных растворах комплексные соединения диссоциируют 

образуя комплексные ионы и ионы внешней сферы. Этот процесс 

называется первичной диссоциацией. При первичной диссоциации 

комплексы ведут себя как сильные электролиты, так как связь меж-

ду внутренней и внешней сферами ионного типа, например: 

[Ag(NH3)2]Cl  [Ag(NH3)2]
+
 + Cl ,  

K[Ag(CN)2]  K
+
 + [Ag(CN)2] .  
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Комплексные ионы подвергаются вторичной диссоциации. 

Вторичная диссоциация протекает в незначительной степени, так 

как лиганды связаны с комплексообразователем прочной ковалент-

ной связью. Диссоциация сопровождается последовательным за-

мещением лиганда во внутренней сфере на молекулы растворителя: 

[Ag(NH3)2]
+
  Ag

+
 + 2NH3; [Ag(CN)2]   Ag

+
 + 2CN . 

Применив закон действующих масс к равновесиям 

диссоциации комплексных ионов как к слабым электролитам, 

получают выражения констант нестойкости комплексов: 

Í

2[Ag ] [NH ] 83 6,8 10 ,
[[Ag(NH ) ] ]

3 2

K

 

  

2[Ag ] [CN ] 241,0 10 ,
[[Ag(CN) ] ]

2
Í

K

 

где в квадратных скобках указаны равновесные концентрации со-

ответствующих ионов и молекул. 

Константы нестойкости комплексных ионов характеризуют 

прочность (устойчивость) внутренней сферы комплексного соеди-

нения. Чем меньше константа нестойкости, тем устойчивее ком-

плекс, т. е. тем меньше концентрация продуктов его распада. В 

приведенных примерах комплекс [Ag(CN)2]  более прочен, чем 

комплекс [Ag(NH3)2]
+
. 

Известны комплексные соединения с неустойчивой в растворе 

внутренней сферой, они полностью диссоциируют на простые ио-

ны: 

K[Al(SO4)2]·12H2O  K
+
 + Al

3+
 + 2SO4

2-
 + 12H2O. 

Такие соединения называются двойными солями (формулы их 

часто записывают так: CuCl2·2KCl; ZnCl2·2NH4Cl). Двойные соли 

отличаются от комплексных степенью диссоциации комплексного 

иона: у первых она практически полная, у вторых – незначительная. 

К диссоциации комплексного иона применимо правило сдвига рав-

новесия с изменением концентрации одноименных ионов. Если по-

низить концентрацию одного из ионов, образующихся при диссо-

циации комплекса, то можно разрушить комплекс. Это происходит 

при добавлении реактива, выделяющего с ионами комплексообра-

зователя или лигандами осадок, более прочный комплекс или дру-
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гое менее диссоциирующее вещество. Например, при добавлении к 

раствору [Cu(NH3)4]SO4 сульфида аммония выпадает осадок суль-

фида меди. 
 

[Cu(NH3)4]SO4 + (NH4)2S  CuS  + (NH4)2SO4 + 4NH3. 
 

Ионы серы связывают ионы меди, получающиеся в результате дис-

социации комплексного катиона: 

[Cu(NH3)4]
2+

  Cu
2+

  +  4NH3. 
 

Концентрация Cu
2+

 понижается, равновесие смещается в сторону 

диссоциации комплексного иона, что и ведет к его разрушению. 

Метод валентных связей (МВС) является наиболее простым и 

наглядным для описания химической связи в комплексах. Он по-

зволяет объяснить строение и магнитные свойства большого числа 

соединений. 

Согласно этому методу образование химической связи в ком-

плексах происходит по донорно-акцепторному механизму, чаще 

всего за счет неподеленных электронных пар лигандов и свободных 

орбиталей комплексообразователя. Вакантные s-, p- или d- атомные 

орбитали комплексообразователя подвергаются гибридизации. От 

типа гибридизации центрального иона зависит структура комплекса. 

Рассмотрим образование некоторых комплексов с позиций 

МВС. Например, катион [Zn(NH3)4]
2+

 включает комплексообразова-

тель цинк(II).  

Электронная 

оболочка этого 

условного иона 

имеет формулу 

3d
10

 4s
0
 4p

0
 и 

может быть 

условно изо-

бражена как 

показано на 

рис. 7.1  

 
 

Рис. 7.1. Схема образования катиона [Zn(NH3)4]
2+

 

Вакантные 4s- и 4p- орбитали атома цинка(II) образуют четы-

ре sp
3
-гибридные орбитали, ориентированные к вершинам тетраэд-

ра. Каждая молекула аммиака имеет неподеленную пару электро-

нов у атома азота. Орбитали атомов азота, содержащие неподелен-
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ные пары электронов, перекрываются с sp
3
-гибридными орбиталя-

ми цинка(II), образуя тетраэдрический комплексный катион тетра-

амминцинка(II) [Zn(NH3)4]
2+

. Поскольку в ионе [Zn(NH3)4]
2+

 нет не-

спаренных электронов, то он проявляет диамагнитные свойства 

(выталкивается магнитным полем).  
 

На рис. 7.2 показано, 

как образуется [FeF6]
4–

гексафтороферрат (II)-

ион. Вакантные 4s- , 

4р- и 4d- атомные ор-

битали комплексообра-

зователя   железа (II) 

участвуют в sp
3
d

2
 гиб-

ридизации, что обу-

словливает октаэдриче-

ское строение [FeF6]
4-

.  

 
 

Рис. 7.2. Схема образования аниона [FeF6]
4–

 

Этот комплекс имеет неспаренные электроны, поэтому прояв-

ляет парамагнитные свойства (втягивается магнитным полем) 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  П о луч е н и е  ко мп лек с н ых  со ле й  

а). Налейте в пробирку 1–2 мл раствора нитрата серебра, 

AgNO3, и такое же количество раствора хлорида натрия до получе-

ния белого осадка хлорида серебра, AgCl. Слейте с отстоявшегося 

осадка жидкость и прибавьте к нему избыток раствора аммиака. 

Осадок AgCl растворяется вследствие образования растворимой 

комплексной соли [Ag(NH3)2]Cl. Напишите уравнение реакции.  

б). К 1–2 мл раствора хлорида хрома(III) прибавьте несколько 

капель щелочи и наблюдайте образование серо-зеленого осадка 

Сr(ОН)3 . 

Составьте уравнение реакции. К выпавшему осадку прилейте 

избыток щелочи, – осадок растворяется вследствие образования 

комплексных ионов [Сr(ОН)6]
3–

. Отметьте цвет раствора комплекс-

ной соли и составьте уравнение реакции образования этой соли. 

в). Налейте в пробирку 1–2 мл раствора СuSO4 и подействуйте 

на него раствором NaOH. К образовавшемуся осадку Сu(OH)2 по-

 

(октаэдр) 
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немногу прибавляйте концентрированный раствор аммиака. Про-

исходит растворение осадка и изменение окраски вследствие обра-

зования ионов [Сu(NH3)4]
2+

. 

Составьте уравнения реакций в молекулярной и ионной фор-

мах. 

О п ыт  2 .  Д и с со ц и а ц и я  ко мпле к с н ых  со лей  

а). Налейте в одну пробирку 1–2 мл раствора FeCl3, а в другую 

– 1–2 мл раствора KCl. Прибавьте в первую несколько капель рас-

твора тиоцианата калия, во вторую – гексанитрокобальтинат(III) 

натрия, Na3[Co(NO2)6]. На присутствие каких ионов в растворе ука-

зывает появление красного окрашивания в первой пробирке и жел-

того осадка во второй? 

Запишите уравнения реакций в молекулярной и ионной фор-

мах. 

б). В две пробирки налейте по 1–2 мл гексацианоферрата(III) 

калия, K3[Fe(CN)6], в одну пробирку прибавьте FeSO4, а в другую 

гексанитрокобальтинат(III) натрия, Na3[Co(NO2)6]. Что наблюдает-

ся? Какие ионы находятся в растворе K3[Fe(CN)6]? Запишите урав-

нение его диссоциации. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Составьте формулы комплексных ионов для Ag
+
, Cu

2+
, Au

3+
, в 

которых их координационные числа равны четырем, а лигандами 

являются следующие нейтральные молекулы и ионы: NH3, Cl
–
, 

S2O3
2–

. 

Решение. В условии задачи даны ионы комплексообразовате-

ли Ag
+
, Cu

2+
, Au

3+
, а их координационные числа равны 4, т.е. они 

присоединяют четыре лиганда. Комплексные ионы будут иметь 

вид: 

[Cu(NH3)4]
2+

;  [Ag(NH3)4]
+
;  

[CuCl4]
2–

;   [AgCl4]
3–

; 

[Cu(S2O3)4]
6–

;  [Ag(S2O3)4]
7–

; 

[Au(NH3)4]
3+

;  [Au(S2O3)4]
5–

; 

[AuCl4]
–
. 
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П р и ме р  2  

Составьте формулы всех возможных комплексных соедине-

ний, используя в качестве комплексообразователя Co
3+

 (координа-

ционное число его равно шести), в качестве лигандов – NH3, NO2
–
, 

внешней сферы – K
+
, NO2

–
. 

Решение. Поскольку координационное число иона кобальта 

равно 6, во внутренней координационной сфере должно быть 6 ли-

гандов. Заряды внутренней и внешней координационных сфер в 

сумме равны нулю. Учитывая эти правила, можно составить фор-

мулы следующих комплексных ионов и соответствующих им ком-

плексных соединений: 

1. [Co(NH3)6]
3+

,    [Co(NH3)6](NO2)3. 

2. [Co(NH3)5(NO2)]
2+

,  [Co(NH3)5(NO2)](NO2)2. 

3. [Co(NH3)4(NO2)2]
+
, 

 
[Co(NH3)4(NO2)2](NO2). 

4. [Co(NH3)3(NO2)3]
0
, 

 
[Co(NH3)3(NO2)3]. 

5. [Co(NH3)2(NO2)4]
–
,  K[Co(NH3)2(NO2)4].  

6. [Co(NH3)(NO2)5]
2–

,  K2[Co(NH3)(NO2)5].
 

7. [Co(NO2)6]
3–

,
 
   K3[Co(NO2)6]. 

П р и ме р  3  

Распишите, как диссоциируют в растворе следующие ком-

плексные соединения, напишите выражения для констант нестой-

кости их комплексных ионов: K2[PtCl6]; [Co(NH3)3(H2O)3]Cl3; 

[Cr(H2O)3Cl3].  

Решение. Диссоциация комплексных соединений определяет-

ся характером связи в них. Между внутренней и внешней сферами 

связь ионного типа, поэтому по первой ступени идет полностью 

диссоциация с образованием комплексного иона и ионов внешней 

координационной сферы. 

Во внутренней сфере связь между комплексообразователем и 

лигандами ковалентная (образована по донорно-акцепторному ме-

ханизму), прочная, поэтому диссоциация по второй ступени идет 

незначительно. Диссоциация комплексного иона, как и любого сла-

бого электролита, процесс обратимый и характеризуется констан-

той равновесия, называемой в данном случае константой нестойко-

сти комплексного иона (КН). 
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Учитывая вышесказанное, напишем уравнения диссоциации и 

константы нестойкости комплексных ионов: 
 

1. K2[PtCl6]  2K
+
 + [PtCl6]

2–
.  

2. [PtCl6]
2–

  Pt
4+

 + 6Cl
–
,     

КН = 

6
4+ -

2-

6

Pt Cl

PtCl
 

 

1. [Co(NH3)3(H2O)3]Cl3  [Co(NH3)3(H2O)3]
3+

 + 3Cl
–
. 

2. [Co(NH3)3(H2O)3]
3+

  Co
3+

 + 3NH3 + 3H2O,  

КН = 

3 33+

3 2

3+

3 3 2 3

Co NH H O

Co(NH ) (H O)
 

 

1. [Cr(H2O)3Cl3]  Cr
3+

 + 3H2O + 3Cl
–
,   

КН = 

333+ -

2

2 3 3

Cr H O Cl

Cr(H O) Cl  

Последнее комплексное соединение относится к типу ком-

плексных неэлектролитов, практически очень трудно разрушить 

его внутреннюю сферу. 

П р и ме р  4  

Решение. Константы нестойкости комплексных ионов: 

[Ag(CN)2]
–
, [Au(CN)2]

–
, [Cu(CN)2]

–
, имеют значения соответствен-

но: 1  10
–21

, 5  10
–39

, 1  10
–16

. Какой из этих ионов самый прочный? 

Напишите выражения для констант нестойкости комплексных ио-

нов. 

Решение. Мерой устойчивости комплексного иона служит его 

константа нестойкости Кн; чем больше ее значение, тем ниже ус-

тойчивость комплексного иона. Напишем константы нестойкости: 

КН = 

2
+ -

-

2

Ag CN

Ag(CN)
;    КН = 

2
+ -

-

2

Au CN

Au(CN)
; 
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КН = 

2
+ -

-

2

Cu CN

Cu(CN)
. 

Самый прочный комплексный ион из всех приведенных  

[Au(CN)2]
–
, так как величина его константы нестойкости имеет 

наименьшее значение. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Определить степень окисления и координационное число 

комплексообразователя в соединениях:  

а) [Ag(NH3)2]Cl ,   б) K4[TiCl8] , 

в) K[Ag(CN)2] ,    г) Fe3[Fe(CN)6]2 . 

2. Какие частицы могут выполнять функцию лигандов? 

3. Написать названия комплексных соединений: 

а) K2Na[Co(NO2)6] ,  б) [Cu(NH3)4]SO4. 

4. Изобразить координационные формулы следующих кри-

сталлогидратов: а) СrCl3 
.
 6H2O ,  б) СrCl3 

.
 4H2O , в) CuSO4 

.
 5H2O . 

5. Определить заряды комплексных ионов, координационные 

числа и степени окисления комплексообразователей в соединениях:  

а) K4[Fe(CN)6] , K[Fe(SO4)2] , б) K2[HgI4] . 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание этой темы, студент должен знать: 

 строение комплексных соединений, 

 номенклатуру и изомерию комплексных соединений, 

 диссоциацию и константы нестойкости комплексных ио-

нов. 

Уметь: 

 уметь составлять уравнения электролитической диссо-

циации комплексных соединений, 

 определять устойчивость комплексных ионов на основа-

нии значений их констант нестойкости, 

 составлять координационные формулы комплексных со-

единений и предсказывать число возможных изомеров. 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 8 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

Металлы  элементы, обладающие ярко выраженной способ-

ностью отдавать электроны при химическом взаимодействии с об-

разованием положительно заряженных элементарных ионов: 

М  nе  = М
n+

, 

где М  атом металла; е   электрон; М
n+

  положительно заряжен-

ный ион металла с зарядом n+. 

В химических реакциях металлы выступают как восстанови-

тели. Для металлов характерно небольшое число электронов на 

внешнем энергетическом уровне и малая величина энергии (потен-

циала) ионизации  минимальной энергии, необходимой для удале-

ния электрона из атома или иона. Чем меньше энергия ионизации, 

тем активнее металлы, тем легче они отдают электроны и тем 

большей восстановительной способностью обладают. 

Активность металла определяют по положению его в ряду на-

пряжений металлов или в ряду стандартных электродных потен-

циалов. В этом ряду металлы расположены в порядке возрастания 

величины их стандартных электродных потенциалов. Чем меньше 

величина потенциала, тем металл химически активнее, тем он легче 

окисляется и труднее восстанавливается из своих ионов. Каждый 

металл вытесняет (восстанавливает) ионы всех других металлов, 

имеющих более высокие электродные потенциалы, из растворов их 

солей. Например, цинк будет вытеснять из растворов только ионы 

металлов, стоящих в ряду напряжений после него. Металлы, стоя-

щие в ряду напряжений до водорода, способны вытеснять его из 

растворов, в которых окислителем является ион водорода Н
+
. 

По активности ряд напряжений металлов можно разделить ус-

ловно на три группы: 

1) активные металлы (Li  Al); 

2) металлы средней активности (Mn  Pb); 

3) неактивные  металлы, стоящие в ряду напряжений после 

водорода. 
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Взаимодействие металлов с кислородом воздуха зависит от их 

положения в ряду напряжений: металлы ряда Li  Na окисляются 

быстро, например, 

2Ca + O2 = 2CaO; 

Металлы ряда Mg  Pb  при обычных температурах; Cu, Hg  

при нагревании; Pt, Au и, отчасти Ag, на воздухе не окисляются. 

С водой взаимодействуют в основном щелочные и щелочно-

земельные металлы (элементы групп 1А и 2А, начиная с магния), 

образуя растворимые (щелочи) или частично растворимые в воде 

гидроксиды металлов. При этом из воды восстанавливается водо-

род, например, 

2K + 2H2O = 2KOH + H2. 

С кислотами, в которых в качестве окислителя выступает ион 

водорода Н
+
 (бескислородные кислоты, например HCl, разбавлен-

ная H2SO4), взаимодействуют все металлы с выделением водорода, 

имеющие отрицательные значения стандартных электродных по-

тенциалов, т.е. находящиеся в ряду напряжений до водорода. 

0

Fe  + 2
+

H Cl = 
+2

FeCl2 + H
0
2 ; 

    окисление      
0

Fe   2e  
+2

Fe ; 

 восстановление 2
+

H  + 2e  H
0
2 . 

Металлы, стоящие в ряду напряжений после водорода (ис-

ключение Au, Pt), взаимодействуют только с азотной и концентри-

рованной серной кислотами, которые называются окисляющими. 

Роль окислителя в HNO3 выполняет ион NO 3  (
+5

N ), в концентриро-

ванной H2SO4  ион SO
2
4  (

+6

S ), поэтому водород из них не вытесня-

ется, а связывается кислородом в H2O. Продукты восстановления 

этих кислот в зависимости от их концентрации, активности металла 

и температуры различны: 
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Взаимодействие металлов с HNO3 

M + HNO3  MNO3 + 

H2O + 

-3

N H3, 
-3

N H4NO3  активный металл (Mg, 

Al) и очень разбавленная кислота 

N
0
2 , 

+

N 2O  металл средней активности 

(Zn, Fe) и очень разбавленная кислота 
+2

N O  металл средней и низкой актив-

ности (Fe, Cu, Ag, Hg) и разбавленная 

кислота 
+4

N O2  любой металл и концентриро-

ванная кислота 

Например: 4
0

Mg  + 10H
+5

N O3(р) = 4
+2

Mg (NO3)2 + 
-3

N H4NO3 + 

3H2O; 

 
0

Mg   2e  
+2

Mg  

 
+5

N  + 8e  
-3

N  

   
 

4    восстановитель, 
 

 

1    окислитель. 

  

Взаимодействие металлов с концентрированной H2SO4 

 H2S  активный металл 

(Mg, Al) 

 

M + H2SO4(конц.)  MSO4 + 

H2O + 

0

S  
 металл средней 

активности (Zn, Fe) 

 +4

S  
 металл средней и 

низкой активности 

(Fe, Cu, Hg) 

Например: 4
0

Mg  + 5H2

+6

S O4(к) = 4
+2

Mg SO4 + H2

-2

S  + 4H2O; 

0

Mg   2e  
+2

Mg  
4 4  восстановитель, 

 
+6

S  + 8e  
-2

S  
1 1  окислитель. 
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Дымящая азотная и концентрированная серная кислота  

(> 70 %) при комнатной температуре пассивирует железо, алюми-

ний, хром, многие малоактивные металлы, кроме меди, покрывая 

их поверхность тончайшей пленкой, которая растворяется при на-

гревании. 

Со щелочами взаимодействуют лишь металлы, оксиды и гид-

роксиды которых амфотерны: Zn, Be, Al, Sn, Pb, Cr, Mn, например: 

1) 2NaOH + 
0

Zn  + 2H2O = Na2[
+2

Zn (OH)4] + H
0
2

 

0

Zn   2e   
+2

Zn , 

2H
+
 + 2e   H

0
2 ; 

2) 2
0

Al  + 2NaOH + 6H2O = 2Na[
+3

Al (OH)4] + 3H
0
2

 

0

Al   3e  
+3

Al , 

2H
+
 + 2e  H

0
2 . 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ы т  1 .  И с с ле д ов а н и е  ак т ив н о с т и  ме т а лло в .  

Р яд  н а п р яж е ни й  

Установите опытным путем относительную активность пяти 

металлов: меди, железа, олова, свинца и цинка. Для этого в пять 

пробирок внесите по 12 15 капель одного из следующих растворов: 

соли меди(II), соли свинца(II), соли олова(II), соли железа(II), соли 

цинка. Во все растворы, за исключением раствора соли меди, опус-

тите на 2 3 минуты медную пластинку (или проволочку). Какой 

металл менее активен, чем медь? 

Проведите аналогичные опыты с полосками железа, свинца, 

цинка и олова. Результаты наблюдений запишите в таблицу 8.1. 

Заполните таблицу, поставив (+) под ионами тех металлов, ко-

торые вытесняются данными металлами, и ( ) в том случае, когда 

вытеснения не происходит. Расположите металлы по активности в 



 77 

ряд, напишите под каждым металлом его стандартный электродный 

потенциал (см. П 8). Соответствует ли составленный вами ряд ме-

таллов их положению в ряду стандартных электродных потенциа-

лов? Поместите водород в полученный вами ряд активности. Какие 

из исследованных металлов могут вытеснять водород из разбавлен-

ных кислот? 

Таблица 8.1 – Результаты опыта №1 

Опускаемый 

металл 
Ионы металлов в растворе 

M
0
 Cu

2+
 Fe

2+
 Pb

2+
 Zn

2+
 Sn

2+
 

Сu      

Fe      

Pb      

Zn      

Sn      

О п ы т  2 .  Вз а имо д е й с тв и е  ме т а лло в  с  к и сло ро до м  

в оз д уха  

Очистите наждачной бумагой кусочки металла магния, алю-

миния, железа, меди. Наблюдайте в течение двух  трех минут за 

изменением поверхности металлов. Сделайте соответствующие вы-

воды. Внесите кусочки тех же металлов в пламя спиртовки. Наблю-

дайте изменение поверхности металлов. Что происходит с магни-

ем? Какие металлы наиболее активно взаимодействуют с кислоро-

дом и какие наименее? 

О п ы т  3 .  Вз а имо д е й с тв и е  ме т а лло в  с  водо й ,  

к и с ло т а ми  и  ще ло ч а ми  

Исследуйте взаимодействие магния, алюминия, цинка, железа, 

никеля, олова, свинца и меди с водой, 2 н соляной кислотой, 2 н 

серной кислотой, 2 н азотной кислотой, концентрированными азот-

ной и серной кислотами, 2 н щелочью. Для этого поместите металл 

в пробирку и добавьте 5 10 капель соответствующего раствора. 

Если реакция идет плохо, то пробирки подогрейте на водяной бане. 

При растворении металла в воде добавьте 2 3 капли фенолфталеи-

на. Появление малиновой окраски свидетельствует о наличии в 

растворе ионов ОН . Примечание. При растворении олова в кон-
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центрированной азотной кислоте образуется -оловянная кислота 

H2SnO3 в виде белого осадка, NO2 и H2O. Напишите реакции взаи-

модействия металлов с водой, кислотами и щелочами, а также ка-

чественные реакции обнаружения их ионов в растворе. 
Таблица 8.2 – Качественные реакции на катионы металлов 

Обнаруживаемый 

катион 

Добавляемый реактив и условия 

проведения качественной реакции 

Ожидаемый резуль-

тат 

Mg
2+

 

Na2HPO4 в присутствии NH4OH и 

NH4Cl. К раствору соли магния 

нужно прибавить 2 капли NH4OH и 

столько же NH4Cl, затем по каплям 

Na2HPO4 

MgCl2 + NH4OH + Na2HPO4 = 

= MgNH4PO4 + 2NaCl + H2O 

Белый кристалличе-

ский осадок двой-

ной соли MgNH4PO4 

Al
3+

 

Спиртовый раствор ализарина к 

раствору соли алюминия. Предва-

рительно нужно добавить NH4OH 

до получения Al(OH)3 

Алюминиевый лак 

интенсивно-

розового цвета 

Zn
2+

 

Сероводородная вода H2S. Предва-

рительно добавить к раствору соли 

цинка 2–3 капли раствора ацетата 

натрия. 

Белый осадок ZnS 

Fe
2+

 

Раствор гексацианоферрата (III) 

калия (красной кровяной соли) 

K3[Fe(CN)6] 

Турнбулева синь 

Fe3[Fe(CN)6]2 

Fe
3+

 

Раствор гексацианоферрата (II) ка-

лия (желтой кровяной соли) 

K4[Fe(CN)6] 

Раствор тиоцианат калия KSCN 

Берлинская лазурь 

синего цвета 

Fe4[Fe(CN)6]3 

Тиоцианат 

железа(III) красного 

цвета 

Ni
2+

 

Спиртовый раствор диметилглиок-

сима. К раствору соли никеля 

предварительно добавить NH4OH 

(1:1) 

Ярко-красный оса-

док диметилглиок-

симата никеля 

Pb
2+

 
Раствор KI. В избытке реактива 

осадок растворяется. 
Желтый осадок PbI2 

Cu
2+

 Сероводородная вода H2S Черный осадок CuS 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Чем обусловлена высокая химическая активность щелочных 

металлов? Составьте электронные схемы строения атомов натрия и 

цезия. У какого из этих элементов ярче выражены металлические 

свойства и почему? 

Решение. Имея на внешнем энергетическом уровне только по 

одному электрону, находящемуся на сравнительно большом удале-

нии от ядра (за исключением лития), атомы щелочных металлов 

довольно легко отдают этот электрон, т. е. характеризуются низкой 

энергией ионизации, что и является причиной их высокой активно-

сти. Энергия ионизации уменьшается при переходе от лития к це-

зию за счет увеличения числа электронных слоев в структуре атома 

и уменьшения притяжения внешнего валентного электрона к ядру. 

Химическая активность при этом возрастает. 

Составим электронные формулы атомов натрия и цезия: 

11Na – 1s
2 
2s

2 
2p

6 
3s

1
, 

55Cs – 1s
2
 2s

2
 2p

6
 3s

2
 3p

6
 4s

2
 3d

10
 4p

6
 5s

2
 4d

10
5p

6
 6s

1
. 

Способность атома элемента отдавать электроны характеризу-

ет его металлические свойства, восстановительную активность, и 

чем легче атомы теряют электроны, тем ярче выражены эти свойст-

ва. Следовательно, цезий – элемент с самыми сильными металличе-

скими свойствами не только среди щелочных металлов, но и среди 

элементов периодической системы. 

П р и ме р  2  

Металлическая ртуть часто содержит примеси так называемых 

«неблагородных» металлов – цинка, олова, свинца. Для их удале-

ния ртуть взбалтывают в насыщенном растворе сульфата ртути. На 

чем основан такой способ очистки ртути? Выразите происходящие 

реакции уравнениями. 



 80 

Решение. Цинк, олово и свинец стоят в ряду напряжений левее 

ртути. Поэтому они вытесняют ртуть из растворов ее солей. Соста-

вим молекулярные и ионные уравнения протекающих реакций: 

Zn + HgSO4 = ZnSO4 + Hg,  Zn + Hg
2+

 = Zn
2+

 + Hg. 

Sn + HgSO4 = SnSO4 + Hg,  Sn + Hg
2+

 = Sn
2+

 + Hg. 

Pb + HgSO4 = PbSO4 + Hg,  Pb + Hg
2+

 = Pb
2+

 + Hg. 

П р и ме р  3  

Как взаимодействуют с водой элементы главной подгруппы 

второй группы? Почему бериллий нерастворим в воде, магний пло-

хо растворим, а кальций, стронций и барий хорошо растворимы? 

Решение. Необходимым условием реакции металла с водой 

является удаление с его поверхности оксидной пленки с образова-

нием растворимого гидроксида.  

Теоретически бериллий должен раствориться в воде (значение 

электродного потенциала данной реакции – 1,85 В), но защитная 

пленка оксида бериллия препятствует взаимодействию бериллия с 

водой, так как BeO не взаимодействует с водой ни при каких усло-

виях. 

Защитные свойства оксидной пленки магния и других щелоч-

ноземельных металлов значительно слабее. С холодной водой маг-

ний взаимодействует очень медленно, так как образующийся гид-

роксид магния плохо растворим в воде. При нагревании реакция 

ускоряется за счет увеличения растворимости гидроксида. Реакция 

идет в две стадии с образованием вначале оксида, который затем 

при гидратации дает гидроксид магния: 

Mg + H2O = MgO + H2, 

MgO + H2O = Mg(OH)2. 

Щелочноземельные металлы взаимодействуют с водой, вы-

тесняя из нее водород и образуя растворимые гидроксиды:  

Ba + 2H2O = Ba(OH)2 + H2. 
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П р и ме р  4  

Какой из металлов: Mg, Al, Zn, Ag не взаимодействует с раз-

бавленной серной кислотой, а в концентрированной растворяется? 

Решение. В разбавленной серной кислоте в качестве окисли-

теля выступает ион водорода, поэтому в разбавленной серной ки-

слоте не растворяются металлы, стоящие в ряду напряжений после 

водорода. Из перечисленных металлов после водорода в ряду на-

пряжений стоит серебро, оно и не взаимодействует с разбавленной 

серной кислотой. 

В концентрированной серной кислоте окислителем является 

ион SO
2
4  (

6

S ), серебро растворяется в концентрированной серной 

кислоте, уравнение реакции имеет вид: 

2Ag + 2H2SO4(конц.) = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O 

Электронные уравнения: 

1 2
0

Ag  – 2e  = 2
+

Ag , 

1 
+6

S  + 2e  = 
+4

S  

П р и ме р  5  

Какие степени окисления проявляет марганец в соединениях? 

Составьте формулы оксидов марганца, отвечающих этим степеням 

окисления. Как меняются кислотно-основные свойства оксидов 

марганца при переходе от низшей к высшей степени окисления? 

Составьте уравнения реакций взаимодействия оксида марганца(II) с 

серной кислотой и оксида марганца(III) с гидроксидом калия. 

Решение. В соединениях марганец проявляет пять степеней 

окисления  (+2, +3, +4, +6, +7), но образует всего четыре простых 

устойчивых оксида: MnO – оксид марганца(II), Mn2O3 – оксид мар-

ганца(III), MnO2 – оксид марганца(IV) и Mn2O7 – оксид 

марганца(VII). Первые два оксида MnO и Mn2O3 обладают основ-

ными свойствами. 

Оксид марганца(IV) амфотерен со слабо выраженными ки-

слотными и основными свойствами. Высший оксид марганца 
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Mn2O7 является типичным кислотным оксидом. Триоксид марган-

ца, отвечающий степени окисления (+6), не получен. 

Напишем уравнения реакций:  

MnO + H2SO4 = MnSO4 + H2O. 

Mn2O7 + 2KOH = 2KMnO4 + H2O. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Каковы особенности электронного строения атомов метал-

лов ? Чем объясняется относительно слабая связь валентных элек-

тронов атомов металлов с ядром? 

2. Каково положение металлов в периодической системе эле-

ментов? Как изменяются свойства элементов в периоде, в группе? 

3. Чем обусловлены характерные физические свойства метал-

лов? От чего они зависят? 

4. Что представляет собой металлическая связь? 

5. Какие металлы нельзя хранить на воздухе? Почему? Напи-

шите уравнения реакций этих металлов с кислородом. Как называ-

ются получающиеся соединения? 

6. Какие металлы устойчивы к окислению кислородом воздуха? 

Почему? 

7. Каков характер оксидов металлов? Как он меняется в периоде 

с увеличением порядкового номера элемента? 

8. Как зависит характер оксидов металлов от степени окисления 

элемента, образующего эти окcиды? 

9. Какие металлы взаимодействуют со щелочами? Каков ме-

ханизм этого процесса? 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 природные руды, содержащие элементы, 

 методы получения металлов, 

 закономерности изменения свойств в периодах и 

группах, 

 физические и химические свойства элементов, 

 соединения элементов и их свойства. 
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Уметь: 

 составлять электронные и электронно-графические 

формулы элементов,  

 сопоставлять кислотно-основные и окислительно-

восстановительные свойства соединений, 

 предсказывать возможности протекания реакций раз-

личных типов и составлять их уравнения. 
 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 9 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ. ЭЛЕКТРОЛИЗ 

Электрохимия – отрасль химической науки, изучающая зако-

номерности взаимного перехода химической энергии в электриче-

скую и обратно. 

Гальванические элементы – приборы, в которых химическая 

энергия превращается в электрическую. 

В простейшем случае гальванический элемент можно изгото-

вить следующим образом: пластины металлов погрузить в растворы 

их солей и растворы солей соединить сифоном, наполненным рас-

твором электролита. 

Величина электродного потенциала зависит от природы ме-

талла и растворителя, температуры и концентрации ионов металла 

в растворе. Эта зависимость выражается уравнением Нернста: 

0 n+
n+ n+M M M M

RT
E = E + ln[M ]

nF
 

Если в уравнении Нернста заменить константы их численны-

ми значениями, а натуральный логарифм десятичным, то при тем-

пературе 298 
0
К (25 

0
С) оно примет вид: 

0 n+
n+ n+M M M M

0,059
E =E + lg[M ]

n
 

Зная величины электродных потенциалов, можно вычислить 

электродвижущую силу (ЭДС) гальванического элемента, которая 

равна разности электродных потенциалов:  

ЭДС = Е
0
окислителя – Е

0
восстановител = Екатода – Еанода. 
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Под электролизом понимают окислительно-восстановительный 

процесс, протекающий на электродах при прохождении электриче-

ского тока чрез раствор или расплав электролита. 

Сущность электролиза сводится к тому, что при пропускании 

через электролит электрического тока положительные ионы на-

правляются к катоду, а отрицательные – к аноду и здесь разряжа-

ются. При этом на катоде происходит восстановление, а на аноде 

окисление. 

В электролизе следует различать первичные и вторичные про-

цессы. Первичными являются собственно процессы окисления-

восстановления, т.е. процессы отдачи и приема электронов. Вто-

ричными же будут процессы взаимодействия продуктов электроли-

за между собой, с молекулами растворителя и с материалом элек-

тродов. 

Характер катодного процесса при электролизе водных раство-

ров определяется, прежде всего, положением соответствующего 

металла в ряду напряжений (см. П 8). При этом возможны три слу-

чая:  

1. Катионы металлов, имеющих малую величину стандартного 

электродного потенциала, значительно меньшую, чем – 0,83 В (от 

лития до алюминия), не восстанавливаются на катоде из водных 

растворов, а вместо них восстанавливаются молекулы воды с выде-

лением Н2 по уравнению: 

2H2O + 2е = H2 + 2OH
¯
 . 

2. Катионы металлов, имеющих стандартный потенциал, 

меньший, чем у водорода, но больший, чем у алюминия, при элек-

тролизе водных растворов их солей, оксидов, гидроксидов восста-

навливаются на катоде одновременно с молекулами воды. 

3. Катионы металлов, имеющих стандартный потенциал 

больше, чем у водорода (от меди до золота), при электролизе прак-

тически полностью восстанавливаются на катоде: М
n
 + ne = M

0
. 

Характер реакций, протекающих на аноде, зависит как от при-

сутствия молекул воды, так и от вещества, из которого сделан анод. 

На аноде в первую очередь будут окисляться восстановленные 

формы систем с наименьшим электродным потенциалом. Различа-

ют растворимые и нерастворимые (инертные) аноды. 
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Инертным называется анод, материал которого не претерпева-

ет окисления в ходе электролиза. Такие аноды изготовляют из угля, 

графита, платины. 

1. На инертном аноде при электролизе водных растворов, со-

держащих анионы кислородных кислот (SO
2

4 , CO
2

3 , PO
3

4 , NO 3  и 

др.), а также фторид-ион (F
–
), происходит электрохимическое окис-

ление воды с выделением кислорода по уравнению 

 2H2O – 4e  = O2 + 4H
+
. 

В рассматриваемых случаях окисление воды является энерге-

тически наиболее выгодным процессом. Кислородсодержащие 

анионы или не способны окисляться, так как не имеют более высо-

ких степеней окисления, либо требуют для этого значительного 

анодного потенциала. Например, стандартные потенциалы окисле-

ния ионов SO
2

4  и F
–
 равны соответственно 2,01 В и 2,87 В, что зна-

чительно превышает стандартный потенциал окисления воды 

(1,23 В).  

2. Если раствор содержит анионы бескислородных кислот (Cl
–
, 

Br
–
, J

–
, S

2–
), кроме F

–
, то при электролизе они сами легко окисляют-

ся на аноде, например, 

 2J
–
 – 2e  = J2. 

3. При электролизе растворов и расплавов щелочей на аноде 

окисляется OH
–
 по уравнению  

 4OH
–
 – 4e  = O2 + 2H2O. 

Активным (растворимым) называется анод, материал которого 

может окисляться в ходе электролиза. В этом случае электроны во 

внешнюю цепь посылает сам анод, а не ионы раствора. Раствори-

мые аноды изготовляют из меди, серебра, цинка, кадмия, никеля, 

железа и др. 

В качестве примера можно привести электролиз раствора Cu-

SO4 c медным анодом. Стандартный потенциал меди (+0,34 В) 

больше, чем у водорода, поэтому при электролизе нейтрального 

раствора сульфата меди на катоде восстанавливаются ионы Cu
2+

. 

На аноде происходит противоположный процесс – окисление ме-

талла анода, так как потенциал меди меньше потенциала окисления 

воды (1,23 В), а тем более потенциала окисления SO
2

4  (2,01 В). Та-
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ким образом, электролиз сводится к растворению металла анода и 

выделению его на катоде.  

Протекающие процессы можно изобразить так: 

на аноде  (+)  Cu
0
– 2e  = Cu

2+
, 

на катоде  (–)  Cu
2+

 +2e  = Cu
0
. 

Рассмотрим электролиз растворов хлорида натрия и сульфата 

меди с угольными электродами. 

Схема электролиза хлорида натрия: 

NaCl 

                                                      
2 Na

+
 + 2Cl

– 

катод (–)                                    H2O                            анод (+) 

2H2O + 2e  = H2 + 2OH
–
                               2Cl

–
 – 2e  = Cl2 

   2Na
+ 

Как видно, на аноде выделяется хлор, а на катоде водород. В 

катодном пространстве накапливаются ионы Na
+ 

 и OH
–
, т.е. возни-

кает щелочная среда (рН  7). 

Схема электролиза сульфата меди: 

2CuSO4 

         
2Cu

2+
 + 2 SO4

2–
 

катод (–)                                   H2O                                   анод (+) 

2Cu
2+

 + 4e  = 2Cu                                   2H2O – 4e  = O2 + 4H
+ 

          2SO
2
4  

На катоде восстанавливаются ионы меди, а на аноде выделя-

ется кислород. Около анода среда становится кислой за счет обра-

зования серной кислоты (рН  7) . 

Количественная сторона электролиза основывается на двух за-

конах Фарадея. 

Масса вещества, подвергшаяся электрохимическому превра-

щению, а также массы образующихся на электродах веществ, пря-

мо пропорциональны количеству электричества, прошедшего через 

раствор или расплав электролита и молярным массам эквивалентов 

соответствующих веществ. Этот закон Фарадея можно выразить 

формулой:  

m = (Мэ · I · t)/F ; 
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где m – масса вещества, г; Мэ – молярная масса эквивалента веще-

ства,г/моль; I – сила тока в амперах, t – время в секундах, F – число 

Фарадея, равное 96500 Кл/моль. 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  И зг от о в ле н и е  г а льв а н и ч е ск ого  эле ме н т а  

( г р уп п ово й )  

Соберите гальванический элемент. Для этого опустите мед-

ную пластинку в 2М раствор сульфата меди(II), а цинковую пла-

стинку – в 0,1М раствор сульфата цинка (рис. 9.1). Оба раствора со-

едините изогнутой стеклянной трубкой (солевой мостик), запол-

ненной раствором KCl. Концы проводников от электродов (пла-

стин) присоедините к клеммам милливольтметра. Что наблюдает-

ся? Какие окислительно-восстановительные процессы происходят 

на аноде и катоде гальванического элемента? 

 

Рисунок 9.1 – Медно—цинковый гальванический элемент 

1  растворы ZnSO4 и CuSO4; 2  электролитический мостик;  

3  милливольтметр 

Составьте схему данного гальванического элемента напишите 

электронные уравнения электродных процессов, суммарное урав-

нение реакции и вычислите стандартную ЭДС элемента. 

Сравните опытные данные с теоретически вычисленными и 

определите процент ошибки. 

Рассчитайте электродные потенциалы 
2+Zn/Zn

E для указанных 

концентраций по уравнению Нернста и ЭДС элементов. Данные 

расчетов занесите в таблицу 9.1.  

Составьте гальванический элемент по ниже приведенной схе-

ме и определите ЭДС. 
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Mg│MgSO4││ZnSO4│Zn. 

Таблица 9.1 – Результаты расчетов электродных потенциалов и ЭДС 

[M
n+

], моль/л n+

M/M
E , В ЭДС, В Ошибка 

измере-

ния [Cu
2+

] [Zn
2+

] 2+

0

Cu /CuÅ  2+Zn /ZnÅ  
Экспери-

ментальная 
Расчетная 

1 0,001 0,34     

1 0,01 0,34     

1 0,1 0,34     

1 1 0,34 -0,76    

 

О п ы т  2 .  Э ле кт р о лиз  ра с т вор а  й од и да  к а ли я  

 

Рис. 9.2. Схема установки для проведения электролиза. 

В U-образную трубку (рис. 9.2) налейте раствор KI, к которо-

му прибавьте несколько капель крахмала и 2–3 капли раствора фе-

нолфталеина. Вставьте в оба колена трубки угольные электроды и 

включите постоянный электрический ток. Что наблюдается? Со-

ставьте схему электролиза водного раствора KI. 

О п ыт  3 .  Э ле кт р о лиз  ра с т вор а  с уль фа т а  на т р и я .  

В U-образную трубку для электролиза налейте раствор суль-

фата натрия, к которому добавлен раствор нейтрального (фиолето-

вого) лакмуса. Включите ток. Что наблюдается? Объясните проис-

ходящие явления, составив схему электролиза Na2SO4 . Каковы ре-

акции у катода и у анода? 
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О п ыт  4 .  Э ле кт р о лиз  ра с т вор а  с уль фа т а  ме д и  

Налейте в U-образную трубку раствор сульфата меди. Пользу-

ясь угольными электродами, пропустите ток в течение 2–3 минут. 

Что выделяется на электродах? Составьте схему электролиза рас-

твора сульфата меди. 

О п ыт  5 .  Э ле кт р о лиз  с  р а с тв ор и мым а н од о м  

Смените полюса у электродов предыдущего опыта: электрод с 

отложившейся медью подсоедините к положительному полюсу по-

стоянного тока, а другой – к отрицательному полюсу и пропустите 

ток. Что наблюдается? Составьте схему электролиза водного рас-

твора сульфата меди с медным (растворимым) анодом. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Вычислите величину электродного потенциала кобальта в 

0,001-молярном растворе его соли. 

Решение. Значение электродного потенциала металла зависит 

от многих факторов – природы металла, температуры, концентра-

ции раствора соли и т. д. Эта зависимость выражается уравнением 

Нернста: 

EM
n+

/ M = E
0
M

n+
/ M + 

n

0590,
 lg [M

n+
  mH2O], 

где EM
n+

/ M – электродный потенциал металла, В; E
0
M

n+
/ M – стан-

дартный электродный потенциал металла В; n  заряд иона металла 

в растворе соли; [M
n+

  mH2O] – активность или эффективные кон-

центрации гидратированных ионов металла в растворе. 

Рассчитаем значение электродного потенциала кобальта в 

0,001-молярном растворе его соли. Величину стандартного элек-

тродного потенциала кобальта выписываем из ряда напряжений 

[см. П 8]: 

ECo
2+

/ Co = E
0
Co

2+
/ Co + 

n

0590,
 lg [Co

2+
  mH2O], 
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ECo
2+

/ Co = – 0,27 + n

0590,
 lg 0,001,  

ECo
2+

/Co = – 0,27 + 
0,059

( 3),
2

 

ECo
2+

/Co = – 0,27  0,088, ECo
2+

/ Co = – 0,358 В. 

П р и ме р  2  

Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из 

которых кадмий будет анодом, в другом – катодом. Напишите для 

каждого из этих элементов электронные уравнения реакций, проте-

кающих на электродах, и рассчитайте электродвижущую силу 

(ЭДС) элементов. 

Решение. Устройства, используемые для преобразования энер-

гии химической реакции в электрическую, называются гальваниче-

скими элементами. Элемент работает за счет протекания окисли-

тельно-восстановительной реакции. Электрод, на котором идет вос-

становление, называется катодом, а окисление протекает на аноде. 

Если анод и катод изготовлены из разных металлов, то на электроде 

из более активного металла (с меньшим значением электродного 

потенциала) идет процесс окисления и он играет роль анода. Менее 

активный металл будет катодом и на нем протекает процесс вос-

становления.  

Электродвижущая сила гальванического элемента (ЭДС) рав-

на разности значений электродных потенциалов катода и анода:  

ЭДС = EК  EА.   

Чтобы в гальваническом элементе кадмий был катодом (E
0

Cd = 

– 0,40 В), в качестве анода нужно подобрать электрод из более ак-

тивного металла, например, марганца (E
0
Mn = – 1,18 В). 

Схема гальванического элемента: 

( )Mn  Mn
2+

   Cd
2+

  Cd (+). 

Уравнения реакций, протекающих на электродах: 

на аноде ( )    Mn
0
 – 2 e  = Mn

2+
 – окисление,  

на катоде (+)  Cd
2+

 + 2 e  = Cd
0
   – восстановление, 
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Mn
0
 + Cd

2+
 = Mn

2+
 + Cd

0
. 

Рассчитаем ЭДС элемента по формуле  

ЭДС = EК  EА = ECd  EMn = – 0,40  (– 1,18) = 0,78 В. 

Если в пару с кадмием в качестве другого электрода взять ме-

нее активный металл, например, свинец (E
0
Pb = – 0,13 В), то кадмий 

будет играть роль анода. 

Схема гальванического элемента: 

( ) Cd  Cd
2+

  Pb
2+

  Pb (+). 

Уравнения реакций протекающих на электродах: 

на аноде ( )     Cd
0
 – 2 e  = Cd

2+ 
 – окисление,  

на катоде (+)    Pb
2+

 + 2 e  = Pb
0
 – восстановление. 

Рассчитаем ЭДС элемента по формуле  

ЭДС = EК  EА = EPb  ECd =  0,13  (  0,40) = 0,27 В. 

П р и ме р  3  

Рассчитать электродвижущую силу (ЭДС) концентрационного 

гальванического элемента, в котором один медный электрод нахо-

дится в 0,0001-молярном растворе соли меди, другой такой же 

электрод в 0,01-молярном растворе соли. 

Решение. Если медные электроды опущены в раствор сульфа-

та меди разной концентрации, то, поскольку значение электродного 

потенциала металла зависит от концентрации раствора соли, возни-

кает разность потенциалов и появляется электродвижущая сила. 

Такой гальванический элемент работает за счет выравнивания кон-

центрации соли и называется концентрационным. 

Чтобы рассчитать ЭДС элемента, найдем значения электрод-

ных потенциалов меди в растворах разной концентрации: 

ECu = E
0
Cu + 

n

0590,
 lg [Cu

2+
  mH2O], 

E1Cu = 0,34 + 
2

0590,
 lg 0,0001 = 0,34  0,118 = 0,222 В, 

E2Cu = 0,34 + 
2

0590,
 lg 0,01 = 0,34  0,059 = 0,281 В, 
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E1Cu < E2Cu. 

Медный электрод в 0,0001-молярном растворе соли будет 

анодом и на нем идет процесс окисления, а в 0,01-молярном рас-

творе – катодом, на нем идет процесс восстановления: 

на аноде ( )  Cu
0
 – 2e  = Cu

2+
  – окисление,  

на катоде (+)    Cu
2+

 + 2e  = Cu
0
  – восстановление. 

ЭДС = EК  EА = E
2
Cu  E

1
Cu = 0,281  0,222 = 0,059 В. 

П р и ме р  4  

Составьте электронные уравнения процессов, протекающих на 

электродах при электролизе раствора и расплава хлорида магния. 

Решение. Процесс электролиза показывают наглядно в виде 

схемы, которая учитывает диссоциацию электролита, окисление на 

аноде, восстановление на катоде и образующиеся продукты.  

Напишем схему электролиза расплава хлорида магния: 

MgCl2  Mg
2+

 + 2Cl
–
, 

катод ( ): Mg
2+

; Mg
2+

 + 2 e  = Mg
0
 – восстановление, 

анод   (+): 2Cl
–
; 2Cl

–
  2 e  = Cl

0
2   – окисление. 

При электролизе водных растворов солей нужно учитывать и 

электролиз молекул воды. Так, на катоде можно ожидать восста-

новление не только катионов металла, но и ионов водорода по схе-

ме: 

1. M
n+

 + n e  = M
0
.       

2. 2Н2О + 2 e  = Н2  + 2ОН
–
.     

Из этих конкурирующих процессов протекает тот, который 

выгоднее энергетически и для которого больше алгебраическое 

значение потенциала.  

Напишем схему электролиза раствора хлорида магния: 

MgCl2  Mg
2+

 + 2Cl
–
, 

H2O  H
+
 + OH

–
. 
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катод ( ): Mg
2+

; H2О; 2Н2О + 2e  = Н2  + 2ОН
–
 – восстановле-

ние, 

анод  (+): OH
–
; Cl

–
; 2Cl

–
  2 e  = 2Cl

0
  Cl2 – окисление, 

в растворе: Mg
2+

 + 2OH
–
 = Mg(OH)2. 

П р и ме р  5  

Составьте электродные уравнения процессов, протекающих на 

электродах при электролизе раствора сульфата никеля в случае ни-

келевого анода. 

Решение. Материалом для анода могут служить как металлы, 

так и любые токопроводящие материалы, например, графит или 

уголь. 

При электролизе сульфата никеля с никелевым анодом по-

следний будет активным (растворимым). Металл анода окисляется, 

в отличие от угольного электрода, который является инертным и 

служит только как проводник электронов. Электролиз с раствори-

мым анодом нашел широкое применение в технике. 

Напишем схему электролиза раствора сульфата никеля с ни-

келевым анодом: 

NiSO4  Ni
2+

 + SO
2
4  

H2O  H
+
 + OH

–
 

катод  ( ): Ni
2+

; H
+
;   Ni

2+
 + 2 e  = Ni

0
;   

2Н2О + 2 e  = Н2  + 2ОН
–
, 

анод   (+): Ni
0
; OH

–
; SO4

2–
;  Ni

0
  2 e  = Ni

2+
. 

П р и ме р  6  

В одном сосуде имеется раствор, содержащий ионы меди, в 

другом  раствор, содержащий ионы висмута. Через оба раствора 

пропущено одинаковое количество электричества. Сколько выде-

лилось висмута, если масса выделившейся меди равна двум грам-

мам? 

Решение. По второму закону электролиза Фарадея: ―Массы 

выделившихся на электродах веществ пропорциональны молярным 

массам эквивалентов‖:  
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m(Cu)

m(Bi)
 = 

Ý

Ý

M  (Cu)

M  (Bi)
. 

Молярная масса эквивалента металла равна частному от деле-

ния атомной массы металла на его валентность: 

МЭ (Cu) = Cu

B

A  = 
2

563,  = 31,8 г/моль. 

МЭ (Bi) = Bi

B

A  = 
3
209  = 69,6 г/моль. 

m(Cu)

m(Bi)
 = 

Ý

Ý

M  (Cu)

M  (Bi)
  mBi =

Ý

Ý

m Cu M Bi

M Cu
=  

= 2 69,6
31,8

 = 4,4 г. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Что называется электродным потенциалом? Как он возника-

ет?  

2. От каких факторов зависит электродный потенциал? 

3. Что называется стандартным электродным потенциалом? 

4. Как измеряют электродные потенциалы? Что такое водо-

родный электрод? 

5. Какие процессы протекают на катоде и на аноде при элек-

тролизе? 

6. В чем отличия процессов электролиза с растворимым и не-

растворимым анодами? 

7. Какова последовательность разряда ионов на катоде и на 

аноде? Чем она определяется? 

8. Написать уравнения электродных реакций, указать катод, 

анод и вычислить ЭДС следующих гальванических элементов: 

а) Ni  0,1M Ni(NO3)2  0,01M AgNO3  Ag ; 

б) Pb  0,1M Pb(NO3)2  0,0001M H2SO4  H2, Pt ; 

в) Mg  1н MgSO4  1н FeSO4  Fe. 

Ответ: а) 1,02 В, б) 0,062 В, в) 2,80 В. 
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9. Проходя через раствор электролита, ток силой 2А за 44 ми-

нуты выделяет 2,3 г металла. Определить молярную массу эквива-

лента металла. 

10. При электролизе водного раствора нитрата висмута на ка-

тоде выделилось в течение 1 часа 14 г висмута. Вычислить силу то-

ка. 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 механизм возникновения двойного электрического 

слоя (электродного потенциала металла), 

 стандартные электродные потенциалы. Ряд напряже-

ний металлов, 

 уравнение Нернста, 

 устройство и принцип действия гальванических эле-

ментов, их ЭДС, 

 концентрационные гальванические элементы, их ЭДС, 

назначение гальванических элементов. 

 основные законы электролиза (законы Фарадея), 

 назначение электролиза, 

 потенциал разложения вещества, 

 анодное и катодное перенапряжение, 

 последовательность протекания электродных процес-

сов, 

 аноды растворимые и нерастворимые, 

 электролиз растворов и расплавов соединений, 

 применение процессов электролиза в промышленно-

сти. 

Уметь: 

 вычислять электродный потенциал любого металла 

при условиях, отличающихся от стандартных, 

 составлять гальванический элемент, который бы имел 

наибольшее или, если необходимо, наименьшее значе-

ние электродвижущей силы (ЭДС), 

 вычислять ЭДС концентрационного гальванического 

элемента, 
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 составлять уравнения токообразующих реакций в 

гальванических элементах, 

 определять факторы, лимитирующие продолжитель-

ность работы гальванических элементов, 

 вычислять массу вещества, выделившегося на элек-

троде, используя законы Фарадея, 

 определять, какие металлы, и в какой последователь-

ности будут электрохимически восстанавливаться на 

катоде, 

 обосновывать последовательность окисления ионов на 

аноде, 

 вычислять коэффициент выхода по току, 

 рассчитать теоретическое количество электричества, 

необходимое для получения определенной массы ве-

щества в результате электролиза, 

 обосновать необходимость проведения электролиза 

раствора или расплава соединения с целью получения 

определенного металла или газа и экспериментального 

его выполнения. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 10 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ.  

ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ 

Коррозией называется химическое или электрохимическое 

разрушение металлов и сплавов в результате взаимодействия их с 

окружающей средой. 

Различают два вида коррозии: химическую и электрохимиче-

скую. 

Химическая коррозия имеет место при действии на металл су-

хих газов и жидкостей-неэлектролитов. В этом случае коррозия не 

сопровождается возникновением электрического тока: 

2Cu + O2 = 2CuO 2Cu
0
 – 4е = 2Cu

2+
  O2 + 4е = 2O

2– 

Электрохимическая коррозия является результатом взаимо-

действия металла с раствором электролита и сопровождается воз-

никновением электрического тока. Металлы, применяемые в тех-

нике, содержат примеси других металлов, поэтому при соприкос-

новении с раствором электролита получается непрерывно дейст-
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вующий гальванический элемент. Более активный металл посылает 

в раствор свои ионы, т.е. разрушается. 

Одним из способов защиты металлов от коррозии является 

покрытие поверхности металлов материалами более стойкими в от-

ношении внешних воздействий. 

Различают два вида металлических покрытий: анодное и ка-

тодное. 

Если защищаемый металл стоит в ряду напряжений левее, то 

он, являясь анодом, разрушается, а покрываемый металл остается 

защищенным до тех пор, пока не будет нарушен весь защитный 

слой. Примером может служить оцинкованное железо. 

Если металл защитного слоя стоит в ряду напряжений правее, 

то при повреждении покрытия корродирует защищаемый металл 

(луженое железо). 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  В ли ян и е  о бр аз ов ан и я  г а ль ва н оп а р ы н а  

п р о ц ес с  ра с т во р е н и я  ме т а лла  в  к и с ло те  

Налейте в пробирку 0,1н раствор соляной кислоты и опустите 

в нее кусочек цинка. Наблюдайте выделение водорода. 

Прикоснитесь к цинку медной проволокой. На каком металле 

выделяется водород, и изменилась ли скорость его выделения? Ка-

кие процессы протекают в созданной гальванической паре? Что в 

этой паре является катодом? И что анодом? 

О п ыт  2 .  У с кор яюще е  д е й с тв и е  г а ль в а н и че с ко й  

п а р ы  н а  п ро це с с  р а с тв ор е ни я  ме т а лло в  в  к и с ло т е  

В пробирку с 2–3 мл раствора сульфата меди опустите кусочек 

цинка. Через 4–5 минут слейте осторожно раствор. В две пробирки 

налейте по 3–4 мл раствора соляной кислоты. В одну из пробирок 

спустите кусочек цинка, покрытого медью, в другую – кусочек 

цинка, не подвергавшегося действию раствора сульфата меди. В 

какой из пробирок водород выделяется более энергично? Почему? 

Напишите уравнение происходящей реакции. 
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О п ыт  3 .  Р о ль  з а щи т н о й  п лен к и  в  о с ла б лен и и  

к орр оз и и  

Тщательно очистите кусочек алюминия, опустите его на 1–2 

минуты в раствор нитрата ртути(II), после чего промойте водой и 

оставьте лежать на воздухе. Через некоторое время наблюдайте об-

разование продукта коррозии – рыхлые хлопья гидроксида алюми-

ния. 

Причины быстрой коррозии алюминия: 

а) образование из алюминия и ртути сплава – амальгамы, пре-

пятствующей образованию на поверхности алюминия защитной 

пленки; 

б) образование гальванопары алюминий-ртуть. 

Напишите уравнение реакции. 

О п ыт  4 .  З а щит н о е  с во й с тв о  ме т а лли ч е с ки х  п о -

к р ыт и й  

Налейте в пробирку 2–3 мл раствора сульфата железа(II) и до-

бавьте несколько капель раствора гексацианоферрата(III) калия, 

K3[Fe(CN)6]. Что наблюдается? Составьте уравнение реакции.  

В две пробирки налейте по 4-5 мл раствора серной кислоты и 

по 2 капли раствора K3[Fe(CN)6]. В одну из пробирок опустите по-

лоску оцинкованного железа, в другую – луженого железа. В какой 

пробирке наблюдается синее окрашивание? Дайте объяснение про-

исходящих процессов. 

О п ыт  5 .  П ро те к т ор н а я  з а щи т а  с т а ли  

В два стеклянных стаканчика налить по 10 мл разбавленной 

(~10%) серной кислоты и по 2–3 капли гексацианоферрата(III) ка-

лия. В один стаканчик опустить стальную пластинку, в другой – 

стальную пластинку, соединенную металлическим проводником с 

цинковой пластинкой. Объяснить коррозию железа в одном из ста-

канчиков и ее отсутствие в другом. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Железная пластинка, погруженная в раствор серной кислоты, 

медленно разрушается, выделяя водород. Если к железной пластин-

ке в растворе прикоснуться платиновой проволокой, то водород на-

чинает выделяться на платине, а железо – разрушаться интенсив-

нее. Дайте объяснение этому явлению. 

Решение. Процесс самопроизвольного разрушения металла, 

вызываемый химическим или электрохимическим взаимодействием 

его с окружающей средой, называется коррозией. 

При погружении железной пластинки в раствор серной кисло-

ты протекает окислительно-восстановительная реакция: 

Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2, 

Fe
0
 – 2 e  = Fe

2+
 – окисление, 

2H
+
 + 2 e  = H2 – восстановление. 

Если к железной пластинке прикоснуться платиновой прово-

локой, то в среде электролита возникает в месте контакта металлов 

гальванический элемент, появляется электродвижущая сила и окис-

лительно-восстановительная реакция ускоряется. Железо в этом 

элементе – анод, оно окисляется и разрушается; платина – катод, на 

ней протекает восстановление ионов водорода. Такой вид электро-

химической коррозии называется микрогальванокоррозией. Схема 

коррозии железа в контакте с платиной в среде серной кислоты 

имеет вид: 

Fe  H2SO4  Pt , 

анод (Fe)  Fe
0
 – 2 e  = Fe

2+
 – окисление, 

катод (Pt)  2H
+
 + 2 e  = H2 – восстановление, 

Fe
2+

 + SO4
2–

 = FeSO4. 

П р и ме р  2  

Как протекает процесс коррозии цинка, покрытого слоем ни-

келя в кислой и нейтральной средах, если целостность слоя нару-

шена? 
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Решение. При контакте двух металлов с разными значениями 

электродных потенциалов в среде электролита образуется микро-

гальваническая пара и протекает электрохимическая коррозия. 

При электрохимической коррозии анодный процесс – это все-

гда окисление, разрушение металла. Из двух контактирующих ме-

таллов разрушается более активный с меньшим значением элек-

тродного потенциала по схеме: 

M
0
  n e  = M

n+
. 

Ионы металла переходят в раствор электролита, а в металле 

накапливается избыток электронов. 

Катодный процесс протекает по-разному, в зависимости от pH 

среды: 

1. В кислой среде обычно восстанавливаются ионы водорода 

по схеме 

2H
+
 + 2 e  = H2. 

2. В нейтральной и щелочной средах восстанавливается кисло-

род по схеме 

O2 + 2H2O + 4 e  = 4OH
–
. 

Рассмотрим процесс коррозии цинка, покрытого никелем в 

кислой среде: 

( ) A    Zn  H2SO4  Ni     K (+). 

Анодом в этой паре будет цинк (E
0
Zn2+/Zn0 = – 0,74 В,  

E
0
Ni2+Ni0 = – 0,25 В), он и будет окисляться, разрушаться:  

анод (Zn): Zn
0
  2 e  = Zn

2+
. 

Никель играет роль катода и на нем в кислой среде восстанав-

ливаются ионы водорода: 

катод (Ni): 2H
+
 + 2 e  = H2, 

Zn
2+

 + SO
2
4  = ZnSO4. 



 101 

Аналогично протекает процесс коррозии в нейтральной среде. 

Отличие только в катодном процессе, т. к. в данном случае на като-

де восстанавливается кислород: 

Zn  O2, H2O  Ni , 

анод (Zn): Zn
0
  2 e  = Zn

2+
, 

катод (Ni): O2 + 2H2O + 4 e  = 4OH
–
, 

Zn
2+

 + 2OH
–
 = Zn(OH)2. 

 

При микрогальванокоррозии металл катода не подвергается 

коррозии и не разрушается. 

П р и ме р  3  

Приведите пример анодной и катодной защиты железа от кор-

розии (метод металлических покрытий). Как будет протекать кор-

розия при нарушении целостности покрытия в кислой среде? Какое 

покрытие – анодное или катодное  более надежно защищает желе-

зо? 

Решение. Для защиты металлов от коррозии применяют раз-

личные виды покрытий, в том числе и металлические. Металличе-

ские покрытия могут быть анодными и катодными, в зависимости 

от того, анодом или катодом будет металл покрытия в микрогаль-

ванической паре. 

Анодным покрытием на железе будет металл, стоящий в ряду 

напряжений левее (см. П 8), т. е. с меньшим значением электродно-

го потенциала, например, марганец (E
0
Mn2+/Мn0 = – 1,18 В,  

E
0

Fe2+/Fe0 = – 0,44 В). 

В технике в качестве анодного покрытия на железе использу-

ется цинк E
0
Zn2+/Zn0 = –0,76 B (оцинкованное железо). Составим схе-

му коррозии оцинкованного железа в кислой среде: 

Zn  HCl  Fe, 

анод (Zn): Zn
0
  2 e  = Zn

2+
, 

катод (Fe): 2H
+
 + 2 e  = H2, 
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Zn
2+

 + 2Cl
–
 = ZnCl2. 

Чтобы покрытие было катодным, железо нужно покрыть ме-

таллом с большим значением электродного потенциала, например, 

оловом Е
0
Sn2+/Sn0 = –0,136 B (железо луженое). Олово в паре с желе-

зом играет роль катода. Напишем схему коррозии луженого железа 

в кислой среде: 

Fe  HCl  Sn, 

анод (Fe): Fe
0
 – 2 e  = Fe

2+
, 

катод (Sn): 2H
+
 + 2 e  = H2, 

Fe
2+

 + 2Cl
–
 = FeCl2  FeCl3. 

Как видно из приведенных примеров, если нарушается цело-

стность покрытия анодного типа (оцинкованное железо), корроди-

рует металл покрытия, а основной металл не разрушается. Если же 

нарушается целостность покрытия катодного типа, корродирует 

основной металл. Следовательно, анодное покрытие более надеж-

но, чем катодное. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Что такое коррозия металлов? Почему этот процесс само-

произвольный? 

2. Какие виды коррозии вы знаете? Приведите примеры. 

3. Химическая коррозия, ее сущность. Факторы, влияющие на 

скорость химической коррозии. 

4. Чем обусловлена электрохимическая коррозия? Отличие ее 

от химической коррозии. 

5. Какие процессы протекают на аноде и катоде при электро-

химической коррозии в различных средах? 

6. Какие существуют методы защиты металлов от коррозии? 

7. Какие металлические покрытия называют анодными? 

8. Какие металлические покрытия называют катодными? 

9. В чем заключается метод электрозащиты? 

10. Какую роль выполняют ингибиторы коррозии? 
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11. Можно ли ставить цинковые заклепки при изготовления 

днища корабля из железных листов? 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 виды коррозии, 

 химическую коррозию и меры по еѐ предотвращению, 

 электрохимическую коррозию и процессы протекаю-

щие на металлах в разных средах, 

 факторы, определяющие интенсивность коррозии, 

 методы защиты металлов от коррозии, 

 металлические покрытия, 

 ингибиторы коррозии. 

Уметь: 

 составлять уравнения окислительно-восстановительных 

процессов, протекающих при химической и электрохими-

ческой коррозии,  

 подобрать при изготовлении металлического изделия 

из разных металлов такую пару металлов, в которой 

была бы наименьшая скорость коррозии, 

 защитить экспериментально любой металл методом 

протекторной защиты, 

 уменьшить скорость коррозии путем изменения среды, 

окружающей данное металлическое изделие, 

 нанести экспериментально анодное или катодное по-

крытие на защищаемый металл и определить его эф-

фективность, 

 уменьшить агрессивность окружающей металл среды 

и замедлить скорость коррозии, применив ингибито-

ры. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 11 

ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ. 

КОНТРОЛЬ КАЧЕСТВА ВОДЫ 

Вода, используемая в технике и быту, должна удовлетворять 

определенным требованиям. Большую роль играет химический со-
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став воды и в первую очередь еѐ жесткость. Природные воды со-

держат растворимые и нерастворимые примеси, попадающие в во-

ду в процессе ее естественного круговорота, которые делают воду 

непригодной для многих технологических процессов с ее участи-

ем. 

Большое влияние на качество воды оказывают содержащиеся 

в ней соли кальция, магния и железа(II), определяющие жесткость 

воды. Различают жесткость двух видов: временную (карбонатную) 

Жк, обусловленную содержанием в воде гидрокарбонатов 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2 и постоянную (некарбонатную) жесткость 

Жн, которая определяется присутствием в природной воде сульфа-

тов и хлоридов: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. Общая жесткость во-

ды равна сумме карбонатной и некарбонатной жесткости. 

Жесткость воды определяется молярной концентрацией экви-

валентов ионов Ca
2+

 и Mg
2+

 в миллимолях эквивалентов на литр 

(ммоль-экв./л) воды:  

Ж = 
2+m(Ca )

2
 + 

2+m(Mg )

2
 или 

2+ 2+ 2+ 2+

2+ 2+

Ý Ý

m(Ca ) m(Mg ) m(Ca ) m(Mg )
+ = +

M (Ca ) M (Mg ) 20 12
 

где m(Ca
2+

) – масса ионов Ca
2+

, m(Mg
2+

) – масса ионов Mg
2+

, мг, 

содержащихся в 1 л воды, 20 и 12, г/моль – молярная масса 

эквивалентов ионов кальция и магния соответственно. 

На практике установилась следующая классификация природ-

ных вод по величине их общей жесткости: 

а) до 2 ммоль-экв./л – мягкая вода; 

б) 2–10 ммоль-экв./л – вода средней жесткости; 

в) выше 10 ммоль-экв./л – жесткая вода. 

Процесс, приводящий к снижению жесткости воды, называет-

ся ее умягчением. Существующие способы умягчения воды можно 

разделить на три группы: 1) реагентные методы, 2) метод ионного 

обмена, 3) термический метод. 

Временную жесткость, обусловленную присутствием в воде 

гидрокарбонатов Ca(HCO3)2 и Mg(HCO3)2, устраняют термическим 
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методом. При кипячении происходит превращение гидрокарбоната 

в карбонат, который выпадает в осадок, и вода умягчается: 

Ca(HCO3)2 
t

 CaCO3  + CO2  + H2O. 

Mg(HCO3)2 
t

 MgCO3  + CO2  + H2O. 

При реагентных методах воды в жесткую воду вносят вещест-

ва, которые образуют с ионами Са
2+

 и Mg
2+

 труднорастворимые со-

ли. Это может быть гашеная известь Ca(OH)2, сода Na2CO3 и др. 

Умягчение воды идет по уравнениям: 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3  + 2H2O; 

MgCl2 + Na2CO3 = MgCO3  + NaCl; 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2 + 3Na2SO4. 

В последнее время для умягчения воды широко применяется 

метод катионирования, основанный на явлениях обмена ионов спе-

циальными смолами (катионитами), которые бывают природными 

или искусственными. К природным катионитам относятся цеолит и 

глауконит, некоторые глины и алюмосиликаты, бурые гумусовые 

угли, торф и другие соединения. Искусственные катиониты (КУ-1, 

КУ-2, СТ-1 и др.) имеют обменную способность большую, чем 

природные, поэтому они чаще применяются для умягчения воды. 

Химическая реакция обмена катионов в зернах катионита протекает 

очень быстро и подчиняется закону эквивалентного обмена ионов. 

Катиониты в воде практически нерастворимы, однако могут 

обменивать свои катионы на катионы растворенных в воде солей:  

 

Na2R + Mg
2+

 = MgR + 2Na
+
, 

где R  углеводородный радикал; H
+
, Na

+
  ионы катионита. 

Отработанный катионит подвергают регенерации путем обра-

ботки его 5–10 %-ным раствором хлорида натрия или 1 %-ным рас-

H2R + Ca
2+

  = CaR + 2H
+
; 

Катионит  H2O  Катионит    H2O 
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твором серной кислоты. При этом восстанавливается исходный со-

став катионита и его вновь можно использовать для очистки воды. 

Количественно жесткость воды можно определить титровани-

ем определенного объема воды раствором соляной кислоты или 

трилона Б известной концентрации в присутствии индикатора. 

Применяются и весовые методы определения жесткости. 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ. 

О п ыт  1 .  О п р ед е ле н и е  к арбо н а т н о й  ж е с тк о с т и   

в о д ы  

Карбонатную жесткость определяют титрованием воды рас-

твором хлороводородной кислоты, при этом растворенные в воде 

гидрокарбонаты количественно реагируют с хлороводородной ки-

слотой по уравнению реакции:  

Mg(HCO3)2 + 2HCl = MgCl2 + 2CO2  + 2H2O. 

В коническую колбу для титрования пипеткой внести 100 мл 

исследуемой воды [
2H OV ], добавить 2–3 капли раствора метилового 

оранжевого. Титровать раствором хлороводородной кислоты из-

вестной концентрации (0,1н HCl) при постоянном перемешивании 

до тех пор, пока раствор не приобретет красноватую окраску. Тит-

рование повторить ещѐ 2–3 раза с другими порциями воды и, если 

результаты титрования совпадают с точностью ± 0,1 мл, взять 

среднее арифметический V(HCl). Карбонатную жесткость воды 

(ммоль-экв./л) рассчитать по формуле: 

Ý(HCl) (HCl)

ê
(H O)2

Ñ V
Æ = 1000

V
 

О п ыт  2 .  О п р ед е ле н и е  об щей  ж е с т ко с т и  во д ы  

к о мп лек с о номе т р и ч е ск и м  ме т о до м  

Этот метод, наиболее точный и быстрый, получил большое 

распространение. Он основан на титровании исследуемой воды 

двузамещенной натриевой солью этилендиаминтетрауксусной ки-
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слоты (тривиальное название  комплексон III или трилон Б). Три-

лон Б титрует непосредственно ионы кальция и магния. 

 
С помощью трилона Б можно определить любую жесткость 

(общую, временную и постоянную). В качестве индикатора приме-

няется краситель эриохром черный Т, дающий с ионами Са
2+

 и 

Mg
2+

 растворимые комплексы винно-красного цвета. Эти комплек-

сы менее устойчивы, чем комплексы кальция и магния с трилоном 

Б. Поэтому при титровании пробы воды трилоном Б в присутствии 

этого индикатора винно-красные комплексы разрушаются и обра-

зуются бесцветные соединения Mg
2+

 и Са
2+

 с трилоном Б, а индика-

тор приобретает собственную синюю окраску. 

В коническую колбу налейте 100 мл водопроводной воды. 

При титровании в растворе должна быть слабо щелочная реакция 

(рН = 10), которая создается введением в исследуемую воду опре-

деленного количества аммонийного буферного раствора. 

Прилейте 5 мл буферного раствора и бросьте несколько кри-

сталликов индикатора эриохрома черного Т. Содержимое колбы 

перемешайте и титруйте 0,05 н раствором трилона Б до перехода 

окраски от винно-красной к синей. Конец титрования наиболее за-

метен, если рядом поставить заведомо перетитрованную пробу. 

При дальнейшем прибавлении трилона Б цвет и интенсивность ок-

раски раствора не изменяются. Повторить титрование еще два раза. 

Результаты титрования должны совпадать ( V  0,1 мл). Найдите 

средний объем трилона Б, израсходованного на титрование. 

Расчет содержания суммы ионов кальция и магния произво-

дится по формуле: 

Ý(ÒðÁ) (ÒðÁ)

(H O)2

î áù

Ñ V 1000
Æ . V

, 

HOOCH2C 

NaOOCH2C 
N– CH2 – CH2 – N 

CH2COONa 

CH2COOH 

·2H2O 
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где V(ТрБ)  объем раствора трилона Б, пошедшего на титрование, 

мл; СЭ(ТрБ)  концентрация раствора трилона Б, н; 
2(H O)V   объем 

воды, мл. 

О п ыт  3 .  У с т ра н е н и е  в ре мен н о й  ж е с тк о ст и  в од ы  

В коническую колбу налейте 100 мл водопроводной воды и 

прокипятите в течение 30 40 минут. Какие соли выпадают в оса-

док? Охладите колбу, отфильтруйте осадок через фильтр, промойте 

два-три раза небольшими порциями дистиллированной воды. От-

титруйте исследуемую пробу трилоном Б по методике, описанной в 

опыте 2. Сравните полученные результаты. 

О п ыт  4 .  У мягч е н и е  во д ы  к ат и о н и ро в а н ием  

100 мл водопроводной воды с известной жесткостью пропус-

тите через колонку с катионитом в коническую колбу, затем опре-

делите ее жесткость комплексонометрическим способом. Сопос-

тавьте полученные данные. Если вода после пропускания ее через 

катионит оказалась все же жесткой, значит катионит истощился. 

Катионит следует регенерировать, промывая его 10%–ным раство-

ром хлорида натрия, а затем дистиллированной водой для удаления 

освободившихся ионов кальция и магния. Составьте уравнения ре-

акций умягчения воды катионированием и регенерации катионита. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Почему в жесткой воде мыло плохо пенится? Напишите соот-

ветствующие уравнения реакций. 

Решение.  Природная вода, содержащая в растворе значитель-

ное количество ионов Ca
2+

 и Mg
2+

 в виде солей, называется жест-

кой. В жесткой воде мыло плохо пенится, т. к. ионы кальция и маг-

ния образуют с ним нерастворимые соединения. Главная составная 

часть мыла – это натриевые соли высокомолекулярных органиче-

ских кислот – стеариновой (C17H35COOH) и олеиновой 

(C15H31COOH). При соприкосновении мыла с жесткой водой проис-

ходит реакция 



 109 

2C17H35COONa + Ca
2+

 = Ca(C17H35COO)2 + 2Na
+
. 

Моющее действие мыла в жесткой воде снижено. 

П р и ме р  2  

Определите временную жесткость воды, зная, что на реакцию 

с гидрокарбонатом, содержащимся в 200 мл этой воды, потребова-

лось 10 мл 0,05 н раствора HCl. 

Решение. Временная жесткость воды рассчитывается по фор-

муле 

ЖК = 
2

K H

(Í Î )

V C 1000

V , 

где, ЖК – временная жесткость воды, ммоль-экв./л; VK – объем ки-

слоты, пошедший на титрование, мл; 
2(H O)V  – объем воды, мл; CH – 

молярная концентрация эквивалентов раствора кислоты, экв/л. 

ЖК = 
10 0,05 1000

200
 = 2,5 ммоль-экв./л. 

П р и ме р  3  

Сколько карбоната натрия нужно добавить к 20 литрам воды, 

чтобы устранить общую жесткость воды, равную 2,0 ммоль-экв./л? 

Решение. Для решения задачи воспользуемся формулой опре-

деления жесткости воды: 

Ж = 
ýêâ

m

M V
, 

где m – масса вещества, обусловливающего жесткость воды или 

добавляемого для ее устранения, г; Мэ – молярная масса эквивален-

та вещества, г/моль;V – объем воды, л. 

Рассчитаем молярную массу эквивалента карбоната натрия 

путем деления молекулярной массы его на валентность натрия и 

число атомов натрия: 
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Мэ(Na2CO3) = 2 3M(Na CO )

â n
 = 

106

1 2
 = 53 г/моль, 

Ж = 
2

2 3

ýêâ 2 3 (H O)

m(Na CO )

M (Na CO ) V ,  m(Na2CO3) = Ж  Мэ(Na2CO3)  V; 

m(Na2CO3) = 2,0  53  20 = 2120 мг = 2,12 г. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Что такое карбонатная и некарбонатная жесткость воды? 

2. Из чего складывается общая жесткость воды? 

3. Какие методы применяются для умягчения воды? 

4. Какая реакция будет протекает при кипячении воды, содер-

жащей гидрокарбонат магния? 

5. В чем состоит сущность реагентного метода? 

6. Можно ли добавлением к воде гидроксида кальция устра-

нить жесткость: а) карбонатную; б) некарбонатную?  

7. Какой химический реагент устраняет и карбонатную, и не-

карбонатную жесткость? 

8. Карбонатную жесткость можно устранить кипячением. До-

бавление каких из приведенных ионов может заменить этот про-

цесс: H
+
, OH

‾
, CO

2
3 , Cl

–
, PO

3
4 ? 

9. Какое примерное значение рН имеет природная вода? 

10. Вычислите жесткость воды, если известно, что на реакцию 

с гидрокарбонатом, содержащемся в 100 мл этой воды, израсходо-

вано 5 мл 0,1 н раствора хлороводородной кислоты. 

11. Какова жесткость воды, в одном литре которой содержится 

0,146 г гидрокарбоната магния? 

12. Чему равна общая жесткость воды, если в одном литре ис-

следуемой воды содержится 21 мг ионов магния и 56 мг ионов 

кальция? 

КОМПЕТЕНЦИИ СТУДЕНТА 

Изучив содержание темы, студент должен знать: 

 классификацию по видам жесткости воды, 

 единицы измерения жесткости воды, 
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 методы устранения жесткости. 

Уметь: 

 рассчитать жесткость воды по формулам, 

 экспериментально определить жесткость воды, 

 экспериментально устранить жесткость воды. 
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ЧАСТЬ 2. АНАЛИТИЧЕСКАЯ ХИМИЯ  

ВВЕДЕНИЕ  

Аналитическая химия – это наука о химических, физико-

химических и физических методах изучения состава вещества. По 

своим целям аналитическая химия делится на два раздела: качест-

венный и количественный анализ. Цель качественного анализа - 

обнаружение элементов или ионов, входящих в состав вещества. 

Для решения этой задачи аналитическая химия пользуется химиче-

скими реакциями и физическими свойствами веществ. Из множест-

ва химических реакций для обнаружения ионов используются лишь 

те реакции, которые сопровождаются характерным внешним эф-

фектом (выделение газа, выпадение осадка или окрашенного ком-

плексного соединения и т.п.). Такие реакции называются аналити-

ческими. В качественном анализе имеют дело преимущественно с 

водными растворами электролитов, т.е. солей, оснований и кислот, 

диссоциирующих на ионы. Таким образом, реакции в растворах 

электролитов – это реакции ионов. Поэтому аналитическими реак-

циями обнаруживают не химические вещества, а катионы и анио-

ны. 

Для обнаружения ионов при их совместном присутствии ис-

пользуют дробный и систематический методы анализа. Дробный 

метод анализа заключаются в обнаружении иона с помощью спе-

цифической реакции. Применение этого метода ограничено, по-

скольку специфических реакций мало. Чаще приходится прибегать 

к систематическому методу, по которому проводится предвари-

тельное разделение всех ионов на отдельные группы с помощью 

реагентов, селективных реакций, а обнаружение того или иного ио-

на с помощью специфических реакций проводится в присутствии 

ограниченного числа других ионов. В курсе практикума по анали-

тической химии студентам предлагается рациональный метод оп-

ределения, включающий элементы как систематической, так и 

дробной схем анализа.  

Предлагаемое пособие предназначено для студентов агроно-

мических, ветеринарных, зооинженерных и эколого-

биотехнологических специальностей. Пособие состоит из разделов, 

знание которых необходимо специалистам данного профиля в их 
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практической работе. В настоящее время такие направления в дея-

тельности специалистов, как ветсанэкспертиза, применение лекар-

ственных средств, клиническая диагностика, применение в сель-

ском хозяйстве различных химических средств на основе их стро-

гой дозировки и другие немыслимы без знаний аналитической хи-

мии и простых навыков в выполнении аналитических операций. 

Цель рекомендуемого пособия – способствовать приобрете-

нию студентами основных навыков по технике химического экспе-

римента и исследовательской работы, научить студентов самостоя-

тельной деятельности, умению проводить наблюдения и делать ло-

гические выводы из сопоставления результатов анализа, что необ-

ходимо в их практической деятельности. 

ПРАВИЛА РАБОТЫ В АНАЛИТИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ 

Для работы студент получает набор посуды: 

1. Пробирки для выполнения основных качественных реак-

ций. 

2. Несколько пробирок для центрифугирования. Следует 

заметить, что объем раствора с осадком не должен превышать тре-

ти пробирки. 

3. Стаканы и конические колбы емкостью 100мл. Приме-

няются только для получения и хранения твердых анализируемых 

образцов и растворов. 

4. Фарфоровые чашки и тигли. Применяются для выпари-

вания растворов и прокаливания сухих остатков. 

5. Набор стеклянных палочек, шпателей и капиллярных пи-

петок. 

В общем пользовании студентов находятся: 

1. Ящик-штатив с растворами реактивов (на двух студен-

тов). 

2. Водяная баня. Используется для нагревания и упарива-

ния растворов. 

3. Электрическая плитка для выпаривания растворов досу-

ха. 

4. Центрифуга. Используется для отделения осадка от рас-

твора. 
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5. Растворы и сухие препараты. Концентрированные рас-

творы кислот и аммиака находятся под тягой. Некоторые специаль-

ные растворы и сухие реактивы находятся на столе у лаборанта. 

6. Дистиллированная вода.  

Специфика работы в практикуме качественного анализа (как и 

в любой аналитической лаборатории) предъявляет повышенные 

требования к чистоте рабочего места, посуды и собранности сту-

дента. 

При работе в лаборатории студент должен соблюдать сле-

дующие правила: 

1. Содержать свое рабочее место в чистоте и порядке. По-

суду мыть содовым раствором с помощью ерша, затем промывать 

водопроводной и дистиллированной водой. 

2. Быть внимательным при выполнении аналитических 

операций. Во избежание ошибок пробирки и склянки с реактивами 

нужно снабжать этикетками, указывающими, что в них находится. 

3. Все аналитические операции проводятся малыми объе-

мами реактивов. 

4. Растворы солей серебра и органические растворители со-

бирать в специальные склянки. 

5. Строго соблюдать правила техники безопасности при об-

ращении с концентрированными кислотами и щелочами. При попа-

дании на кожу кислоты или щелочи пораженное место промывают 

большим количеством воды под краном. Остатки кислот, если не-

обходимо, нейтрализуют растворами соды, а остатки щелочи – рас-

твором уксусной кислоты.  

6. Все реакции, сопровождаются выделением дыма или га-

зов, проводятся под тягой. 

7. Нюхать вещества осторожно, не наклоняясь над сосудом, 

а легким движением ладони направлять поток воздуха от сосуда к 

себе.   

8. Особую осторожность соблюдать при работе с центрифу-

гой. Центрифугирование проводят в центрифужной пробирке, по-

мещая ее в специальное гнездо. Для противовеса в другое гнездо 

помещают такую же пробирку с водой. Центрифугирование прово-

дят в течение 1-2мин. обязательно при закрытой крышке (крышку 

нельзя снимать до полной остановки центрифуги). 
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Освоение качественного анализа студенты проходят по эта-

пам: 

1. Изучение аналитических реакций катионов. 

2. Выполнение контрольных работ: анализ смесей солей 

изученных катионов (в растворе или в сухом виде). 

3. Изучение аналитических реакций анионов. 

4. Выполнение контрольной работы: анализ смесей солей 

изученных анионов (в растворе или в сухом виде). 

5. Выполнение зачетной работы: анализ смеси 2-3х соеди-

нений или природного объекта. 

ВЕДЕНИЕ ЛАБОРАТОРНОГО ЖУРНАЛА 

Журнал является основным отчетным документом студента, в 

который записываются все результаты самостоятельной работы 

студента в лаборатории. Все записи делаются только во время заня-

тий. 

При изучении характерных реакций того или иного иона ре-

комендуется единая форма записи по схеме: 

Обнаруживаемый 

ион 
Реагент 

Условия обна-

ружения 
Наблюдения 

Уравнение 

реакции 

1 2 3 4 5 
 

При выполнении контрольных работ результаты предвари-

тельного исследования операции по разделению и обнаружению 

ионов записываются в виде таблицы: 

Контрольная работа № 

Анализ смеси катионов (анионов) группы 

Выполняемая 

операция 
Реагент 

Условия 

обнаружения 

Наблюдения Заключение 

1 2 3 4 5 
 

Вывод: В исследуемом растворе присутствуют ионы……… 

АНАЛИЗ КАТИОНОВ 

Все катионы по их отношению к кислотам, щелочам и аммиа-

ку разделены на несколько аналитических групп. Кислотно-

щелочная классификация основана на различной растворимости 
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хлоридов и сульфатов в воде, гидроксидов – в воде, щелочи и вод-

ном растворе аммиака. 

ЧАСТНЫЕ РЕАКЦИИ КАТИОНОВ I ГРУППЫ 

К первой группе относятся катионы K
+
, Na

+
,NH 4 . 

Большинство образуемых ими солей хорошо растворимы в 

воде. Группового реагента, осаждающего все эти катионы одновре-

менно, нет. Это отличает первую группу катионов от всех осталь-

ных аналитических групп. 

Р е а к ц и и  ка т ио н а  K
+
 

1.Гексанитрокобальтат(III) натрия Na3[Co(NO2)6] образуют с 

ионами К
+
 желтый кристаллический осадок 

гексанитрокобальтата(III) калия-натрия:  

2K
+
+Na

+
+[Co(NO2)6]

3–
=K2Na[Co(NO2)6] ↓. 

Реакцию нельзя проводить в щелочной и сильнокислой сре-

дах. 

В щелочной среде реактив легко разлагается с образованием 

темно-бурого осадка гидроксида кобальта (III) Co(OH)3: 

[Co(NO2)6]
3–

+3OH‾=Co(OH)3+6NO 2 . 

Разлагается он и в присутствии сильных кислот: 

2[Co(NO2)6]
3–

+10H
+
=2Co

2+
+5NO ↑ +7NO2↑ +5H2O. 

Однако в слабой уксусной кислоте ни сам реактив, ни обра-

зующийся осадок не разрушается. Поэтому обнаружение катиона 

К
+
 с помощью гексанитрокобальтата(III) натрия проводят в ней-

тральном или уксуснокислом растворе. К кислым растворам при-

бавляют кристаллический ацетат натрия CH3COONa, чтобы заме-

нить сильную кислоту на слабую уксусную. 

Следует также иметь в виду, что реактив Na3[Co(NO2)6] при 

хранении постепенно разлагается (происходит порозовение раство-

ра). Пользоваться можно только свежеприготовленным раствором 

реагента. 
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Нельзя обнаружить катион К
+
 в присутствии катиона NH4

+
, 

так как он с раствором Na3[Co(NO2)6] тоже образует желтый кри-

сталлический осадок: 

2NH 4 +Na
+
+[Co(NO2)6]

3–
= ↓(NH4)2Na[Co(NO2)6]. 

Проведение опыта. К 5–7 каплям раствора соли К
+
 прибавить 

5–7 капель реагента Na3[Co(NO2)6], полученный осадок испытать на 

растворимость в СН3СООН. Проделать аналогичный опыт с рас-

твором соли аммония. 

2. Гидротартрат натрия NaHC4H4O6 выделяет из нейтральных 

растворов солей калия белый мелкокристаллический осадок гидро-

тартрата калия: 

K
+
+HC4H4O 6  = ↓KHC4H4O6 

Осадок хорошо растворяется в сильных кислотах и щелочах: 

KHC4H4O6 + HCl = H2C4H4O6 + KCl, 

KHC4H4O6 + KOH = K2C4H4O6 + H2O. 

В слабой уксусной кислоте осадок не растворяется. 

Осадок КНС4Н4О6 заметно растворим в воде и из разбавлен-

ных растворов не осаждается. С повышением температуры раство-

римость его еще сильнее увеличивается. Поэтому реакцию следует 

выполнять на холоду, с достаточно концентрированным раствором 

соли калия. Быстрому выпадению осадка способствует потирание 

стеклянной палочкой стенок пробирки. 

Обнаружение К
+
 мешает наличие в растворе катиона NH 4 , так 

как он образует с реактивом NaHC4H4O6 белый кристаллический 

осадок:  

NH 4 +HC4H4O 6  = ↓NH4HC4H4O6. 

Проведение опыта. К 5–7 каплям раствора соли К
+ 

прибавить 

столько же реактива NaHC4H4O6 и, потирая стеклянной палочкой о 

стенки пробирки, охлаждать под краном в струе холодной воды. 

Испытать отношение полученного осадка к действию минеральных 
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кислот (HCl), уксусной кислоте и щелочам (NaOH), а также к на-

греванию. Провести реакцию реагента NaHC4H4O6 с раствором со-

ли аммония (NH4Cl). 

Р е а к ц и я  к а т ио н а  N a
+
 

Гексагидроксостибиат(V) калия, K[Sb(OH)6] образует с иона-

ми натрия белый кристаллический осадок гексагидроксостибиата 

(V) натрия: 

NaCI + K[Sb(OH)] = Na[Sb(OH)] + KCI 

или 

Na
+
 + [Sb(OH)6]

–
 = ↓Na[Sb (OH)6]. 

При выполнении реакции с K[Sb(OH)6] необходимо строго со-

блюдать следующие условия: 

а) Исследуемый раствор должен иметь нейтральную или сла-

бощелочную реакцию. Кислоты разлагают реагент, в результате че-

го выпадает белый аморфный осадок метасурьмяной кислоты 

HSbO3: 

[Sb(OH)6]
–
 + H

+
 = HSbO3 + 3H2O. 

Щелочи растворяют осадок Na[Sb(OH)6] с образованием хо-

рошо растворимой средней соли: 

[Sb(OH)6]
–
 + 2OH

–
 = SbO

3
4  + 4H2O. 

Если исследуемый раствор показывает, кислую реакцию, его 

надо нейтрализовать, прибавляя по каплям раствор KOH; если ще-

лочную, его надо также нейтрализовать, прибавляя по каплям рас-

твор уксусной кислоты. 

б) Исследуемый раствор должен быть достаточно концентри-

рованным. Если он в ходе анализа окажется разбавленным, то его 

надо упарить (до объема нескольких капель). 

в) Реакцию проводить при охлаждении (под краном в струе 

холодной воды). Для ускорения образования осадка надо периоди-

чески потирать стенки пробирки стеклянной палочкой. 

г) Исследуемый раствор не должен содержать ионы NH4. Так 

как соли аммония, образованные сильными кислотами вследствие 
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гидролиза, сообщают раствору кислую реакцию, что вызывает раз-

ложение реактива с выделением осадка HSbO3 (см. условие «а»): 

NH 4  + [Sb(OH)6]
–
 = ↓HSbO3 + NH4OH + 2H2O. 

Проведение опыта: 

а) К 5–7 каплям нейтрального или слабощелочного раствора 

соли натрия прибавить 5–7 капель раствора K[Sb(OH)6] . Если оса-

док не выпадает, охладить смесь под краном в струе холодной во-

ды, потирая внутренние стенки пробирки стеклянной палочкой. 

Полученный осадок испытать на растворимость в холодной и 

горячей воде. 

б) В пробирку к 5 каплям раствора соли натрия добавить 3–4 

капли раствора соляной кислоты и к полученной смеси добавить 6 

капель раствора реагента K[Sb(OH)6]. Что выпадает в осадок?  

в) В пробирку к 5 каплям раствора соли натрия прибавить 3–4 

капли хлорида аммония и к полученной смеси добавить 5 капель 

K[Sb(OH)6]. Что выпадает в осадок? Рассмотреть на свету осадки в 

трех пробирках. 

Затем во все три пробирки с осадками прибавить по несколько 

капель раствора щелочи до сильнощелочной реакции. Почему исче-

зают осадки? 

Р е а к ц и и  ка т ио н а  а ммо н и я  N H 4  

1. Реактив Несслера, т.е. смесь K2[HgI4]и KOH, выделяет из 

растворов солей аммония красно-бурый аморфный осадок иодида 

оксидимеркураммония: 

4 2 4NH Cl 2K HgI +4KOH= O

Hg

Hg

2 2NH I +7KI+KCl+3H O  

Выполняя реакцию, необходимо действовать избытком реак-

тива, так как образующийся осадок растворяется в солях аммония. 

Реакция очень чувствительна. При малых концентрациях NH 4  вме-

сто осадка появляется желтая или оранжевая окраска. 
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2. Щелочи (NaOH, КOH и др) выделяют из солей аммония при 

нагревании газообразный аммиак:  
 

NH4Cl + NaOH 
t

 NH3  + H2O +NaCl   или 
 

NH 4  + OH
–
 = NH3  + H2O. 

К 2–3 каплям раствора соли аммония прибавить 3–4 капли 

щелочи и поставить на водяную баню. Выделяющийся аммиак 

можно обнаружить следующими способами: 

а) по посинению влажной универсальной индикаторной бу-

мажки, поднесенной к отверстию нагреваемой пробирки, не касаясь 

еѐ стенок; 

б) по появлению белого «дыма» вокруг стеклянной палочки, 

смоченной концентрированной хлороводородной кислотой, в 

результате образования мельчайших кристалликов NH4Cl: 
 

NH3 + HCl = NH4Cl. 

ЧАСТНЫЕ РЕАКЦИИ КАТИОНОВ II ГРУППЫ 

Ко второй аналитической группе относятся катионы Ba
2+

,Ca
2+

. 

Эта группа катионов характеризуется нерастворимостью их суль-

фатов. Групповым реактивом является серная кислота или ее рас-

творимые соли. 

Р е а к ц и я  к а т ио н а  б ар и я  Ba
2 +

 

1. Серная кислота и ее растворимые соли дают с ионом Ba
2+

 

белый мелкокристаллический осадок, нерастворимый в кислотах и 

щелочах (испытайте): 

BaCI2 + H2SO4 = ↓BaSO4 +2HCI. 

2. Хромат (и дихромат) калия K2CrO4 образуют с ионами Ba
2+

 

желтый кристаллический осадок: 

BaCI2 + K2CrO4 = ↓BaCrO4 + 2HCI. 

Осадок BaCrO4 растворяется в сильных кислотах и не раство-

ряется в уксусной кислоте (испытайте). Следовательно, открывать 

катион Ba
2+ 

можно в нейтральной или уксуснокислой средах. 
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3. Оксалат аммония (NH4)2C2O4 с катионами Ba
2+

 образует бе-

лый кристаллический осадок: 

BaCI2 + (NH4)2C2O4 = ↓BaC2O4 + 2NH4CI. 

Осадок BaC2O4 растворяется в HCl и CH3COOH при нагрева-

нии (испытайте). 

4. Карбонаты натрия, калия (Na2CO3, K2CO3) осаждают Ba
2+

 в 

виде белого кристаллического осадка: 

BaCI2 + Na2CO3 = ↓BaCO3 + 2NaCI. 

Осадок растворяется как в соляной, так и в уксусной кислотах. 

Р е а к ц и и  ка т ио н а  к а ль ц и я  C a
2 +

 

1. Серная кислота и ее соли при достаточной концентрации 

ионов Ca
2+

 образуют белый кристаллический осадок CaSO4 (если 

осадок сразу не выпал, то нагреть содержимое пробирки):  

CaCI2 + H2SO4 = ↓CaSO4 + 2HCI. 

Осадок CaSO4 растворяется в избытке (NH4)2SO4 с образова-

нием комплексной соли (NH4)2[Ca(SO4)2]. Это свойство осадка 

CаSO4 используется в анализе для отделения ионов Ca
2+

 от Ba
2+

.  

2. Оксалат аммония (NH4 )2C2O4 осаждает ионы Са
2+

 в виде 

белого кристаллического осадка CaC2O4 : 

CaCI2 + (NH4)2C2O4 = ↓CaC2O4 + 2NH4CI. 

Осадок растворяется в сильных кислотах и не растворим в ук-

сусной кислоте. 

3. Гексацианоферрат(II) калия) K4[Fe(CN)6] образует с ионами 

Са
2+

 в присутствии аммонийной буферной смеси белый кристалли-

ческий осадок:  

CaCI2 + 2NH4CI + K4[Fe(CN)6] = ↓Ca(NH4)2[Fe(CN)6] + 4КCI. 

Проведение опыта. К 3–4 каплям раствора соли кальция при-

бавьте 2–3 капли NH4OH и NH4CI, а затем 3–4 капли K4[Fe(CN)6], 

содержимое пробирки нагрейте. 
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Осадок Ca(NH4)2[Fe(CN)6] растворяется в сильных кислотах и 

не растворяется в уксусной (испытайте). 

4. Карбонаты натрия, калия образуют с ионами кальция белый 

кристаллический осадок СаСО3: 

CaCI2 + Na2CO3 = ↓CaCO3 + 2NaCI. 

Осадок СаСО3 растворяется и в сильных кислотах и в уксус-

ной (испытайте). 

ХОД АНАЛИЗА СМЕСИ КАТИОНОВ I И II  

АНАЛИТИЧЕСКИХ ГРУПП  

(K
+
, Na

+
, NH 4 , Ba

2+
, Ca

2+
) 

В ыяв ле н и е  к ат и о н ов  а ммо ни я  

Анализ следует начинать с открытия катионов NH 4 , так как 

для их удаление требуется значительное время. 

а) Реакция с реактивом Несслера. 

К 2–3 каплям анализируемого раствора прибавить 4–5 капель 

реактива Несслера. Красно-бурый осадок укажет на присутствие 

катионов NH4
+
. 

В ыяв ле н и е  к ат и о н ов  к а ли я  

Выявлению К
+
 мешают NH4

+
, Ba

2+
, Ca

2+
, поэтому их необхо-

димо удалить. 

Для удаления катионов бария и кальция их осаждают: к 5–6 

каплям анализируемого раствора прибавить 8–10 капель раствора 

соды Na2CO3 (если среда раствора кислая, предварительно нейтра-

лизовать щелочью NaOH). Выпавший осадок (BaCO3, CaCO3) от-

центрифугировать, проверить полноту осаждения: к прозрачному 

центрифугату, не сливая его с осадка, осторожно прибавить 1 кап-

лю осадителя, центрифугат должен оставаться прозрачным, это 

укажет на полное осаждение. В случае помутнения прибавить еще 

несколько капель соды, осадок отцентрифугировать и снова про-

вести проверку полноты осаждения.  

После полного осаждения центрифугат осторожно слить в 

фарфоровую чашечку для удаления катионов аммония. Удаление 
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катионов аммония основано на разложении солей аммония при на-

гревании: 

NH4CI 
t

 NH3↑ +HCI. 

Фарфоровую чашечку поставить на электроплитку. Сначала 

испарится вода, а затем начнется разложение соли, на что укажет 

выделение белого «дыма» (в воздухе образуется хлорид аммония). 

После полного прекращения выделения белого «дыма» необходимо 

сделать пробу на полноту удаления катионов аммония. Для этого 

нужно из чашечки стеклянной палочкой взять 1–2 кристаллика су-

хого остатка, растворить в 8–10 каплях дистиллированной воды и 

прибавить к полученному раствору реактив Несслера. Если же про-

ба помутнеет и примет ярко-желтую окраску, что указывает на не-

полное удаление катионов аммония, прокаливание сухого остатка 

нужно продолжить и через некоторое время снова сделать пробу на 

полноту удаления катионов аммония. 

После полного удаления катионов аммония чашечку с сухим 

остатком охладить, налить в нее 8–10 капель дистиллированной во-

ды, растворить остаток при помешивании стеклянной палочкой. 

Если раствор получится мутный, отцентрифугировать и прозрач-

ный центрифугат слить в чистую пробирку. В полученном растворе 

можно выявлять К
+
 (нужно помнить, что неполное удаление катио-

нов аммония приводит к переоткрытию катионов К
+ 

). 

Если катионы NH4
+
 растворе отсутствуют, то калий нужно вы-

являть в центрифугате после осаждения Ва
2+

 и Са
2+

, но центрифугат 

предварительно упарить приблизительно в два раза для повышения 

концентрации раствора (если при упаривании центрифугат помут-

неет—отцентрифугировать). 

В ыяв ле н и е  к ат и о н ов  н а тр ия .  

Выявлению катионов Na
+
 мешают катионы бария и кальция, 

поэтому их нужно удалить путем осаждения. В качестве осадителя 

можно использовать карбонат калия K2CO3: к 4–5 каплям анализи-

руемого раствора (если среда кислая, нейтрализовать 1–2 каплями 

KOH) прибавить 6–7 капель K2CO3. Выпавший осадок BaCO3 и 

CaCO3 отцентрифугировать, проверить полноту осаждения, про-

зрачный центрифугат слить в фарфоровую чашечку и упарить его 
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примерно в два раза и после охлаждения открывать в центрифугате 

катионы Na
+
, с помощью реагента K[Sb(OH)6], как это описано ра-

нее. 

В ыяв ле н и е  к ат и о н ов  б ар и я  

1. Реагент – гипсовая вода CaSO4. 

К 2–3 каплям анализируемого раствора прилить столько же 

гипсовой воды. Образовании белого осадка, не растворяющегося ни 

в кислотах, ни в щелочах, укажет на Ва
2+

: 

BaCI2 +CaSO4 = ↓BaSO4 + CaCI2. 

2. Реагент – хромат калия К2СrО4. 

Реакцию можно проводить в нейтральной или уксуснокислой 

средах, так как образующийся при реакции осадок хромата бария 

растворим в сильных кислотах. 

Проведение опыта. Налить в пробирку 2–3 капли анализируе-

мого раствора (если среда кислая, создать уксуснокислую среду) и 

прибавить 3–4 капли K2CrO4. Желтый кристаллический осадок 

укажет на катионы Ва
2+

: 

Ba
2+

 + K2CrO4 = ↓BaCrO4 + 2K
+
. 

Если в растворе обнаружены катионы Ва
2+

, то их необходимо 

удалить, так как они мешают выявлению катионов Са
2+

. 

У д а ле н и е  к а ти о н ов  В а
2 +

 

Налить в пробирку 3–4 капли анализируемого раствора, на-

греть почти до кипения. Затем по каплям и при помешивании при-

лить избыток сульфата аммония (NH4)2SO4. Содержимое пробирки 

нагреть на водяной бане (в течение 10–15 минут) для того, чтобы 

получился более крупный осадок сульфата бария, так как мелкий 

осадок трудно центрифугируется. Катионы кальция при этом оста-

ются в растворе, так как осадок сульфата кальция растворим в 

сульфате аммония с образованием комплексного соединения 

(NH4)2[Ca(SO4)2]. Проверить полноту осаждения Ва
2+

 после цен-

трифугирования. Прозрачный центрифугат слить в чистую пробир-

ку для выявления Са
2+ 
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В ыяв ле н и е  к ат и о н ов  к а ль ци я  

1. К 2–3 каплям центрифугат, полученного после удаления ба-

рия, прилить спирт или ацетон. Помутнение раствора укажет на 

Са
2+

, так как растворимость сульфата кальция в спирте или ацетоне 

меньше чем в воде (ПР CaSO4 в воде равна 6,1  10
–5

 , а в спирте или 

ацетоне – 1,0  10
–10

). 

2. Реагент – оксалат аммония (NH4)2C2O4. 

Реакцию можно проводить в нейтральной или уксуснокислой 

средах, так как образующийся при реакции осадок оксалата каль-

ция растворим в сильных кислотах. 

Проведение опыта: К 4–5 каплям центрифугата, полученного 

после осаждения иона Ва
2+

, прибавить 2–3 капли реагента (создав 

предварительно нужную среду). Белый кристаллический осадок 

укажет на Са
2+

: 

Ca
2+

 + (NH4)2C2O4 = ↓CaC2O4 + 2NH4
+
. 

Нагревание способствует осаждению оксалата кальция. Эта 

реакция не очень чувствительна. 

Если в растворе отсутствуют катионы Ва
2+ 

 , то кальций нужно 

выявлять в отдельных порциях анализируемого раствора двумя по-

следними реакциями. 

ЧАСТНЫЕ РЕАКЦИИ НА АНИОНЫ 

Общепринятой классификации анионов по группам не суще-

ствует. Ниже приводится разделение анионов на три аналитических 

группы по растворимости солей бария и серебра.  

ПЕРВАЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 

(SО
2
4 – сульфат, СО

2
3 – карбонат, РО

3
4 – фосфат, SiO

2
3 – сили-

кат…). 

Анионы первой аналитической группы образуют с катионом 

Ва
2+

 соли, мало растворимые в воде но хорошо растворимые в раз-

бавленных минеральных кислотах (за исключением сульфата ба-

рия). Поэтому выделить анионы этой группы в виде осадка группо-

вым реагентом – хлоридом бария можно только в нейтральной или 

слабощелочной среде. 
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Р е а к ц и я  с уль фа т  и о н а  

1. Хлорид бария BaCI2 образует с ионами SO
2
4 белый кри-

сталлический осадок сульфата бария: 

Na2SO4 + BaCI2 = ↓BaSO4 + 2NaCI. 

Осадок не растворяется ни в кислотах, ни в щелочах (испы-

тайте). 

2. Ацетат свинца Pb(CH3COO)2 и другие соли Pb
2+

 осаждают 

ионы SO4
2-

 в виде белого кристаллического осадка: 

Na2SO4 + Pb(CH3COO)2 = ↓PbSO4 + 2CH3COONa. 

Осадок не растворим в разбавленных минеральных кислотах и 

едких щелочах (испытайте). 

Р е а к ц и и  ка рбо н а т – ио н а  

1. Хлорид бария BaCl2 дает с ионами СО
2
3  белый осадок кар-

боната бария ВаСО3: 

Na2СO3 + BaCl2 = ↓BaCO3 + 2NaCl. 

Осадок ВаСО3 легко растворяется в HCl и даже в CH3COOH, 

не растворяется в H2SO4 (испытайте). 

2. Кислоты (НСI и другие) разлагают карбонаты с выделением 

СО2: 

Na2 CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑ + H2O. 

Выделяющийся углекислый газ с помощью газоотводной 

трубки пропустить в известковую воду, наблюдается помутнение 

известковой воды: 

Ca(OH)2 + CO2 = ↓CaCO3 + Н2О. 

Выпадающий осадок быстро исчезает из-за образования рас-

творимой в воде кислой соли: 

CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2. 
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Проведение реакции: в пробирку взять 8–10 капель раствора 

Na2CO3, прилить избыток HCl, пробирку закрыть газоотводной 

трубкой и поместить в водяную баню. Второй конец трубки опус-

тить в пробирку с известковой водой, наблюдать за ее помутнени-

ем.  

Р е а к ц и я  фо с фа т - и о н а  

1. Хлорид бария дает с ионами РО
3
4  белый осадок:  

Na2HPO4 + BaCl2 = ↓BaHPO4 + 2NaCl. 

2Na3PO4 + 3BaCl2 = ↓Ba3(PO4)2 + 6NaCl. 

Осадки ВаНРО4 и Ва3 (РО4)2 растворимы в сильных кислотах 

(кроме серной кислоты) и в уксусной кислоте (испытайте). 

2. Молибденовая жидкость (раствор молибдата аммония в 

азотной кислоте (NH4)2 MoO4 + HNO3) при нагревании дает желтый 

кристаллический осадок с анионами РО
3
4 . 

Осадок растворим в щелочах и NH4OH.  

Выполняя реакцию, действуют избытком реактива, так как 

осадок растворяется в Na2HPO4.  

Проведение реакции: 5–6 капель молибденовой жидкости на-

греть на водяной бане, прибавить 1–2 капли раствора Na2HPO4 и 

дать постоять. 

3. Магнезиальная смесь, то есть смесь (MgCl2 + NH4OH + 

NH4Cl), дает с ионами РО
3
4  белый кристаллический осадок: 

Na2 HPO4 + MgCl2 + NH4OH = ↓MgNH4PO4 + 2NaCl + H2O. 

Осадок растворим в сильных кислотах и в уксусной кислоте.  

Проведение реакции: налить в пробирку 5–7 капель магнези-

альной смеси, нагреть на водяной бане и прибавлять по каплям, при 

помешивании стеклянной палочкой, раствор гидрофосфата натрия 

Na2 HPO4 до появления осадка. 
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ВТОРАЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 

 (Cl
–
 – хлорид, Br

–
 – бромид, I

–
 – иодид) 

Реагентом на вторую группу анионов является нитрат серебра 

AgNO3 в присутствии разбавленной азотной кислоты. Серебряные 

соли этих анионов не растворимы в воде и разбавленной азотной 

кислоте.  

Р е а к ц и и  х лори д  и о н а  

1. Нитрат серебра образует с ионами Cl
–
 белый творожистый 

осадок AgCl: 

KCl + AgNO3 = ↓AgCl + KNO3. 

Осадок не растворим в кислотах, но растворяется в NH4OH с 

образованием комплексной соли хлорида диамминсеребра(I) (ис-

пытайте): 

AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O. 

При подкислении раствора HNO3 комплексный ион 

[Ag(NH3)2]
+
 разрушается и AgCl снова выпадает в осадок (испытай-

те). 

Р е а к ц и и  бро ми д - и о н а  

1. Нитрат серебра образует с ионами Br
–
 желтый осадок AgBr:  

KBr + AgNO3 = ↓AgBr + KNO3. 

Осадок не растворяется в азотной кислоте, но частично рас-

творяется в избытке NH4OH (испытайте). 

2. Сильные окислители (KMnO4, MnO2, Cl2 – хлорная вода) 

окисляют в кислой среде Br
–
 до свободного Br2:  

10KBr + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 5Br2 + 2MnSO4 + 6K2SO4 + 8H2O. 

Проведение реакции: 2–3 капли бромида подкислить несколь-

кими каплями серной кислоты, прибавить 2–3 капли толуола и 1–2 
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капли раствора перманганата калия, KMnO4. Содержимое пробирки 

встряхнуть. Толуол, в котором бром растворяется лучше, чем в во-

де, приобретает желтую или оранжевую окраску. 

Р е а к ц и и  и о д ид - и о н а  

1. Нитрат серебра образует с ионами I
–
 бледно-желтый творо-

жистый осадок AgI:  

NaI + AgNO3 = ↓AgI + NaNO3. 

Осадок не растворяется в азотной кислоте и NH4OH (испытай-

те). 

2. Окислители (KMnO4, MnO2, Cl2 и др.) легко выделяют сво-

бодный йод из иодидов: 

10NaI + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 5I2 + 2MnSO4 + 5Na2SO4 +  

+ K2SO4 + 8H2O. 
 

Проведение реакции: 2–3 капли иодида подкислить несколь-

кими каплями 2н. серной кислоты, прибавить 2–3 капли толуола и 

осторожно по каплям раствор KMnO4. Содержимое пробирки 

встряхнуть. Толуольное кольцо окрашивается в фиолетовый цвет. 

Если в качестве окислителя используют хлорную воду, то 

прибавлять еѐ нужно осторожно, по каплям, так как избыток хлор-

ной воды окисляет получившийся I2 до йодноватой кислоты: 

I2 + 5Cl2 + 6H2O = 2HIO3 + 10HCl  (испытайте). 

3. Нитраты натрия или калия (NaNO2, KNO2) окисляют I
–
 в ки-

слой среде до I2:  

2KI + 2KNO2 + 2H2SO4 = I2 + 2NO+ 2K2SO4 + 2H2O. 

Выделяющийся йод обнаруживают по посинению крахмала 

или по окрашиванию толуола в фиолетовый цвет (испытайте). 

Проведение реакции: 1–2 капли раствора KI подкислить сер-

ной кислотой, прибавить 2–3 капли KNO2 и 1–2 капли крахмала. 
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ТРЕТЬЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 

К третьей группе анионов относятся нитрат-ион NO3 , нитрит-

ион NO 2  и некоторый другие. Соли этих анионов хорошо раство-

римы в воде, группового реагента на анионы третьей группы нет. 

Р е а к ц и и  н и тра т  и о н а  

Дифениламин (C6H5)2NH окисляется ионами NO 3  до продук-

та, имеющего темно-синюю окраску. К 3–4 каплям дифениламина в 

концентрированной серной кислоте прибавить 1–2 капли раствора 

нитрата. 

ХОД АНАЛИЗА СМЕСИ АНИОНОВ 

(SO
2
4 , CO

2
3 , PO

3
4 , Cl

–
, Br

–
, I

–
, NO 3 ) 

П р е дв ар и т е льн ые  и с п ыт а н и я  

Испытание реакции раствора. В кислой среде не могут нахо-

диться ионы СО
2
3 , так как соли угольной кислоты разлагаются под 

действием кислот. 

В ыяв ле н и е  а ни о н ов  I  гр уп п ы  

К порции анализируемого раствора в нейтральной или слабо-

щелочной среде прибавить несколько капель хлорида бария. Если 

образуется осадок, то анионы 1 группы присутствуют. 

В ыяв ле н и е  а ни о н ов  I I  гр уп п ы  

 К порции анализируемого раствора, подкисленного до кислой 

среды азотной кислотой, прилить несколько капель нитрата сереб-

ра. Образование осадка укажет на наличие анионов II группы. 

В ыяв ле н и е  о тд е ль н ых  а н ион о в  

1. Выявление анионов SO
2
4 . 
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К 3–4 каплям анализируемого раствора прилить избыток со-

ляной кислоты и 2–3 капли хлорида бария. Образование белого 

мелкокристаллического осадка укажет на присутствие иона SO
2
4 . 

2. Выявление аниона СО
2
3 . 

К 8–10 каплям анализируемого раствора прилить избыток со-

ляной кислоты. Пробирку закрыть газоотводной трубкой и помес-

тить в водяную баню. Другой конец газоотводной трубки помес-

тить в известковую воду. Помутнение известковой воды укажет на 

наличие анионов СО
2
3 .  

3. Выявление анионов I
–
. 

Открытие аниона I
–
 основано на окислении ионов I

–
 до сво-

бодного состояния. Проводится двумя реактивами: 

а) Окислители в кислой среде. 

К 3–4 каплям анализируемого раствора прилить 2–3 капли 

серной кислоты, 3–4 капли толуола и затем прилить по каплям рас-

твор KMnO4. После каждой добавленной капли раствора перманга-

ната калия содержимое пробирки энергично встряхивать. Окраши-

вание толуола в красно-фиолетовый цвет укажет на присутствие 

аниона I
–
 в растворе: 

б) Нитритами в кислой среде. 

К 3–4 каплям анализируемого раствора прилить 2–3 капли 

серной кислоты, 3–4 капли нитрита натрия или калия и 1–2 капли 

крахмального раствора. Появления синей окраски кажет на наличие 

свободного йода: 

2КI + 2KNO2 + 2H2SO4 = I2 + 2NO + 2H2O + 2K2SO4. 

Если в анализируемом растворе обнаружены анионы I
–
, то их 

необходимо удалить, так как они мешают выявлению анионов Br
-
 и 

РО
3
4 . 

4. Удаление анионов I
–
 и выявление анионов Br

–
. 

Удаление анионов I
–
 основано на их окислении до свободного 

йода с последующим удалением его из раствора при кипячении. 

В фарфоровую чашечку налить 5–6 капель анализируемого 

раствора, прибавить такое же количество серной кислоты и нитрита 

натрия или калия. Разбавить раствор 8–10 каплями воды и кипятить 

до полного обесцвечивания. 
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Полноту удаления свободного йода проверить бумажкой, смо-

ченной раствором крахмала (она не должна синеть). Затем прове-

рить полноту удаления анионов йода окислителем. 

К 1–2 каплям прокипяченного раствора, взятым в пробирку, 

прибавить 1 - 2 капли серной кислоты, 3–4 капли толуола и по кап-

лям приливать раствор KMnO4, встряхивая пробирку после каждой 

капли. 

Если толуол при этом остается бесцветным, то йод удален 

полностью и анионы брома в растворе отсутствуют. 

Если толуол окрашивается в желтый или оранжевый цвет, то в 

растворе имеются анионы брома. 

Если толуол принимает красно-фиолетовую окраску, значит 

ионы йода удалены не полностью. К раствору, оставшемуся в чаш-

ке, прибавить еще серной кислоты, нитрита и снова прокипятить, 

после чего вновь провести пробу на полноту удаления йода. После 

полного удаления йода открывать анионы брома, как указано выше. 

4. Выявление анионов РО
3
4   

Если в анализируемом растворе присутствуют анионы йода, 

то анионы РО
3
4  открываются после удаления йода, а если анионы 

йода отсутствуют, то прямо из анализируемого раствора двумя ре-

активами:  

а) магнезиальной смесью в нейтральной или слабощелочной 

среде. 

Налить в пробирку 5–6 капель магнезиальной смеси, нагреть 

еѐ на водяной бане и прибавлять по каплям раствор с удаленным 

йодом или исходный раствор при взбалтывании. Выпадение белого 

кристаллического осадка укажет на присутствие анионов РО
3
4 . 

б) Налить пробирку 5–6 капель молибденовой смеси, нагреть 

ее до 50–60 
0
С, прибавить 1–2 капли раствора (с удаленным йодом) 

или исходного раствора, дать постоять. Выпадение желтого кри-

сталлического осадка укажет на присутствие анионов РО
3
4 . 

5. Выявление анионов хлора. 

К 3–4 каплям анализируемого раствора прибавить 2–3 капли 

азотной кислоты и избыток нитрата серебра. Раствор нагреть почти 

до кипения. Осадок отцентрифугировать и провести пробу на пол-

ноту осаждения. Добившись полного осаждения, центрифугат 
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слить с осадка. Осадок промыть 2–3 раза теплой водой до полного 

удаления катионов Ag
+
 (проба на HCl). Затем к промытому осадку 

прибавить 6–8 капель 12 %-ого раствора карбоната аммония и 

энергично взболтать содержимое пробирки, при этом AgCl частич-

но растворяется с образованием [Ag(NH3)2]Cl. Оставшийся осадок 

отцентрифугировать, центрифугат слить в чистую пробирку и при-

бавить к нему несколько капель бромида калия. Помутнение рас-

твора из-за выделения AgBr укажет на присутствие анионов Cl
–
. 

6. Выявление аниона NO 3  производится несколькими реакти-

вами:  

а) Дифениламином (C6H5)2NH. 

К 1–2 каплям анализируемого раствора прилить 1–2 капли 

дифениламина, появление синего окрашивания укажет на присут-

ствие NO 3 . 

Если в растворе присутствуют анионы йода, окраска может 

быть затушевана коричневой окраской выделяющегося в результате 

окисления I2. 

б) Цинковой пылью в щелочной среде. 

К 3–4 каплям анализируемого раствора прибавить 2–3 капли 

концентрированной щелочи, добавить немного цинковой пыли (или 

порошкообразного алюминия) и нагреть. Выделение аммиака ука-

жет на присутствие в растворе анионов NO 3 . 

Аммиак можно обнаружить по посинению влажной универ-

сальной индикаторной бумажки или по почернению фильтроваль-

ной бумажки, смоченной раствором нитрата ртути Hg2(NO3)2 и 

поднесенной к отверстию пробирки. 

СХЕМА ХОДА АНАЛИЗА СМЕСИ СУХИХ СОЛЕЙ 

1 .  В ыбор  р ас тв ор и т е ля  и  р ас т в ор е н и е  с ме с и .  

Тщательно перемешать смесь, если есть крупные кристаллы, 

растереть в ступке. Затем в отдельных пробирках проверить рас-

творимость смеси в воде, сначала холодной, а потом при нагрева-

нии. Если смесь в воде не растворяется, проверить ее раствори-

мость на холоду и при нагревании в уксусной кислоте, затем в раз-

бавленных кислотах хлороводородной или азотной, сначала холод-

ных, а потом при нагревании. 
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Подобрав растворитель, ¾ сухой смеси растворить в 8–10 мл 

этого растворителя. Если смесь растворилась в кислоте, то ее при-

ливать только до растворения смеси, а остальную часть объема до-

лить водой.  

Если при растворении смеси наблюдается выделение газа, то 

пропустить его в известковую воду и установить, не является ли он 

углекислым газом. 

2 .  В ыяв ле н и е  г р уп по во й  п ри н а д ле ж н ос т и  к а т и о -

н о в .  

а) К 3–4 каплям раствора прибавить несколько капель раство-

ра соды (если смесь растворилась в кислоте, то предварительно 

нейтрализовать). Отсутствие осадка укажет на то, что в растворе 

присутствуют только катионы I группы. Если осадок образуется, то 

могут присутствовать катионы I и II групп. 

б) К 3–4 каплям раствора прибавить 5–6 капель оксалата ам-

мония (если среда кислая – нейтрализовать щелочью, в случае вы-

падения осадка прибавить уксусную кислоту до его растворения). 

Образование осадка укажет на присутствие катионов второй груп-

пы. 

3 .  В ыяв ле н и е  о т д е ль н ых  к ат и о н ов .  

Катионы I и II группы открывать, пользуясь ходом анализа 

смеси катионов I–II групп.  

4 .  А н а ли з  а н ио н ов .  

1. Если смесь растворена в воде, пользуясь таблицей рас-

творимости исключить из анализа те анионы, которые с выявлен-

ными катионами образуют нерастворимые в воде соли. 

2. Если в растворе обнаружены катионы II группы, то перед 

анализом анионов их надо осадить карбонатом натрия. Так как с 

содой в раствор будут введены анионы СО
2
3 , их надо перед осаж-

дением удалить из анализируемого раствора. 

3. К предварительно нейтральному раствору прилить избы-

ток соды, осадок отцентрифугировать, проверить полноту осажде-
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ния, центрифугат слить в чистую пробирку и в нем открывать все 

анионы, кроме СО
2
3 . 

4. Определение анионов проводить по ходу анализа. 

5. Если в растворе нет катионов II группы, то анионы выяв-

лять в отдельных порциях раствора. 

6. Если смесь растворена в кислоте, например HCl, то в 

раствор введены анионы этой кислоты (Cl
–
). В таком растворе вы-

являть все анионы, кроме Cl
–
, а затем часть смеси растворить в дру-

гой кислоте (HNO3) и в этом растворе выявлять анионы Cl
–
. 

КОЛИЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ 

КРАТКИЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ СВЕДЕНИЯ 

В настоящее время разработаны аналитические методы коли-

чественного определения компонентов анализируемого объекта, 

основанные на использовании почти всех известных химических и 

физических свойств атомов и молекул. Почти все методы основаны 

на зависимости каких-либо доступных измерению свойств веществ 

от их состава. Аналитические методы принято рассматривать по 

группам и классифицировать в соответствии с операциями, прово-

димыми для измерения содержания элемента или соединения в об-

разце. 

 

Методы аналитической химии 

 

 

Методы разделения 

 

 

Методы определения 

 

 

Гибридные методы 

 

 

Однако измерение – один из этапов анализа, поэтому деление 

можно проводить и по другим критериям. 

Методы аналитической химии 

 

 

   

Химические 

Гравиметрия 

Титриметрия 

Физико-химические 

Кинетические 

Фотометрические 

Электрохимические 

Физические 

Ядерно-

физические 

Спектральные 

Биологические 
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О свойствах химического соединения можно судить по его 

физическим характеристикам: цвету, растворимости в различных 

растворителях, электрическим и магнитным характеристикам, тер-

мической устойчивости, способности взаимодействовать с другими 

веществами. Методы количественного анализа основаны на изме-

рении разницы в таких свойствах. 

Каждая аналитическая методика состоит из нескольких ста-

дий, каждая из которых, как правило, основана на том или ином 

химическом свойстве. 

ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ ХИМИЧЕСКОГО  

АНАЛИЗА 

Титриметрия – совокупность методов количественного ана-

лиза, основанных на измерении количества реагента необходимого 

для взаимодействия с определяемым компонентом в растворе или 

газовой фазе. Раствор или газовую смесь с точно известной концен-

трацией реагента (титрант) постепенно добавляют к анализируемой 

смеси, при этом объѐм (или массу) вводимого титранта контроли-

руют. Эта операция называется титрованием. Кривая титрования – 

зависимость какого-либо физического свойства раствора или газо-

вой смеси (окислительно-восстановительного потенциала, элек-

трической проводимости и т.п.) от объѐма или массы титранта. 

Основные реакции, используемые для всех типов титрования, 

должны удовлетворять общим требованиям: 

а) реакция между двумя веществами должна идти до конца с 

высокой скоростью; 

б) реакция должна быть стехиометрической, т.е. известен точ-

ный состав продуктов реакции, который не должен меняться при 

изменении экспериментальных условий; 

в) должна существовать возможность фиксировать окончание 

реакции, т.е. должен быть индикатор, который позволяет обнару-

жить точку эквивалентности при титровании; 

г) должна быть возможность однозначного определения точ-

ной концентрации титранта. Необходимо использовать стандарт-

ный набор реактивов и материалов. 

Для вычисления массы определяемого компонента необходи-

мо знать точку эквивалентности, т.е. объѐм (массу) титранта, со-
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держащий количество реагента, эквивалентное количеству опреде-

ляемого компонента в соответствии со стехиометрией реакции ме-

жду ними при условии, что реакция необратима. По изменению, 

например, окраски титруемого раствора, по излому или скачку на 

кривой титрования экспериментально устанавливают конечную 

точку титрования, которая достаточно мало отличается от точки эк-

вивалентности. Если реакция между определяемым компонентом и 

вводимым реагентом недостаточно быстра, используют метод об-

ратного титрования: к раствору добавляют точно известное количе-

ство реагента, избыток которого титруют. 

По типу реакции при титровании различают следующие тит-

риметрические методы: окислительно-восстановительное титрова-

ние; кислотно-основное титрование; титрование по методу осажде-

ния (например, аргентометрия); титрование с комплексообразова-

телями. 

По типу (способу) определения (индикации) конечной точки 

титрования подразделяют: потенциометрическое; фотометриче-

ское; кондуктометрическое; амперометрическое и т.д. 

В зависимости от применяемого реагента различают перман-

ганатометрию; иодометрию; комплексонометрию и другие. 

Титрование проводят с помощью объѐмных или весовых бю-

реток или специальных титраторов. 

Селективность анализа зависит от титранта и способа индика-

ции конечной точки, а также от характера предварительной обра-

ботки анализируемой смеси реагентами. 

Титриметрический анализ отличается малой трудоѐмкостью, 

простотой аппаратурного оформления и довольно высокой точно-

стью (относительная погрешность обычно не превышает десятых 

долей процента). 

Для определения точки эквивалентности используют индика-

торы – химические вещества, изменяющие окраску, люминесцен-

цию или образующие осадок при изменении концентрации того или 

иного компонента в среде (растворе), применяются главным обра-

зом для установления конечной точки при титровании (или конца 

химической реакции) и рН растворов. Различают цветные люми-

несцентные и турбидиметрические. 

В соответствии с титриметрическими методами индикаторы 

подразделяют на кислотно-основные, комплексометрические, окис-
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лительно-восстановительные, адсорбционные. Индикаторы бывают 

обратимыми и необратимыми в зависимости от типа реакции, в ко-

торой они участвуют. Даже при правильном выборе индикатора 

возможны ошибки в конечной точке титрования, связанные с раз-

ницей между интервалом перехода и точкой эквивалентности, с ог-

раниченной возможностью человека помнить и сравнивать различ-

ные окраски, с расходом некоторого количества титранта на взаи-

модействие с индикатором. 

В настоящее время для определения точки эквивалентности 

используют потенциометр, рН-метр и другие приборы. 

Титрованные растворы, полученные из точной навески веще-

ства или из фиксаналов, называют стандартными (или приготов-

ленными). Описанным способом приготовляют титрованные рас-

творы только тех веществ, которые удовлетворяют определѐнным 

требованиям. Эти вещества должны быть химически чистыми, ус-

тойчивыми при хранении как в твѐрдом виде, так и в растворе, со-

став их должен строго соответствовать определѐнной формуле. 

Соединения, удовлетворяющие этим требованиям, называют 

Стандартными исходными веществами или нормалями для уста-

новки титра других рабочих растворов. Например, стандартными 

веществами для установления титра растворов кислот служат тет-

раборат натрия Na2B4O7 10H2O и карбонат натрия Na2CO3. Титры 

растворов щелочей устанавливают по таким исходным стандарт-

ным веществам, как кислоты щавелевая Н2С2О4 2Н2О или янтарная 

Н2С4Н4О4. 

Растворением навески исходного стандартного вещества по-

лучают растворы первичных стандартов для стандартизации (уста-

новки титра) других растворов. 

Растворы, титр которых находят не по точной навеске, а уста-

навливают по тому или иному стандартному веществу, называют 

установленными или стандартизированными (растворами вторич-

ных стандартов). 

Характерные ошибки при титровании следующие: 

1. Погрешность при установлении концентрации титранта. 

2. Использование неподходящего индикатора. 

3. Субъективные причины при обнаружении изменения 

цвета 
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4. Конкурирующие равновесия в растворе. 

Устранение ошибок производят следующими способами: 

1. Проверка (регулярная) титра титранта. 

2. Использование нескольких индикаторов. 

3. Статистическая обработка результатов анализа. 

Измерительная посуда. 

Из измерительной посуды в титриметрическом анализе наи-

более употребительны бюретки, пипетки и мерные колбы, которые 

используют для точного отмеривания растворов. 

Бюретки служат для отсчѐта объѐма раствора, израсходован-

ного на титрование. Большие деления нанесены на них через каж-

дый миллилитр, а малые – через, 0, 1 мл. 

Пипетками отмеривают и переносят определѐнные объѐмы 

жидкости из одного сосуда в другой. Перед употреблением пипетку 

моют обычным способом, промывают дистиллированной водой и 

обязательно ополаскивают тем же раствором, который будут отме-

ривать. 

Мерные колбы используют для приготовления растворов с 

точно известной концентрацией. Чаще всего употребляют колбы 

вместимостью 100, 250, 500, и 1000 мл. 

Мерные цилиндры и мензурки используют только для при-

близительного отмеривания растворов, так как большой диаметр их 

снижает точность отсчѐта 

Кроме измерительной посуды требуется для работы и безмер-

ная посуда. 

Стеклянный бюкс используют для взвешивания навески. 

Круглая плоскодонная колба служит для приготовления рабо-

чих растворов приблизительной концентрации. 

Конические колбы используются для титрования. 

Стеклянная воронка нужна для переноса навески в мерную 

колбу. 

СТАТИСТИЧЕСКАЯ ОБРАБОТКА РЕЗУЛЬТАТОВ  

АНАЛИЗА 

К ла с с и фи к а ци я  п о гр е шн о ст е й  

В инструментальных методах анализа количественное содер-

жание компонента вычисляют по величине аналитического сигнала 
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(способу регистрации количественных характеристик свойства). 

Как правило, ни одно единичное определение не дает истинного 

значения определяемой величины. Поэтому определение проводят 

несколько раз, и задачей анализа является нахождение наиболее ве-

роятного значения определяемой величины и оценка достоверности 

полученного результата, погрешности измерения. 

Погрешность (ошибка) определения – это отклонение резуль-

тата анализа от истинного содержания определяемого компонента. 

Погрешности классифицируют по различным признакам. 

1) По способу вычисления погрешности делятся на абсолют-

ные и относительные. Абсолютная погрешность равна разности 

среднего результата измерения величины 
_

x  и истинного значения  

этой величины:  

D = 
_

x  – .      (1) 

Измеренной величиной 
_

x  в анализе может быть как содержа-

ние компонента, так и аналитический сигнал. Относительная по-

грешность может быть выражена в долях или процентах и обычно 

знака не имеет: 

D0 = 
D

 или D0 = 
D

  100, %   (2) 

2) По влиянию на результат анализа погрешности делятся на 

положительные (приводят к завышенным значениям определяе-

мых содержаний компонентов) и отрицательные (приводят к за-

ниженным значениям определяемых содержаний компонентов). 

3) По характеру причин, их вызывающих различают система-

тические, случайные погрешности и промахи (или грубые ошибки). 

К систематическим относятся погрешности, которые вызваны по-

стоянно действующей причиной, постоянны во всех измерениях 

или меняются по постоянно действующему закону (например, при 

увеличении концентрации они пропорционально увеличиваются). 

Систематические погрешности делятся на аналитические (методи-

ческие), обусловленные методикой определения и инструменталь-

ные – погрешности, связанные с инструментом (прибором) для из-

мерения аналитического сигнала. Метод или методика анализа да-
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ют правильный результат, если они свободны от систематических 

погрешностей, поэтому они должны быть выявлены и устранены 

или учтены (введением поправочных коэффициентов). 

Случайные погрешности не имеют закономерности в появле-

нии, могут быть оценены методами математической статистики. 

Промахи – погрешности, резко искажающие результаты анализа. 

Они легко обнаруживаются и часто вызваны небрежностью или не-

компетентностью аналитика. 

П о н ят и я ,  и с по льз уе мые  в  ст а т и с т и ч е ск ой  о бр а -

б о тк е  р е з уль та т о в  из мер е ни й  

Генеральная совокупность – совокупность всех результатов от 

–  до + . Выборочная совокупность (выборка) – реальное число 

(n) результатов параллельных анализов одного и того же образца. 

Среднее арифметическое из результатов, полученных при 

всех измерениях 
_

x  (принимают   
_

x ): 

_

x  = 
1 2 i nx x x x

n
 = 

1

1 i n

i

i

x
n

  (3) 

Дисперсия V (или S
2
) характеризует рассеяние результатов от-

носительно среднего значения: 

V = S
2
 = 

_
2

1

( )

1

i n

i

i

x x

n
     (4) 

Среднее квадратичное отклонение S – общая характеристика 

рассеяния данных: 

S = 

_
2

1

( )

1

i n

i

i

x x

n
     (5) 

Относительное стандартное отклонение выборочной сово-

купности Sr рассчитывают в долях определяемой величины или  

в %: 
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Sr = 
_

S

x

, Sr = 
_

S

x

  100 %    (6) 

Стандартное отклонение среднего арифметического S _

x

: 

S _

x

 = 
S

n
 = 

_
2

1

( )

( 1)

i n

i

i

x x

n n
    (7) 

Точность прямых измерений (вероятное квадратичное откло-

нение среднего арифметического) это абсолютная величина разно-

сти среднего арифметического и истинного значения:  = 
_

x  – . 

Доверительные границы  P,f – значения, в пределах которых 

может заключаться истинное значение определяемой величины: 

 P,f = t P,f 
S

n
 = t P,f  S _

x

    (8) 

Коэффициент нормированных отклонений, коэффициент 

Стьюдента t P,f  с надежностью Р показывает во сколько раз раз-

ность между средним и истинным результатами больше среднего 

стандартного отклонения среднего результата (справочная величи-

на). 

Доверительная вероятность Р – вероятность появления слу-

чайной ошибки, показывает какое число опытов из 100 дают пра-

вильные результаты в пределах заданной точности анализа. В ана-

литической химии, как правило, Р = 0,95 (95 %). 

Число степеней свободы f это число независимых переменных 

выборочной совокупности за вычетом числа связей между ними. 

Часто это число полученных результатов за вычетом единицы: 

f = n–1      (9) 

О б н а р уж е н и е  г р уб ых  п огр ешн о с т е й  

(п р о махо в )  

Существует несколько способов выявления грубых погрешно-

стей, например метод с применением Q-критерия. Для этого распо-
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лагают все результаты измерения в порядке возрастания и рассчи-

тывают экспериментальный Q-критерий: 

Qэксп. = 
( ) ix x

R
,     (10) 

Где х(+) – подозрительно выделяющийся результат анализа; хi 

– результат единичного определения, ближайший по значению; R – 

разница между наибольшим (хмакс.) и наименьшим (хмин.) значения-

ми ряда измерений, т. е. R = хмакс. – хмин. 

Вычисленное значение Q сравнивают с табличным значением 

Q(P,f) (табл. 1. приложения). Если Qэксп.  Q(P,f), наличие грубой 

ошибки доказано и этот результат исключается. 

Грубые ошибки можно исключить также: 

По стандартному отклонению. Результат xi считается грубой 

ошибкой и отбрасывается, если 

 xi – 
_

x   
3S

n
.     (11) 

По точности прямого измерения. Результат хi отбрасывают, 

если 

xi – 
_

x   t P,f  Sx 2 .     (12) 

О ц е н к а  во с про и зв од и мос т и  р е з уль та т ов   

и з ме р е н и й  

Воспроизводимость и сходимость результатов анализа опре-

деляются разбросом повторных измерений относительно их сред-

него значения и зависят от наличия случайных погрешностей. Из-

вестно, что данные генеральной совокупности подчиняются закону 

нормального распределения ошибок (распределению Гаусса). Этот 

закон неприменим для обработки малого числа измерений выбо-

рочной совокупности (n  20), в таких случаях используют распре-

деление Стьюдента, связывающее между собой ширину довери-

тельного интервала, соответствующую ему вероятность и объем 

выборочной совокупности. 

Распределение Стьюдента – это распределение нормирован-

ной случайной величины t: 
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t = 
_

_

x

x

S
 = 

_

/

x

S n
.     (13) 

Для оценки случайных погрешностей анализа исключают гру-

бые ошибки, рассчитывают среднее по уравнению (3) и характери-

зуют воспроизводимость дисперсией, абсолютным или относитель-

ным стандартным отклонением (формулы 4, 5, 6). Методика анали-

за оптимальна в той области, в которой абсолютное (S) и относи-

тельное (Sr) стандартные отклонения имеют минимальное значение. 

О ц е н к а  п ра в иль н о с т и  р ез уль т а т ов  и з ме р ен и й  

Для оценки достоверности результатов анализа должны быть 

выявлены систематические погрешности. Для оценки количества 

систематических погрешностей рассчитывают доверительный ин-

тервал среднего значения измеряемой величины: 

_

x  = 
_

x    P,f.     (14) 

При этом 
_

x  находят по формуле (3), а доверительные границы 

(интервальные значения) определяемой величины – по формуле (8). 

Доверительная вероятность Р может быть равна 0,90; 0,95; 0,99 

(обычно принимают Р = 0,95). О значимости систематической по-

грешности, то есть о правильности результата анализа, судят в за-

висимости от того, попадает ли истинное значение определяемой 

величины в установленный доверительный интервал или не попа-

дает. Систематическая погрешность будет значимой и если  
_

x  –   
_

x . В этом случае выясняют причину появления сис-

тематической погрешности и принимают меры по еѐ устранению 

или уменьшению. 

С р ав н е н и е  э кс п е р и ме н т а льн ых  д а н н ых  

ме т о д а ми  мате м а т и ч е с ко й  с т а т и с т и к и  

В аналитической практике часто возникает необходимость 

сравнить дисперсии и средние двух выборочных совокупностей, 

включающих результаты, полученные разными методами, в разных 
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лабораториях или разными исследователями. Это возможно двумя 

способами. 

Первый способ – при помощи F-распределения (распределе-

ния Фишера). Если имеются две выборочные совокупности с дис-

персиями Vx и Vz  и числом степеней свободы f1 = n1 – 1 и f2 = n2 – 

1, то рассчитывают Fэксп., равное отношению большей дисперсии к 

меньшей (приVx  Vz): 

Fэксп. = 
x

z

V

V .     (15) 

Полученное значение Fэксп. сравнивают с табличным при числе 

степеней свободы f1 и f2. Если Fэксп.  Fтабл., то расхождение между 

дисперсиями значимо и рассматриваемые выборочные совокупно-

сти отличаются по воспроизводимости. Если Fэксп.  Fтабл., то разли-

чие в воспроизводимости имеет случайный характер. 

Второй способ – при помощи t-распределения. Рассчитывают 

среднее взвешенное двух дисперсий по формуле: 

_

S
2
 = 

1 2

1 2

( 1) ( 1)

2

x zn V n V

n n ,  (16) 

а также 

tэксп. = 

_ _

1 2

2_
1 2

n nx z

n n
S

  (17) 

Затем сравнивают tэксп. с tтабл. При числе степеней свободы f = 

n1 + n2 – 2 и Р = 0,95. 

Если tэксп.  tтабл., то расхождения между 
_

x  и 
_

z  значимо, выбор-

ки не принадлежат одной генеральной совокупности. Если tэксп.  

tтабл., то все данные можно рассматривать как единую выборочную 

совокупность с числом (n1 + n2) результатов. 
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П о р ядо к  с т а ти с т и ч е с ко й  об р аб от к и  д а нн ых  

в ыб оро ч н о й  со во к у п но с т и  

1. Для обработки анализов выборочной совокупности необхо-

димо: 

2. Расположить результаты измерений в порядке возрастания; 

3. Проверить наличие грубых погрешностей (промахов) по Q-

критерию или другим способом; 

4. Исключить из результатов определений грубые погрешно-

сти; 

5. Заполнить таблицу: 

№ п/п хi 
_

x  xi – 
_

x  (xi – 
_

x )
2
 

_
2

1

( )
n

i

i

x x  

1      

2      

. . .      

n      
 

6. Оценить воспроизводимость результатов измерений по S, 

S
_

x  или Sr; 

7. Определить доверительные границы 
_

x , приняв Р = 0,95; 

8. Проверить правильность результатов и исключить или 

уменьшить систематические ошибки. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

При определении содержания хлорид-ионов в минеральной  

воде методом потенциометрии были получены следующие резуль-

таты (мг/дм
3
): 650,2;  660,8;  654,2;  649,8;  650,1;  649,9;  630,8. Рас-

считайте среднее содержание хлорид-иона в воде и интервальные 

значения измеряемой величины. 

Решение. Проверяем содержание грубых погрешностей по  

Q-критерию (уравнение 10). Расположим полученные результаты 

измерений в порядке возрастания и для каждого результата рассчи-

таем экспериментальный Q-критерий, например: 
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Q = 
2 1

7 1

C C

C C
 = 

19

30
 = 0,63. 

С, мг/дм
3
 630,8 649,8 649,9 650,1 650,2 654,2 

Qэксп.  0,63 0,003 0,007 0,13 0,22 

 

Полученные значения сравниваем с табличным значением  

Q (см. 2 П) для Р = 0,95 и f = n – 1 = 7 – 1 = 6. Qтабл. = 0,56. Так как 

Qэксп.1  Qтабл. Результат 630,8 следует признать недостоверным и 

исключить из дальнейших расчетов. 

Среднее значение хлорид-ионов в минеральной воде рассчи-

тываем из шести оставшихся результатов по формуле .3: 

_

C (Cl
–
) = 1

( )
i n

i

i

C Cl

n
 = 

649,8 649,9 650,1 650,2 654,2 660,8

6
, 

_

C (Cl
–
) = 652,5 мг/дм

3
. 

Рассчитаем стандартное отклонение по формуле 5: 

S = 

_
2[ ( ) ( )]

1

iC Cl C Cl

n
 = 

 
2 2 2 2(652,5 649,8) (652,5 649,9) (652,5 650,1) (652,5 660,8)

6 1
, 

S = 4,5. 

Доверительный интервал рассчитываем по уравнению 8:  

 = t(P,f)
S

n
. Для Р = 0,95 и f = n – 1 = 6 – 1 = 5: t(P,f) = 2,57  

(см. 3 П),  

 = 
2,57 4,5

6
 = 4,7 мг/дм

3
. 
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Следовательно, содержание хлорид-ионов в минеральной воде 

равно: 

С(Cl
–
) = 

_

C (Cl
–
)   = 652,5  4,7 мг/дм

3
. 

П р и ме р  2  

Определить по критерию Фишера и t-критерию существует ли 

значимое различие между данными определения содержания ионов 

магния в яблочном соке методами кондуктометрического и фото-

элекрического титрования. 

Решение. Рассчитываем  численные значения средних резуль-

татов определений 
_

x 1, 
_

x 2 и дисперсии S
2
1 , S

2
2  (по формулам 3 и 4): 

_

x 1 = 
1

1

n

i

i

x

n  = 
2,05 2, 20 2,13 2, 21 2,15 2,31

6
 = 2,18, 

_

x 2 = 
1

2

n

i

i

x

n
 = 

2,09 2,18 2,13 2, 21 2, 20 2,19

6
 = 2,15, 

S
2
i  = 

_
2

1

( )

1

n

i

i

x x

n
 = 

2 2 2((2,18 2,05) (2,18 2,13) (2,18 2,20)

6 1
 + 

+ 

2 2 2(2,18 2,21) (2,18 2,15) (2,18 2,31)

6 1
 = 7,70  10

–3
. 

Аналогично вычисляем S
2
2 , получаем значение равное  

2,65  10
–3

. 

Экспериментальный критерий Фишера рассчитываем по фор-

муле 15: 

Fэксп. = 

2

1

2

2

S

S  = 

3

3

7,70 10

2,65 10
 = 2,64, 
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где S
2
1  – большая по величине дисперсия. Сравниваем Fэксп. с Fтабл. 

(см. 4 П). Fтабл. для Р = 0,95 и f1 = n1 – 1 = 6 – 1 = 5 и  

f2 = n2 – 1 = 5 равно 5,1. Так как Fэксп.  Fтабл. различие не является 

значимым.  

Рассчитаем, есть ли статистически значимое различие в сред-

них результатах двух методов титрования (по формуле 16): 

S = 

2 2

1 1 2 2

1 2

( 1) ( 1)

2

n S n S

n n
 = 

3 35 2,65 10 5 7,70 10

6 6 2
 = 0,072. 

Коэффициент Стьюдента или t-критерий рассчитываем по 

формуле 17: 

tэксп. = 

_ _

1 2 1 2

1 2

n nx x

S n n
 = 

2,18 2,15 6 6

0,072 6 6
 = 0,72. 

Сравниваем полученное значение с табличным значением ко-

эффициента Стьюдента для Р = 0,95 и числа степеней свободы  

f = n1 + n2 – 2 = 6 + 6 – 2 = 10 (см. 3 П): tтабл. = 2,23. Так как tэксп.  

tтабл. то разница между средними результатами обоих титрований 

незначима и обе выборки можно считать принадлежащими одной 

генеральной совокупности с числом определений, равным  

n = n1 + n2. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Какие основные понятия используются при статистиче-

ской обработке результатов измерений? 

2. Какими способами можно проверить правильность ана-

лиза? 

3. Перечислите возможные источники систематических по-

грешностей в физико-химических методах анализа. 

4. В чем отличие случайных погрешностей от систематиче-

ских? 

5. Какие величины характеризуют воспроизводимость вы-

борочной совокупности данных химического анализа? 

6. Как выявляют грубые ошибки (промахи)? 
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7. Какими способами можно сравнить данные, полученные 

разными методами анализа? 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №1 

ТИТРИМЕТРИЧЕСКОЕ ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ КИ-

СЛОТЫ ПО РАБОЧЕМУ РАСТВОРУ ЩЕЛОЧИ 

Цель работы – ознакомление с методом кислотно-основного 

титрования и обработкой результатов анализа методами математи-

ческой статистики. 

Необходимые реактивы: 

1. Раствор хлороводородной кислоты. 

2. 0,1 н рабочий раствор гидроксид натрия. 

3. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1% раствор в 

60% растворе этилового спирта). 

ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 

Получите у преподавателя раствор НСI в мерной колбе на 100 

мл, доведите водой до метки, перемешайте. 

Пипетками на 10, 15, 20 мл отберите аликвотные части рас-

твора HCl в конические колбы на 100 мл в следующем порядке:  

1) 10 мл, 10 мл; 2) 15 мл, 15 мл; 3) 20 мл, 20 мл Н2О, 2–3 капли ме-

тилового оранжевого. Титруйте из бюретки раствором щѐлочи из-

вестной нормальной концентрации до жѐлтого окрашивания. Нор-

мальную концентрацию кислоты рассчитывают для каждого от-

дельного определения согласно закону эквивалентов по формуле 

CЭ (HCl) =.
Ý(NaOH) (NaOH)

(HCl)

C V

V  

где, CЭ(HCl) и СЭ(NaOH) – нормальные концентрации хлороводородной 

кислоты и гидроксида натрия; V(NaOH) и V(HCl) – объемы хлороводо-

родной кислоты и гидроксида натрия. 

Проведите статистическую обработку полученных результа-

тов. Пересчитайте на массу выданной кислоты в граммах по фор-

муле: 
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m(HCI) = СЭ (HCl)  Мэ (HCl)  0,1 

где: m(HCI) – масса хлороводородной кислоты, г; CЭ (HCl) – молярная 

концентрация эквивалентов хлороводородной кислоты моль-экв/л; 

Мэ (HCl) – молярная масса эквивалента хлороводородной кислоты, 

г/моль. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №2 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ И СТАНДАРТИЗАЦИЯ РАСТВОРА ХЛОРО-

ВОДОРОДНОЙ КИСЛОТЫ 

Эта лабораторная работа складывается из нескольких этапов. 

Сначала из навески готовят стандартный раствор тетрабората на-

трия. Затем получают приблизительно 0,1 н раствор хлороводород-

ной кислоты. Наконец, стандартизируют кислоту по тетраборату 

натрия. 

П р и го то в ле н ие  2 50  мл  с т а нд а р т ног о  р а с тв ор а  

т е т р аб ор а т а  на т р и я .  

Исходным веществом, наиболее удобным для установки титра 

хлороводородной, считают тетраборат Na2B4O7  10H2O. Водный 

раствор его вследствие гидролиза имеет щелочную реакцию: 

Na2B4O7 + 7H2O  2NaOH + 4H3BO3 

поэтому его можно титровать кислотами: 

NaOH + HCI = NaCI + H2O 

В ходе титрования равновесие гидролиза тетрабората натрия 

смещается вправо и все новые количества щѐлочи поступают в рас-

твор до тех пор, пока соль полностью не прореагирует. 

Из суммарного уравнения 

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

видно, что в результате реакции накапливается слабая ортоборная 

кислота. Следовательно, рН раствора в точке эквивалентности бу-

дет несколько меньше 7 и для титрования следует взять метиловый 

оранжевый (или метиловый красный). 
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Поскольку один моль тетрабората натрия Na2B4O7  10H2O в 

этой реакции взаимодействует с двумя молями ионов водорода, мо-

лярная масса эквивалента его равна 381,4 : 2 = 190,7 г/моль. Для 

приготовления 250 мл 0,1 н раствора требуется 190,7  0,1  0,25 = 

4,7675 г тетрабората натрия. 

Взять навеску буры на аналитических весах с точностью до 

0,0002 г, пересыпать еѐ из стаканчика в мерную колбу через сухую 

стеклянную воронку. Остатки навески из стаканчика и воронки 

смыть горячей дистиллированной водой в мерную колбу (бура рас-

творяется только в горячей воде).  

Добившись полного растворения, колбу с раствором охладить 

под краном с холодной водой до комнатной температуры и довести 

дистиллированной водой до метки. Колбу закрыть пробкой и тща-

тельно размешать. Если по ошибке уровень жидкости поднимется 

выше метки, то нужно раствор приготовить снова. 

Раствор буры из мерной колбы перенести для хранения в 

склянку, предварительно сполоснув ее небольшим количеством 

этого раствора буры. Затем рассчитать титр и нормальность приго-

товленного раствора буры по формуле: 

Т = 
V

m
 и C Э (буры) = 

эM

Т 1000
, 

где Т – титр, г/мл; m – навеска буры, перенесѐнная в колбу, г; V – 

объѐм колбы, мл; С Э (буры) – молярная концентрация эквивалентов 

раствора буры, моль-экв/л; Мэ – молярная масса эквивалента тетра-

бората натрия, Na2B4O7 10Н2О, г/моль.  

П р и го то в ле н ие  2 50  мл  п р ибли з и т е ль но  0 ,1  н  р ас -

т в ор а  х лор ово до род н о й  к ис ло т ы .  

Молярная масса эквивалента НСI равна 36,46 г/моль. Поэтому 

в 250 мл 0,1 н раствора еѐ должно содержаться 36,46  0,1  0,25 = 

0,912 г согласно формуле: m = CЭ МЭ V/1000. 

Зная, что для приготовления раствора заданной концентрации 

будет использован раствор с массовой долей хлороводородной ки-

слоты 36 %, плотность ( ) которого согласно табличным данным 
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равна1,179 г/см
3
 вычислите, в какой массе концентрированной ки-

слоты содержится нужная масса чистой НСI: 

36 г НСI содержится в 100 г кислоты, 

0,912 г НСI  содержится в х г кислоты 

х = 0,912 100/36  2,53 г. 

Но взвешивать кислоту неудобно. Поэтому пересчитайте еѐ 

массу на объѐм: 

V = 
m

 = 
2,53

1,179
  2,1 мл. 

Отмерьте этот объѐм концентрированной кислоты маленькой 

мензуркой (лучше градуированной пробиркой) в колбу и разбавьте 

дистиллированной водой до 250 мл. Полученный раствор тщатель-

но перемешайте. 

С т а н д ар т из а ци я  р а с т вор а  хло ро во дор од но й  к и -

с ло т ы  п о  т е тра б ор а т у  н а тр ия  

Титрование ведите с метиловым оранжевым, приливая  кисло-

ту из бюретки к раствору тетрабората натрия. 

Тщательно вымытую бюретку дважды ополосните небольши-

ми порциями кислоты для удаления остатков воды. Пользуясь во-

ронкой, наполните бюретку кислотой так, чтобы мениск еѐ был не-

сколько выше нулевого деления. Заполните раствором оттянутую 

трубку, вытеснив из неѐ пузырьки воздуха. Затем уберите воронку, 

так как с неѐ может капать раствор, и, выпуская лишнюю кислоту, 

установите нижний край мениска на нулевом делении. В таком со-

стоянии бюретка подготовлена к работе. 

Чистую пипетку вместимостью 20 мл ополосните раствором 

тетрабората натрия и отмерьте по 20 мл его в три конические колбы 

для титрования. для титрования. Не выдувайте из пипетки послед-

нюю каплю жидкости, а только прикоснитесь еѐ концом к стенке 

колбы. Прилейте к каждому из отмеренных растворов тетрабората 

натрия по одной капле метилового оранжевого. 

Для удобства титрования в другой конической колбе приго-

товьте «свидетель». Отмерьте в неѐ 40 мл дистиллированной воды, 
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прибавьте 1 каплю метилового оранжевого и 1–2 капли кислоты из 

бюретки. При этом раствор должен приобрести очень слабое, но 

заметное розовое окрашивание. Приготовленный таким образом 

«свидетель» используют в качестве образца при титровании, доби-

ваясь, чтобы окраска анализируемого раствора и раствора «свиде-

теля» была одинакова. 

Подставьте колбу с раствором тетрабората натрия под бюрет-

ку и приступайте к титрованию. Первое титрование считайте ори-

ентировочным. Но затем добейтесь того, чтобы жѐлтая окраска ме-

тилового оранжевого переходила в бледно-розовую от одной избы-

точной капли кислоты. Из трѐх сходящихся результатов, т.е. отсчѐ-

ты должны отличаться друг от друга не более чем на 0,1 мл возьми-

те среднее. Все результаты объемов HCl пошедших на титрование, 

записывайте в тетрадь. Затем вычислите нормальную концентра-

цию раствора кислоты по формуле: 

Сэ(НСI) = 
ý(áóðû ) (áóðû )

(HCl)

C V

V
, 

где Сэ(НСI) – молярная концентрация эквивалентов HCl, моль-экв/л; 

С(буры) – молярная концентрация эквивалентов буры 

(Na2B4O7 10Н2О), моль-экв/л; V – объем пипетки с бурой, мл; V – 

средний объем кислоты (HCl), пошедшей на титрование, мл. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

АЦИДИМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.ОПРЕДЕЛЕНИЕ СО-

ДЕРЖАНИЯ ЩЕЛОЧИ В РАСТВОРЕ 

Цель работы – определение содержания щѐлочи в растворе 

Необходимые реактивы и посуда: 

1. Стандартизированный раствор хлороводородной кислоты. 

2. Анализируемый раствор щелочи, NaOH. 

3. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1 % раствор 

в 60 % растворе этилового спирта). 

4. Мерные колбы на 100 мл. 

5. Пипетки для отбора аликвот. 
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ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 

В мерную колбу на 100 мл получите задачу (раствор щѐлочи), 

разбавьте дистиллированной водой до метки и перемешайте. 

Промойте пипетку анализируемым раствором щѐлочи. Отбе-

рите пипеткой в три конические колбы раствор щѐлочи, прибавьте 

по одной капле метилового оранжевого в каждую и титруйте рас-

твором кислоты до перехода от одной капли жѐлтой окраски инди-

катора в бледно-розовую. После каждого титрования записывайте 

объем HCl, пошедший на титрование. Если одно из значений выпа-

дает (значительно отличается от других), сделайте дополнительное 

титрование. 

Из сходящихся результатов титрования возьмите среднее. Вы-

числите сначала нормальную концентрацию щѐлочи, а затем массу 

еѐ в 100 мл анализируемого раствора по следующим формулам: 

Сэ(NaOH) = 
ý(HCl) (HCl)

(NaOH)

C V

V
, 

где Сэ(NaOH) – молярная концентрация эквивалентов NaOH, моль-

экв/л; Сэ(HCl) – молярная концентрация эквивалентов HCl, моль-

экв/л (еѐ значение получено в лабораторной работе №2); V(HCl) – 

средний объем кислоты (HCl), пошедшей на титрование, мл; V(NaOH) 

– объем пипетки со щелочью, мл. 

mNaOH = CЭ (NaOH)  MЭ (NaOH)  VNaOH. 

где mNaOH – масса щелочи, г; MЭ (NaOH) – молярная масса эквивалента 

NaOH, равная 40 г/моль; VNaOH – обем анализируемого раствора 

щелочи, равный 0,1 л. 

О п р е д е ле н и е  к а рбо н а т н о й  ж е с т ко с т и  вод ы  

С помощью стандартизированного раствора хлороводородной 

кислоты определяют не только содержание щелочей, но и некото-

рых солей. большое практическое значение имеет определение кар-

бонатной жѐсткости воды. 

В условиях сельского хозяйства жѐсткость природных вод 

изучают, чтобы выяснить их пригодность для растениеводства, жи-

вотноводства, а также для технических целей (охлаждения двигате-

лей тракторов, автомашин и т.д.). 
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Известно, что жѐсткость обусловлена присутствием в воде 

растворимых солей кальция и магния. 

Карбонатная жѐсткость зависит от содержания в воде гид-

рокарбонатов кальция и магния. Она почти полностью устраняется 

кипячением, при котором гидрокарбонаты разлагаются: 

Са(НСО3)2 = СаСО3  + СО2  + Н2О 

поэтому карбонатную жѐсткость называют также устранимой или 

временной. 

Некарбонатная жѐсткость вызывается присутствием в воде 

сульфатов (а также хлоридов) кальция или магния. Кипячением она 

не устраняется и поэтому называется постоянной. Сумма карбо-

натной и некарбонатной жѐсткости даѐт общую жѐсткость воды. 

Принято жѐсткость выражать молярной концентрацией экви-

валентов кальция и магния (fэкв = ½ ) в моль/1 л воды. Практически 

при этом указывают нормальную концентрацию раствора солей, 

умноженную на 1000. 

Карбонатную жѐсткость определяют титрованием определѐн-

ного объѐма воды раствором НСI с метиловым оранжевым. Химизм 

процесса выражается уравнениями: 

Са(НСО3)2 + 2НСI = СаСI2  + 2CO2  + 2H2O, 

Mg(HCO3)2 + 2HCI = MgCI2  + 2CO2  + 2H2O 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №4 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КАРБОНАТНОЙ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 

Цель работы – определение карбонатной жѐсткости воды. 

Необходимые реактивы и посуда: 

1. Хлороводородная кислота 0,1 н раствор 

2. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1% рас-

твор в 60%–ном растворе этилового спирта). 

3. Анализируемая вода. 

4. Конические колбы. 

5. Пипетки для отбора аликвот. 
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ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 

В коническую колбу отмерьте пипеткой 100, мл анализируе-

мой воды. Прибавьте 2–3 капли метилового оранжевого и  титруйте 

раствором НСI до перехода жѐлтой окраски индикатора в бледно–

розовую. Повторите титрование ещѐ 2–3 раза и из сходящихся от-

счѐтов возьмите среднее. Удобно выполнять титрование со «свиде-

телем».  

Чтобы вычислить карбонатную жѐсткость (по ГОСТу) в 

ммоль на 1 л воды, находят нормальную концентрацию раствора 

солей и умножают на 1000: 

Ж = 
2

(HCl) ý(HCl)

(H O)

V C

V
  1000, 

где: Ж – карбонатная жесткость в ммоль на 1 л воды; V(HCl) – объем 

хлороводородной кислоты, пошедшей на титрование, мл; V(H2O) – 

100 мл; Сэ(HCl) – молярная концентрация эквивалентов HCl,  

моль-экв/л. 

О п р е д е ле н и е  к а рбо н а т а  ка ль ц и я  в  и зв е с тк ов ых  

уд о бр е н и ях  

Содержание карбоната кальция в известковых удобрениях оп-

ределяют, чтобы правильно вычислить норму расхода их при из-

вестковании кислых почв. 

Один из простых методов определения СаСО3 состоит в сле-

дующем. Навеску известкового удобрения обрабатывают точно от-

меренным, но избыточным объѐмом титрованного раствора хлоро-

водородной кислоты. Остаток НСI, не вступивший в реакцию с  

СаСО3, обратно оттитровывают раствором NaOH. Определив объѐм 

хлороводородной кислоты, пошедший на разложение известняка, 

вычисляют массовую долю (%) карбоната кальция в удобрении. 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №5 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КАРБОНАТА КАЛЬЦИЯ В ИЗВЕСТКОВЫХ 

УДОБРЕНИЯХ 

Цель работы – определение карбоната кальция в известковых 

удобрениях. 

Необходимые реактивы и посуда: 

1. 1 н раствор хлороводородной кислоты. 

2. 0,1 н раствор гидроксида натрия. 

3. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1 % раствор 

в 60 % – ном растворе этилового спирта). 

4. Мерная колба на 250 мл. 

ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 

Из пробы известкового удобрения, растѐртого и просеянного 

через сито (d = 0,5 мм), возьмите точную навеску около 1 г. Пере-

несите в мерную колбу вместимостью 250 мл, смочите 2–3 мл воды 

и постепенно прилейте 25,00 мл 1 н раствора хлороводородной ки-

слоты. Когда бурное выделение оксида углерода(IV) прекратится, 

прибавьте 100–150 мл воды и кипятите 15–20 мин для полного уда-

ления СО2. Дайте раствору остыть, доведите его объѐм водой до 

метки, перемешайте и оставьте стоять, чтобы твѐрдые частицы осе-

ли на дно. 

Затем 50 мл совершенно прозрачного раствора отберите пи-

петкой в коническую колбу и, прибавив 2–3 капли метилового 

оранжевого, титруйте остаток хлороводородной кислоты 0,1 н рас-

твором гидроксида натрия до перехода розовой окраски в слабо-

жѐлтую. Массовую долю (%) СаСО3 в удобрении вычислите по 

формуле: 

(CаСО3) = 
V K(HCI) V(NaOH) K(NaOH) 0,005 250

50m
  100 %, 

где V – объѐм исследуемого раствора, взятый для титрования (т.е. 

50 мл); V(NaOH) – объѐм 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на тит-

рование остатка HCI; К(НСI) и К(NaOH) – поправки к молярной 

концентрации эквивалентов растворов HCI и NaOH; 0,005 – масса 

СаСО3, отвечающая 1 мл 1 н раствора HCI; m – навеска удобрения. 
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О к и с ли т е ль но - в о с с т а н о в и тель н о е  т и тр ов ан и е  

Из титриметрических методов анализа окислительно-

восстановительное титрование (редокс-методы) является широко 

распространѐнным, границы применения этого метода шире, чем 

кислотно-основного или комплексометрического методов. В основе 

редокс-методов лежат реакции переноса электронов от одного иона 

к другому. 

Рассмотрим некоторые вопросы окислительно-

восстановительных реакций, которые могут помочь понять сущ-

ность окислительно-восстановительного титрования и электрохи-

мических методов химического анализа. 

Редокс-процессы включают перенос электронов от одного 

реагирующего вещества к другому. В процессе окисления происхо-

дит отдача электронов, в процессе восстановления – присоединение 

электронов. Окисляющие агенты (окислители) окисляют другие 

вещества, отнимая у них электроны (акцептор электронов), восста-

навливающие агенты (восстановители) легко отдают электроны, 

восстанавливая другие вещества (донор электронов). 

П е р ма нг а н а томе т р и ч е ско е  т и т р ов а н и е  

Перманганатометрическое титрование – метод анализа, в ко-

тором титрантом служит раствор перманганата калия. В процессе 

титрования анализируемого раствора малиново-фиолетовая окраска 

раствора перманганата обесцвечивается. Однако после достижения 

точки эквивалентности первая же избыточная капля раствора пер-

манганата окрашивает титруемую жидкость в бледно – розовый 

цвет. Индикатором в данном случае является перманганат калия. 

Поэтому при перманганатометрических определениях посторонние 

индикаторы не добавляют. 

Перманганат калия проявляет окислительные свойства и в ки-

слой, и в щелочной (или нейтральной) среде. При титровании кис-

лых растворов Мn (VII), входящий в состав КМnO4, восстанавлива-

ется до бесцветных катионов Мn
2+

. Например: 

MnO 4  + 8H
+ 

+ 5е = Mn
2+ 

+4H2O. 
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При окислении в щелочной или нейтральной среде ион MnO4
–
 

восстанавливается до Мn
4+

, например, до МnO2: 

МnO 4  + 4H
+
 + 3е =  МnO2 + 2Н2О 

Образующийся МnO2 представляет собой бурый осадок, при-

сутствие которого в растворе затрудняет определение точки экви-

валентности. Кроме того, окислительная активность перманганата 

калия в кислой среде гораздо выше, чем в щелочной или нейтраль-

ной. 

Вычисление молярных масс эквивалентнов окислителей и 

восстановителей имеет свои особенности. Рассчитывая их, исходят 

из числа электронов, приобретаемых или теряемых в реакции од-

ной молекулой вещества. При этом учитывают, что атом водорода 

может отдавать, а ион Н
+
 – приобретать только один электрон. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №6 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ СТАНДАРТНОГО РАСТВОРА ЩАВЕЛЕВОЙ 

КИСЛОТЫ ИЛИ ЕЁ СОЛИ 

Перманганат калия  взаимодействует со щавелевой кислотой 

по уравнению: 

    2КМnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 10CO2 + K2SO4 + 8H2O 

 5    C2O
2
4  – 2е = 2CO2 

 2    MnO 4  + 8H
+
 + 5е = Mn

2+
 + 4H2О 

Аналогично взаимодействует он и с оксалатами: 

2KMnO4 + 5Na2C2O4 + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 10CO2 + K2SO4 + 

5Na2SO4 + 8H2O  

Очевидно, молярная масса эквивалента щавелевой кислоты 

Н2С2О4  2Н2О, которой мы воспользуемся как стандартным веще-

ством, равна ½ молярной массы, т.е. 126,07:2 = 63,04г/моль. Для 

приготовления 250 мл 0,05 н раствора нужно взять 0,788 г щавеле-

вой кислоты. Массу кислоты m  рассчитывают по формуле: 
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Mк = СЭ К  МЭ К  V = 63,04  0,05  0,25 = 0,788 г. 

Возьмите навеску щавелевой кислоты на аналитических весах, 

растворите еѐ в мерной колбе вместимостью 250 мл, доведите объ-

ѐм раствора водой до метки и тщательно перемешайте. Вычислите 

титр и нормальную концентрацию исходного раствора щавелевой 

кислоты по следующим формулам: 

T = 
Í àâåñêà

V
  Сэ(Na2C2O4) = 

2 2 4ý(Na C O )

T 1000

M , 

где: Т – титр Na2C2O4, г/мл; V – объем мерной колбы, 250 мл; 

Сэ(Na2C2O4) – молярная концентрация эквивалентов Na2C2O4,  

моль-экв/л; Мэ(Na2C2O4) – молярная масса эквивалента Na2C2O4, 

г/моль. 

С т а н д ар т из а ци я  р а с т вор а  пе р ма нг а н а т а  ка ли я  п о  

ща в е ле в о й  к ис ло т е  

Хорошо вымытую бюретку промойте полученным 0.05 н рас-

твором перманганата калия и подготовьте к титрованию. 

Ополосните пипетку раствором щавелевой кислоты и перене-

сите его в коническую колбу. Прибавьте 20 мл 2 н серной кислоты, 

нагрейте до 70 – 80 
0
С (не допуская кипения, при котором щавеле-

вая кислота разлагается) и горячий раствор титруйте пермангана-

том калия. 

Раствор перманганата калия приливайте медленно, по каплям, 

при непрерывном взбалтывании жидкости. Каждую следующую 

каплю добавляйте лишь после того, как обесцветилась предыдущая. 

Первоначально обесцвечивание перманганата будет происходить 

медленно, но затем по мере образования сульфата марганца, иг-

рающего роль катализатора, оно ускорится. Титрование прекратите, 

когда избыточная капля перманганата сообщит раствору бледную 

розовую окраску, не исчезающую в течение 1–2 мин. Объѐмы рас-

твора перманганата калия отсчитывайте по верхнему краю мениска, 

так как нижний плохо виден. Повторите титрование ещѐ 2–3 раза, 

из сходящихся отсчѐтов возьмите среднее и вычислите нормальную 

концентрацию раствора перманганата калия. 
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СЭ(KMnO4) = 
2 2 4 2 2 4

4

ý(Na C O ) (Na C O )

(KMnO )

C V

V , 

где СЭ(KMnO4) – молярная концентрация эквивалентов KMnO4, 

моль-экв/л; Сэ(Na2C2O4) – молярная концентрация эквивалентов 

Na2C2O4,моль-экв/л; V(Na2C2O4) – объем пипетки, мл; V(KMnO4) – 

средний объем KMnO4, пошедший на титрование, мл. 

О п р е д е ле н и е  ж е ле з а ( I I )  в  ра с т в ор е  со ли  Мо р а  

Определение содержания Fe
2+

 в растворах считают одним из 

важнейших применений перманганатометрии. Рассмотрим перман-

ганатометрическое определение Fe
2+ 

в растворе соли Мора, имею-

щей состав (NH4)2SO4 FeSO4 6H2O или (NH4)2Fe(SO4)2 6H2O. При 

титровании перманганатом раствора этой соли в кислой среде про-

исходит реакция 

2КМnO4 + 10(NH4)2Fe(SO4)2 + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 

+ K2SO4 + + 10(NH4)2SO4 + 8H2O 

10 5 Fe
2+

 – e = Fe
3+

      

2 1 MnО 4  + 8H
+
 + 5e = Mn

2+
+ 4H2O   

В данном случае молярная масса эквивалента соли Мора равна 

еѐ молярной массе. Поэтому и молярная масса эквивалента железа 

равна 55,85 г/моль. 

ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 

Получите для анализа раствор соли Мора в мерной колбе вме-

стимостью 100 мл, доведите объѐм его дистиллированной водой до 

метки и перемешайте. 

Ополосните полученным раствором пипетку, перенесите  

10 мл его в коническую колбу, подкислите 20 мл 2 н Н2SO4 и на хо-

лоду (при нагревании Fe
2+

 окисляется кислородом воздуха до Fe
3+

) 

титруйте раствором перманганата калия до появления бледно–

розовой окраски, не исчезающей при встряхивании в течение 1–2 

мин. Повторите титрование ещѐ два раза, возьмите среднее из от-
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счѐтов и вычислите массу железа в анализируемом растворе по 

следующим формулам: 

СЭ(соли Мора) = 
4 4Ý(KMnO ) (KMnO )

(ñî ëè Ì î ðà)

C V

V , 

где: СЭ(соли Мора) – молярная концентрация эквивалентов соли Мора, 

моль-экв/л; СЭ(KMnO4) – молярная концентрация эквивалентов 

KMnO4, моль-экв/л; V(KMnO4) – средний объем KMnO4, пошедший 

на титрование, мл; V(соли Мора) – объем пипетки. 

Содержание железа в соли Мора определите по формуле: 

m = СЭ(соли Мора)  МЭ(Fe
2+

)  0,1, 

где: m – содержание железа в соли Мора, г; Сэ(соли Мора) – молярная 

концентрация эквивалентов соли Мора, моль-экв/л; МЭ(Fe
2+

) = 

55,85 г/моль. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. В чем отличие титриметрического анализа от гравимет-

рического? 

2. Что такое точка эквивалентности, как еѐ определяют? 

3. Перечислите методы титриметрического анализа. 

4. Чему равны молярные массы эквивалентов H2SO4, H2SO3, 

Mg(OH)2, Ba(OH)2 в реакциях полной и неполной нейтрализации? 

5. Что такое титр раствора? Какова масса HNO3, содержа-

щаяся в 500 мл раствора, если титр его равен 0,006300 г/мл? От-

вет: 3,15 г. 

6. Титр раствора HCl равен 0,003592 г/мл. Вычислите его 

нормальную концентрацию. Ответ: 0,09858 н. 

7. Имеется 0,1205 н раствор H2SO4. Определите его титр. 

Ответ: 0,00590. 

8. На титрование 20,00 мл раствора HNO3 затрачено 15,00 

мл 0,1200 н раствора NaOH. Вычислите нормальную концентра-

цию, титр и массу HNO3 в 250 мл раствора. Ответ: 0,09000 н, Т = 

0,005672 г/мл, m = 1,418 г. 



 164 

9. Какой объем 0,1500 н раствора NaOH пойдет на титрова-

ние: а) 21,00 мл 0,1133 н раствора HCl; б) 21,00 мл раствора HCl с 

титром 0,003810? Ответ: а) 15,85 мл, б) 14,63 мл. 

10. Какова нормальная концентрация раствора Н2С2О4  

2Н2О, полученного растворением 1,7334 г еѐ в мерной колбе вме-

стимостью 250 мл? Ответ: 0,1100 н. 

11. Что такое стандартные и стандартизированные раство-

ры? Каковы требования, предъявляемые к исходным стандартным 

веществам для установки нормальной концентрации растворов? 

12. Почему, устанавливая титр раствора, пользуются той же 

мерной посудой, что и при выполнении самого определения? 

13. Как выполняют определения методом пипетирования и 

методом отдельных навесок? 

14. Какую массовую долю в (%) карбоната натрия Na2CO3 

содержит образец загрязненной соды, если на нейтрализацию на-

вески еѐ в количестве 0,2648 г израсходовано 24,45 мл 0,1970 н 

НСl? Ответ:96,50 %. 

15. Какой смысл заключен в выражениях Т(HCl/Na2CO3) и 

Т(Na2CO3/ HCl)? В граммах каких веществ выражен каждый из этих 

титров? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 7 

ОЧИСТКА СТОЧНЫХ ВОД МЕТОДОМ АДСОРБЦИИ 

Сорбционный метод очистки сточных вод основан на извле-

чении из воды растворенных в ней веществ поверхностью твердых 

тел. Этот процесс называется адсорбцией. Адсорбция – самопроиз-

вольное изменение концентрации компонента в поверхностном 

слое по сравнению с его концентрацией в объеме фазы. Более 

плотную фазу (определяющую форму поверхности) принято назы-

вать адсорбентом, вещество, молекулы которого могут адсорбиро-

ваться – адсорбтивом, уже адсорбированное вещество – адсорба-

том. 

Молекулярная адсорбция – адсорбция из растворов неэлектро-

литов или слабых электролитов. В этом случае растворенные веще-

ства адсорбируются на поверхности твердого тела в виде молекул. 
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Адсорбцию растворенного вещества на твердом адсорбенте  изу-

чают, измеряя молярную концентрацию раствора до контакта с ад-

сорбентом (с0) и после наступления адсорбционного равновесия 

(сs): 

 = 
0( )sc c V

m
, 

где  – количество адсорбированного вещества, приходящегося на 

1 г адсорбента, моль/г; m – масса абсорбента, г; V – объем раствора, 

из которого идет адсорбция, дм
3
. 

Пористость и физическое состояние адсорбента сильно влия-

ют на его адсорбционные свойства. Аморфные адсорбенты лучше 

адсорбируют, чем кристаллические, что обусловлено наличием пор. 

У непористого адсорбента поверхность невелика и составляет  

1–10 м
2
/г. 

Обычно используют пористые высокодисперсные адсорбенты, 

которые готовят в виде гранул или таблеток. К числу наиболее рас-

пространенных пористых адсорбентов относятся активные угли (их 

получают из каменного угля, торфа, дерева, животных костей, оре-

ховых косточек и др.), силикагель, алюмогель, алюмосиликагель. У 

активных углей удельная поверхность равна 300–1000 м
2
/г. Сили-

кагель – гидратированный диоксид кремния, приготовленный в ви-

де пористого тела. Удельная поверхность силикагеля 400-500 м
2
/г.  

Другой адсорбент – цеолит получил свое название за способ-

ность эффективно поглощать воду. Цеолиты представляют собой 

природные и синтетические алюмосиликаты, имеющие трубчатые 

полости строго определенного диаметра для каждого класса (моле-

кулярные сита). 

Важнейшей характеристикой адсорбента является его актив-

ность, которая характеризуется количеством адсорбированного ве-

щества на единицу объема или массы адсорбента. Процесс адсорб-

ции может осуществляться в статических условиях, когда частицы 

жидкости (адсорбтива) не перемещаются относительно частиц ад-

сорбента и в динамических условиях, при которых частицы жидко-

сти перемещаются относительно адсорбента. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

О п ыт  1 .  О ч и ст к а  с то ч н ых  во д  ме то до м  ад с ор б -

ц и и  в  с т а ц и о на р н ых  у с лов иях  

В пять конических колб емкостью 250 мл поместите 5 г акти-

вированного угля (марки БАУ). Сюда же налейте 100 мл сточных 

вод, содержащих муравьиную (уксусную) кислоту, раствор в кол-

бах непрерывно перемешивайте. Содержимое 1–4 колб отфильт-

руйте, спустя 1, 2, 3, 4 минут соответственно. В каждом фильтра-

те определите содержание муравьиной (уксусной) кислоты методом 

титрования 0,1 н раствором гидроксида натрия (NaOH) в присутст-

вии фенолфталеина. 

Параллельно рабочим проведите холостые опыты. Для этого в 

колбы налейте по 100 мл сточной воды и титруйте 0,1 н раствором 

NaOH, как и в рабочих пробах. 

Количество муравьиной (уксусной) кислоты, адсорбированной 

активированным углем, рассчитайте по формуле: 

С = 
( ) . 0,1

1000

a b Mýêâ
 г, 

где  – объем 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на титрование хо-

лостого опыта, мл; b – объем 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на 

титрование рабочей пробы, мл; Мэкв. – молярная масса эквивалента 

муравьиной (46 г/моль) или уксусной (60 г/моль) кислоты; 0,1 – 

нормальная (эквивалентная) концентрация NaOH. 

На основании полученных данных рассчитайте активность ад-

сорбента (А) для 1, 2, 3, 4 по формуле: 

A = nG

G
 г/г, 

где Gn – количество муравьиной (уксусной) кислоты г, адсорбиро-

ванной активным углем за время n, г; G – навеска адсорбента (ак-

тивированного угля), г. 

Полученные результаты занесите в таблицу 1. 
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Таблица 1 – Результаты эксперимента по очистке сточных вод методом ад-

сорбции 

№ опыта , мин Gn, г An, г/г 

    

    

О п ыт  2 .  О ч и ст к а  с то ч н ых  во д  ме то до м  ад с ор б ц и и  в  

д и н а ми ч е ск и х  у с ло в и ях  

 

 

Стеклянную колонку наполните 5 г активированного угля 

(марки БАУ). Через колонку пропустите 100 мл сточной воды, со-

держащей муравьиную (уксусную) кислоту и заметьте время элюи-

рования (пропускания) . Скорость элюирования примерно  

15 мл/мин. По окончании элюирования замерьте объем очищенной 

сточной воды (V) оттитруйте и рассчитайте количество муравьиной 

(уксусной) кислоты, адсорбированной активированным углем, и 

активность адсорбента по формулам, указанным в опыте 1. 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

П р и ме р  1  

Определите, сколько микропор приходится на 1 кг активиро-

ванного угля, учитывая, что микропоры имеют цилиндрическую 

форму (диаметр 1,2 нм, высота 1,7 нм). 

Решение. Рассчитаем объем одной микропоры по уравнению: 

V1 = r
2
h = 3,14 (1,2  10

–9
)
2
 1,7  10

–9
 = 7,686  10

–27
 м

3
. 

 

1 

3 

2 

4 

Рис. 1. Лабораторная установка для очистки сточных вод ме-

тодом адсорбции: 

1 – колонка; 

2 – активированный уголь; 

3 – делительная воронка для сточной воды; 

4 – приемник. 
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Согласно табличным данным удельный объем микропор со-

ставляет 0,5  10
3
 м

3
/кг, исходя из этого число микропор составит: 

N = 
1

nV

V
 = 

3

27

0,5 10

7,686 10
 = 6,505  10

–22
 пор на 1 кг угля. 

П р и ме р  2  

Во сколько раз возрастет удельная поверхность частиц акти-

вированного угля (Вуд.) диаметром α = 65 мкм за счет пор, если его 

удельная поверхность равна 3,2  10
5
 м

2
/кг, а плотность угля – 0,47  

10
3
 мг/м

3
? 

Решение. Удельная поверхность пористого адсорбента опре-

деляется по формуле: 

Вуд. = 
6

 = 6 3

6

65 10 0,47 10
 = 196,4 м

2
/кг. 

С учетом табличных данных рассчитаем увеличение удельной 

поверхности (N) за счет пор: 

N = 

. .à ó

óä

óä

B

Â
 = 

33,2 10

196,4
 = 1629,  

т.е. удельная поверхность частиц активированного угля возрастет в 

1629 раз. 

П р и ме р  3  

Объем микропор цеолита составляет 0,235 см
3
/кг. Определите, 

сколько воздуха можно полностью очистить от диоксида углерода 

СО2, концентрация которого 6,5 %, используя 100 г цеолита. Плот-

ность воздуха равна 1,293 кг/м
3
, диоксида углерода – 1,977 кг/м

3
, 

степень заполнения пор  = 45 %. 

Решение. Определим количество СО2, которое содержится в 1 

м
3
 воздуха: 
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M(CO2) = 1,293  
6,5

100
 = 0,084 кг; V(CO2) = 

2

2

m(CO )

(CO )  = 
0,084

1,977
. 

M(CO2) = 0,0425 м
3
. 

Рассчитаем объем очищаемого воздуха: 

Vв = 
2

n

V(CO )

V

a
 = 3

0,0425 0,45

0,235 10
 = 81,38 м

3
. 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 

1. Какое явление называется адсорбцией? 

2. Что называется адсорбентом, адсорбтивом, адсорбатом? 

3. В чем заключается метод очистки сточных вод путем ад-

сорбции? 

4. Что влияет на адсорбционные свойства адсорбента? 

5. Что используют в качестве адсорбентов? Приведите 

примеры адсорбентов. 

6. Какие существуют методы очистки сточных вод путем 

адсорбции? 

7. Как рассчитать количество кислоты, адсорбированной 

активированным углем? 
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ЗАКЛЮЧЕНИЕ  

Специалист сельскохозяйственного производства должен об-

ладать достаточными знаниями в области химии. Данное пособие 

дает студентам возможность овладеть техникой химических расче-

тов, выработать навыки самостоятельного выполнения химических 

экспериментов и обобщения наблюдаемых фактов.  

Доступность рекомендуемых реактивов и простота оборудо-

вания, наличие небольшого раздела теории перед каждой работой, 

примеров решения типовых задач и контрольных вопросов после 

каждой темы, позволяют надеяться, что настоящее руководство бу-

дет полезным для студентов всех форм обучения. 

Химия, как и другие современные науки, постоянно развива-

ется и совершенствуется. Предлагаемое учебное пособие поможет 

студентам в дальнейшем более глубокому пониманию при изуче-

нии специальных курсов. 
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Приложение 1 

Термодинамические характеристики некоторых веществ 

 

Вещество Состояние 
Н , 

кДж/моль 

S , 

Дж/моль  K 

G , 

кДж/моль 

N2 г 0 199,9 0 

NO2 г +33,92 240,22 +51,5 

N2O4 г +9,46 305,5 +97,39 

AI к  29,42 0 

AI2O3 к 1676 50,92 1582 

Fe к 0 27,13 0 

Fe2O3 к 822,2 87,4 740,28 

H2 г 0 130,52 0 

O2 г 0 204,82 0 

Cu к 0 33,15 0 

Cu
2+

 р +64,3 996,5 +64,9 

CuSO4 к 770,9 109,0 661,8 

CuSO4·5H2O к 2275,4 300 1879,9 

H2SO4 р 81,42 156,9 690,3 

H2O ж 286,0 70,8 237,24 

H2O г 241,8 188,72 228,6 

Cr2O3 к 1140 81,2 1059,0 

HCI р 91,8 186,8 94,8 

H
+
 р 0  0 

OH
-
 р 229,8 2,52 37,6 

Fe
2+

 р 76,15 50,2 75,05 

FeSO4 к 970,2 110,2 865,2 

F2 г 0 202,7 0 

CaO к 635,5 39,7 604,2 

CaCO3 к 1207,00 88,7 1127,7 

CO2 г 385,2 214,62 394,38 

HF г 270,7 173,7 272,8 

C2H6 г 85,94 229,5 32,9 

C2H5OH ж 277,6 160,7 174,8 
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Приложение 2 

Значение Q-критерия 

 

f 

P 
3 4 5 6 7 8 9 10 

0,95 0,94 0,77 0,64 0,56 0,51 0,48 0,46 0,45 

0,99 0,99 0,89 0,76 0,70 0,64 0,58 0,53 0,48 

 

Приложение 3 

Значение коэффициента Стьюдента t для различной доверительной  

вероятности 

 

Число степеней 

свободы 

Доверительная вероятность 

0,90 0,95 0,99 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

6,31 

2,92 

2,35 

3,13 

2,02 

1,94 

1,90 

1,86 

1,83 

1,81 

12,17 

4,30 

3,18 

2,78 

2,57 

2,45 

2,37 

2,31 

2,26 

2,23 

63,66 

9,93 

5,84 

4,60 

4,03 

3,75 

3,50 

3,36 

3,25 

3,17 

 

Приложение 4 

Значение F для уровня значимости р = 0,05 

 

f1 

f2 
1 2 3 4 5 6 12 24 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

64,4 

18,5 

10,1 

7,7 

6,6 

6,0 

5,6 

5,3 

5,1 

5,0 

199,5 

19,2 

9,6 

6,9 

5,8 

5,1 

4,7 

4,5 

4,3 

4,1 

215,7 

19,2 

9,3 

6,6 

5,4 

4,8 

4,4 

4,1 

3,9 

3,7 

224,6 

19,3 

9,1 

6,4 

5,2 

4,5 

4,1 

3,8 

3,6 

3,5 

230,2 

19,3 

9,0 

6,3 

5,1 

4,4 

4,0 

3,7 

3,5 

3,3 

234,0 

19,3 

8,9 

6,2 

5,0 

4,3 

3,9 

3,6 

3,4 

3,2 

244,9 

19,4 

8,7 

5,9 

4,7 

4,0 

3,6 

3,3 

3,1 

2,9 

249,0 

19,5 

8,7 

5,8 

4,5 

3,8 

3,4 

3,1 

2,9 

2,7 

 



 173 

Приложение 5 

Константы диссоциации слабых электролитов 

 

Название 

электролита 
Химическая формула Константа диссоциации 

Азотистая кислота HNO2 К =  4,0  10
–4

 

Пероксид водорода H2O2 K1 = 2,6 10
–12

; К2 = 2,0 10
–25 

Кремниевая кислота H2SiO3 К1 = 2,2 10
–10

; К2 = 1,0 10
–12 

Сернистая кислота H2SO3 К1 = 1,6 10
–2

; К2 = 6,3 10
–2

 

Сероводород H2S К1 = 6,0 10
–2

; К2 = 1,0 10
–14

 

Ортофосфорная 

кислота 
H3PO4 

К1 = 7,5 10
–3

; К2 = 6,3 10
–8

; 

К3 = 1,3 10
–12 

Угольная кислота H2CO3 К1 = 4,5 10
–7

; К2 = 4,7 10
–11

 

Уксусная кислота CH3COOH К = 1,8 10
–5 

Фтороводород HF К = 6,6 10
–4 

Циановодород 

(синильная кислота) 
HCN К = 7,8 10

–10 

Гидроксид аммония NH4OH К =  1,8 10
–5 

 

Приложение 6 

Растворимость и произведение растворимости 

некоторых электролитов (при 18-25
0
 С) 

 

Формула вещества 
Растворимость, 

моль/л 
Произведение растворимости 

BaCO3 8,9  10
–5 [Ba

2+
][CO 2

3 ] = 8  10
–9 

BaSO4 1,0  10
–5 [Ba

2+
][SO 2

4 ] = 1,1  10
–10 

SrSO4 5,3  10
–4 [Sr

2+
][ SO 2

4 ] = 2,8  10
–7 

SrCO3 4,0  10
–5 [Sr

2+
][ CO 2

3 ] = 1,6  10
–9 

CaSO4 7,8  10
–3 [Ca

2+
][ SO 2

4 ] = 6,1  10
–5 

CaCO3 6,9  10
–5 [Ca

2+
][ CO 2

3 ] = 4,8  10
–9 

Fe(OH)2 4,9  10
–6 

[Fe
2+

][OH
–
] = 4,8  10

–16 

Fe(OH)3 1,9  10
–10 

[Fe
3+

][OH
–
] = 3,8  10

–38 

Zn(OH)2 1,4  10
–6 

[Zn
2+

][OH
–
] = 1,0  10

–17 

ZnS 3,5  10
–12 

[Zn
2+

][S
2–

] = 1,2  10
–23 

AgCl 1,25  10
–5 

[Ag
+
][Cl

–
] = 1,56  10

–10 

AgBr 8,8  10
–7 

[Ag
+
][Br

–
] = 7,7  10

–13 

PbCl2 3,9  10
–2 

[Pb
2+

][Cl
–
] = 2,4  10

–4 

PbSO4 1,5  10
–4 [Pb

2+
][ SO 2

4 ] = 2,2  10
–8 
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Приложение 7 

Растворимость солей и оснований в воде 

 

Кати-

оны 

А н и о н ы  

Cl
– 

Br
– 

J
– 

NO3
– 

CH3COO
– 

S
2– 

SO3
2– 

SO4
2– 

CO3
2– 

SiO3
2– 

PO4
3– 

OH
–
 

Li
+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р Н Н Р 

Na
+
,
 Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р 

K
+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р 

NH4
+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р – Р Р 

Cu
2+ Р Р – Р Р Н Н Р – – Н Н 

Ag
+ Н Н Н Р Р Н Н М Н – Н – 

Mg
2+ Р Р Р Р Р – Н Р Н Н Н Н 

Са
2+ Р Р Р Р Р Р Н М Н Н Н М 

Sr
+ Р Р Р Р Р Р Н Н Н Н Н М 

Ba
2+ Р Р Р Р Р Р Н Н Н Н Н Р 

Zn
2+ Р Р Р Р Р Н Н Р Н Н Н Н 

Hg
2+ Р М Н Р Р Н – Р – – Н – 

Al
3+ Р Р Р Р Р – – Р – Н Н Н 

Sn
2+ Р Р Р – – Н – Р – – Н Н 

Pb
2+ М М Н Р Р Н Н Н Н Н Н Н 

Bi
3+ – – – Р – Н Н – Н – Н Н 

Cr
3+ Р Р Р Р – – – Р – – Н Н 

Mn
2+ Р Р Н – Р Н Н Р Н Н Н Н 

Fe
3+ Р Р – Р – Н – Р – Н Н Н 

Fe
2+ Р Р Р Р Р Н Н Р Н Н Н Н 

 

(Р – растворимое вещество; М – малорастворимое вещество; 

Н – практически нерастворимое вещество; прочерк означает, что вещество не 

существует или разлагается  водой) 
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Приложение 8 

Ряд стандартных электродных потенциалов металлов 

 

Электрод Электродная реакция Е
0
, В 

Li
+
/Li Li

+
 + e  = Li –3,045 

K
+
/K K

+
 + e  = K –2,925 

Rb
+
/Rb Rb

+
 + e  = Rb –2,925 

Cs
+
/Cs Cs

+
 + e  = Cs –2,923 

Ba
2+

/Ba Ba
2+

 + 2e  = Ba –2,906 

Ca
2+

/Ca Ca
2+

 + 2e  = Ca –2,866 

Na
+
/Na Na

+
 + e  = Na –2,714 

Mg
2+

/Mg Mg
2+

 + 2e  = Mg –2,363 

Be
2+

/Be Be
2+

+ 2e  = Be –1,847 

Al
3+

/Al Al
3+

 + 3e  = Al –1,662 

Mn
2+

/Mn Mn
2+

 + 2e  = Mn –1,179 

Zn
2+

/Zn Zn
2+

 + 2e  = Zn –0,763 

Cr
3+

/Cr Cr
3+

 + 3e  = Cr –0,744 

Fe
2+

/Fe Fe
2+

 + 2e  = Fe –0,440 

Cd
2+

/Cd Cd
2+

 + 2e  = Cd –0,403 

Co
2+

/Co Co
2+

 + 2e  = Co –0,277 

Ni
2+

/Ni Ni
2+

 + 2e  = Ni –0,250 

Sn
2+

/Sn Sn
2+

 + 2e  = Sn –0,136 

Pb
2+

/Pb Pb
2+

 + 2e  = Pb –0,126 

2H
+
/H2 2H

+
 + 2e  = H2 0,000 

Cu
2+

/Cu
 

Cu
2+

 + 2e  = Cu +0,337 

Ag
+
/Ag Ag

+
 + e  = Ag +0,799 

Hg
2+

/Hg Hg
2+

 + 2e  = Hg +0,854 

Pd
2+

/Pd Pd
2+

 + 2e  = Pd +0,987 

Pt
2+

/Pt Pt
2+

 + 2e  = Pt +1,190 

Au
3+

/Au Au
3+

 + 3e  = Au +1,498 
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