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ЧАСТЬ 1. ОБЩАЯ И НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ 
 

ВВЕДЕНИЕ 
 

“Широко простирает химия руки свои в дела человеческие. Куда 

ни посмотрим, куда ни оглянемся – везде обращаются перед очами 

нашими, успехи ее применения". Эти слова великого М.В. Ломоносо-

ва в наши дни стали весьма очевидными. В современной жизни, осо-

бенно в производственной деятельности человека, химия играет ис-

ключительно важную роль. Нет почти ни одной отрасли производст-

ва, не связанной с применением химии. Этим и объясняется включе-

ние изучения химии в учебные планы всех сельскохозяйственных и 

технических учебных заведений. Непременным условием успешного 

изучения курса химии является выполнение студентами лаборатор-

ных работ. Лабораторные занятия имеют своей задачей глубокое ус-

воение законов и теоретических положений химии. 

Эти занятия приносят студенту пользу лишь в том случае, если 

они выполняются сознательно, а не механически. 

Поэтому в каждой лабораторной работе данного руководства 

имеется краткая теоретическая часть, содержащая необходимые све-

дения для осмысленного выполнения опытов, для понимания их хи-

мической и физико-химической сущности; примеры решения типо-

вых задач по темам и контрольные вопросы и задания для самопро-

верки. 

Руководство составлено согласно учебной программе по общей, 

неорганической и аналитической химии. Доступность рекомендуе-

мых реактивов и простота оборудования, наличие небольшого разде-

ла теории перед каждой работой позволяют надеяться, что настоящее 

руководство будет особенно полезным для студентов заочников. 

 

ПРАВИЛА РАБОТЫ В ЛАБОРАТОРИИ.  

ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ 
 

Работа в химической лаборатории требует ответственного и ос-

ведомленного поведения. В противном случае не исключена возмож-

ность аварий и несчастных случаев, для предотвращения которых не-

обходимо соблюдать правила работы в лаборатории. 

1. Перед каждой лабораторной работой необходимо вниматель-

но ознакомиться с теоретическим материалом, используя методиче-
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ские разработки, конспекты лекций, учебники. Тогда лабораторные 

занятия будут полезными и продуктивными. 

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

щается находиться в лаборатории в верхней одежде, громко разгова-

ривать, курить, принимать пищу, трогать приборы и установки, не 

относящиеся к данной работе. 

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

дать посторонними предметами. Запрещается класть на рабочее место 

портфели, посторонние книги, свертки и т.д. 

4. Не расходовать реактивов больше требуемого количества. Это 

дает экономию реактивов и времени. Выполняя работу, необходимо 

пользоваться реактивами только указанной концентрации. 

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

скими реактивами, их следует немедленно возвращать на место после 

отбора требуемого количества реактивов. Если раствор взят в избыт-

ке и полностью не израсходован, запрещается выливать его обратно в 

склянку для предотвращения порчи реактивов. 

6. Категорически запрещается проводить опыты, не предусмот-

ренные программой. 

7. По окончании работы вымыть химическую посуду, тщательно 

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, так как они 

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

приучает к неряшливости. Рекомендуется следующая форма записи:  

1.Дата выполнения и название лабораторной работы.  

2.Номер опыта и его название. Уравнения реакций, расчеты, 

таблицы, графики. 

3.Выводы. 

 

ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ  

И МЕРЫ ПРЕДОСТОРОЖНОСТИ 
 

1. Все опыты, связанные с применением или образованием ядо-

витых веществ, а также вредных паров и газов, разрешается прово-

дить только в вытяжном шкафу с включенной вентиляцией. В случае 

прекращения работы вентиляционных установок опыты должны быть 

немедленно прекращены. 
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2. Запрещается проводить опыты со взрывоопасными и огне-

опасными смесями. Опыты со спиртовыми растворами следует про-

водить вдали от огня и с малыми количествами (1-2 мл). 

3. При нагревании и кипячении растворов в пробирке необходи-

мо пользоваться держателями и следить за тем, чтобы отверстие про-

бирки не было обращено в сторону самого работающего или соседа 

по рабочему столу. Это особенно важно соблюдать при нагревании 

концентрированных растворов кислот и щелочей. 

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

наклоняться над сосудом, в котором происходит нагрев или кипение 

жидкости. При необходимости определить запах выделяющегося па-

ра или газа – не вдыхать их непосредственно из рабочего сосуда, а 

лѐгким движением руки направить газы к себе и осторожно вдохнуть. 

5. При разбавлении концентрированных кислот и щелочей сле-

дует небольшими порциями вливать кислоту и щелочь в воду, а не 

наоборот, непрерывно перемешивая раствор. 

 

ОКАЗАНИЕ ПЕРВОЙ ПОМОЩИ 
 

1. При воспламенении горючей жидкости на одежде работающе-

го необходимо немедленно погасить пламя, завернув пострадавшего 

в шерстяное одеяло, которое должно находиться в лаборатории. 

2. При ожогах концентрированными растворами кислот обожжен-

ное место промывают сильной струей воды в течение 2-3 минут, затеи 

2-3%-м раствором соды, после чего накладывают марлевую повязку, 

смоченную 1-2%-м раствором перманганата калия. При сильных ожо-

гах после оказания первой помощи следует обратиться к врачу. 

3. При ожогах концентрированными растворами щелочей обож-

женное место промывают большим количеством воды до тех пор, по-

ка кожа не перестанет казаться скользкой, затем 1-2% - м раствором 

борной или уксусной кислот, после чего накладывают марлевую по-

вязку, смоченную спиртовым раствором танина или 1-2% - м раство-

ром перманганата калия. 

4. При ожогах горячим металлом или стеклом обожженное ме-

сто многократно смачивают раствором перманганата калия или спир-

том, а затем смазывают мазью от ожогов. 

5. При попадании кислоты, щелочи или других реактивов в глаза 

их следует промыть большим количеством воды и немедленно отпра-

вить пострадавшего к врачу. 
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6. При отравлении сероводородом, хлором, парами брома, окси-

да углерода (II) пострадавшего надо вывести на свежий воздух, а за-

тем 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 химических 

связей в исходных веществах и энергии, выделяющейся при образо-

вании новых химических связей в продуктах реакции. Изучением 

превращения энергии в химических реакциях и способностью хими-

ческих систем совершать полезную работу занимается химическая 

термодинамика. 

Системой называется тело или группа тел, отделенных от окру-

жающей среды воображаемой или реальной границей раздела. В за-

висимости от способности системы к обмену энергией и веществом с 

окружающей средой различают три типа систем. В изолированной 

системе отсутствует обмен энергией и веществом, в открытой сис-

теме возможен обмен и энергией, и веществом, в закрытой системе 

возможен обмен энергией и невозможен обмен веществом. 

Изменение свойств системы определяется термодинамическими 

параметрами состояния – давлением, концентрацией, температурой, 

объемом и др., и характеристическими функциями состояния – внут-

ренней энергией U, энтальпией H, энтропией S и энергией Гиббса G. 

Характеристические функции состояния зависят только от начально-

го и конечного состояния системы, но не от пути и способа, которы-

ми 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, ионов, 

электронов и др.) и потенциальной энергии их взаимодействия. 

Известны две формы передачи энергии от одной системы к дру-

гой. Упорядоченную форму передачи энергии называют работой (А), 

неупорядоченную – теплотой (Q). Количество работы, которое мож-

но получить от системы в самых благоприятных условиях протекания 
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процесса, ограничено, в то время как ограничений по количеству теп-

лоты в пределах общей суммы энергообмена не существует. 

Обычно в ходе химической реакции теплота или поглощается из 

окружающей среды, при этом внутренняя энергия системы возрастает 

( U > 0, эндотермические реакции), или выделяется в нее, в этих слу-

чаях внутренняя энергия системы уменьшается ( U < 0, экзотермиче-

ские реакции).  

В любом процессе соблюдается закон сохранения энергии  за-

пас внутренней энергии системы остается постоянным, если от-

сутствует тепловой обмен с окружающей средой (первый закон 

термодинамики). Для закрытых систем уравнение первого закона 

термодинамики имеет следующий вид: 

Q = U + А. 

Химические реакции обычно протекают при постоянном давле-

нии (на-пример, в открытой колбе) или при постоянном объеме (на-

пример, в автокла-ве), т. е. являются соответственно изобарными или 

изохорными процессами. 

В изохорном процессе (V = const) поглощенная системой тепло-

та 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 ре-

акции (Qp), расходуется на увеличение внутренней энергии U и со-

вершение работы: 

А = Р  V, Qp = U + Р  V или  Qp = (U2  U1) + Р (V2  V1). 

Раскроем скобки и сгруппируем члены с одинаковыми индексами: 

Qp = (U2 + РV2)  (U1 + РV1). 

Сумму U + РV называют энтальпией системы и обозначают бук-

вой H. Энтальпия (теплосодержание системы) является мерой энер-

гии, накапливаемой веществом при его образовании или нагреве: 

H = U + РV. 

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

системой при постоянном давлении, расходуется на приращение эн-

тальпии системы.  

При эндотермических реакциях энтальпия системы увеличива-

ется и H > 0 (H2 > H1), а при экзотермических реакциях энтальпия 

системы уменьшается и H < 0 (H2 < H1). 
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 Таким образом, в изохорном процессе тепловой эффект реакции 

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. 

Для того чтобы можно было сравнивать тепловые эффекты раз-

личных процессов, расчеты обычно относят к 1 молю вещества и ус-

ловиям, принятым за стандартные: давление 101,3 кПа (1 атм.) и лю-

бая температура, чаще всего, 298 К (25 С). Стандартные энергетиче-

ские эффекты принято обозначать H 298, U 298 (кратко H , U ). 

В термохимических расчетах используют термохимические 

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

вое состояние и полиморфную модификацию компонентов реакции: г 

 газовое, ж  жидкое, к  кристаллическое, т  твердое, р  раство-

ренное и др. Термохимическое уравнение горения ромбической серы 

в стандартных условиях имеет вид 

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

Термохимические расчеты проводят, используя стандартные эн-

тальпии (теплоты) образования веществ. Стандартная энтальпия об-

разования H
0
обр.  это тепловой эффект реакции образования 1 моля 

сложного вещества из простых, находящихся в стандартном состоя-

нии. Из определения следует, что стандартные энтальпии образова-

ния простых веществ, устойчивых в стандартных условиях (газооб-

разные кислород, водород, жидкий бром, ромбическая сера, графит и 

др.), приняты равными нулю. Тепловой эффект приведенной 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 протека-

ния, а зависит лишь от природы и физического состояния реагентов 

и продуктов реакции. Для расчета тепловых эффектов химических 

реакций используют следствие из закона Гесса: тепловой эффект ре-

акции равен разности между суммой энтальпий образования про-

дуктов реакции и суммой энтальпий образования исходных веществ 

с учетом числа молей участвующих в реакции веществ, т. е. 

H
o
х.р. = H

o
обр.(продуктов)  H

o
обр.(исходных веществ). 

 



 9 

Реакцию, идущую без воздействия внешних факторов, называют 

самопроизвольной. Направление, в котором самопроизвольно проте-

кает химическая реакция, определяется совместным действием двух 

факторов: 1) тенденцией к переходу системы в состояние с наимень-

шей внутренней энергией; 2) тенденцией к достижению наиболее ве-

роятного состояния, т. е. состояния наибольшего беспорядка. 

Мерой первой из этих тенденций для изобарных процессов слу-

жит уменьшение энтальпии системы ( H < 0). Еще в прошлом веке 

Бертло и Томсен утверждали, что самопроизвольно могут протекать 

экзотермические реакции, которые сопровождаются выделением теп-

лоты, т. е. уменьшением энтальпии. Однако некоторые самопроиз-

вольные процессы являются эндотермическими. Например, растворе-

ние солей в воде, плавление льда, испарение воды. Следовательно, 

уменьшение энтальпии не единственный фактор, определяющий воз-

можность протекания реакции. Все приведенные выше самопроиз-

вольные процессы сопровождаются переходом из упорядоченного 

состояния частиц в менее упорядоченное. Степень беспорядка, или 

неупорядоченности, в системе характеризуется функцией состояния 

системы, называемой энтропией. Энтропия является мерой вероят-

ности состояния системы, ее величина пропорциональна логарифму 

термодинамической вероятности: 

S = k lnW, 

где постоянная Больцмана k = A

R
N  = 1,38  10

–23
 Дж/К, W  термодина-

мическая вероятность состояния системы, т. е. число равновероятных 

микросостояний, отвечающих данному макросостоянию. Макросо-

стояние характеризуется определенными значениями параметров 

системы (температуры, давления, объема и т. д.); микросостояние ха-

рактеризуется определенным состоянием каждой частицы, входящей 

в состав системы. Энтропия имеет размерность энергии, деленной на 

температуру, обычно ее относят к 1 молю вещества (мольная энтро-

пия) и выражают в Дж/моль  К. 

В изолированной системе самопроизвольно протекают только 

те процессы, которые сопровождаются увеличением энтропии – это 

одна из формулировок второго начала термодинамики, определяюще-

го направление самопроизвольного протекания процесса. 

Энтропия возрастает при плавлении, растворении, кипении, дис-

социации молекул и т. п. Напротив, все процессы, в результате кото-

рых упорядоченность системы возрастает (конденсация, полимериза-
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ция, сжатие, уменьшение числа частиц), сопровождаются уменьше-

нием энтропии. 

Рассчитывают изменение стандартной энтропии по уравнению: 

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 превращения 

идут в направлении уменьшения энергии Гиббса. Они могут сопро-

вождаться увели-чением или уменьшением энтальпии и энтропии, но 

энергия Гиббса при этом всегда уменьшается. Реакции, в которых G 

< 0 идут самопроизвольно в прямом направлении. Если 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). 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Определение теплового эффекта реакции нейтрализации 
 

Реакция между растворами сильной кислоты и сильного основа-

ния, 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 калориметри-

ческой установке.  
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Рис. 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 гидрокси-

да калия или натрия. Опустите в раствор щелочи (не касаясь дна сосу-

да) термометр и измерьте температуру раствора с точностью до 0,1 С. 

В стакан налейте 25 мл 1М раствора хлороводородной кислоты 

и измерьте ее температуру (при хранении растворов щелочи и кисло-

ты в одном помещении их температуры одинаковы). Быстро, но осто-

рожно вылейте раствор хлороводородной кислоты через стеклянную 

воронку в сосуд со щелочью и, перемешивая раствор мешалкой, на-

блюдайте за повышением температуры. Измерьте максимальную 

температуру раствора с точностью до 0,1 С. Определите количество 

теплоты (кДж), выделившейся при нейтрализации 25 мл 1М раствора 

HCI щелочью по формуле: Q = mС t. Массу кислоты и щелочи рас-

считайте как произведение объема раствора на плотность, а теплоем-

кость приравняйте к теплоемкости воды, т. е. 4,184 Дж/г  град: 

Q = (mHCl + mNaOH)  4,184  t, Дж. 

Сделайте перерасчет теплового эффекта на один моль кислоты, 

учитывая, что 25 мл 1М раствора хлороводородной кислоты содер-

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

По закону Гесса рассчитайте теоретическое значение теплового 

эффекта реакции нейтрализации (см. табл. 1.1). 

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 = ( Нэксп.– Нрасчетн./ Нэксп) ∙ 100,%. 
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Опыт 2. Влияние температуры на направления  

химической реакции 
 

Рассмотрим реакцию образования димера диоксида азота из ди-

оксида 

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 ве-

роятное направление вышеуказанной реакции (в прямом или обрат-

ном 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 вероятное 

направление самопроизвольного течения реакции в сторону образо-

вания N2O4 или NO2. 

Чтобы учесть влияние обоих факторов ( H и S) на направление 

реакции 2NO2 = N2O4, вычислите изменение свободной энергии Гиб-

бса ( Gх.р.) по уравнению  

Gх.р. = Hх.р.  Т  Sх.р. 

По величине и знаку G реакции предскажите состояние газовой 

смеси (смещение равновесия в сторону образования NO2 или N2O4). 

Как нужно изменить температуру (понизить или повысить), что-

бы увеличить выход NO2, N2O4? 

Подтвердите теоретические расчеты экспериментальными дан-

ными. Поместите сосуд с газовой смесью (NO2 + N2O4) в тающий лед 

(рис. 2). Отметьте изменение окраски, смещение равновесия в сторо-

ну образования N2O4  бесцветного газа. Затем опустите этот сосуд с 

газовой смесью в кипящую воду. Отметьте изменение окраски: уси-

ление красно-бурой окраски. 

Рассчитайте температуру, при которой наступает химическое 

равновесие. По результатам расчетов составьте таблицу. В последней 

графе стрелкой покажите смещение равновесия реакции при измене-

нии температуры. 
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Рис. 2. Установка для определения направления химической реакции 

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

с кипящей водой 

 

Результаты расчетов по определению направления реакции 

 
Т, 

o
C Т, К Hх.р., 

кДж 

Sх.р., 

Дж/К 

Gх.р. 

кДж 

Направление реак-

ции 

25      

0      

100      

 

Опыт 3. Определение направления  

окислительно-восстановительной реакции восстановления  

ионов меди железом 
 

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

лейте раствор сульфата меди (II), в другой  раствор сульфата железа 

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

5 10 секунд (перед опытом тщательно вычистите пластину наждач-

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

пластину. В каком стакане произошла реакция (наблюдайте измене-

ние поверхности пластины)? Проведите термо-динамические расче-

ты, подтверждающие возможность взаимодействия по уравнению 

Fe + СuSO4  = FeSO4 + Сu 

и опровергающие возможность реакции по уравнению 

Cu + FeSO4 = CuSO4 + Fe. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Вычислите теплоту образования оксида железа, исходя из уравнения 

8Al + 3Fe3O4 = 4Al2O3 + 9Fe,  H
0
 = 3326 кДж. 

Энтальпия образования оксида алюминия равна –1669 

кДж/моль. 

 

Решение 

 В основе термохимических расчетов лежит следствие из закона 

Гесса: 

H
0
х.р. = n  H

0
продуктов  n  H

0
исходных веществ. 

Распишем тепловой эффект реакции восстановления железа, ис-

пользуя 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 ну-

лю, а тепловой эффект реакции и энтальпия образования оксида алю-

миния даны в условии задачи, то можно рассчитать энтальпию обра-

зования оксида железа. 

3326 = [9  0 + 4  ( 1669)]  (2  0 + 3 H
0
(Fe3O4), 

H
0
(Fe3O4) = 

3

3326)1669(4
 1116,7 кДж/моль. 

 

Пример 2 
 

Вычислите изменение энтропии в реакции горения этана: 

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

 

Решение 

 Термодинамическая функция энтропия (S) характеризует воз-

можные состояния вещества и их непрерывные изменения. Чем 

больше таких изменений, тем больше беспорядок в системе, количе-

ственной 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. 
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По условию задачи нужно вычислить S
0 
реакции горения этана. 

Для этого из таблицы выпишем энтропии образования веществ и под-

ставим их в уравнение: 

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. 

  

Пример 3 
 

Возможна ли в стандартных условиях реакция 

4HCl + O2 = 2H2O + 2Cl2? 
 

Решение 

Для реакций, протекающих при постоянном давлении и темпе-

ратуре, введена термодинамическая функция G  энергия Гиббса 

(изобарно-изотермический потенциал), определяющая влияние эн-

тальпии и энтропии на ход реакции. Энергия Гиббса является функ-

цией 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 направле-

нии реакции. Если G
0
 < 0, возможно самопроизвольное протекание 

реакции в прямом направлении. 

Чтобы ответить на вопрос, поставленный в условии задачи, не-

обходимо рассчитать энергию Гиббса реакции горения хлороводоро-

да. Выпишем из справочных таблиц необходимые данные: 

 

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 H0(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) + 3S

0
(O2)] = 

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

0,13 кДж/К, 

G
0
х.р. = H

0
х.р  T S

0
х.р., 

G
0
х.р. = ( 112)  298  ( 0,13) = 73,36 кДж. 
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Энергия Гиббса химической реакции меньше нуля, следователь-

но, в стандартных условиях эта реакция возможна. 

 

Пример 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 можно рассчитать 

температуру, при которой наступит равновесие в системе: 

Тр 0

0

S

Н
; Tр 

11,0

61,85
731,9 К или 458,9 С. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Какие из следующих термодинамических функций относятся 

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

расширения газа, свободная энергия Гиббса? 

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

намическими функциями: энтальпией, теплотой, работой, энтропией? 

3. Опишите способ определения стандартной энтальпии нейтра-

лизации сильной кислоты сильным основанием. Объясните, почему 

результаты нейтрализации гидроксида натрия азотной, хлороводо-

родной и серной кислотами одинаковы, но отличаются от результатов 

нейтрализации уксусной кислотой? 

4. Сформулируйте первый закон термодинамики. Изменение те-

плоты реакции можно выразить через величины H и U. В чем раз-

личие между ними? Напишите уравнение связи H и U. 

5. Величину H или U целесообразнее использовать при изу-

чении химических реакций. Почему? 

6. Сформулируйте закон Гесса, следствие из закона Гесса. 

7. При образовании 1 моля газообразного HF выделилось 270,7 

кДж теплоты. Чему равна стандартная энтальпия образования фторово-

дорода? 

 



 17 

8. Вычислите изменение стандартной энтальпии при 298 К реак-

ций: 

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 реак-

ции. 

10. Найдите знак изменения энтропии в следующих процессах: 

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 уве-

личением температуры, при растворении же нитрата аммония темпе-

ратура уменьшается. В чем дело? 

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

При каких условиях это не так? 

13. Вычислите стандартную энтропию испарения воды при ус-

ловии, что Нисп. = 41,0 кДж/моль. 

14. Возможна ли при комнатной 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 Гиббса 

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

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

16. Изменением какой термодинамической функции определяет-

ся возможность самопроизвольного протекания процесса: 

а) при постоянном давлении и температуре; 

б) в изолированной системе? 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 2 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Раздел химии, изучающий закономерности протекания химиче-

ских реакций, называется химической кинетикой. 

Скоростью химических реакций называется изменение концен-

трации реагирующих (или продуктов реакции) веществ в единицу 

времени. 

Скорость химических реакций зависит от ряда факторов: приро-

ды реагирующих веществ, их концентрации, температуры, наличия 

катализатора, степени дисперсности и т.д. Зависимость скорости ре-

акции от концентрации определяется законом действия масс: при по-

стоянной температуре скорость химической реакции прямо пропор-

циональна произведению концентраций реагирующих веществ. Так, 

для реакции аА +вВ = сС + dД закон действия масс выражается сле-

дующим образом:  

v = k·[А]
а . 

[В]
в
, 

где [А], [В] – концентрации веществ; а, в – стехиометрические коэф-

фициенты уравнения реакции; k – константа скорости реакции, рав-

ная скорости реакции при концентрации веществ, равной единице. 

Значение константы скорости реакции зависит от природы реаги-

рующих веществ, от температуры и от присутствия катализатора, но 

не зависит от концентраций веществ. В случае гетерогенных реакций 

в уравнение закона действия масс входят концентрации только тех 

веществ, которые находятся в газовой фазе или в растворе. Концен-

трация вещества, находящегося в твѐрдой фазе, обычно представляет 

собой постоянную величину и поэтому входит в константу скорости. 

Например, для реакции горения угля С(т)  +  О2 (г)  =  СО2(г) закон 

действия масс запишется так 

V  =  k
1
 ∙const [O2] =  k[O2],  

где k = k
1
 ∙const. 

Зависимость скорости химической реакции от температуры при-

ближенно подчиняется правилу Вант-Гоффа, согласно которому по-

вышение температуры на каждые 10
o
C увеличивает скорость химиче-

ских реакций в 2 – 4 раза. Эта зависимость математически выражает-

ся следующим уравнением: 

10

12

12

tt

tt
VV , 
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где Vt2 – скорость химической реакции после повышения температу-

ры; Vt1 – скорость химической реакции до повышения температуры; 

t1 и t2 – начальная и конечная температуры соответственно;   – тем-

пературный коэффициент Вант-Гоффа. 

Скорость химической реакции очень сильно возрастает при по-

вышении температуры. Это связано с тем, что элементарный акт хи-

мической реакции протекает не при всяком столкновении реагирую-

щих молекул: реагируют только те молекулы (активные молекулы), 

которые обладают достаточной энергией, чтобы разорвать или осла-

бить связи в исходных частицах и тем самым создать возможность 

образования новых молекул. Поэтому каждая реакция характеризует-

ся определенным энергетическим барьером; для его преодоления не-

обходима энергия активации – некоторая избыточная энергия (по 

сравнению со средней энергией молекул при данной температуре), 

которой должны обладать молекулы для того, чтобы их столкнове-

ние было эффективным, т. е. привело бы к образованию нового веще-

ства. Энергию активации (Еа) выражают в кДж/моль. С ростом тем-

пературы число активных молекул быстро увеличивается, что приво-

дит к резкому возрастанию скорости реакции. 

Скорость химической реакции возрастает в присутствии катали-

затора (вещества, не расходующегося в ходе реакции, но влияющего 

на ее скорость). В случае гомогенного катализа катализатор и реаги-

рующие вещества образуют одну фазу (газ или раствор). В случае ге-

терогенного катализа катализатор находится в системе в виде само-

стоятельной фазы. Действие катализатора объясняется тем, что при 

его участии возникают нестойкие промежуточные соединения (акти-

вированные комплексы), распад которых приводит к образованию 

продуктов реакции. При этом энергия активации резко понижается и 

активными становятся некоторые молекулы, энергия которых была 

недостаточна для осуществления реакции в отсутствие катализатора. 

В результате общее число активных молекул возрастает и скорость 

реакции увеличивается. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Зависимость скорости химической реакции  
от концентрации 

 

1. Взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой. 
Для проведения опыта готовят два раствора: раствор тиосульфа-

та натрия и серной кислоты. В результате реакции между серной ки-
слотой и  тиосульфатом натрия образуется сера, выделяющаяся в ви-
де мути. 

Уравнение реакции: 
Na2S2O3 + H2SO4 = ↓S + Na2SO4 + SO2 + H2O. 

Необходимо замерить по секундомеру время от момента слива-
ния растворов до появления едва заметной мути серы. Зная время 
протекания реакции t, можно определить скорость реакции по вели-
чине, обратной времени: 

V = 1/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 про-

бирки налейте из бюретки по 6 мл раствора серной кислоты. В другие 
четыре пробирки налейте указанное в таблице количество миллилит-
ров 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 про-
бирки большим пальцем и опрокидывая вверх дном и обратно. Как 
только заметите появление мути (осадка), выключите секундомер. 
Данные запишите, а таблицу. Проделайте аналогичные опыты во всех 
остальных пробирках. По полученным данным постройте на милли-
метровой бумаге график зависимости скорости реакции от концен-
трации и вклейте в журнал. 

 

Номера 

проби-

рок 

Число мл 

Номера 

проби-

рок 

Число 

мл Время 

появле-

ния му-

ти, t (с) 

Относи-

тельная 

концентра-

ция 

Na2S2O3 , х 

Скорость в 

условлен-

ных едини-

цах 

V = 

(100
.
x)/t 

Na2S2O3 H2O 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 
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2. Взаимодействие хлорида железа (III) с йодидом калия. 

Хлорид железа (III) с йодидом калия реагирует по уравнению: 

2FeCl3 + 2KI = 2FeCl2 + 2KCl + I2. 

В одну пробирку налить из бюретки 8 мл раствора йодида калия, 

во вторую – 4 мл раствора йодида калия и 4 мл воды, в третью – 2 мл 

раствора йодида калия и 6 мл воды. 

Таким образом, при одинаковом общем объеме растворов кон-

центрация йодида калия в пробирках будет в отношении 1:2:4. В ка-

ждую пробирку добавить по 2 мл крахмала. В каждую пробирку бы-

стро внести по 2 капли раствора хлорида железа (III), включив секун-

домер. Следить за появлением синей окраски в растворах. Результаты 

наблюдения записать в таблицу: 

 

Но-

мера 

про-

би-

рок 

Объем, мл 
Раствор 

FeCl3, 

капель 

Относи-

тельная 

концентра-

ция KI, х 

 

Продол-

житель-

ность ре-

акции t, c 

Условная 

скорость 

реакции 

V = (100
.
x) / 

t 

KI H2O 
Крах-

мал 

1 

2 

3 

8 

4 

2 

– 

4 

6 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

1 

0,5 

0,25 

  

 

3. Взаимодействие иодата натрия с сульфитом натрия. Процесс 

окисления сульфита натрия иодатом натрия выражается общим урав-

нением: 

2NаIO3 + 5Na2SO3 + H2SO4 = I2 + 6Na2SO4 + H2O. 

В первую пробирку внести 4 капли 0,02н раствора иодата натрия 

и 12 капель дистиллированной воды, во вторую пробирку 8 капель 

этого же раствора иодата натрия и 8 капель воды. Таким образом, во 

втором случае концентрация иодата натрия будет в два раза больше, 

чем в первом. 

Внести две капли приготовленной восстановительной смеси 

(раствор сульфита натрия и серной кислоты + свежеприготовленный 

крахмал) в пробирку 1. По секундомеру замеряем время от момента 

добавления восстановительной смеси до появления в растворе синей 

окраски и записываем в таблицу. То же самое проделываем и во вто-

рой пробирке. Сопоставьте различие в концентрации иодата натрия с 

различием времени течения реакции (появления окраски) в пробир-

ках 1 и 2. 
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Но
ме-
ра 

про
би-
рок 

Число 
ка-

пель 
NaIO3 

Число 
капель 

H2O 

Число 
капель 
восста-
нови-

тельной 
смеси 

Общий 
объем 

раствора 
(число 
капель) 

Концен-
трация 
NaIO3, 

х 

Время появ-
ления синей 

окраски 
t, c 

Скорость 
реакции 

V = (100
.
x) / t 

1 
2 

4 
8 

12 
8 

2 
2 

18 
18 

1 
2 

  

 

Опыт 2. Влияние катализатора на скорость реакции 
 

1. Каталитическое разложение пероксида водорода. В пробирку 
налейте 2-3 мл 3% раствора пероксида водорода. Отметьте, что в 
обычных условиях заметного разложения пероксида водорода не на-
блюдается. На кончике шпателя добавьте в пробирку немного диок-
сида марганца. Наблюдайте энергичное выделение газа и с помощью 
тлеющей лучинки убедитесь, что это кислород. Запишите уравнение 
реакции разложения пероксида водорода. 

2. Каталитическое восстановление железа (III). 
В две пробирки внести по 10 капель 0,5н раствора роданида ка-

лия и по одной капле 0,5н раствора хлорида железа (III). 
В одну из пробирок добавить 1 каплю 1н раствора сульфата ме-

ди. В обе пробирки внести по 10 капель раствора тиосульфата калия. 
Наблюдайте различную скорость обесцвечивания растворов, которое 
происходит вследствие восстановления железа (III) до железа (II) 
тиосульфатом калия (натрия): 

2Fe(SCN)3 + 2Na2S2O3 = Na2S4O6 +2Fe(SCN)2 + 2NaSCN. 
3. Каталитическое влияние воды на реакцию взаимодействия 

алюминия с водой. 
На асбестовую сетку насыпьте 4г порошка алюминия и 0,5г 

мелко растертого сухого йода, тщательно перемешайте. Отметьте, 
что реакция практически не идет. Добавьте 1-2 капли воды. Составьте 
уравнение реакции.  

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

 

Пример 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? 
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Решение 
Для того чтобы началась химическая реакция, необходимо вы-

полнение условия G < 0. Это условие необходимо, но недостаточно. 
Оно указывает на то, что нет энергетического запрета на протекание 
реакции, однако скорость ее может быть настолько мала, что реакция 
практически не идет. 

Скорость химической реакции  это изменение концентрации 
реагирующих веществ (или продуктов реакции) в единицу времени в 
единице объема: 

V =
dτ

dc
. 

По условию задачи меняются объем и давление в системе, кото-
рые тесно связаны с изменением концентрации компонентов реакции. 
Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих ве-
ществ выражает закон действия масс (з.д.м.). Аналитическая запись 
закона для реакции в общем виде следующая: 

aA + bB  cC + dD, 
V = k[A]

a
 ∙ [B]

b
, 

где k  константа скорости реакции, равная скорости реакции при 
концентрации компонентов, равной единице. Запишем уравнение ре-
акции и по закону действующих масс выразим скорость реакции: 

N2 +3H2  2NH3, 
V = k[N2] ∙ [H2]

3
. 

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' [2N2] ∙ [2H2]
3
 = k' ∙16 [N2][H2]

3
. 

Найдем отношение скоростей реакций до и после увеличения 
давления: 

.16
16

3

22

3

22

'

HNk

HNk

V

V
  

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 

.
81

1

33

3

22

3

22 HNk
HN

kV  

Найдем отношение скоростей до и после увеличения объема: 
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.
81

1

81

1
3

22

3

22

HNk

HNk

V

V
 

Итак, при увеличении объема газовой смеси в три раза скорость 

химической реакции уменьшится в 81 раз. 

 

Пример 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 температуры вы-

ражается эмпирическим правилом Вант-Гоффа: «При повышении 

температуры на каждые 10 С скорость большинства реакций увели-

чивается в два  четыре раза». 

Vt2 =Vt1 ∙
(t2  t1) / 10

, 

где Vt2  скорость реакции при температуре t2; Vt1  скорость реакции 

при температуре t1;   температурный коэффициент скорости реак-

ции: 

Vt2 = Vt1 ∙ 
(t2  t1) / 10

;   128 = 
60/10

;   128 = 
6
;    = 2. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Что называется скоростью химической реакции (средней, ис-

тинной), каковы единицы измерения скорости? 

2. Какую зависимость дает закон действия масс? Сформулируй-

те его и дайте математическую запись закона для конкретных реак-

ций: 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 катали-

затора? Дайте понятие гомогенного и гетерогенного катализа. 

5. Во сколько раз увеличится скорость химической реакции при 

повышении температуры от 20°С до 80°С? Температурный коэффи-

циент равен двум. 

6. Как изменится скорость реакции образования аммиака N2 + 

3H2 = 2NH3, если увеличить давление в три раза? 
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7. Окисление аммиака идет по уравнению: 

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

ществ стали равными: [NH3] = 0,09 моль/литр, [O2] = 0,002 моль/литр, 

[NO] = 0,003 моль/литр. Вычислите концентрацию водяного пара в 

этот момент и исходные концентрации аммиака и кислорода. 

Ответ: [H2O] = 0,0045 моль/литр, [NH3] исх. = 0,093 моль/литр, 

[O2] исх. = 0,0057 моль/литр. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 3 

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 

В химии известно множество реакций, протекающих как в пря-

мом, так и в обратном направлениях. Такие реакции называются об-

ратимыми. При протекании химической реакции концентрации ис-

ходных веществ уменьшаются; в соответствии с законом действую-

щих масс это приводит к уменьшению скорости прямой реакции. Од-

новременно появляются продукты реакции, и их концентрация уве-

личивается, следовательно, с течением времени скорость обратной 

реакции будет возрастать. Когда скорости прямой и обратной реак-

ций становятся одинаковыми, устанавливается динамическое химиче-

ское равновесие (v  =  v ). В общем виде химическую реакцию мож-

но изобразить следующим образом: mА + nВ = рС + gД. Константа 

равновесия этой реакции выражается так:  

.
][А][

]Д[][
m n

gp

B

C
К  

Здесь  – константа равновесия реакции. Концентрации, вхо-

дящие в выражение константы равновесия, называются равновесными 

концентрациями. Константа равновесия – постоянная при данной 

температуре величина, выражающая соотношение между равновес-

ными концентрациями продуктов реакции (числитель) и исходных 

веществ (знаменатель). Чем больше константа равновесия, тем 

"глубже" протекает реакция, т. е. тем больше выход продуктов. 

Равновесие химических реакций смещается с изменением кон-

центрации, температуры, давления и других факторов. Закономер-

ность смещения химического равновесия определяется известным 

принципом Ле-Шателье. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Влияние изменения концентрации реагирующих  
веществ на химическое равновесие 

 

Смещение равновесия при изменении концентрации рассмотрим 
на примере обратимой реакции:  

FeCl3 + 3KSCN  Fe(SCN)3 + 3KCl. 
Из веществ этой реакции только роданид железа Fe(SCN)3 ок-

рашен в красный цвет. Поэтому всякое изменение его концентрации 
сказывается на интенсивности изменения окраски раствора. Это по-
зволяет наблюдать, в каком направлении смещается равновесие при 
изменении концентрации реагирующих веществ. Смешайте в стакане 
10 мл 0,02н раствора хлорида железа (III) и 10 мл 0,02н раствора ро-
данида 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 содер-
жимое пробирок стеклянной палочкой. Сравните окраску растворов в 
трех пробирках с окраской исходного раствора в четвертой пробирке. 
Как изменилась концентрация роданида железа (III) в каждой из трех 
пробирок? По изменению интенсивности окраски определите направ-
ление смещения равновесия. Объясните наблюдаемое явление на ос-
нове принципа Ле Шателье. Результаты опытов запишите в таблицу: 

 

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 
KSC

N 

FeCl

3 

 

Опыт 2. Смещение химического равновесия при изменении  

среды (кислой или щелочной) Изучение влияние кислотности 

среды на положение гомогенного химического равновесия  

проводится на примере взаимного превращения  

хромат- и дихромат ионов 
 

2 CrO4
2– 

+ H2O  Cr2O7
2–-

 + 2 OH
–
,  pH > 7. 

желтый  оранжевый 

Cr2O7
2–

 + H2O  2CrO4
2–

 + 2 H
+ 

,  pH < 7. 

оранжевый  желтый 
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Хромат-ионы CrO4
2–

 существуют преимущественно в нейтраль-

ных и щелочных средах, дихромат-ионы Cr2O7
2 –

 – в кислотных. 

Две пробирки на 1/4 наполните раствором дихромата калия, 

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

В одну из пробирок с раствором дихромата калия, K2Cr2O7 при-

лейте 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 прилей-

те 1-2 мл 2н раствора серной кислоты. Как изменяется цвет раствора? 

Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионно-молекулярной 

формах.  

 

Опыт 3. Влияние температуры на химическое равновесие 

 

1. Влияниe температуры на смещение равновесия изучается на 

процессе образования соединения включения (или клатратного со-

единения) между крахмалом, состав которого можно выразить фор-

мулой (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 пробирку 

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

те наблюдаемое явление на основе принципа Ле-Шателье.  

2. 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 зависит 

от температуры. Прибор, в котором изучается смещение равновесия, 

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 стакан с 

тающим льдом (см. рис. 2). Отметьте изменение окраски, смещение 

равновесия при нагревании в сторону образования красно-бурого ди-

мера диоксида азота, при охлаждении – в сторону образования бес-

цветного диоксида азота. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Окисление аммиака идет по уравнению 4NH3 + 5O2  4NO + 

6H2O. 

Через некоторое время концентрации веществ стали равными 

(моль/л): 

[NH3]  = 0,009;   [O2]  = 0,002;   [NO]  =0,003. 

Вычислите концентрацию водяного пара в этот момент и исход-

ные концентрации аммиака и кислорода. 

 

Решение 

До начала реакции концентрации продуктов равны нулю, а через 

некоторое время концентрация [NO] стала равной 0,003 моль/л, т. е. 

[NO]  = [NO] = 0,003. 

Изменение концентрации компонентов реакции происходит в 

строгом соответствии со стехиометрическим соотношениями, т. е. ко-

эффициентами уравнения. Тогда  

[H2O]  = [H2O], 

[H2O] : [NO] = 6 : 4, 

[H2O] : 0,003 = 6 : 4, 

[H2O] = (6 ∙ 0,003) : 4 = 0,0045 моль/л, 

[H2O] = [H2O]  = 0,0045 моль/л. 

Чтобы найти исходные концентрации аммиака и кислорода, не-

обходимо рассчитать их убыль в ходе реакции и сложить с конечной 

концентрацией [NH4]  и [O2] : 

[NH3] : [NO] = 4 : 4;  [NH3] = (0,003  4) : 4 = 0,003 моль/л; 

[NH3] : 0,003 = 4 : 4;  [H2O] : [O2] = 6 : 5; 

[O2] = (0,0045 5) : 6 = 0,00375 моль/л;  0,0045 : [O2] = 6 : 5. 

Отсюда 

[NH3]исх.. = [NH3]  + [NH3] = 0,009 + 0,003 = 0,012 моль/л; 

[O2]исх. = [O2]  + [O2] = 0,02 + 0,00375 = 0,0238 моль/л. 
 

Пример 2 
 

Равновесие системы 2SO2 + O2  2SO3 установилось, когда кон-

центрации компонентов (моль/л) были: [SO2]равн. = 0,6; [O2]равн. = 

0,24; [SO3]равн. = 0,21. 
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Вычислите константу равновесия этой реакции и исходные кон-

центрации кислорода и диоксида серы. 

 

Решение 

Химическим равновесием называется такое состояние, когда 

скорости прямой и обратной реакций равны. В условии задачи даны 

равновесные концентрации. Поэтому сразу можно рассчитать кон-

станту химического равновесия для реакции: 

2SO2 + O2  2SO3; 

K = [SO3]
2
 / [SO2]

2
 ∙ [O2] = 0,21

2
 / 0,6

2
 ∙ 0,24 = 0,51. 

Чтобы рассчитать исходные концентрации кислорода и диокси-

да серы, необходимо найти, сколько этих компонентов было израсхо-

довано на получение 0,21 моля оксида серы (VI) и сложить с равно-

весными концентрациями. Согласно уравнению реакции для получе-

ния 2 молей оксида серы (VI) требуется 2 моля диоксида серы, а для 

получения 0,21 моля оксида серы (VI)  Х молей диоксида серы. От-

сюда 

X = 0,21 ∙ 2 / 2 = 0,21 моля. 

Итак, [SO2]изр. = 0,21 моль/л. 

На получение SO3 было израсходовано 0,21 моля SO2, тогда  

[SO2]исх. = [SO2]равн. + [SO2]изр. = 0,6 + 0,21 = 0,81 моль/л, 

[SO2]исх  = 0,81 моль/л. 

Для получения 2 молей SO3 требуется 1 моль O2. Для получения 

0,21 моля SO3   X молей O2. 

X = (0,21 ∙ 1) / 2 = 0,105 молей. Итак, [O2]изр. = 0,105 моль/л. 

[O2]исх. = [O2]равн. + [O2]изр. = 0,24 + 0,105 = 0,345 моль/л. 
 

Пример 3 
 

В каком направлении сместится равновесие в реакциях: 

 

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

2. N2(г) + 3H2(г)  2NH3(г);                H
0
 = 92,40 кДж; 

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

 

при повышении температуры, понижении давления и увеличении 

концентрации водорода? 
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Решение 

Химическое равновесие в системе устанавливается при постоян-

стве внешних параметров (Р, С, Т и др. ). Если эти параметры меня-

ются, то система выходит из состояния равновесия и начинает преоб-

ладать прямая или обратная реакции. Влияние различных факторов 

на смещение равновесия отражено в принципе Ле-Шателье: «Если на 

систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо воздейст-

вие, то равновесие сместится в таком направлении, что оказанное 

воздействие уменьшится». Используем этот принцип для решения 

задачи.  

При повышении температуры равновесие смещается в сторону 

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

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

тельно, при повышении температуры равновесие сместится в сторону 

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

реакции. 

При понижении давления равновесие смещается в сторону воз-

растания числа молей газов, то есть в сторону большего давления. В 

первой и третьей реакциях в левой и правой частях уравнения одина-

ковое число молей газов (2 2 и 1 1 соответственно). Поэтому изме-

нение давления не вызовет смещения равновесия в системе. Во вто-

рой реакции в левой части 4 моля газов, в правой  2 моля, поэтому 

при понижении давления равновесие сместится в сторону обратной 

реакции. 

При увеличении концентрации компонентов реакции равновесие 

смещается в сторону их расхода. В первой реакции водород находит-

ся в продуктах и увеличение его концентрации усилит обратную ре-

акцию, в ходе которой он расходуется. Во второй и третьей реакциях 

водород входит в число исходных веществ, поэтому увеличение его 

концентрации смещает равновесие в сторону прямой реакции, иду-

щей с расходом водорода. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Какие реакции называются обратимыми? Что такое химиче-

ское равновесие? Константа равновесия? 

2. Каковы особенности математической записи константы рав-

новесия для гетерогенных реакций? 
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3. Напишите выражение для константы равновесия следующих 

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, ко-

гда концентрации компонентов были (моль/л): [SO2]равн. = 0,6; [O2]равн. 

= 0,24; [SO3]равн. = 0,21. Вычислите константу равновесия этой реак-

ции и исходные концентрации кислорода и оксида серы (IV).  

Ответ: K = 0,51; [O2] исх. = 0,345 моль/литр; [SO2] исх. = 0,81 

моль/литр. 

5. В каком направлении сместится равновесие в реакциях при 

повышении температуры, понижении давления, увеличении концен-

трации водорода и хлора: 

а) N2(г) + 3H2(г) = 2NH3(г) – 82,4 кДж; 

б) H2(г) + S(т) = H2S(г) + 20,5 кДж; 

в) 4HCl(г) + O2(г) = 2H2O(г) + 2Cl2(г) + 112,0 кДж? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 4 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ 
 

Распад молекул или кристаллов растворяемого вещества на ио-

ны называется электролитической диссоциацией. Причиной распада 

растворяемых веществ на ионы заключается в их взаимодействии с 

молекулами растворителя – сольватации. Процесс диссоциации обра-

тимый, поэтому в растворах существует равновесие между молеку-

лами и ионами (катионами – К
+
 и анионами – А

–
 ): КА = K

+ 
+ А

–
. 

За счет распада молекул на ионы – заряженные частицы раство-

ры веществ способны проводить электрический ток и называются 

электролитами. Чем больше концентрация ионов в растворе, тем 

больше электропроводность электролита. Электролиты делятся на 

сильные и слабые. 

Сильные электролиты – это вещества, которые при растворении 

практически полностью диссоциируют на ионы. К сильным электро-

литам относятся: большинство солей, которые уже в кристалличе-

ском состоянии построены из ионов ( NaCl, KI, CoCl2 ..), гидроксиды 

щелочных и щелочноземельных металлов ( LiOH, CsOH, Ca(OH)2, 

NaOH…), сильные кислоты (HCl, HNO3, HMnO4, H2SO4…). В раство-
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рах сильных электролитов концентрация ионов довольна велика, так 

что силы межионного взаимодействия заметно проявляются даже при 

малой концентрации электролита. Поэтому для описания состояния 

ионов в растворе пользуются, наряду с концентрацией ионов, их ак-

тивностью, т. е. условной (эффективной) концентрацией ионов, в со-

ответствии с которой они действуют в химических процессах. Актив-

ность иона а (моль/л) связана с его молярной концентрацией в рас-

творе См соотношением: а = f  См,   где f – коэффициент активно-

сти иона (безразмерная величина).  

Электролиты, которые в растворе не полностью диссоциируют 

на ионы, называются слабыми электролитами. Сила электролита оп-

ределяется степенью его диссоциации. 

Степень диссоциации (α) – это отношение числа молекул, рас-

павшихся на ионы, к общему числу молекул растворенного вещества. 

Степень диссоциации измеряется в долях единицы или в процентах. 

Для сравнительной характеристики электролитов служит кон-

станта электролитической диссоциации Kд, которая равна отноше-

нию произведения концентраций ионов в растворе (в моль/л) к кон-

центрации непродиссоциированных молекул KA (в моль/л). 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Сравнение химической активности сильных  

и слабых электролитов 
 

1. В пробирку налейте 5 мл 0,1н раствора HCl, в другую – столь-

ко 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? Напишите уравне-

ния происходящих реакций. В какой кислоте процесс идет энергич-

нее? 

2. Поместите в пробирки одинаковое количество мела и прилей-

те в одну 1 мл 2н HCl, в другую такой же объем 2н уксусной кислоты. 

В каком случае энергичнее происходит выделение углекислого газа? 

Почему? Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной 

формах.  
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Опыт 2. Влияние одноименного иона на степень  

электролитической диссоциации 
 

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

мония, добавьте 1-2 капли фенолфталеина. Затем в одну из пробирок 

внесите несколъко кристалликов хлорида аммония. Сравните цвет 

растворов в обеих пробирках. Пользуясь выражением константы дис-

социации, объясните причину смещения равновесия. 

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

слоты, применяя в качестве индикатора метиловый оранжевый, и до-

бавляя ацетат натрия. 

 

Опыт 3. Реакции, идущие с образованием 

слабого электролита 
 

В пробирку с 1-2 мл раствора ацетата натрия добавьте несколько 

капель серной кислоты (1:1). Растворы перемешайте и слегка подог-

рейте. Определите по запаху образование слабой уксусной кислоты. 

Во вторую пробирку внесите 1-2 мл раствора хлорида аммония и не-

сколько капель 4н раствора щелочи, подогрейте раствор. Определите 

по запаху выделение аммиака. Составьте уравнения реакций в моле-

кулярной и ионной формах. 

 

Опыт 4. Реакции нейтрализации 
 

В две пробирки внесите по 1-2 мл раствора щелочи и по капле 

фенолфталеина. В одну пробирку по каплям добавляйте 2н раствор 

серной кислоты, в другую – 2н раствор уксусной кислоты до обес-

цвечивания растворов. В каком случае обесцвечивание наступило 

быстрее? Почему? Объясните причину смещения равновесия второй 

реакции в сторону образования воды при наличии в левой части ра-

венства малодиссоциированных молекул уксусной кислоты. 

 

Опыт 5. Реакции, идущие с образованием газа 
 

К 1-2 мл раствора карбоната натрия добавьте несколько капель 

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

нение реакции в молекулярном и ионно-молекулярном виде.  
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Опыт 6. Смещение равновесия в растворах  

амфотерных электролитов 

  

Электролиты, которые при диссоциации образуют и ионы водо-

рода, и ионы гидроксида, называются амфотерными электролитами. 

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

прибавьте раствор едкого натрия. Раствор с выпавшим осадком раз-

лейте в две пробирки. Прилейте в одну пробирку раствор НСl, в дру-

гую – избыток раствора едкого натрия. Напишите в молекулярной и 

ионно-молекулярной формах 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
–
. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения ре-

акций, 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. Большинство этих реак-

ций относят к типу обменных, и сущность их сводится к соединению 

ионов в молекулы новых веществ. Обязательным условием протека-

ния реакций обмена между электролитами в растворах является обра-

зование: 

малорастворимых веществ, 

слабых электролитов, 

газообразных веществ, 

комплексных ионов. 
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При соcтавлении ионно-молекулярного уравнения все перечис-

ленные выше вещества пишутся в виде молекул, а сильные электро-

литы  в виде ионов, независимо от того, в левой или правой частях 

уравнения они находятся. 

Распишем реакции, приведенные в условии задачи в молекуляр-

ном 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 . 

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

. 

 

Пример 2 
 

К растворам NaCl, HNO3, CuSO4, KNO3 прибавили раствор гид-

роксида натрия. В каком случае произошла реакция? Напишите мо-

лекулярные и ионно-молекулярные уравнения этих реакций. 

 

Решение 

Чтобы определить, произошла или нет реакция, распишем моле-

кулярные и ионно-молекулярные уравнения: 

1. NaCl + NaOH = NaOH + NaCl; 

Na
+
 + Cl  + Na

+
 + OH  = Na

+
 + OH  + Na

+
 + Cl . 
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В левой и правой частях уравнения одни и те же ионы, нет ника-

кого изменения, реакция не идет. 

2. HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O; 

H
+
 + NO 3  + Na

+
 + OH  = Na

+
 + NO 3  + H2O; 

H
+ 

+ OH  = H2O. 

Реакция протекает с образованием слабого электролита  воды. 

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 диссо-

циации? Как ее увеличить? 

3. Сильные и слабые электролиты. Приведите примеры. 

4. Составьте уравнения диссоциации для следующих электроли-

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

(NH4)2SO4, ZnCl2. 

5. Составьте уравнения ступенчатой диссоциации для электро-

литов: H3PO4, Al(OH)3, Cr(OH)3, H2S. 

6. Что называется константой диссоциации электролита? Приве-

дите примеры. 

7. Какие уравнения называются ионно-молекулярными? Каковы 

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 до-

бавлении Na2S и при добавлении NaOH? 

 

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 присоединять 

катионы Н
+.

(автопротолиз). В результате взаимодействия между мо-

лекулами в чистой воде содержатся помимо молекул H2O гидроксид-

ионы ОН
–
 и катионы водорода Н

+
 (точнее, катионы оксония Н3О

+
): 

H2O + H2O  Н3О
+
 + ОН

–
. Часто это равновесие изображают упро-

щѐнным уравнением: H2O  H
+
 + ОН

 ‾
. 

Количественно диссоциация воды описывается константой дис-

социации 

16

2

108,1
OH

OHH
K  (при 25

0
С) 

и ионным произведением воды КВ 

КВ = [H
+
][OH

–
] = 10

–14
 (при 25

0
С) , (учитывая, что [H2O] = 55,56 моль/л). 

Следовательно, в чистой воде и нейтральных растворах: 

[H
+
] = [OH

–
] = BK  = 1410  = 10

–7
 моль/л. 

Содержание катионов водорода и гидроксид-ионов выражается 

также через водородный показатель рН – это отрицательный деся-

тичный логарифм концентрации (активности) ионов водорода в рас-

творе: рН = –lg[H
+
] и гидроксильный показатель : рОН = –lg[OH

–
]. 

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

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

 = 7. 

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

рах концентрация катионов водорода больше концентрации гидро-

ксид-ионов и, следовательно, больше 10
–7

 моль/л. 

При рН  7 среда раствора называется щелочной. В щелочных 

растворах [OH
–
] [H

+
], т.е. больше 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 инди-

каторы – это вещества, которые изменяют окраску в зависимости от 

рН раствора. Широкое распространение получили индикаторы, пред-
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ставляющие собой слабые органические кислоты или основания, 

ионная и молекулярная формы которых сообщают раствору различ-

ную окраску. Например, молекулы индикатора метилового оранже-

вого окрашивают раствор в красный цвет, а его анион – в жѐлтый. 

Гидролиз солей – это реакция обменного разложения между во-

дой и солью, взаимодействие ионов соли с молекулами воды, веду-

щее к образованию слабого электролита, нарушающее диссоциацию 

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: 

1. Гидролиз по аниону происходит в растворах солей, состоящих 

из анионов слабых кислот и катионов сильных оснований. Например, 

цианид калия KCN – соль, образованная слабой циановодородной ки-

слотой HCN и сильным основанием КОН, испытывает гидролиз по 

аниону CN
–
. 

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

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

пример, хлорид алюминия AlCl3 – соль, образованная катионом сла-

бого основания Al(OH)3 и анионами сильной кислоты HCl, подверга-

ется 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 яв-

ляется солью слабой уксусной кислоты CH3COOH и слабого основа-

ния – гидроксида аммония NH4OH, подвергается гидролизу и по 

аниону CH3COO
–
, и по катиону NH4

+
. 

Поскольку сильные кислоты и сильные основания практически 

полностью диссоциируют на ионы, то, очевидно, что из ионов, вхо-

дящих 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 основания (NН4OH, 

Fe(ОН)3, А1(ОН)3 и др.). Поэтому соли, образованные сильным осно-

ванием и сильной кислотой, гидролизу не подвергаются. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Знакомство с индикаторами 
 

Индикаторы – вещества, которые меняют свой цвет в зависимо-

сти от концентрации ионов водорода в растворе. По изменению окра-

ски индикатора можно судить о реакции раствора (нейтральная, кис-

лая, щелочная). 

1. 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. 

2. В три пробирки налейте по 2 мл дистиллированной воды и 1-2 

капли метилоранжа. В первую пробирку добавьте раствор кислоты, 

вторая  для сравнения, в третью добавьте раствор щелочи. Запишите 

в таблицу цвета растворов. 

3. Аналогичный опыт проделайте с лакмусом. 

 

Индикаторы 

 

Среда растворов 

Кислотная 
Нейтраль-

ная 
Щелочная 

Фенолфтале-

ин 

Метилоранж 

Лакмус 

   

 

Опыт 2. Гидролиз солей и исследование реакции среды  
 

1. В пробирку налейте 1 мл соли карбоната натрия и 1-2 капли 

фенолфталеина. Определите среду раствора. Напишите уравнение ре-

акции в молекулярной и ионной формах, учитывая, каким основани-

ем и какой кислотой образована эта соль. 

2. В пробирку налейте 1 мл раствора соли сульфата алюминия и 

1-2 капли метилоранжа. Определите среду раствора, учитывая, какого 

основания и какой кислоты данная соль. Запишите уравнения гидро-

лиза в молекулярной и ионной формах. 

3. В пробирку налейте 1 мл раствора хлорида натрия. Исследо-

вать реакцию среды индикаторами. Почему данная соль гидролизу не 

подвергается? 
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Опыт 3. Влияние температуры на степень гидролиза  
 

1. Налейте в пробирку 2 мл раствора соли ацетата натрия и 1-2 

капли фенолфталеина. Нагрейте раствор до кипения. Обратите вни-

мание на цвет раствора. Охладите и снова наблюдайте окраску. Дайте 

объяснение и составьте уравнение гидролиза в молекулярной и ион-

но-молекулярной формах. 

2. Смешайте в пробирке по 1 мл растворов, сульфата алюминия 

и ацетата натрия, нагрейте до кипения. Охладите пробирку. Растворя-

ется ли осадок при охлаждении? Дайте объяснение и составьте урав-

нение гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной формах, 

зная, что при кипении в осадок выпадает основная соль 

Al(OH)2CH3COO и что в реакции принимает участие вода. 

 

Опыт 4. Влияние разбавления раствора на степень гидролиза  
 

Налейте в пробирку раствор нитрата висмута Bi(NO3)3 и раз-

бавьте в 5-6 раз водой. Что происходит? Дайте объяснение. Составьте 

уравнение реакции гидролиза, учитывая, что в осадок выпадает ос-

новная  соль висмута Bi(OH)2NO3. 

 

Опыт 5. Полный (необратимый) гидролиз 
 

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. 

 

Опыт 6. Влияние силы кислоты и силы основания, образующих 

соль, на степень ее гидролиза 
 

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

натрия. В каждую пробирку добавьте по 1 капле фенолфталеина. По-

чему окраска в этих растворах различная? Объясните наблюдаемое 

явление, сравнив константы диссоциации угольной кислоты (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 натрия. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Какое значение pH (больше или меньше 7) имеют растворы сле-

дующих солей: Na2SO4, Na2S, NaCl, CuSO4? Ответ мотивируйте, со-

ставив молекулярные и ионные уравнения гидролиза соответствую-

щих солей. 

 

Решение 

Гидролиз солей  это реакция обменного разложения между водой и 

ионами соли, ведущая к образованию слабого электролита, нарушающая 

диссоциацию воды и, как правило, изменяющая pH раствора. Поэтому 

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 обра-

зованием основных и кислых солей. Гидролиз можно усилить, если 

раствор подогреть или сильно разбавить. 

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

ваны сильными основаниями и сильными кислотами, поэтому они 

гидролизу не подвергаются, pH растворов этих солей будет примерно 

равен 7. 

Соль Na2S образована сильным основанем NaOH и слабой кисло-

той H2S. Гидролиз пойдет по слабому звену  аниону – ступенчато: 

Na2S  2Na
+ 

+ S
2

; 

S
2  

+ HOH  HS  + OH ; 

Na2S + H2O  NaHS + NaOH. 

Выше записано краткое ионное уравнение гидролиза. Чтобы на-

писать на его основе молекулярное уравнение, необходимо к ионам 

краткого ионного уравнения дописать до компенсации зарядов про-

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

Соль CuSO4 образована слабым основанием Cu(OH)2 и сильной 

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. 
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Пример 2 
 

Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гид-

ролиза, 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 следующая обменная 

реакция: 

Cr2(SO4)3 + 3K2S  Cr2S3 + 3K2SO4. 

Соль K2SO4 образована сильным основанием KOH и сильной 

кислотой H2SO4 и гидролизу не подвергается. Соль Cr2S3 образована 

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

лиз 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: 

Cr2(SO4)3 + 3K2S + 6H2O  3K2SO4 + 2Cr(OH)3  + 3H2S . 
 

Пример 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. 
 

Пример 4 
 

Определить концентрацию ионов водорода в растворен, рН ко-

торого равен 4,60. 

 

Решение 

Согласно условию задачи, –lg[H
+
] = 4,60. Следовательно, lg[H

+
] 

= –4,60 = 5 ,40. Отсюда по таблице логарифмов находим: [H
+
] = 2,5 ∙ 

10
–5

 моль/л. 
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Пример 5 

 

Определить водородный показатель рН в 0,006М растворе сер-

ной 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 образуются 

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, образован-

ных: 

а) слабым основанием и сильной кислотой; б) сильным основа-

нием и слабой кислотой; в) слабым основанием и слабой кислотой?  

5. Какие соли гидролизуются полностью? Приведите примеры. 

6. В каких случаях гидролиз протекает ступенчато? В каких слу-

чаях образуются кислые и основные соли? 

7. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

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

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 влияют на гидролиз нагревание и разбавление раствора? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 6 

РАСТВОРЫ, СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ ИХ КОНЦЕНТРАЦИИ 
 

Растворами называются многокомпонентные однородные тер-

модинамические устойчивые системы переменного состава.  
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Раствор состоит из растворителя, растворенного вещества и 

продуктов их взаимодействия. 

Одной из важнейших характеристик раствора является его кон-

центрация. Концентрацией раствора называется содержание раство-

ренного вещества в определенной массе или объеме раствора (рас-

творителя). 

В сельскохозяйственной практике пользуются растворами для 

борьбы с вредителями и болезнями растений и животных, для про-

травливания семян, для борьбы с сорняками и т.д. Поэтому специали-

сты сельского хозяйства должны быть хорошо знакомы со свойства-

ми растворов и уметь приготавливать растворы разного назначения. 

В химической практике используются различные способы коли-

чественного выражения состава раствора. 

1. Массовая доля вещества – отношение массы растворѐнного 

вещества к общей массе раствора: 

(В) = m(В)/m(р), где m(В) – масса растворѐнного вещества; m(р) – 

масса раствора. Массовая доля – величина безразмерная. Еѐ можно вы-

ражать в долях единицы. Например, если в 200 г раствора содержится 4 

г сульфата калия, то массовая доля этого вещества равна 

(K2SO4) = m(K2SO4)/ m(р) = 4/200 = 0,02. 

Массовую долю можно выражать и в процентах. Например, если 

в 1000г раствора содержится 12 г хлорида натрия, то массовая доля 

(%) этого вещества равна 

(NaCl) %;100
)(

)(

pm

NaClm
 (NaCl) %.2,1%100

1000

12
 

В очень разбавленных растворах массовую долю растворѐнного 

вещества выражают в тысячных долях, которые называют промилле и 

обозначают 
0
/00. 

2. Моляльная концентрация (Cm) определяется числом моль 

растворенного вещества в 1000 г растворителя. 

Сm = 
)()(

)(

LmBM

Bm
, (моль/кг), 

где m(В) – масса растворѐнного вещества В, М(В) – молярная масса 

вещества В, г/моль; m (L) – масса растворителя. 

3. Молярная концентрация, или молярность (См или М), опре-

деляется количеством вещества (моль), содержащегося в 1 л раствора. 

См = ,1000
)(

)(

VBM

Bm
(моль/л), 
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где m(В) – масса растворѐнного вещества В; М(В) – молярная масса 

вещества В, г/моль; V – объѐм раствора, мл; 1000 – коэффициент пе-

ревода миллилитров в литры. Вместо обозначения моль/л допускает-

ся обозначение – М (после числа). Например, раствор с молярной 

концентрацией сульфата калия См (K2SO4) = 1 моль/л может быть 

обозначен как 1М K2SO4  (одномолярный раствор сульфата калия в 

воде). Аналогично записи 0,1М, 0,01М и 0,001М означают соответст-

венно деци-,санти- и миллимолярный растворы. 

4.Эквивалентная концентрация, или нормальная (Сэкв или н), 

соответствует количеству эквивалента вещества (моль), содержаще-

гося в 1 л раствора. 

Сэкв(В) = 1000
)()(

)(

VВМВf

Bm

ЭКВ

(моль/л), 

где в знаменателе записана молярная масса эквивалента, равная про-

изведению фактора эквивалентности и молярной массы вещества. 

Для обозначения размерности эквивалентной концентрации 

вместо моль/л допускается использовать сокращение – н (после чис-

ла). Например, раствор с эквивалентной концентрацией серной ки-

слоты Сэкв(H2SO4) = 1моль/л может быть обозначен как 1н H2SO4 (од-

нонормальный раствор серной кислоты). 

5. Титр раствора (Т) соответствует числу граммов растворен-

ного вещества в одном миллилитре раствора и равен: 

Т(В) = 
V

Bm )(
 (г/мл), 

где m(В) – масса растворѐнного вещества; V – объѐм раствора. На-

пример, титр раствора, 100 мл которого содержат 5 г Na2CO3, равен 

Т(Na2CO3) = m (Na2CO3)/ V; Т(Na2CO3) = 
100

5
 = 0,05 г/мл. 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Приготовление раствора серной кислоты  

заданной концентрации 
 

Приготовить 100 мл 0,1н раствора серной кислоты из имеющей-

ся в лаборатории более концентрированной кислоты и воды. Прежде 

чем приступить к выполнению задания, сделаем необходимые расче-

ты. Рассчитаем количество серной кислоты, необходимое для приго-

товления 100 мл 0,1н Н2SO4. 
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0,1н Н2SO4 означает, что в 1000 мл раствора содержится 0,1 эк-
вивалент серной кислоты. Для приготовления 100 мл раствора потре-
буется соответственно 0,01 эквивалент серной кислоты, что составит 
0,49 г Н2SO4. 

Если теперь к этому количеству кислоты добавить воды до 100 
мл, задание было бы выполнено. Где взято 0,49 г Н2SO4? Для реше-
ния этой задачи вам предлагается более концентрированная кислота с 
неизвестной концентрацией. 

Для определения концентрации исходной кислоты используйте 
денсиметр (ареометр). Опустите его в раствор кислоты, налитой в ци-
линдр. Следите, чтобы он не касался стенок и дна цилиндра. По таб-
лице найдите, какая концентрация кислоты, %, соответствует плотно-
сти. Результаты запишите. 

 
Процентная концентрация серной кислоты в зависимости 

от плотности раствора при 20
o
C  

 

% 
Плотность, 

г/см
3 % 

Плотность, 
г/см

3
 

% 
Плотность, 

г/см
3
 

% Плотность, г/см
3
 

1 
2 
3 
4 
5 

1,005 
1,012 
1,018 
1,025 
1,032 

6 
7 
8 
9 

10 

1,038 
1,045 
1,052 
1,059 
1,066 

12 
14 
16 
18 
20 

1,080 
1,095 
1,109 
1,124 
1,139 

30 
40 
50 
60 
70 

1,219 
1,303 
1,395 
1,498 
1,611 

 
Допустим, ρ = 1,059 г/см

3
. Это соответствует 9%-й серной ки-

слоте. Теперь необходимо рассчитать, в каком количестве 9%-й сер-
ной кислоты содержится необходимые вам для выполнения постав-
ленной задачи 0,49 г H2SO4. 

9%-я H2SO4: 
9 г H2SO4 в 100 г раствора содержится 100/1,059 = 94,4 мл 
0,49 г H2SO4 ______ “ ______ “ ______ “ __________    x мл. 
Отсюда: 

9

49,04,94
X 5,14 мл 9%-й H2SO4. 

Таким образом, в 5,14 мл 9%-й H2SO4 содержатся нужные вам 
0,49 г серной кислоты. 

 
Выполнение задания 

Отберите пипеткой с делениями рассчитанное количество 9%-й 

H2SO4, т.е. 5,14 мл, перенесите в мерную колбу (м.к.) на 100 мл и до-

бавьте воды до метки. 
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Опыт 2. Проверка концентрации приготовленной кислоты 
 

В первом опыте вы приготовили 100 мл 0,1н раствора серной 

кислоты. Необходимо проверить, насколько вам это удалось. 

Определение концентрации приготовленной кислоты  осуществ-

ляется методом титрования: сравнения концентрации двух растворов 

по реакции между ними. Причем концентрация (С) и титр (Т) одного 

из растворов точно известны (раствор готовится лаборантом из фик-

саналов). В основе метода титрования лежит закон эквивалентов: все 

вещества реагируют друг с другом в строгих весовых отношениях, 

пропорциональных их эквивалентам: 

m1 / m2  =  Мэ1 / Мэ2. 

В нашем опыте определяем концентрацию приготовленной ки-

слоты по реакции нейтрализации:  

H2SO4 + 2NaOH = 2H2O + Na2SO4. 

Момент эквивалентности фиксируется с помощью индикатора – 

вещества, которое при этом изменяет окраску. 

 

Выполнение задания 

 В три конические колбы на 100 мл отберите пипеткой Мора 

(мерной с шариком) три пробы по 5 мл приготовленной вами кисло-

ты. Добавьте 3 капли индикатора метилового-оранжевого (раствор 

при этом приобретает розовый цвет) и приступайте к титрованию: 

приливайте по каплям 0,1н раствор щелочи из бюретки к исследуе-

мому раствору кислоты, постоянно перемешивая, до изменения окра-

ски индикатора (оранжевый цвет – нейтральная среда). Вычислите 

объем щелочи, пошедший на нейтрализацию 5 мл кислоты, по разно-

сти объемов щелочи в бюретке до и после титрования с  точностью до 

0,1 мл. Результаты работы запишите в виде таблицы 

 
№ 

опыта 

Объем кисло-

ты 
Объем щелочи Средний объем щелочи 

1 

2 

3 

5,0 

5,0 

5,0 

  

 

Концентрацию приготовленного раствора кислоты вычислите, 

используя формулу: Ск 
. 
Vк = Сщ 

.
 Vщ , отсюда Ск = (Сщ 

.
 Vщ)/Vк ,  

где Ск – определяемая концентрация кислоты;  
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Сщ – нормальная концентрация щелочи, приготовленная лабо-

рантом;  

Vк – объем кислоты, взятой на анализ, мл;  

Vщ – объем раствора щелочи, пошедший на титрование кислоты, мл. 

Вычислите титр раствора кислоты по формуле: г/мл 

1000

ê êC Ý
T .

 
Вычислите абсолютную и относительную ошибки при выполне-

нии задания. Абсолютная ошибка: ∆С = С к теор. – С к найденная. 

Относительная ошибка вычисляется в процентах:  

 Ск теор.      _____”________  100%; 

 ∆С            _____”________  X. 

Отсюда: 

%.,~
100

~
~

ðˆ`ˆ iaoe
N

N
O  

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

К 1 литру 20%-го раствора HCl (d = 1,100 г/см
3
) добавили 400 

см
3
 5%-го раствора HCl (d = 1,024 г/см

3
). Вычислите массовую долю 

полученного раствора. 

 

Решение 

В условии задачи требуется рассчитать массовую долю , кото-

рая показывает отношение массы растворенного вещества к массе 

раствора: 

 = m∙100/d∙V, 

где m  масса растворенного вещества, г; d  плотность раствора, 

г/см
3
; V  объем раствора, мл. 

Рассчитаем массу HCl, содержащуюся в 1000∙1,100 = 1100 г рас-

твора из соотношения: 

в 100 г 20%-го раствора HCl содержится 20 г HCl; 

в 1100 г раствора HCl содержится Х г HCl. 

Отсюда, X = 1100 ∙ 20/1000 = 220 г; 

400 см
3 

5%-го раствора HCl весят m = d ∙ V = 400  1,024 = 409,6 г;  

количество HCl в этом растворе определим из соотношения: 

в 100 г 5%-го раствора HCl содержится 5 г HCl; 
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в 409,6 г  Х г HCl. 

Найдем X: X = 409,6 ∙ 5/100 = 20,48 г. 

Общая масса раствора после сливания будет 1100 + 409,6 = 

1509,6 г. Количество растворенной в нем кислоты будет 220 + 20,48 

=240,48 г.  

Массовую долю полученного раствора вычислим из соотноше-

ния: 

в 1509,6 г раствора HCl содержится 240,48 г HCl; 

в 100 г раствора HCl содержится Х г HCl. 

Отсюда X = 100 ∙ 240,48 / 1509,6 = 15,93 г, а  = 15,93%. 

 

Пример 2 
 

Вычислите молярную концентрацию раствора сульфата калия, в 

20 мл которого содержится 1,74 г этой соли. 

 

Решение 

Молярная концентрация указывает на количество молей веще-

ства в 1000 мл раствора. Ее вычисляют по формуле, (моль/л): 

СM = m ∙ 1000 / M ∙ V, 

где m  масса растворенного вещества, г; М  молярная масса раство-

ренного вещества, г; V  объем раствора, мл. 

Молярная масса сульфата калия (К2SO4) равна: 39,10 + 32,06 + 4 

∙ 16 = = 174 г/моль. 

Рассчитаем массу сульфата калия, содержащегося в 1 литре рас-

твора, из соотношения: 

в 20 мл раствора К2SO4 содержится 1,74 г К2SO4; 

в 1000 мл  Х г К2SO4. 
Тогда Х = (1000 ∙ 1,74) / 20 = 87 г. 

Молярная масса сульфата калия 174,26 г/молей, а 87 г этой соли 

составят 87 : 174,26 = 0,5 молей. 

Итак, в 1 литре раствора сульфата калия содержится 0,5 молей 

этой соли. Следовательно, раствор 0,5 молярный (0,5 М). Эту же за-

дачу можно решить по формуле  

СМ = m · 1000 / M ∙ V = 1,74 ∙ 1000 / 174,26 · 20 = 0,5 моль/л. 
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Пример 3 
 

Сколько граммов оксида кальция содержится в 200 мл 0,3н рас-

твора?  Рассчитайте титр раствора. 

 

Решение 

Эквивалентная концентрация (Сэкв.) показывает, сколько эквива-

лентов вещества содержится в 1 литре раствора, ее рассчитывают по 

формуле, (моль/л): 

Сэкв. = m ∙ 1000 / МЭ ∙ V. 

Здесь m  масса растворенного вещества, г; Мэ  молярная масса 

эквивалента вещества, г/моль; V  объем раствора, мл. 

Титр раствора (Т) показывает, сколько граммов вещества со-

держится в 1 мл раствора. Титр раствора связан с нормальной кон-

центрацией соотношением, (г/мл): 

Т = Сэкв. ∙ МЭ / 1000.  

Рассчитаем молярную массу эквивалента гидроксида кальция 

(см. пример 1): 

МЭCa(OH)2 = M[Ca(OH)2] / n = 74 / 2 = 37 г/моль 

и массу Ca(OH)2 в 200 мл раствора по формуле 

Сэкв. = m ∙ 1000/МЭ ∙ V  m = Cэ ∙ МЭ ∙ V / 1000 =  

= 0,3  37  200 / 1000 = 2,22 моль/л. 

Зная эквивалентную концентрацию раствора, можно рассчитать 

его титр: 

Т = Сэкв. ∙ МЭ / 1000 = 0,3 ∙ 37 / 1000 = 0,0111 г/мл. 
 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Что такое раствор? Какие существуют способы определения 

концентрации растворов? Приведите примеры. 

2. Каким прибором и как замеряется плотность растворов? Как 

определяют концентрацию растворов по плотности? 

3. В чем заключается сущность процесса титрования? Что такое 

точка эквивалентности? 

4. Для чего при титровании применяются индикаторы? Какие 

индикаторы вы знаете? 

5. Что называется эквивалентной концентрацией раствора? 

6. Сколько граммов KOH и воды надо взять, чтобы приготовить 

300 г 15%-го раствора? 
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7. Какова эквивалентная концентрация раствора, если в 3,5 л его 

содержится 4,8 г NaOH? 

8. Определить молярную концентрацию раствора, содержащего 

в 2,5 л 250 г гидроксида натрия. 

9. Вычислить массовую долю карбоната натрия, если известно, 

что 25 г Na2CO3 растворены в 250 мл воды (250 г). 

10. Приготовьте 250 мл 0,2н раствора NaOH из раствора той же 

щелочи плотностью 1,12 г/см
3
. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 7 

ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ 
 

Мы знаем, что при растворении твѐрдого тела в воде растворе-

ние прекращается, когда получается насыщенный раствор, т.е. когда 

между растворяемым веществом и находящимися в растворе молеку-

лами того же вещества установится равновесие. При растворении 

электролита, например, соли, в раствор переходят не молекулы, а ио-

ны; следовательно, и равновесие в насыщенном растворе устанавли-

вается между твѐрдой солью и перешедшими в раствор ионами. На-

пример, в насыщенном растворе сульфата кальция устанавливается 

равновесие 

СаSO4     Са
2+

 + SO
2

4  . 

твѐрдая соль ионы в растворе 

Константа равновесия для этого процесса выразится уравнением 

Кс = 
][

]][[

4

2

4

2

CaSO

SOCa
. 

Знаменатель дроби, концентрация твѐрдой соли, представляет 

собой постоянную величину, которую можно ввести в константу. То-

гда, обозначая Кс[CaSO4] = K
/
c , получим: 

[Ca
2+

][SO
2

4 ] = K
/
с . 

Таким образом, в насыщенном растворе электролита произведе-

ние концентраций его ионов есть величина постоянная при данной 

температуре. Эта величина количественно характеризует способность 

электролита растворяться; еѐ называют произведением растворимо-

сти электролита и обозначают буквами ПР. 

Заменив величину К
/
с . на ПР (СаSO4), получим:  

ПР(СаSO4) = [Ca
2+

][ SO
2

4 ]. 
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Численное значение произведения растворимости электролита 

нетрудно найти, зная его растворимость. Например, растворимость 

сульфата кальция при 20
0
С равна 1,5∙10

-2
 моль/л. Это значит, что в 

насыщенном растворе концентрация каждого из ионов Са
2+

 и SO
2

4  

равна 1,5∙10
–2

 моль/л. Следовательно, произведение растворимости 

этой соли 

ПР(СаSO4) = [Ca
2+

][ SO
2

4 ] = (1,5∙10
–2

)
2
 = 2,25∙10

–4
. 

Приведѐнный расчѐт, сделанный на основе классической теории 

электролитической диссоциации, не вполне точен, так как здесь не 

учтено влияние на растворимость электролита электростатических 

сил, действующих между ионами. Если учесть это влияние, то вели-

чина произведения растворимости несколько уменьшится; уточнѐн-

ное значение ПР(СаSO4) равно 1,3∙10
–4

. 

В случае очень мало растворимых электролитов влияние ука-

занных сил можно не принимать во внимание. 

В тех случаях, когда электролит содержит два или несколько 

одинаковых ионов, при вычислении произведения растворимости 

должны быть возведены в соответствующие степени. Например: 

ПР(РbI2) = [Pb
2+

][I
–
]
2
. 

Знание произведения растворимости позволяет решать вопросы, 

связанные с образованием или растворением осадком при химиче-

ских реакциях, что особенно важно для аналитической химии. Усло-

вие образования осадка: малорастворимый электролит выпадает в 

осадок, когда произведение концентрации ионов становится больше 

величины ПР электролита, то есть в случае PbI2, когда [Pb
2+

][I
–
]

2
  

ПР(РbI2). Это будет достигнуто путѐм прибавления избытка электро-

лита, содержащего ионы Pb
2+

 или I
–
 -ионы. Растворение осадка будет 

происходить тогда, когда произведение концентрации ионов станет 

меньше величины ПР электролита, то есть в случае PbI2, когда 

[Pb
2+

][I
–
]

2
  ПР(РbI2). Последнего можно достигнуть, связывая один 

из ионов, посылаемых осадком в раствор. Например, образованием 

малодиссоциированного соединения, комплексного иона, менее рас-

творимого соединения или изменением заряда иона в окислительно-

восстановительной реакции. Надо, однако, иметь в виду, что произ-

ведение растворимости, вычисленное без учѐта коэффициентов ак-

тивности, является постоянной величиной  только для малораство-

римых электролитов и при условии, что концентрации других нахо-

дящихся в растворе ионов невелики. Это объясняется тем, что коэф-

фициенты активности близки к единице только в очень разбавленных 
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растворах. Для хорошо растворимых электролитов значение произве-

дения концентраций ионов в насыщенном растворе может сильно из-

меняться в присутствии других веществ. Это происходит вследствие 

изменения коэффициентов активности ионов. Поэтому расчѐты, про-

изводимые по произведению растворимости без учѐта коэффициен-

тов активности, приводят в этих случаях к неверным результатам.  

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Образование осадка 
 

1. Налейте в два стаканчика по 8 мл 0,05М раствора нитрата 

свинца, Pb(NO3)2. В один из них добавьте 8 мл 0,5М раствора хлорида 

натрия, в другой – 2 мл 0,5М раствора хлорида натрия и 6 мл дистил-

лированной воды. В каком из стаканчиков появился осадок хлорида 

свинца? Каковы концентрации ионов Cl
–
 и Pb

2+
 до и после смешива-

ния растворов?  

Рассчитайте произведение концентрации ионов в каждой смеси. 

В каком случае это произведение больше, чем произведение 

растворимости хлорида свинца равное 1,7 ∙ 10
–5

? Все расчеты сведите 

в таблицу. 

№ 

стакана 
Раствор 

[Pв
2+

] 

моль/л 

[Cl
–
] 

моль/л 
[Pв

2+
] 

.
 [Cl

–
]

2 

1-й ста-

кан 

 

2-й ста-

кан 

 

Исходный р-р после смешива-

ния 

 

Исходный р-р после смешива-

ния 

 

 

   

 

2. В две пробирки налейте по 1 мл 0,05М раствора нитрата 

свинца. В одну из них прибавьте такой же объем 0,05М раствора йо-

дида калия, а в другую – 0,05М раствор хлорида калия. В какой из 

пробирок выпал осадок? Объясните подученный результат, используя 

знания ПР (ПР 2PbI
 = 8,7 

.
 10

–9
). Напишите уравнение реакций. 

 

Опыт 2. Растворение осадков 
 

1. К 1-2 мл раствора хлорида магния прилейте 1-2 мл раствора 

гидроксида аммония. Образовавшийся осадок разделите на 2 пробир-

ки. В одну пробирку влейте соляную кислоту, в другую – раствор 
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хлорида аммония. Наблюдайте растворение осадка. Напишите в мо-

лекулярной и ионной формах реакции образования гидроксида маг-

ния, растворения его в кислоте и хлориде аммония. 

2. В две пробирки бросьте немного кристалликов оксалата каль-

ция CaC2O4. В одну из них налейте 0,1н раствор соляной кислоты, в 

другую – 0,1н раствор уксусной кислоты. В какой кислоте оксалат 

кальция растворился, в какой нет? Дайте объяснение, исходя из сте-

пени диссоциации соляной, уксусной и щавельной кислот. 

 

РЕШЕНИЕ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Определите ПР фторида магния, если его растворимость в воде 

равна 0,001 моль/л при некоторой температуре. 

Решение 

 

ПР = ?    Mg
2+

  +  2F
–
   MgF2(т) 

L = 0,001 моль/л  ПР = [Mg
2+

] [F
–
]
2
 = L(2L)

2
 = 4L

3
 =  

                          = 4(0.001)
3
 = 4  10

–9
. 

[ Mg
2+

] = L 

[F
–
] = 2L 

Ответ: Произведение растворимости MgF2 равно 4  10
–9

. 

 

Пример 2 
 

Рассчитайте равновесную молярную концентрацию (моль/л) 

аниона в насыщенном растворе карбоната серебра (I) при 25
0
 С 

 

Решение 

[CO
2

3 ] = ?    2Ag
+
 + CO

2

3   Ag2CO3(т) 

 

ПР = 8,7  10
–12

  ПР = [Ag
+
]
2
 [CO

2

3 ] = 

[Ag
+
] = 2[CO

2

3 ]    = {2[CO
2

3 ]}
2
 [CO

2

3 ][CO
2

3 ] = 4[CO
2

3 ]
3
; 

                  [CO
2

3 ] = 
3

4

ПР

 = 
3

12

4

107,8

 = 1.3  10
–4

 моль/л. 

Ответ: Равновесная концентрация иона СО
2

3  в насыщенном 

растворе Ag2CO3 при 25
0
С равна 1,3  10

–4
 моль/л. 
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Пример 3 
 

Определите рН насыщенного раствора гидроксида кальция при 25
0
 С. 

 

Решение 

 

рН = ?        Ca
2+

 + 2OH
–
   Ca(OH)2(т) 

 

ПР = 6,3  10
–6

  ПР = [Ca
2+

][OH
–
]
2
 = 1/2[OH

–
][OH

–
]
2
 = 

2

][ 3OH
; 

[Ca
2+

] = 1/2[OH
–
] рН = 14 – рОН = 14 + lg[OH

–
] = 

                         = 14 + lg
3 2ПР  = 14 + lg )103,6(2 63

 = 12,4. 

Ответ:. Насыщенный раствор Са(ОН)2 имеет рН 12,4. 

 

Пример 4 
 

Определите, выпадает ли осадок иодида свинца (II) при 25
0
С по-

сле сливания 100 мл 0,005М раствора нитрата свинца (II) и 200 мл 

1,01М раствора иодида калия. 

 

Решение 

PbI2(т) = ? Pb
2+

 = М,  

I
– 
 = А           Pb(NO3)2 + 2KI = PbI2  + 2KNO3 

V1 = 0,1 л      Pb
2+

 + 2I
–
 = PbI2  

C1 = 0,005 моль/л   

V2 = 0,2 л        (Cм)(CА)
2
={C1V1/(V1+V2) C2V2   (V1+V2)

2
 = 

C2 = 0,01 моль/л  = C1V1 C2
2
V

2

2  ⁄ (V1+V2)
3
 = 0.005 0,1 0,01

2
0,2

2
 ⁄  

                    (0,1+0,2)
3
 = 7,4 10

–8
  ПР = 8,7 10

–9
. 

См = С1V1 / (V1+V2) 

CA = С2V2 / (V1+V2) 

Ответ: PbI2 осаждается, так как соблюдается условие выпаде-

ния осадка (С1 и С2 – концентрации ионов в начальных растворах до 

смешивания; V1 и V2 – объѐмы начальных растворов в порядке пере-

числения в условии задачи. Концентрации ионов в конечном растворе 

уменьшаются в [V1 / (V1+V2)] и [V2 / (V1+V2)] раз, где (V1+V2) – объ-

ѐм конечного раствора. При смешивании равных объѐмов начальных 

растворов концентрации ионов в конечном растворе уменьшаются в 2 

раза по сравнению с С1 и С2). 
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КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1.Что называется произведением растворимости? Напишите ма-

тематическое выражение ПР хлорида серебра, хлорида свинца, суль-

фида меди, йодида ртути, фосфата кальция. 

2. Дайте определение насыщенного, ненасыщенного и перена-

сыщенного растворов с точки зрения произведения растворимости. 

3. Сравните растворимость солей: сульфида меди, сульфида же-

леза и сульфида цинка по величине произведения растворимости. Ка-

кая из солей наименее растворима? 

4. На основании величины ПР скажите, в какой последователь-

ности будут осаждаться ионы Ba
2+

, Sr
2+

, Pв
2+

 в случае совместного их 

присутствия в растворе при постепенном прибавлении к раствору 

Na2CrO4? 

5. Как пользоваться правилом ПР при решении вопроса об обра-

зовании осадка? В каких случаях осадок образуется при смешивании 

растворов двух электролитов, в каких случаях осадок не образуется? 

6. Как влияет введение одноименного иона  на растворимость 

осадка? Объясните с точки зрения гетерогенного равновесия, почему 

введение избытка осадителя понижает растворимость осадка? 

7. Каковы условия растворения осадка? Объясните с точки зре-

ния гетерогенного равновесия: а) почему гидроксид магния растворя-

ется в кислотах и в хлориде аммония; б) почему карбонат бария легко 

растворяется в соляной кислоте, а сульфат бария – не растворяется? 

8. Образуется ли осадок сульфата серебра, если к 0,02М раство-

ру нитрита серебра добавить равный объем 1н раствора серной ки-

слоты? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 8 

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 являют-

ся чисто ионными, а само соединение состоит из ионов. Для вычис-

ления степеней окисления используют следующие правила. 



 57 

Атомы в простых веществах (Zn, S, H2…) имеют степень окис-

ления, равную нулю. 

1. Степени окисления катионов металлов равны: для щелочных 

металлов +1, для щелочноземельных металлов +2, для алюминия +3. 

2. Водород во всех своих соединениях проявляет степень окис-

ления +1, кроме гидридов щелочных и щелочноземельных металлов 

(NaH, CaH2 и т. п.), где его степень окисления равна –1. 

3. Кислород в соединениях имеет степень окисления, равную           

– 2. Исключения составляют пероксиды (–1) и фторид кислорода OF2 (+2). 

4. Фтор во всех соединениях имеет степень окисления –1. 

5. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в со-

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

Например, вычислим степень окисления хлора в молекуле хлор-

ной кислоты HClO4. Просуммируем степени окисления всех атомов, 

обозначив неизвестную степень окисления хлора через х и подставив 

степени окисления водорода (правило 3) и каждого из четырѐх ато-

мов кислорода (правило 4). В соответствии с правилом 6 сумма сте-

пеней окисления 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 восстановители.  

К важнейшим окислителям относятся: 

1. Свободные неметаллы (галогены, кислород, сера), которые в 

результате реакций превращаются в одноатомные анионы. 

2. Кислородсодержащие ионы и молекулы, в которых централь-

ный атом имеет высшую или высокую степень окисления (
4МnO , 

2

72OCr , 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. Свободные металлы, а из неметаллов – углерод и водород. 

2. Многоатомные ионы и молекулы, в которых центральный атом 

имеет низшую или низкую степень окисления ( 32 , NHSH , 
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.  
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H2O2 – окислитель      H2O2 – восстановитель 

Кислая среда 

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

+ 

Щелочная среда 

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

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Окисление ионов двухвалентного железа 

дихроматом калия 
 

Налейте в пробирку 1-2 мл раствора дихромата калия, K2Cr2O7, 

подкислите его серной кислотой (1 мл) и прибавьте немного кристал-

лического сульфата железа (II), FeSO4. Перемешайте содержимое 

пробирки. Как изменится цвет раствора? Составьте уравнение реак-

ции, учитывая, что ионы Сr2O7
2-

 восстанавливаются до Сr
3+

. 

 

Опыт 2. Окисление ионов трехвалентного хрома 

пероксидом водорода 
 

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

плям раствор щелочи до полного растворения выпавшего осадка. К 

раствору добавьте пероксид водорода. Переход зеленой окраски рас-

твора в желтый свидетельствует о появлении в растворе ионов СrО4
2–

. 

 

Опыт 3. Окислительные и восстановительные свойства нитритов 
 

1. 1-2 мл раствора перманганата калия подкислите серной кислотой 

и прибавьте раствор нитрита натрия, NaNO2. Наблюдайте обесцвечивание 

раствора вследствие восстановления ионов МnО4 до Мn
2+

. 

2. 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 1 и 2 

варианты ответа. В каком случае нитрит натрия является окислите-

лем, а в каком – восстановителем? Напишите уравнения реакций. 

 

Опыт 4. Влияние реакции среды на восстановление 
 

1. В пробирку налейте 1-2 мл раствора КМnО4, 1-2 мл концен-

трированного раствора КОН и по каплям приливайте свежеприготов-
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ленный раствор сульфита натрия, Na2SO3 до перехода малиновой ок-

раски в зеленую. 

Закончите уравнения реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + КОН → К2МnО4 + … 

2. В пробирку налейте 1-2 мл раствора КМnО4, 1-2 мл воды и по 

каплям раствор Na2SO3 до образования темно-коричневого осадка. 

Закончите уравнения реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + Н2О → МnО2 + … 

3. В пробирку налейте 1-2 мл раствора КМnО4, 1-2 мл раствора 

Н2SО4 и по каплям приливайте до обесцвечивания раствор Na2SO3. 

Закончите уравнения реакции: 

КМnО4 + Na2SO3 + Н2SО4 → МnSО4 + … 
 

Опыт 5. Восстановление ионов меди 

металлическим железом 
 

В пробирку налейте 3-5 мл раствора CuSO4 и погрузите туда на 

несколько минут очищенный наждачной бумагой железный гвоздь 

или железную проволоку. Сделайте соответствующий вывод и напи-

шите уравнение реакции. 

 

Опыт 6. Восстановление алюминием анионов азотной  

кислоты до аммиака 

 

Насыпьте на дно пробирки немного алюминиевых опилок или 

стружек, залейте их 2-3 мл раствора NaNO3 и прилейте 2-3 мл NaOH. 

Пробирку поставьте в штатив, закрыв кусочком ваты, на которую по-

ложите смоченную водой красную лакмусовую бумажку. Через не-

сколько минут окраска бумажки изменится. 

Закончите уравнение реакции: 

Al + NaNO3 +NaOH + H2O = Na[Al(OH)4] + … 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Какие из приведенных ниже реакций являются окислительно-

восстановительными? Укажите для каждой из них окислитель и вос-

становитель. 

1. Fe + 2HCl = FeCl2 + H2. 
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2. FeCl2 + 2NaOH = Fe(OH)2 + 2NaCl. 

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

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

 

Решение 

Окислительно-восстановительными называются реакции, проте-

каю-щие с изменением степеней окисления атомов. Степень окисле-

ния – это условный заряд, появляющийся на атоме в результате сме-

щения электронного облака к более электроотрицательному атому. 

Степень окисления может быть отрицательной, положительной и ну-

левой. 

Окисление – это процесс отдачи электронов, сопровождающийся 

повышением степени окисления. Атомы, молекулы и ионы, отдаю-

щие электроны, называются восстановителями. 

Восстановление – процесс присоединения электронов, сопрово-

ждающийся понижением степени окисления. Атомы, молекулы и ио-

ны, принимающие электроны, называют окислителями. 

Определим степени окисления атомов. 

1. 
0

Fe  + 2
1

H Cl = 
2

Fe Cl2 + 
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 – окис-

литель. 

2. 
2

Fe
1

Cl 2 + 2 
1

Na
12

OH  = 
12 2

OHFe 2 + 2
11

NaCl . 

Степени окисления атомов в веществах не изменяются, поэтому 

реакция не является окислительно-восстановительной. 

3. 
2

Ba (
25

NO 3)2 + 4

26

2

1

OSK
 = 

2

Ba
6 2

4S O + 2
251

KNO3. 

Эта реакция также не относится к окислительно-

восстановительным, степени окисления атомов постоянны. 

4. 2K
1

I  + 
0

Cl 2 = 2K
1

Cl  + 
0

I 2. 

Хлор и йод меняют степени окисления, это  окислительно-

восстано-вительная реакция: 
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2
1

I  2e  = 
0

I 2 – процесс окисления, иодид-ион – восстановитель; 
0

Cl 2 + 2e  = 2
1

Cl  – процесс восстановления, молекула хлора – 

окислитель. 

 

Пример 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 результате отдачи 

электронов (окисления), понижение – за счет присоединения элек-

тронов (восстановления): 
1

Cl
5

Cl          
1

Cl   6e  = 
5

Cl            – окисление; 

0

S
6

S              
0

S   8e  =
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  + 1 е  = 
2

Fe           – восстановление. 

 

Пример 3 
 

Реакция выражается 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 воспользуемся методом 

электронного баланса. 
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1. Записываем уравнение реакции и находим атомы, меняющие 

степень окисления: 

KCl
+5

O3  KCl
+7

O4 + KCl
1
. 

2. Составляем электронные уравнения и находим окислитель и 

восстановитель: 

Cl
+5

 – 2 e  = Cl
+7

, Cl
+5

 – восстановитель; 

Cl
+5

 + 6 e  = Cl
–1

, Cl
+5

 – окислитель. 

В этом уравнении Cl
+5

(KClO3) является одновременно и окисли-

телем, и восстановителем. Такая окислительно-восстановительная ре-

акция называется реакцией диспропорционирования (самоокисле-

ния самовосстановления).  

3. Находим коэффициенты для окислителя, восстановителя и 

продуктов их превращения. Число электронов, отданных восстанови-

телем, должно быть равно числу электронов, принятых окислителем. 

Для этого находим наименьшее общее кратное и множители: 

Cl
+5

 – 2e  = Cl
+7

  3            

Cl
+5

 + 6 e  = Cl
–
       1         

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

) ста-

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

тальных веществ подбираются как обычно, путем сопоставления чис-

ла атомов в правой и левой частях уравнения: 

4KClO3 = 3KClO4 + KCl. 

По той же методике расставим коэффициенты во втором урав-

нении: 

3(NH4)2S
–2

 + K2Cr2
+6

O7 + H2O = 3S
0
 + 2Cr

+3
(OH)3 + 2KOH + 6NH3 

                S
–2

 – 2 e  = S
0
               3        

2 Cr
+6

 + 6 e  = 2Cr
+3

  1 

      

Пример 4 

Диоксид азота при растворении в воде образует смесь двух ки-

слот. 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. Следовательно, реакция 

происходит только за счет изменения степени окисления азота. В мо-
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лекуле NO2 азот находится в промежуточной степени окисления (+4), 

он может и отдавать, и принимать электроны по схеме:         

       N
+4

 – 1 e  = N
+5

  – окисление; 

N
+4

 + 1 e  = N
+3

  – восстановление. 

Поэтому при растворении NO2 в воде образуются азотная (N
+5

) и 

азотистая (N
+3

) кислоты: 

2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2. 
 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Какие реакции называются окислительно-восстанови-

тельными  и  чем они отличаются от других химических реакций? 

2. Что называется степенью окисления, процессами окисления и 

восстановления, окислителем, восстановителем? Приведите примеры. 

3. Какие вещества могут быть только окислителями, восстано-

вителями, выполнять функцию окислителя и восстановителя?  Поче-

му? Приведите примеры. 

4. Почему все металлы проявляют только восстановительные 

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

новителями? 

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

становителями, только окислителями и какие обладают окислитель-

но-восстановительной двойственностью: S
2–

, S
4+

, C
2+

, Zn
2+

, F2
0 

, N
3+

, 

Mn
7+

, Cl
–
, Sb

3+
. 

6. Укажите, какие из приведенных процессов представляют со-

бой окисление и какие восстановление: S
0 

 S
6+

; Br2
0 

 2Br
–
; 2H

+
  

H2; Cl
–
  Cl

5+
; Mn

7+
  Mn

2+
. 

7. Определите степень окисления серы и марганца в следующих 

соединениях: MnO2, K2MnO4, Mn(OH)3, MnO, KMnO4, K2S, S, H2SO4, 

SO2, H2SO3. 

8. Найдите окислитель и восстановитель и поставьте коэффици-

енты 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. 
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9. Допишите уравнения окислительно-восстановительных реак-

ций, учитывая, что Сr
6+

 в кислой среде восстанавливается до Сr
3+

: 

C + K2Cr2O7 + H2SO4  CO2 + … ; 

HI + K2Cr2O7 + H2SO4  I2 + … ; 

H2S + K2Cr2O7 + H2SO4  S + …. 

10. Можно ли восстановить сульфат железа (III) в сульфат желе-

за (II): а) раствором H2SO3 ; б) железными опилками?    

11. При взаимодействии цинка с разбавленной азотной кислотой 

образуются нитраты цинка и аммония. Напишите уравнение реакции. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 9 

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
 

Комплексными называются соединения, в узлах кристаллов ко-

торых находятся комплексные ионы, способные к самостоятельному 

существованию в растворе. 

По координационной теории А. Вернера, в комплексных соеди-

нениях различают внутреннюю и внешнюю сферы. Например, в ком-

плексных соединениях Na3[Co(NO2)6], [Zn(NH3)4]Cl2 – внутреннюю 

сферу составляют [Co(NO2)6]
3–

, [Zn(NH3)4]
2+

, а внешнюю сферу – со-

ответственно Na
+
 и Cl

–
. Центральный атом или ион внутренней сферы 

называется комплексообразователем, координированные вокруг него 

молекулы или ионы – лигандами. Число, показывающее сколько ли-

гандов связано с комплексообразователем, называется координаци-

онным. В формулах комплексных соединений внутреннюю сферу 

(комплекс) заключают в квадратные скобки. 

В нашем примере ионы Со
3+

 и Zn
2+

 – комплексообразователи, 

NО2 и NH3 – лиганды, числа 6 и 4 – координационные числа. 

Комплексные ионы могут быть как катионами [Ag(NH3)2]
+
, так и 

анионами [Ag(CN)2] . Известны комплексы, не несущие заряда, на-

пример, [Pt(NH3)2Cl2], называемые комплексными неэлектролитами. 

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]. 

При составлении названий комплексных соединений вначале 

указывается анион, а затем  катион в родительном падеже (подобно 

простым соединениям: хлорид калия или сульфат алюминия). В скоб-

ках римской цифрой указывается степень окисления комплексообра-
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зователя. Лиганды называются: Н2O – акво; NH3 – амин; Cl
–
 – хлоро; 

CN
–
 – циано; SO4

2–
 – сульфато и т. д. Пример: [Ag(NH3)2]Cl – хлорид 

диамминсеребра (I); [Co(NH3)6](NO3)3 – нитрат гексамминсобальта 

(III); [Zn(H2O)4]SO4 – сульфат тертраквоцинка (II); K3[Fe(CN)6] – гек-

сацианоферрат (III) калия; K2[PtCl4] – тетрахлороплатинат (II) калия; 

[Pd(NH3)2Cl2] – дихлородиамминпалладий. 

В водных растворах комплексные соединения диссоциируют по 

внешней сфере, образуя комплексные ионы, например: 

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

K[Ag(CN)2]  K
+
 + [Ag(CN)2] . 

Первичная диссоциация на катионы и анионы протекает почти 

полностью, так как связь по внешней сфере преимущественно ион-

ная. 

Комплексные ионы подвергаются вторичной диссоциации: 

[Ag(NH3)2]
+
  Ag

+
 + 2NH3; 

[Ag(CN)2]   Ag
+
 + 2CN . 

Вторичная диссоциация протекает в незначительной степени, 

так как лиганды связаны с комплексообразователем ковалентной свя-

зью. Применив закон действия масс к равновесиям диссоциации ком-

плексных ионов как к слабым электролитам, получим 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 [  ]  концентрации соответствующих ионов и молекул. 

Константы нестойкости комплексов характеризуют прочность 

(устойчивость) внутренней сферы комплексного соединения. Чем 

меньше константа нестойкости, тем устойчивее комплекс, т.е. тем 

меньше концентрация продуктов его распада. В приведенных приме-

рах комплекс [Ag(CN)2]  более прочен, чем комплекс [Ag(NH3)2]
+
. 

Известны комплексные соединения с неустойчивой в растворе 

внутренней сферой. Они в растворе полностью диссоциируют на про-

стые ионы: 

K2SO4  Al2(SO4)3  12H2O = 2K
+
 + 2Al

3+
 + 4SO4

2
 + 12H2O. 

Такие соединения называются двойными солями. Например, 

комплексную соль (NH4)2[Fe(SO4)2(H2O)6] можно представить в виде 

двойной соли (NH4)2SO4∙FeSO4∙6H2O. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Получение комплексных солей 
 

1. Налейте в пробирку 1-2 мл раствора нитрата серебра, AgNO3 

и такое же количество раствора хлорида натрия до получения белого 

осадка хлорида серебра, AgCl. Слейте с отстоявшегося осадка жид-

кость и прибавьте к нему избыток раствора аммиака. Осадок AgCl 

растворяется вследствие образования растворимой комплексной соли 

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

для опыта 4. 

2. 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 ком-

плексных ионов [Сr(ОН)6]
3-

.Отметьте цвет раствора комплексной со-

ли и составьте уравнение реакции образования этой соли. 

3. Налейте в пробирку 1-2 мл раствора СuSO4 и подействуйте на 

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

гу прибавляйте концентрированный раствор аммиака. Происходят 

растворение осадка и изменение окраски вследствие образования ио-

нов [Сu(NH3)4]
2+

. 

Составьте уравнения реакций в молекулярной и ионной формах. 

 

Опыт 2. Диссоциация комплексных солей 
 

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

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

роданида калия, во вторую – гексанитрокобальтат (III) натрия, 

Na3[Co(NO2)6]. На присутствие каких ионов в растворе указывает по-

явление красного окрашивания в первой пробирке и желтого осадка 

во второй? 

Запишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах. 

2. В две пробирки налейте по 1-2 мл гексацианоферрата (III) ка-

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

санитрокобальтат (III) натрия, Na3[Co(NO2)6]. Что наблюдается? Ка-

кие ионы находятся в растворе K3[Fe(CN)6]? Запишите уравнение его 

диссоциации. 
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Опыт 3. Диссоциация комплексных ионов 
 

1. Налейте в две пробирки по 2-3 мл раствора СuSO4. В одну до-

бавьте 2-3 мл раствора NaOH, а в другую – 2 мл (NH4)2S. В первой 

пробирке образуется осадок Сu(ОН)2 голубого цвета, во второй – оса-

док CuS черного цвета. Это качественные реакции на ион Cu
2+

.  

2. Налейте в пробирку 1-2 мл раствора CuSO4, добавьте избыток 

NH4OH до растворения образовавшегося вначале осадка. Получен-

ный раствор разлейте в две пробирки. В одну пробирку влейте рас-

твор NaOH (осадка не образуется), а в другую – раствор (NH4)2S (вы-

падает осадок черного цвета). 

Объясните наблюдаемые явления, исходя из величины произведе-

ния растворимости Cu(OH)2 и уравнений констант нестойкости ионов. 

 

Опыт 4. Разрушение комплексных ионов 
 

К полученному в опыте 1а аммиачному серебру прибавьте по 

каплям раствор азотной кислоты до кислой реакции среды (проверьте 

лакмусовой бумагой). Комплексное соединение разрушается. Выпа-

дает белый осадок. Что образуется? Напишите уравнение реакции. 

 

Опыт 5. Гидратная изометрия хлорида хрома 

 

Налейте в пробирку 1-2 мл раствора хлорида хрома, СrCl3, и от-

метьте цвет раствора. 

Нагрейте раствор и наблюдайте изменение окраски. Чем объяс-

няется это изменение? Какими координационными формулами могут 

быть изображены серо-фиолетовая и зеленая модификации кристал-

логидратов хлорида хрома, СrCl3 
.
 6H2O (координационное число 

хрома равно шести). 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Составьте формулы комплексных ионов для Ag
+
, Cu

2+
, Au

3+
, в 

которых их координационные числа равны четырем, а лигандами яв-

ляются следующие нейтральные молекулы и ионы: NH3, Cl
–
, S2O3

2–
. 
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Решение 

В условии задачи даны ионы комплексообразователи 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]
–
. 

 

Пример 2 
 

Составьте формулы всех возможных комплексных соединений, 

используя в качестве комплексообразователя Co
3+

 (координационное 

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

сферы – K
+
, NO2

–
. 

 

Решение 

Поскольку координационное число иона кобальта равно 6, во 

внутрен-ней координационной сфере должно быть 6 лигандов. Заря-

ды внутренней и внешней координационных сфер в сумме равны ну-

лю. Учитывая эти правила, можно составить следующие комплекс-

ные ионы и соответствующие им комплексные соединения: 

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]. 

 

Пример 3 
 

Распишите, как диссоциируют в растворе следующие комплекс-

ные соединения, напишите выражения для констант нестойкости их 

комплексных ионов: [Zn(NH3)4]Cl2; K2[PtCl6]; [Cr(H2O)3Cl3].  
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Решение 

Диссоциация комплексных соединений определяется характе-

ром связи в них. Между внутренней и внешней сферами связь ионно-

го 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 меха-

низму), прочная, поэтому диссоциация второй ступени идет незначи-

тельно и также ступенчато. 

Учитывая вышесказанное, напишем уравнения диссоциации и 

константы нестойкости комплексных ионов: 

1. [Zn(NH3)4]Cl2  [Zn(NH3)4]
2+

 + 2Cl
–
. 

2. [Zn(NH3)4]
2+

  Zn
2+

 + 4NH3, 

KH = [Zn
2+

]  [NH3]
4
 / [Zn(NH3)4]

2+
. 

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

2–
.  

2. [PtCl6]
2–

  Pt
4+

 + 6Cl
–
,  

KH = [Pt
4+

]  [Cl
–
 ]

6
 / [PtCl6]

2–
. 

1. [Cr(H2O)3Cl3]  Cr
3+

 + 3H2O + 3Cl
–
, 

KH = [Cr
3+

]  [H2O]
3
  [Cl

–
]
3
 / [Cr(H2O)3Cl3]. 

Последнее комплексное соединение относится к типу комплекс-

ных неэлектролитов, практически очень трудно разрушить его внут-

реннюю сферу. 

 

Пример 4 
 

Константы нестойкости комплексных ионов: [Ag(CN)2]
–
, 

[Au(CN)2]
–
, [Cu(CN)2]

–
, имеют значения соответственно: 1  10

–21
, 5  

10
–39

, 1  10
–16

. Какой из этих ионов самый прочный? Напишите вы-

ражения для констант нестойкости комплексных ионов. 

 

Решение 

Мерой устойчивости комплексного иона служит его константа 

нестойкости Кн; чем больше ее значение, тем ниже устойчивость 

комплексного иона. Напишем константы нестойкости: 

KH = [Ag
+
][CN

–
]

2
 / [Ag(CN)2]

–
; 

KH = [Au
+
][CN

–
]

2
 / [Au(CN)2]

–
; 

KH = [Cu
+
][CN

–
]

2
 / [Cu(CN)2]

–
. 
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Самый прочный комплексный ион из приведенных  [Au(CN)2]
–
, 

так как величина его константы нестойкости имеет наименьшее зна-

чение. 

 

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 кристал-

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

.
 4H2O , в) CuSO4 

.
 5H2O . 

5. Определить заряды комплексных ионов, координационные 

числа и степень окисления комплексообразователей в соединениях:  

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

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 10 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 
 

Металлы  элементы, обладающие ярко выраженной способно-

стью отдавать электроны при химическом взаимодействии с образо-

ванием 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 восстановители. 

Для металлов характерны небольшое число электронов на внешнем 

энергетическом уровне и малая величина энергии (потенциала) иони-

зации  минимальной энергии, необходимой для удаления электрона 

из атома или иона. Чем меньше энергия ионизации, тем активнее ме-

таллы, тем легче они отдают электроны и тем большей восстанови-

тельной способностью обладают 

Активность металла определяют по положению его в ряду на-

пряжений металлов или в ряду стандартных электродных потенциа-

лов. В этом ряду металлы расположены в порядке возрастания вели-

чины их стандартных электродных потенциалов. Чем меньше вели-
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чина потенциала, тем металл химически активнее, тем он легче окис-

ляется и труднее восстанавливается из своих ионов. Каждый металл 

вытесняет (восстанавливает) все другие металлы, имеющие более вы-

сокие электродные потенциалы, из растворов их солей. Например, 

цинк будет вытеснять из растворов только ионы металлов, стоящих в 

ряду напряжений после него. Металлы, стоящие в ряду напряжений 

до водорода, способны вытеснять его из растворов, в которых окис-

лителем 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 во-

дорода. 

Взаимодействие металлов с кислородом воздуха зависит от их 

положения в ряду напряжений: металлы ряда Li  Na окисляются бы-

стро, например 

2Ca + O2 = 2CaO; 

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 щелочнозе-

мельные металлы (элементы групп 1А и 2А, начиная с магния), обра-

зуя растворимые (щелочи) или частично растворимые в воде гидро-

ксиды металлов. При этом из воды восстанавливается водород, на-

пример 

2K + H2O = 2KOH + H2. 

С кислотами, в которых в качестве окислителя выступает ион 

водорода Н
+
 (бескислородные кислоты, например HCl, разбавленная 

H2SO4), взаимо-действуют все металлы, имеющие отрицательные 

значения стандартных электродных потенциалов, т. е. находящиеся в 

ряду напряжений до водорода. В результате реакции выделяется во-

дород: 

Fe
0
 + 2H

+
Cl = Fe

2+
Cl2 + H2

0
; 

окисление  Fe
0
  2e  Fe

2+
;  восстановление 2H

+
 + 2e  H2

0
. 

Металлы, стоящие в ряду напряжений после водорода (исклю-

чение Au, Pt), взаимодействуют только с азотной и концентрирован-

ной серной кислотами, которые называются окисляющими. Роль 

окислителя в HNO3 выполняет ион NO3  (N
+5

), в концентрированной 
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H2SO4  ион SO4
2

 (S
6+

), поэтому водород из них не вытесняется, а 

связывается кислородом в H2O. 

Продукты восстановления этих кислот, в зависимости от их 

концентрации, активности металла и температуры, различны: 

 

Взаимодействие металлов с HNO3 

Me + HNO3  MeNO3 + 

H2O + 

N
3
H3, N

3
H4NO3  активный металл 

(Mg, Al) и очень разбавленная кислота 

N
0
2, N

+
2O  металл средней активности 

(Zn, Fe) и очень разбавленная кислота 

N
+2

O  металл средней и низкой ак-

тивности (Fe, Cu, Ag, Hg) и разбавлен-

ная кислота 

N
+4

O2  любой металл и концентриро-

ванная кислота 

 

Например: 4Mg
0
 + 10H

+5
NO3(р) = 4Mg

+2
(NO3)2 + N

3
H4NO3 + 3H2O; 

Mg
0
  2e  Mg

+2
  4  восстановитель; 

 

N
+5

 + 8e  N
3
  1  окислитель. 

 

Взаимодействие металлов с концентрированной H2SO4 

 

 H2S
2
  активный металл (Mg, Al) 

 

Me + H2SO4(конц.)  Me-

SO4 + H2O + 

S
0
  металл средней активности (Zn, 

Fe) 

 S
+4

O2  металл средней и низкой актив-

ности (Fe, Cu, Hg) 

 

Например: 4Mg
0
 + 5H

+6
2SO4(к) = 4Mg

+2
SO4 + H2S

2
 + 4H2O; 

Mg
0
  2e  Mg

+2
 4  восстановитель; 

 

S
+6

 + 8e  S
2
 1  окислитель. 

 

Дымящая азотная и концентрированная серная кислоты (> 70%) 

при комнатной температуре пассивируют железо, алюминий, хром, 



 73 

многие малоактивные металлы, кроме меди, покрывая их поверх-

ность тончайшей пленкой, которая растворяется при нагревании. 

Со щелочами взаимодействуют лишь металлы, оксиды и гидро-

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

 2NaOH + Zn
0
 + 2H2O = Na2[Zn

+2
(OH)4] + 3H2

0 

Zn
0
  2e   Zn

+2
, 

2H
+
 + 2e   H2

0
. 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Исследование активности металлов. 

Ряд напряжений 
 

Установите опытным путем относительную активность пяти ме-

таллов: меди, железа, олова, свинца и цинка. Для этого в пять проби-

рок внесите по 12-15 капель одного из следующих растворов: соли 

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

ка. Во все растворы, за исключением раствора соли меди, опустите на 

2-3 минуты медную пластинку (или проволочку). Какой металл акти-

вен менее меди? 

Проведите аналогичные опыты с полосками железа свинца, оло-

ва и цинка. Результаты наблюдений запишите в таблицу. 

 
Опускаемый 

металл 
Ионы металлов в растворе 

M
0
 Cu

2+
 Fe

2+
 Pb

2+
 Zn

2+
 Sn

2+
 

Сu      

Fe      

Pb      

Zn      

Sn      
 

Заполните таблицу, поставив (+) под ионами тех металлов, которые 

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

не происходит. Расположите металлы по активности в ряд, напишите 

под каждым металлом его стандартный электродный потенциал (см. 

табл. 8. приложения). Соответствует ли составленный вами ряд металлов 

их положению в ряду стандартных электродных потенциалов? Помести-

те водород в полученный вами ряд активности. Какие из исследованных 

металлов могут вытеснять водород из разбавленных кислот? 
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Опыт 2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 
 

Очистите наждачной бумагой кусочки металла магния, алюми-

ния, железа, меди. Наблюдайте в течение двух  трех минут за изме-

нением поверхности металлов. Сделайте соответствующие выводы. 

Внесите кусочки тех же металлов в пламя спиртовки. Наблюдайте 

изменение поверхности металлов. Что происходит с магнием? Какие 

металлы наиболее активно взаимодействуют с кислородом и какие 

наименее? 

 

Опыт 3. Взаимодействие металлов с водой, 

кислотами и щелочами 
 

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 азотной и серной 

кислотами, 2 н щелочью. Для этого поместите металл в пробирку и до-

бавьте 5-10 капель соответствующего раствора. Если реакция идет пло-

хо, то пробирки подогрейте на водяной бане. При растворении металла 

в воде добавьте 2-3 капли фенолфталеина. Появление малиновой окра-

ски свидетельствует о наличии в растворе ионов ОН . 

Примечание. При растворении олова в концентрированной азот-

ной кислоте образуется -оловянная кислота H2SnO3 в виде белого 

осадка, NO2 и H2O. 

Напишите реакции взаимодействия металлов с водой, кислотами 

и щелочами. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Чем обусловлена высокая химическая активность щелочных ме-

таллов? Составьте электронные схемы строения атомов натрия и це-

зия. У какого из этих элементов ярче выражены металлические свой-

ства и почему? 

 

Решение 

Имея во внешнем энергетическом слое только по одному элек-

трону, находящемуся на сравнительно большом удалении от ядра (за 
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исключением лития), атомы щелочных металлов довольно легко от-

дают этот электрон, т. е. характеризуются низкой энергией иониза-

ции, что и является причиной их высокой активности. Энергия иони-

зации уменьшается при переходе от лития к цезию за счет увеличения 

числа электронных слоев в структуре атома и уменьшения притяже-

ния 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 характеризует 

его металлические свойства, восстановительную активность, и чем 

легче атомы теряют электроны, тем ярче выражены эти свойства. 

Следовательно, цезий – элемент с самыми сильными металлическими 

свойствами не только среди щелочных металлов, но и среди элемен-

тов периодической системы. 

 

Пример 2 
 

Металлическая ртуть часто содержит примеси так называемых 

“неблагородных” металлов – цинка, олова, свинца. Для их удаления 

ртуть взбалтывают в насыщенном растворе сульфата ртути. На чем 

основан такой способ очистки ртути? Выразите происходящие реак-

ции уравнениями. 

 

Решение 

Цинк, олово и свинец стоят в ряду напряжений левее ртути. По-

этому они вытесняют ртуть из растворов ее солей. Составим молеку-

лярные 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. 

 

Пример 3 
 

Как взаимодействуют с водой элементы главной подгруппы 

второй группы? Почему бериллий нерастворим в воде, магний плохо 

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

Необходимым условием реакции металла с водой является уда-

ление с его поверхности оксидной пленки с образованием раствори-

мого гидроксида. Теоретически бериллий должен раствориться в воде 

(значение электродного потенциала данной реакции – 1,85 В), но за-

щитная пленка оксида бериллия препятствует взаимодействию бе-

риллия с водой, так как BeO не взаимодействует с водой ни при каких 

условиях. 

Защитные свойства оксидной пленки магния и других щелочно-

земельных металлов значительно слабее. С холодной водой магний 

взаимодействует очень медленно. Так как образующийся гидроксид 

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 гидрата-

ции дает гидроксид магния: 

Mg + H2O = MgO + H2; 

MgO + H2O = Mg(OH)2. 

Щелочноземельные металлы взаимодействуют с водой, вытес-

няя из нее водород и образуя растворимые гидроксиды:  

Ba + 2H2O = Ba(OH)2 + H2. 

 

Пример 4 
 

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

ленной серной кислотой, а в концентрированной растворяется? 

 

Решение 

В разбавленной серной кислоте в качестве окислителя выступает 

ион водорода, поэтому в разбавленной серной кислоте не растворя-

ются металлы, стоящие в ряду напряжений после водорода. Из пере-

численных металлов после водорода в ряду напряжений стоит сереб-

ро, оно и не взаимодействует с разбавленной серной кислотой. 

В концентрированной серной кислоте окислителем является ион 

SO4
2–

 (
6

S ), серебро растворяется в концентрированной серной кисло-

те, уравнение реакции имеет вид: 

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

1 2Ag – 2 e  = 2Ag
+
, 

1 S
+6

 + 2 e  = S
+4

. 

 

Пример 5 
 

Какие степени окисления проявляет марганец в соединениях? 

Составьте формулы оксидов марганца, отвечающих этим степеням 

окисления. Как меняются кислотно-основные свойства оксидов мар-

ганца при переходе от низшей к высшей степени окисления? Со-

ставьте 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 марганца (III), 

MnO2 – оксид марганца (IV) и Mn2O7 – оксид марганца (VII). Первые 

два оксида MnO и Mn2O3 обладают основными свойствами. 

Оксид марганца (IV) амфотерен со слабовыраженными кислот-

ными и основными свойствами. Высший оксид марганца Mn2O7 явля-

ется типичным кислотным оксидом. Триоксид марганца, отвечающий 

степени окисления (+6), не получен. 

Напишем уравнения реакций, необходимых по условию задачи:  

MnO + H2SO4 = MnSO4 + H2O. 

Mn2O7 + 2KOH = 2KMnO4 + H2O. 
 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Каковы особенности электронного строения атомов металли-

ческих элементов? Чем объясняется относительно слабая связь ва-

лентных электронов атомов металлов с ядром? 

2. Каково положение металлов в периодической системе эле-

ментов? Как изменяются свойства элементов по периоду, по группе? 

3. Чем обусловлены характерные физические свойства метал-

лов? От чего они зависят? 

4. Что представляет собой металлическая связь? 
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5. Какие металлы нельзя хранить на воздухе? Почему? Напиши-

те уравнения реакций этих металлов с кислородом. Как называются 

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 меха-

низм этого процесса? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ. ЭЛЕКТРОЛИЗ 
 

Электрохимия – отрасль химической науки, изучающая законо-

мерности взаимного перехода химической энергии в электрическую и 

обратно. 

Гальванические элементы – приборы, в которых химическая 

энергия превращается в электрическую. 

В простейшем случае гальванический элемент можно построить 

следующим образом: пластины металлов погрузить в растворы их со-

лей и растворы солей соединить сифоном, наполненным раствором 

электролита. 

Величина электродного потенциала зависит от природы металла 

и растворителя, температуры и концентрации ионов металла в рас-

творе. Эта зависимость выражается уравнением Нернста: 

.ln
/

0

/

n

MM
M

nF

RT
EE

MnM
n . 

Если в уравнении Нернста заменить константы их значениями, а 

натуральный логарифм десятичным, то при температуре 298 
0
К (25 

0
С) оно примет вид: 

.ln
059,0

/

0

/

n

MM
M

n
EE

MnM
n  

Зная величины электродных потенциалов, можно вычислить 

электродвижущую силу (Ээ) гальванического элемента, которая равна 

разности электродных потенциалов (для медно-цинкового гальвани-

ческого элемента):  

Ээ = Е
0
ок. – Е

0
вос. = Ек – Еа. 
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Под электролизом понимают процесс химического разложения 

веществ, протекающий при прохождении электрического тока. 

Сущность электролиза сводится к тому, что при пропускании 

через электролит электрического тока положительные ионы направ-

ляются к катоду, а отрицательные – к аноду, и здесь разряжаются. 

При этом на катоде происходит восстановление, а на аноде окисле-

ние. 

В электролизе следует различать первичные и вторичные про-

цессы. Первичными являются собственно процессы окисления-

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

ными же будут процессы взаимодействия продуктов электролиза ме-

жду собой, с молекулами растворителя и с материалом электродов. 

Характер катодного процесса при электролизе водных растворов 

определяется прежде всего положением соответствующего металла в 

ряду напряжений. При этом возможны три случая:  

1. Катионы металлов, имеющих малую величину стандартного 

электродного потенциала, меньшую, чем – 0,83 В (от лития до алю-

миния), не восстанавливаются на катоде из водных растворов, а 

вместо них восстанавливаются молекулы воды с выделением Н2 по 

уравнению: 

2H2O + 2е = H2 + 2OH
¯
 . 

2. Катионы металлов, имеющих стандартный потенциал, мень-

ший, чем у водорода, но больший, чем у алюминия, при электролизе 

водных растворов их солей, оксидов, гидроксидов восстанавливают-

ся на катоде одновременно с молекулами воды. 

3. Катионы металлов, имеющих стандартный потенциал больше, 

чем у водорода (от меди до золота), при электролизе практически 

полностью восстанавливаются на катоде. 

Массовое количество вещества, отложившееся на электродах 

при электролизе, прямо пропорционально количеству прошедшего 

электричества и химическому эквиваленту данного вещества. Этот 

закон Фарадея можно выразить формулой:  

m = (Мэ ∙ I ∙ t)/F , 

где m – массовое количество вещества (в г), выделившегося при элек-

тролизе; Мэ – молярная масса эквивалента вещества,г/моль; I – сила 

тока в амперах; t – время в секундах; F – число Фарадея, равное 96500 

Кл/моль. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Изготовление гальванического элемента 

(групповой) 
 

Соберите гальванический элемент. Для этого опустите медную 

пластинку в 2М раствор сульфата меди (II), а цинковую пластинку – в 

0,1М раствор сульфата цинка (рис. 3). Оба раствора соедините изо-

гнутой стеклянной трубкой, заполненной раствором KCl. Концы про-

водников от электродов (пластин) присоедините к клеммам гальва-

нометра. Что наблюдается? Какие окислительно-восстановительные 

процессы происходят на аноде и катоде гальванического элемента? 

 
 

Рис. 3. Схема гальванического элемента 

1  растворы ZnSO4 и CuSO4; 2  электролитический мостик;  

3  гальванометр 

 

Составьте схему данного гальванического элемента и рассчи-

тайте его ЭДС. 

 

Опыт 2. Электролиз раствора йодида калия 
 

 
 

Рис. 4. Схема установки для проведения электролиза 

 

В U-образную трубку (рис. 4) налейте раствор KI, к которому 

прибавьте несколько капель крахмала и 2-3 капли раствора фенол-

фталеина. Вставьте в оба колена трубки угольные электроды и вклю-
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чите постоянный электрический ток. Что наблюдается? Составьте 

схему электролиза водного раствора KI. 

 

Опыт 3. Электролиз раствора сульфата натрия 
 

В U-образную трубку для электролиза налейте раствор сульфата 

натрия, к которому добавлен раствор нейтрального (фиолетового) 

лакмуса. Включите ток. Что наблюдается? Объясните происходящие 

явления, составив схему электролиза Na2SO4 . Каковы реакции у ка-

тода и у анода? 

 

Опыт 4. Электролиз раствора сульфата меди 
 

Налейте в U-образную трубку раствор сульфата меди. Пользуясь 

угольными электродами, пропустите ток в течение 2-3 минут. Что 

выделяется на электродах? Составьте схему электролиза раствора 

сульфата меди. 

 

Опыт 5. Электролиз с растворимым анодом 
 

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 раствора 

сульфата меди с медным (растворимым) анодом. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Вычислите величину электродного потенциала кобальта в 0,001-

моляр-ном растворе его соли. 

 

Решение 

Значение электродного потенциала металла зависит от многих 

факторов – природы металла, температуры, концентрации соли и т. д. 

Эта зависимость выражается уравнением Нернста: 

EM
n+

/ M = E
0
M

n+
/ M + 

n

059,0
 lg [M

n+
  mH2O], 
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где EM
n+

/ M – электродный потенциал металла; E
0
M

n+
/ M – стандартный 

электродный потенциал металла; n  заряд иона металла в соли; [M
n+

  

mH2O] – активная концентрация ионов металла в растворе. 

Рассчитаем значение электродного потенциала кобальта в 0,001-

моляр-ном растворе его соли. Величину стандартного электродного 

потенциала кобальта выписываем из ряда напряжений [I]: 

ECo
2+

/ Co = E
0
Co

2+
/ Co + 

n

059,0
 lg [Co

2+
  mH2O]; 

ECo
2+

/ Co = – 0,27 + 
n

059,0
 lg 0,001; ECo

2+
/ Co = – 0,27 + 

n

059,0
 (–3); 

ECo
2+

/ Co = – 0,27  0,088; ECo
2+

/ Co = – 0,358 В. 
 

Пример 2 
 

Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из ко-

торых кадмий будет анодом, в другом – катодом. Напишите для каж-

дого из этих элементов электронные уравнения реакций, протекаю-

щих на электродах, и посчитайте электродвижущую силу (Ээ) эле-

ментов. 

 

Решение 

Устройства, используемые для преобразования энергии химиче-

ской реакции в электрическую, называются гальваническими элемен-

тами. Элемент работает за счет протекания окислительно-

восстановительной реакции. Электрод, на котором идет восстановле-

ние, называется катодом, а окисление протекает на аноде. Если анод 

и катод изготовлены из разных металлов, то на электроде из более ак-

тивного металла (с меньшим значением электродного потенциала) 

идет процесс окисления и он играет роль анода. Менее активный ме-

талл будет катодом и на нем протекает процесс восстановления.  

Электродвижущая сила гальванического элемента равна разно-

сти значений электродных потенциалов катода и анода: Ээ = EК  EА.   

Чтобы в гальваническом элементе кадмий был катодом (E
0
Cd = – 

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

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

 

Схема гальванического элемента: 
( )

Mn / Mn
2+

 // Cd
2+

 / Cd
(+)

. 

Уравнения реакций, протекающих на электродах: 
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на аноде ( )    Mn
0
 – 2 e  = Mn

2+
 – окисление;  

на катоде (+)  Cd
2+

 + 2 e  = Cd
0
   – восстановление; 

Mn
0
 + Cd

2+
 = Mn

2+
 + Cd

0
. 

Рассчитаем Ээ элемента по формуле  

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

Если в пару с кадмием в качестве другого электрода взять менее 

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 Ээ элемента по формуле  

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

 

Пример 3 
 

Рассчитать электродвижущую силу (Ээ) концентрационного 

гальванического элемента, в котором один медный электрод находит-

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

0,01-молярном растворе соли. 

 

Решение 

Если медные электроды опущены в раствор сульфата меди раз-

ной концентрации, то, поскольку значение электродного потенциала 

металла зависит от концентрации раствора соли, возникает разность 

потенциалов и появляется электродвижущая сила. Такой гальваниче-

ский элемент работает за счет выравнивания концентрации соли и на-

зывается концентрационным. 

Чтобы рассчитать Ээ элемента, найдем значения электродных 

потенциалов меди в растворах разной концентрации: 

ECu = E
0
Cu + 

n

059,0
 lg [Cu

2+
  mH2O]; 

E
1
Cu = 0,34 + 

2

059,0
 lg 0,0001 = 0,34  0,118 = 0,222 В; 

E
2

Cu = 0,34 + 
2

059,0
 lg 0,01 = 0,34  0,059 = 0,281 В; 

E
1
Cu < E

2
Cu. 
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Медный электрод в 0,0001-молярном растворе соли будет ано-

дом и на нем идет процесс окисления, а в 0,01-молярном растворе – 

катодом, на нем идет процесс восстановления: 

на аноде ( )  Cu
0
 – 2 e  = Cu

2+
  – окисление; 

на катоде (+)    Cu
2+

 + 2 e  = Cu
0
  – восстановление. 

Ээ = EК  EА = E
2
Cu  E

1
Cu = 0,281  0,222 = 0,059 В. 

 

Пример 4 
 

Составьте электронные уравнения процессов, протекающих на 

электродах при электролизе раствора и расплава хлорида магния. 

 

Решение 

Электролизом называется окислительно-восстановительный 

процесс, протекающий на электродах при пропускании электрическо-

го тока через раствор или расплав электролита. Процесс электролиза 

показывают наглядно в виде схемы, которая учитывает диссоциацию 

электролита, окисление на аноде, восстановление на катоде и обра-

зующиеся продукты.  

Напишем схему электролиза расплава хлорида магния: 

MgCl2  Mg
2+

 + 2Cl
–
. 

Здесь 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 восстанов-

ление не только катионов металла, но и ионов водорода по схеме: 

   1. M
n+

 + n e  = M
0
.         

2. 2H
+
 + 2 e  = 2H

0
; 2H

0
  H2.       

Из этих конкурирующих процессов протекает тот, который вы-

годнее энергетически и для которого больше алгебраическое значе-

ние потенциала.  

Напишем схему электролиза раствора хлорида магния: 

MgCl2  Mg
2+

 + 2Cl
–
; 

H2O  H
+
 + OH

–
. 

катод ( ); Mg
2+

; H+;  2H+ + 2 e  = H2             – восстановление; 

анод  (+); OH
–
; Cl

–
;  2Cl

–
  2 e  = 2Cl

0
  Cl2 – окисление; 

в растворе    Mg
2+

 + 2OH
–
 = Mg(OH)2. 
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Пример 5 
 

Составьте электродные уравнения процессов, протекающих на 

элект-родах 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 он будет 

актив-ным (растворимым). Металл анода окисляется, в отличие от 

угольного элект-рода, который является инертным и служит только 

как проводник электро-нов. Процесс с растворимым анодом нашел 

широкое применение в технике. 

Напишем схему электролиза сульфата никеля с никелевым анодом: 

NiSO4  Ni
2+

 + SO
2

4  

H2O  H
+
 + OH

–
 

катод  ( ); Ni
2+

; H
+
;   Ni

2+
 + 2 e  = Ni

0
; 

анод   (+); Ni
0
; OH

–
; SO

2

4 ;  Ni
0
  2 e  = Ni

2+
. 

 

Пример 6 
 

В одном сосуде имеется раствор, содержащий ионы меди, в дру-

гом  раствор, содержащий ионы висмута. Через оба раствора про-

пущено одинаковое количество электричества. Сколько выделилось 

висмута, если масса выделившейся меди равна двум граммам? 

 

Решение 

По второму закону электролиза Фарадея: “Массы выделившихся 

на электродах веществ пропорциональны молярным массам эквива-

лентов”:  

)(

)(

Bim

Cum
 = 

)(М

)(

Э

Э

Bi

СuМ
. 

Молярная масса эквивалента металла равна частному от деления 

атомной массы металла на его валентность: 

МЭ (Cu) = n
ACu

 = 
2

5,63  = 31,8 г/моль. 
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МЭ (Bi) = n
ABi

 = 
3

209  = 69,6 г/моль. 

)(

)(

Bim

Cum
 = 

)(М

)(

Э

Э

Bi

СuМ
   mBi = 

)(

)()(

Э

Э

CuM

BiMCum
 =

8,31

6,692
  = 4,4 г. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Что называется электродным потенциалом? Как он возникает?  

2. От каких факторов зависит электродный потенциал? 

3. Что называется стандартным электродным потенциалом? 

4. Как измеряют электродные потенциалы? Что такое водород-

ный электрод? 

5. Какие процессы протекают у катода и у анода при электролизе? 

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

творимым анодами? 

7. Какова последовательность разряда ионов на катоде и на ано-

де? 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) 0,96 В; б) 0,056 В; в) 1,94 В. 

9. Проходя через раствор электролита, ток силой 2А за 44 мину-

ты выделяет 2,3 г металла. Определить моль-эквивалент металла. 

10. При электролизе водного раствора нитрата висмута на като-

де выделилось в течение 1 часа 14 г висмута. Вычислить силу тока. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ 
 

Коррозией называется химическое или электрохимическое раз-

рушение металлов и сплавов в результате взаимодействия их с окру-

жающей средой. 

Различают два вида коррозии: химическую и электрохимиче-

скую. 
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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 взаимодей-

ствия металла с раствором электролита и сопровождается возникно-

вением электрического тока. Металлы, применяемые в технике, со-

держат примеси других металлов, поэтому при соприкосновении с 

раствором электролита получается непрерывно действующий гальва-

нический элемент. Более активный металл посылает в раствор свои 

ионы, т.е. разрушается. 

Для защиты металлов от коррозии применяют методы, целью 

которых является покрытие поверхности металлов материалами бо-

лее стойкими в отношении внешних воздействий. 

Различают два вида покрытий: анодное и катодное. 

Если защищаемый металл стоит в ряду напряжений левее, то он, 

являясь анодом, разрушается, а покрываемый металл остается защи-

щенным 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 (луже-

ное железо). 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Влияние образования гальванопары  

на процесс растворения металла в кислоте 
 

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? Какие 

процессы протекают в созданной гальванической паре? Что в этой 

паре является катодом? И что анодом? 
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Опыт 2. Ускоряющее действие гальванической пары  
на процесс растворения металлов в кислоте 

 

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 омедненного цинка, в другую – кусочек цинка, не 
подвергавшегося действию раствора сульфата меди. В какой из про-
бирок водород выделяется более энергично? Почему? Напишите 
уравнение происходящей реакции. 

 
Опыт 3. Роль защитной пленки в ослаблении коррозии 

 

Тщательно очистите кусочек алюминия, опустите на 1-2 минуты 
в раствор нитрата ртути (II), после чего промойте водой и оставьте 
лежать на воздухе. Через некоторое время наблюдайте образование 
продукта коррозии – рыхлые хлопья гидроксида алюминия. 

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. 
 

Опыт 4. Защитное свойство металлических покрытий 
 

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 полоску оцин-
кованного железа, в другую – луженого железа. В какой пробирке наблю-
дается синее окрашивание? Дайте объяснение происходящих процессов. 

 

Опыт 5. Пассивирование железа 
 

Железный гвоздь поместите в пробирку с раствором сульфата 

меди. Что происходит? Второй такой же гвоздь опустите на 4-5 минут 

в концентрированную азотную кислоту. Осторожно уберите гвоздь, 

промойте его водой и опустите в раствор сульфата меди. Происходит 

ли отложение меди? Дайте объяснение происходящим процессам. 
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Опыт 6. Действие ингибиторов 
 

В трех пробирках провести параллельно три испытания. В пер-

вую пробирку налейте 6-7 мл 0,1н раствора серной кислоты, добавьте 

1-2 капли раствора K3[Fe(CN)6] и опустите предварительно протрав-

ленную (обработанную соляной кислотой) железную пластинку. Во 

вторую пробирку налейте 6-7 мл 0,1н раствора серной кислоты, до-

бавьте 1-2 капли раствора K3[Fe(CN)6] , две капли ингибитора 

(К2Сr2О7). Опустите протравленную железную пластинку. В третью 

пробирку налейте 6-7 мл 0,1н раствора серной кислоты, добавьте 1-2 

капли раствора K3[Fe(CN)6] и 2 капли ингибитора К2Сr2О7. Опустите 

ржавую железную пластинку. 

Определите время появления и интенсивность синей окраски в 

каждой пробирке. Напишите уравнения происходящих реакций. Дай-

те объяснения. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Железная пластинка, погруженная в раствор серной кислоты, 

медленно разрушается, выделяя водород. Если к железной пластинке 

в растворе при-коснуться платиновой проволокой, то водород начи-

нает выделяться на платине, а железо – разрушаться интенсивнее. 

Дайте объяснение этому явлению. 

 

Решение 

Процесс самопроизвольного разрушения металла, вызываемый 

химическим или электрохимическим взаимодействием его с окру-

жающей средой, называется коррозией. 

При погружении железной пластинки в раствор серной кислоты 

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 проволо-

кой, то в среде электролита возникает в месте контакта металлов 

гальванический эле-мент, появляется электродвижущая сила и окис-

лительно-восстановительная реакция ускоряется. Железо в этом эле-



 90 

менте – анод, оно окисляется и разрушается; платина – катод, на ней 

протекает восстановление ионов водорода. Такой вид электрохими-

ческой коррозии называется микро-гальванокоррозией. Схема корро-

зии 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. 

 

Пример 2 
 

Как протекает процесс коррозии цинка, покрытого слоем никеля 

в кислой и нейтральной средах, если целостность слоя нарушена? 

 

Решение 

При контакте двух металлов с разными значениями электродных 

потенциалов в среде электролита образуется микрогальваническая 

пара и протекает электрохимическая коррозия. 

При электрохимической коррозии анодный процесс – это всегда 

окис-ление, разрушение металла. Из двух контактирующих металлов 

разрушается более активный с меньшим значением электродного по-

тенциала по схеме: 

M
0
  n e  = M

n+
. 

Ионы металла переходят в раствор электролита, а в металле на-

капливается 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 ки-

слой среде: 

( ) A    Zn / H2SO4 / Ni     K (+). 

Анодом в этой паре будет цинк (E
0

Zn = – 0,74 В, E
0
Ni = – 0,25 В), 

он и будет окисляться, разрушаться:  
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анод (Zn) – Zn
0
  2 e  = Zn

2+
. 

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

ваются ионы водорода: 

катод (Ni) – 2H
+
 + 2 e  = H2, 

Zn
2+

 + SO4
2–

 = ZnSO4. 

Аналогично протекает процесс коррозии в нейтральной среде. 

Отличие только в катодном процессе, так как в данном случае на ка-

тоде восстанав-ливается 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. 

 

Пример 3 
 

Приведите пример анодной и катодной защиты железа от корро-

зии (метод металлических покрытий). Как будет протекать коррозия 

при нарушении целостности покрытия в кислой среде? Какое покры-

тие – анодное или катодное  более надежно защищает железо? 

 

Решение 

Для защиты металлов от коррозии применяют различные виды 

покрытий, в том числе и металлические. Металлические покрытия 

могут быть анодными и катодными, в зависимости от того, анодом 

или катодом будет покрытие металла в микрогальванической паре. 

Анодным покрытием на железе будет металл, стоящий в ряду 

напряжений левее, т. е. с меньшим значением электродного потен-

циала, например, марганец (E
0
Mn = – 1,05 В, E

0
Fe = – 0,44 В). 

В технике в качестве анодного покрытия на железе используется 

цинк (оцинкованное железо). Составим схему коррозии оцинкованно-

го железа в кислой среде: 

Zn / HCl / Fe; 

анод (Zn) – Zn
0
  2 e  = Zn

2+
; 

катод (Fe) – 2H
+
 + 2 e  = H2; 

Zn
2+

 + 2Cl
–
 = ZnCl2. 
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Чтобы покрытие было катодным, железо нужно покрыть метал-

лом с большим значением электродного потенциала, например, оло-

вом (железо луженое). Олово в паре с железом играет роль катода. 

Напишем схему коррозии луженого железа в кислой среде: 

Zn / 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 целост-

ность покрытия анодного типа (оцинкованное железо), корродирует 

металл покрытия, а основной металл не разрушается. Если же наруша-

ется целостность покрытия катодного типа, корродирует основной ме-

талл. Следовательно, анодное покрытие более надежно, чем катодное. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

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

извольный? 

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 электрохи-

мической коррозии в различных средах? 

6. Какие существуют методы защиты металлов от коррозии? 

7. Какие гальванические покрытия называют анодными? 

8. Какие гальванические покрытия называют катодными? 

9. В чем заключается метод электрозащиты? 

10. Какую роль выполняют ингибиторы коррозии? 

11. Можно ли ставить цинковые заклепки при изготовления 

днища корабля из железных листов? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 13  

ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ. КОНТРОЛЬ КАЧЕСТВА ВОДЫ 
 

Вода, используемая в технике и быту, должна удовлетворять оп-

ределенным требованиям. Большую роль играет химический состав 

воды и, в первую очередь, еѐ жесткость. Природные воды содержат 
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растворимые и нерастворимые примеси, попадающие в воду в про-

цессе ее естественного круговорота, которые делают воду непригод-

ной для многих технологических процессов с ее участием. 

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, Fe(HCO3)2 и постоянную (некарбонатную) жесткость Жн, 

которая определяется присутствием в природной воде сульфатов и 

хлоридов: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. Общая жесткость воды Ж 

равна сумме карбонатной и некарбонатной жесткости. 

Жесткость воды определяется молярной концентрацией эквива-

лентов ионов Ca
2+

 и Mg
2+

 в миллимолях эквивалентов на литр 

(ммоль экв./л) воды:  

Ж = n(Ca
2+

/2) + n(Mg
2+

/2) или 
2 2 2 2

2 2

( ) ( ) ( ) ( )

1 1 20 12
( ) ( )
2 2

m Ca m Mg Ca Mg

M Ca M Mg

,

 
где m(Ca

2+
) – масса ионов Ca

2+
; m(Mg

2+
) – масса ионов Mg

2+
; мг, со-

держащихся в 1 л воды. 

На практике установилась следующая классификация природ-

ных вод по величине их общей жесткости: 

а) до 4 ммоль  экв./л – мягкая вода; 

б) 4-8 ммоль  экв./л – умеренно-жесткая вода; 

в) 8-12 ммоль  экв./л – жесткая вода; 

г) свыше 12 ммоль  экв./л – очень жесткая вода 

Процесс, приводящий к снижению жесткости воды, называется 

ее умягчением. Для умягчения жесткой воды пользуются различными 

методами – термическими, химическими, физико-химическими. Су-

ществующие способы умягчения воды можно разделить на три груп-

пы: 1) реагентные методы; 2) метод обмена ионов; 3) термический 

метод. 

Временную жесткость, обусловленную присутствием в воде 

гидрокарбонатов Ca(HCO3)2 и Mg(HCO3)2, устраняют термическим 

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. 
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При реагентных методах воды в жесткую воду вносят вещества, 

которые образуют с ионами Са
2+

 и Mg
2+

 труднорастворимые соли. 

Это могут быть гашеная известь Ca(OH)2, сода Na2CO3 и др. Умягче-

ние 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 ме-

тод катионирования, основанный на явлениях обмена ионов специ-

альными смолами (катионитами), которые бывают природными или 

искусственными. К природным катионитам относятся цеолит и глау-

конит, 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 ре-

акция обмена катионов в зернах катионита протекает очень быстро и 

подчиняется закону эквивалентного обмена ионов. 

Катиониты в воде практически нерастворимы, однако могут об-

менивать 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%-м раствором хлорида натрия или 1%-м раствором 

серной кислоты. При этом восстанавливается исходный состав ка-

тионита и его вновь можно использовать для очистки воды. 

Количественно жесткость воды можно определить титрованием 

определенного объема воды раствором соляной кислоты или трилона 

Б известной концентрации в присутствии индикатора. Применяются и 

весовые методы определения жесткости. 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

 

Опыт 1. Определение карбонатной жесткости воды 
 

Карбонатную жесткость определяют титрованием воды раство-

ром хлороводородной кислоты, при этом растворенные в воде гидро-

H2R + Ca
2+

  = CaR + 2H
+
; 

катионит H2O         катионит  H2O 
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карбонаты количественно реагируют с хлороводородной кислотой по 

уравнению реакции:  

M(HCO3)2 + 2HCl = MCl2 + 2CO2 + 2H2O. 

В коническую колбу для титрования пипеткой внести 100 мл ис-

следуемой воды [V(H2O) ], добавить 2-3 капли раствора метилового 

оранжевого. Титровать раствором хлороводородной кислоты извест-

ной концентрации (0,1н HCl) при постоянном перемешивании до тех 

пор, пока раствор не приобретет красноватую окраску. Титрование 

повторить с другой порцией воды и, если результаты титрования сов-

падают с точностью ± 0,1 мл, взять среднее арифметическое V(HCl) . 

Карбонатную жесткость воды (ммоль  экв./л) рассчитать по формуле: 

Жк = 1000
)(

)()(

2OH

HClHCl

V

VС
. 

 

Опыт 2. Устранение карбонатной жесткости воды 
 

В пробирку с раствором гидроксида кальция пропустите из ап-

парата Киппа оксид углерода (IV). Выпадающий вначале осадок рас-

творяется при дальнейшем пропускании газа. Составьте уравнение 

протекающих реакций. 

Полученный раствор разделите на две части. К одной прилейте 

равный объем гидроксида кальция, другую часть нагрейте до кипе-

ния. Объясните наблюдения, составьте уравнения реакций. 

 

Опыт 3. Определение общей жесткости воды 
 

Общую жесткость определяют комплексонометрическим мето-

дом. Метод основан на способности двузамещенной натриевой соли 

этилендиаминтетрауксусной кислоты (комплексона III или трилона 

Б): образовывать с ионами магния и кальция малодиссоциированные 

комплексные соединения. 

2 \ 2/
2 2 \/

22

HOOCH C CH COONa
N CH CH N

CH COOHNaOOCH C
.

 
Для определения общей жесткости воду титруют раствором 

трилона Б в присутствии индикаторов хромогена черного или эрио-

хрома черного. В точке эквивалентности при титровании индикаторы 

изменяют окраску: фиолетово-красную на голубую и красную на си-

нюю. 



 96 

В две конические колбы отмерьте по 20 мл (V1) жесткой воды, 

добавьте 5 мл буферного раствора, поддерживающего рН = 10 (аммо-

нийная буферная смесь) и 3-5 капель индикатора, например, хромо-

гена черного, и перемешайте. Прилейте к раствору в одной колбе из-

быток трилона Б до резкого изменения цвета: раствор из фиолетово-

красного станет голубым. При дальнейшем прибавлении трилона Б 

цвет уже не будет изменяться. Эта проба служит эталоном перехода 

цвета (“свидетель”). Раствор во второй колбе оттитруйте 0,1н раство-

ром трилона Б (из бюретки) до перехода цвета в голубой. 

Общую жесткость рассчитайте по формуле:  

Ж = ,
1000

1V

CV
 

где V1 – объем раствора трилона Б, израсходованный на титрование, 

мл; С – молярная концентрация эквивалента раствора трилона Б; V1 – 

объем пробы воды, мл. Вычислите некарбонатную жидкость:  

Жн = Ж – Жк. 
 

Опыт 4. Устранение некарбонатной жесткости воды 
 

В одну пробирку налейте 2-3 мл раствора сульфата магния и до-

бавьте 1-2 мл раствора карбоната натрия (соды). Что наблюдается? 

Составьте уравнение реакции. 

В другую пробирку налейте раствор сульфата кальция и добавь-

те небольшой объем раствора фосфата натрия. Объясните наблюде-

ния и составьте уравнение реакции. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

Почему в жесткой воде мыло плохо пенится? Напишите соот-

ветствующие уравнения реакций. 

 

Решение 

Природная вода, содержащая в растворе значительное количест-

во ионов Ca
2+

 и Mg
2+

 в виде солей, называется жесткой. В жесткой 

воде мыло плохо пенится, так как ионы кальция и магния образуют с 

ним нерастворимые соединения. Главная составная часть мыла – это 

натриевые соли высокомолекулярных органических кислот – стеари-
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новой (C17H35COOH) и олеиновой (C15H31COOH). При соприкоснове-

нии мыла с жесткой водой происходит реакция 

2C17H35COONa + Ca
2+

 = Ca(C17H35COO)2 + 2Na
+
. 

Моющее действие мыла в жесткой воде снижено. 

 

Пример 2 
 

Определите временную жесткость воды, зная, что на реакцию с 

гидрокарбонатом, содержащимся в 200 мл этой воды, потребовалось 

10 мл 0,05 н раствора HCl. 

 

Решение 

Временная жесткость воды рассчитывается по формуле 

ЖК = 
B

HK

V

CV 1000
, 

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

слоты, пошедший на титрование, мл; VВ – объем воды, мл; CH – нор-

мальная концентрация раствора кислоты, экв/л. 

ЖК. = 
200

100005,010
 2,5 ммоль  экв./л. 

 

Пример 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 определения же-

сткости воды: 

Ж = 
VM

m

Э

, 

где m – масса вещества, обусловливающего жесткость воды или до-

бавляемого для ее устранения, г; Мэ – молярная масса эквивалента 

вещества, г-моль;V – объем воды, л. 

Рассчитаем молярную массу эквивалента карбоната натрия пу-

тем деления молекулярной массы его на валентность натрия и число 

атомов натрия: 

Мэ(Na2CO3) = M(Na2CO3) / n = 106 / 2 = 53 г/моль; 
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Ж = 
)(

)(

32Э

32

CONaM

CONaM
 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 протекать при кипячении воды, содер-

жащей гидрокарбонат магния? 

5. В чем состоит сущность реагентного метода? 

6. Можно ли добавлением к воде гидроксида кальция устранить 

жесткость: а) карбонатную; б) некарбонатную?  

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

бонатную жесткость? 

8. Карбонатную жесткость можно устранить кипячением. До-

бавление каких из приведенных ионов может заменить этот процесс: 

H
+
, OH

‾
, CO3

2–
, Cl

-
, PO4

3–
? 

9. Какой примерный рН имеет природная вода? 

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

гидрокарбонатом, содержащемся в 100 мл этой воды, израсходовано 

5 мл 0,1 н раствора хлороводородной кислоты. 

11. Какова жесткость воды, в одном литре которой содержится 

0,146 г гидрокарбоната магния? 
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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: качествен-

ный и количественный анализ. Цель качественного анализа – обна-

ружение элементов или ионов, входящих в состав вещества. Для ре-

шения этой задачи аналитическая химия пользуется химическими ре-

акциями и физическими свойствами веществ. Из множества химиче-

ских реакций для  обнаружения ионов используются лишь те реак-

ции, которые сопровождаются характерным внешним эффектом (вы-

деление газа, выпадение осадка или окрашенного комплексного со-

единения и т. п.). Такие реакции называются аналитическими. В ка-

чественном анализе имеют дело преимущественно с водными раство-

рами электролитов, т.е. солей, оснований и кислот, диссоциирующих 

на ионы. Таким образом, реакции в растворах – это реакции ионов. 

Поэтому аналитическими реакциями обнаруживают не химические 

вещества, а катионы и анионы. 

Для обнаружения ионов при их совместном присутствии ис-

пользуют дробный и систематический методы анализа. Дробный ме-

тод анализа заключается в обнаружении иона с помощью характер-

ной реакции. Применение этого метода ограничено, поскольку харак-

терных реакций мало. Чаще приходится прибегать к систематическо-

му методу, по которому проводится предварительное разделение всех 

ионов на отдельные группы, а обнаружение того или иного иона с 

помощью характерных реакций проводится в присутствии ограни-

ченного числа других ионов. В курсе практикума по аналитической 

химии студентам предлагается рациональный метод определения, 

включающий элементы как систематической, так и дробной схем 

анализа.  

Предлагаемое пособие предназначено для студентов агрономи-

ческих, ветеринарных, зооинженерных и эколого-

биотехнологических специальностей. Пособие состоит из разделов, 

знание которых необходимо специалистам данного профиля в их 

практической работе. В настоящее время такие направления в дея-

тельности специалистов, как ветсанэкспертиза, применение лекарст-

венных средств, клиническая диагностика, применение в сельском 
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хозяйстве различных химических средств на основе их строгой дози-

ровки и другие немыслимы без знаний аналитической химии и про-

стых навыков в выполнении аналитических операций. 

Цель рекомендуемого пособия – способствовать приобретению 

студентами основных навыков по технике химического эксперимента 

и исследовательской работе, приучить студентов к самостоятельной 

деятельности, умению проводить наблюдения и делать логические 

выводы из сопоставления результатов анализа, что необходимо в их 

практической деятельности. 

 

ПРАВИЛА РАБОТЫ В АНАЛИТИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ 
 

Для работы студент получает набор посуды: 

1. Пробирки для выполнения основных качественных реакций. 

2. Несколько пробирок для центрифугирования. Следует заме-

тить, что объем раствора с осадком не должен превышать трети про-

бирки. 

3. Стаканы и конические колбы емкостью 100мл. Применяются 

только для получения и хранения твердых анализируемых образцов и 

растворов. 

4. Фарфоровая чашка. Применяется для выпаривания растворов. 

5. Набор стеклянных палочек и шпателей. 

В общем пользовании студентов находятся: 

1. Ящик с растворами реагентов (на двух студентов). 

2. Водяная баня. Используется для нагревания и упаривания 

растворов. 

3. Электрическая плитка для выпаривания растворов досуха. 

4. Центрифуга. Используется для отделения осадка от раствора. 

5. Растворы и сухие препараты. Концентрированные растворы 

кислот и аммиака находятся под тягой. Некоторые специальные рас-

творы 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 требо-

вания к чистоте рабочего места, посуды и собранности студента. 

При работе в лаборатории студент должен соблюдать следую-

щие правила: 
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1. Содержать свое рабочее место в чистоте и порядке. Посуду 

мыть содовым раствором с помощью ерша, затем промывать водо-

проводной и дистиллированной водой. 

2. Быть внимательным при выполнении аналитических опера-

ций. Во избежание ошибок пробирки и склянки с реактивами нужно 

снабжать этикетками, указывающими, что в них находится. 

3. Все аналитические операции проводятся малыми объемами 

реактивов. 

4. Растворы солей серебра и органические растворители соби-

рать в специальные склянки. 

5. Строго соблюдать правила техники безопасности при упот-

реблении концентрированных кислот и щелочей. При попадании на 

кожу кислоты или щелочи пораженное место промывают большим 

количеством воды под краном. Остатки кислот, если необходимо, 

нейтрализуют растворами соды, а остатки щелочи – раствором уксус-

ной кислоты.  

6. Все реакции, сопровождаются выделением дыма или газов, 

проводятся под тягой. 

7. Нюхать вещества осторожно, не наклоняясь над сосудом, а лег-

ким движением ладони руки направлять струю воздуха от сосуда к себе.   

8. Особую осторожность соблюдать при работе с центрифугой. 

Центрифугирование проводят в центрифужной пробирке, помещая ее 

в специальное гнездо. Для противовеса в другое гнездо помещают та-

кую же пробирку с водой. Центрифугирование проводят в течение 1-

2мин, обязательно при закрытой крышке (крышку нельзя снимать до 

полной остановки центрифуги). 

Освоение качественного анализа студенты проходят по этапам: 

1. Изучение аналитических реакций катионов. 

2. Выполнение контрольных работ: анализ смесей солей изу-

ченных катионов (в растворе или в сухом виде). 

3. Изучение аналитических реакций анионов. 

4. Выполнение контрольной работы: анализ смесей солей изу-

ченных анионов (в растворе или в сухом виде). 

5. Выполнение зачетной работы: анализ смеси 2-3 соединений 

или природного объекта. 
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ВЕДЕНИЕ ЛАБОРАТОРНОГО ЖУРНАЛА 
 

Журнал является основным отчетным документом студента, в 
который записываются все результаты самостоятельной работы сту-
дента в лаборатории. Все записи делаются только во время занятий. 

При изучении характерных реакций того или иного иона реко-
мендуется единая форма записи по схеме: 

 
Обнаруживаемый 

ион 
Реагент 

Условия обна-
ружения 

Наблюдения 
Уравнение 

реакции 
1 2 3 4 5 

 
При выполнении контрольных работ результаты обнаружения 

ионов представляются в виде таблицы: 
Контрольная работа № 
Анализ смеси катионов (анионов) группы 
 

Обнаружи-
ваемый ион 

Реагент 
Условия 

обнаружения 
Наблюде-

ния 
Уравнения 

реакции 
Заключе-

ние 
1 2 3 4 5 6 

 
Вывод: В исследуемом растворе присутствуют  ио-

ны_______________ 
 

АНАЛИЗ КАТИОНОВ 
 

Все катионы по их отношению к кислотам, щелочам и аммиаку 
разделены на несколько аналитических групп. 

 
ЧАСТНЫЕ РЕАКЦИИ КАТИОНОВ I ГРУППЫ 

 

К первой группе относятся катионы K
+
, Na

+
,NH4

+
. 

Большинство образуемых ими солей хорошо растворимы в воде. 
Группового реагента, осаждающего все эти катионы одновре-

менно, нет. Это отличает первую группу катионов от всех остальных 
аналитических групп. 

 

Реакции катиона K
+ 

 

1.Гексанитрокобальтат(III) натрия Na3[Co(NO2)6] образует с ио-

нами К
+
 желтый кристаллический осадок калий – натрий гексанитро-

кобальтата(III):  
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2K
+
+Na

+
+[Co(NO2)6]

3–
 = ↓K2Na[Co(NO2)6]. 

Реакцию нельзя проводить в щелочной и сильнокислой средах. 

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+6NO2‾. 

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 образую-

щийся осадок не разрушается. Поэтому обнаружение катиона К
+
 с 

помощью гексанитрокобальтат (III) натрия проводят в нейтральном 

или уксусном растворах. К кислым растворам прибавляют кристал-

лический ацетат натрия CH3COONa, чтобы заменить сильную кисло-

ту на слабую уксусную. 

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

нении постепенно разлагается (происходит порозовение раствора). 

Пользоваться можно только свежеприготовленным раствором реагента. 

Нельзя обнаружить катион К
+
 в присутствии катиона NH4

+
, так 

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

ческий осадок: 

2NH4
+
+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 раствором соли аммония. 

2. Гидротартрат натрия NaHC4H4O6 выделяет из нейтральных 

растворов солей калия белый мелкокристаллический осадок гидро-

тартрата калия: 

K
+
+HC4H4O6

–
 = ↓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 разбавленных 

растворов не осаждается. С повышением температуры растворимость 

его еще сильнее увеличивается. Поэтому реакцию следует выполнять 

на холоду, с достаточно концентрированным раствором соли калия. 
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Быстрому выпадению способствует потирание стеклянной палочкой 

стенок пробирки. 

Обнаружению 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, ох-

лаждать под краном в струе холодной воды. Испытать отношение по-

лученного осадка к действию минеральных кислот (HCl), уксусной 

кислоте и щелочам (NaOH), а также к нагреванию. Провести реакцию 

реагента NaHC4H4O6 с раствором соли аммония (NH4Cl). 

 

Реакция катиона Na
+ 

 

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

натрия белый кристаллический осадок: 

Na
+
 + [Sb(OH)6]

-
 = ↓Na[Sb (OH)6]. 

Реагент K[Sb(OH)6] образуется при взаимодействии дигидро-

стибиата калия с водой: 

KH2SbO4 + 2H2O  K[Sb(OH)6]. 

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

блюдать следующие условия: 

а) исследуемый раствор должен иметь нейтральную или слабо-

щелочную реакцию. Кислоты разлагают реагент, в результате чего 

выпадает белый аморфный осадок метасурьмяной кислоты HSbO3 : 

[Sb(OH)6]
–
 + H

+
 = HSbO3 + 3H2O. 

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

растворимой средней соли: 

[Sb(OH)6]
–
 + 2OH

-
 = SbO

3

4  + 4H2O. 

Если исследуемый раствор показывает, кислую реакцию на лак-

мус, его надо нейтрализовать, прибавляя по каплям раствор KOH; ес-

ли щелочную, его надо также нейтрализовать, прибавляя по каплям 

раствор уксусной кислоты; 

б) исследуемый раствор должен быть достаточно концентриро-

ванным. Если он в ходе анализа  окажется разбавленным, то его надо 

упарить (до объема нескольких капель). 
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в) реакцию проводить при охлаждении (под краном в струе хо-

лодной воды). Для ускорения образования осадка надо периодически 

потирать стенки пробирки стеклянной палочкой; 

г) исследуемый раствор не должен содержать ионы NH4, так как 

соли аммония, образованные сильными кислотами вследствие гидро-

лиза, сообщают раствору кислую реакцию, что вызывает разложение 

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 осадок не 

выпадает, охладить смесь под краном  в струе холодной воды, поти-

рая 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 ка-

пли раствора соляной кислоты (проба на лакмус) и к полученной сме-

си 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 (проба на лак-

мус). Почему исчезают осадки? 

 

Реакции катиона аммония NH4 

 

 Реактив Несслера, т.е. смесь K2[HgI4]и KOH, выделяет из рас-

творов солей аммония красно-бурый аморфный осадок иодида окси-

димеркураммония: 

4 2 42 4NH Cl K HgI KOH O

Hg

Hg

2 27 3NH I KI KCl H O .
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Образующийся осадок растворяется в избытке солей аммония. 

При малых концентрациях NH4
+
 вместо осадка появляется желтая или 

оранжевая окраска. 

 

ЧАСТНЫЕ РЕАКЦИИ КАТИОНОВ II ГРУППЫ 
 

Ко второй аналитической группе относятся катионы Ba
2+

,Ca
2+

. 

Эта группа катионов характеризуется нерастворимостью их сульфа-

тов. Групповым реактивом является серная кислота или ее раствори-

мые соли. 

 

Реакция катиона бария Ba
2+ 

 

1. Серная кислота и ее растворимые соли дают с ионом Ba
2+

 бе-

лый мелкокристаллический осадок, не растворимый в кислотах и ще-

лочах (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 растворя-

ется в уксусной кислоте (испытайте). Следовательно, открывать ка-

тион Ba
2+ 

можно в нейтральной или уксуснокислой средах. 

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 нагревании 

(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. 

 

Реакции катиона кальция Ca
2+ 

 

1. Серная кислота и ее соли при достаточной концентрации ио-

нов Ca
2+

 образуют белый кристаллический осадок CaSO4 (если осадок 

сразу не выпал, то нагреть содержимое пробирки):  

CaCI2 + H2SO4 = ↓CaSO4 + 2HCI. 
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Осадок CaSO4 растворяется в избытке (NH4)2SO4 с образованием 
комплексной соли (NH4)2[Ca(SO4)2]. Это свойство осадка CaSO4 ис-
пользуется в анализе для отделения ионов Ca

2+
 от Ba

2+
.  

2. Оксалат аммония  (NH4 )2C2O4 осаждает ионы Са
2+

 в виде бе-
лого 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 кристалличе-
ский осадок:  

CaCI2 + 2NH4CI + K4[Fe(CN)6] = ↓Ca(NH4)2[Fe(CN)6] + 4HCI. 
 

Проведение опыта 
 

К 3-4 каплям раствора соли кальция прибавьте 2-3 капли NH4OH 
и NH4CI, а затем 3-4 капли K4[Fe(CN)6] , содержимое пробирки на-
грейте. 

Осадок Ca(NH4)2[Fe(CH)6] растворяется в сильных кислотах и не 
растворяется в уксусной (испытайте). 

Карбонаты натрия, калия образуют с ионами кальция белый 
кристаллический осадок СаСО3: 

CaCI2 + Na2CO3 = ↓CaCO3 + 2NaCI. 
Осадок СаСО3 растворяется и в сильных кислотах и в уксусной 

(испытайте). 
 

ХОД АНАЛИЗА СМЕСИ КАТИОНОВ I  
И II АНАЛИТИЧЕСКИХ ГРУПП 

 
(K

+
, Nа

+
, NH4

+
, Ba

2+
, Ca

2+
) 

 

Выявление катионов аммония 
 

Анализ следует начинать с открытия катионов NH 4 , так как для 
их удаление требуется значительное время. 

 
Реакция с реактивом Несслера 

 

К 2-3 каплям анализируемого раствора прибавить 4-5 капель ре-

актива Несслера. Красно-бурый осадок укажет на присутствие катио-

нов NH 4 . 
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Выявление катионов калия 
 

Выявлению К
+
 мешают NH 4 , Ba

2+
, Ca

2+
, поэтому их необходимо 

удалить. 
Для удаления катионов бария и кальция их осаждают: к 6 кап-

лям анализируемого раствора прибавить 8-10 капель раствора соды 
Na2CO3 (если среда раствора кислая, предварительно нейтрализовать 
щелочью NaOH). Выпавший осадок (BaCO3, CaCO3) отцентрифуги-
ровать, проверить полноту осаждения: к прозрачному центрифугату, 
не сливая его с осадка, осторожно прибавить 1 каплю осадителя, цен-
трифугат должен оставаться прозрачным, это укажет на полное осаж-
дение. В случае помутнения прибавить еще несколько капель соды, 
осадок отцентрифугировать и снова провести проверку полноты оса-
ждения.  

После полного осаждения центрифугат осторожно слить в фар-
форовую чашечку для удаления катионов аммония. Удаление катио-
нов аммония основано на разложении солей аммония при нагревании: 

NH4CI 
t

 NH3↑ +HCI. 
Фарфоровую чашечку поставить на электроплитку. Сначала ис-

парится вода, а затем начнется разложение соли, на что укажет выде-
ление 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 сухого остатка, 
растворить в 8-10 каплях дистиллированной воды и прибавить к по-
лученному раствору реактив Несслера. Если же проба помутнеет и 
примет ярко-желтую окраску, что указывает на неполное удаление 
катионов аммония, прокаливание сухого остатка нужно продолжить и 
через некоторое время снова сделать пробу на полноту удаления ка-
тионов аммония. 

После полного удаления катионов аммония чашечку с сухим ос-
татком охладить, налить в нее 8-10 капель дистиллированной воды, 
растворить остаток при помешивании стеклянной палочкой. Если 
раствор получится мутный, отцентрифугировать и прозрачный цен-
трифугат слить в чистую пробирку. В полученном растворе можно 
выявлять К

+
 (нужно помнить, что неполное удаление катионов аммо-

ния приводит к переоткрытию катионов К
+ 

). 

Если катионы NH 4  в растворе отсутствуют, то калий нужно выявлять 
в центрифугате после осаждения Ва

2+
 и Са

2+
, но центрифугат предваритель-

но упарить приблизительно в два раза для повышения концентрации рас-
твора (если при упаривании центрифугат помутнеет – отцентрифугировать). 
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Выявление катионов натрия 
 

Выявлению катионов Na
+
 мешают катионы бария и кальция, по-

этому 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, прозрачный цен-

трифугат слить в фарфоровую чашечку и упарить его примерно в два 

раза и после охлаждения открывать в центрифугате катионы Na
+
, как 

это делалось при анализе катионов 1 группы. 

 

Выявление катионов бария 
 

1. Реагент – гипсовая вода CaSO4. 

К 2-3 каплям анализируемого раствора прилить столько же гип-

совой воды. Образование белого осадка, не растворяющегося ни в ки-

слотах, ни в щелочах, укажет на Ва
2+

: 

BaCI2 +CaSO4 = ↓BaSO4 + CaCI2. 

2. Реагент – хромат калия К2 Сr О4. 

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 анализируемого 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+

. 

 

Удаление катионов Ва
2+ 

 

Налить в пробирку 3-4 капли анализируемого раствора, нагреть 

почти до кипения. Затем по каплям и при помешивании прилить из-

быток сульфата аммония (NH4)2SO4. Содержимое пробирки нагреть 

на водяной бане (в течение 10-15 минут) для того, чтобы получился 
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более крупный осадок сульфата бария, так как мелкий осадок трудно 

центрифугируется. Катионы кальция при этом остаются в растворе, 

так как осадок сульфата кальция растворим в сульфате аммония с об-

разованием комплексного соединения (NH4)2[Ca(SO4)2]. Проверить 

полноту осаждения Ва
2+

 после центрифугирования. Прозрачный цен-

трифугат слить в чистую пробирку для выявления Са
2+

.
  

 

Выявление катионов кальция 
 

1. К 2-3 каплям центрифугата, полученного после удаления ба-

рия, прилить спирт или ацетон. Помутнение раствора укажет на Са
2+

, 

так как растворимость сульфата кальция в спирте или ацетоне, мень-

ше чем в воде (ПР CaSO4 в воде равна 6,1  10 
–5

 , а в спирте или аце-

тоне – 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 кальция 

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
+
. 

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 сущест-

вует. Ниже приводится разделение анионов на три аналитических 

группы по растворимости бариевых и серебряных солей.  

 

ПЕРВАЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 
 

(SО4
2–

– сульфат, СО
2

3 – карбонат, РО
3

4 – фосфат, SiO
2

3 – силикат) 
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Реакция сульфат-иона 
 

 Хлорид бария BaCI2 образует с ионами SO
2

4 белый кристалли-

ческий осадок сульфата бария: 

Na2SO4 + BaCI2 = ↓BaSO4 + 2NaCI. 

Осадок не растворяется ни в кислотах, ни в щелочах (испытайте). 

Ацетат свинца Pb(CH3COO)2 и другие соли Pb
2+

 осаждают ионы 

SO
2

4  в виде белого кристаллического осадка: 

Na2SO4 + Pb(CH3COO)2 = ↓PbSO4 + 2CH3COONa. 

Осадок не растворим в разбавленных минеральных кислотах, не 

растворяется в едких щелочах (испытайте). 

 

Реакции карбонат-иона 
 

Хлорид бария BaCl2 дает с ионами СО
2

3
–
 белый осадок карбона-

та бария ВаСО3: 

Na2СO3 + BaCl2 = ↓BaCO3 + 2NaCl. 

Осадок ВаСО3 легко растворяется в HCl и даже CH3COOH, кро-

ме H2SO4 (испытайте). 

Кислоты (НСI другие) разлагают карбонаты с выделением СО2: 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑ + H2O. 

Выделяющийся углекислый газ с помощью газоотводной трубки 

пропустить в известковую воду, наблюдается помутнение известко-

вой воды: 

Ca(OH)2 + CO2 = ↓CaCO3 + Н2О. 

Выпадающий осадок быстро исчезает из-за образования раство-

римой в воде кислой соли: 

CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2. 

Проведение реакции: в пробирку взять 8-10 капель раствора 

Na2CO3, прилить избыток HCl, пробирку закрыть газоотводной труб-

кой и поместить в водяную баню. Второй конец трубки опустить в 

пробирку с известковой водой, наблюдать за ее помутнением.  

 

Реакция фосфат-иона 
 

Хлорид бария дает с ионами РО
3

4  белый осадок:  

Na2HPO4 + BaCl2 = ↓BaHPO4 + 2NaCl. 

2Na3PO4 + 3BaCl2 = ↓Ba3(PO4)2 + 6NaCl. 
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Осадки ВаНРО4 и Ва3 (РО4)2 растворимы в сильных кислотах 

(кроме серной кислоты) и в уксусной кислоте (испытайте). 

Молибденовая жидкость (раствор молибдата аммония в азотной 

кислоте (NH4)2 MoO4 + HNO3) при нагревании дает желтый кристал-

лический осадок с анионами РО
3

4 . 

Осадок растворим в щелочах и NH4OH.  

Выполняя реакцию, действуют избытком реактива, так как оса-

док растворяется в Na2HPO4.  

 

Проведение реакции 

 

5-6 капель молибденовой жидкости нагреть на водяной бане, 

прибавить 1-2 капли раствора Na2HPO4 и дать постоять. 

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 магнезиальной смеси и прибав-

лять по каплям, при помешивании стеклянной палочкой, раствор гид-

рофосфата натрия Na2 HPO4 до появления осадка. 

 

ВТОРАЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 

(Cl
– 
– ХЛОРИД, Вr

–
 – 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 ки-

слоте.  

 

Реакции хлорид-иона 
 

Нитрат серебра образует с ионами Cl
–
 белый творожистый оса-

док Ag Cl: 

KCl + AgNO3 = ↓AgCl + KNO3. 

Осадок не растворим в кислотах, но растворяется в NH4OH с об-

разованием аммиаката серебра (испытайте): 
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AgCl + 2NH4OH + [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O. 

При подкислении раствора HNO3 комплексный ион [Ag(NH3)2]
+
 

разрушается и AgCl снова выпадает в осадок (испытайте). 

 

Реакции бромид-иона 
 

Нитрат серебра образует с ионами Br
–
 желтый осадок AgBr:  

KBr + AgNO3 = ↓AgBr + KNO3. 

Осадок не растворяется в азотной кислоте, но частично раство-

ряется в избытке NH4OH (испытайте). 

Сильные окислители (KMnO4, MnO2, Cl2 – хлорная вода) окис-

ляют в кислой среде Br
-
 до свободного Br2:  

2NaBr + Cl2 = 2NaCl + Br2. 
 

Проведение реакции 
 

2-3 капли бромида подкислить несколькими каплями серной ки-

слоты, прибавить 2-3 капли бензола и 1-2 капли свежеприготовлен-

ной хлорной воды. Содержимое пробирки встряхнуть. Бензол, в ко-

тором бром растворяется лучше, чем в воде, приобретает желтую или 

оранжевую окраску. 

 

Реакции иодид-иона 
 

Нитрат серебра образует с ионами I
–
 бледно-желтый творожи-

стый осадок AgI:  

NaI + AgNO3 = ↓AgI + NaNO3. 

Осадок не растворяется в азотной кислоте и NH4OH (испытайте). 

Хлорная вода легко вытесняет свободный йод из иодида: 

2KI + Cl2 = 2KCl + I2. 

 

Проведение реакции 

 

 2-3 капли иодида подкислить несколькими каплями 2н серной 

кислоты, прибавить 2-3 капли бензола и 1-2 капли хлорной воды. Со-

держимое пробирки встряхнуть. Бензольное кольцо окрашивается в 

фиолетовый цвет. 

Хлорную воду прибавлять осторожно, по каплям, так как избы-

ток ее окисляет получившийся I2 до йодноватой кислоты: 

I2 + 5Cl2 + 6H2O = 2HIO3 + 10HCl  (испытайте). 
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Нитраты натрия или калия (NaNO2, KNO2) окисляют I
–
 в кислой 

среде до I2  

2KI + 2KNO2 + 2H2SO4 = I2 + 2NO+ 2K2SO4 + 2H2O. 

Выделяющийся йод обнаруживают по посинению крахмала или 

по окрашиванию бензола в фиолетовый цвет (испытайте). 

 

Проведение реакции 

 

1-2 капли раствора KI подкислить серной кислотой, прибавить 

2-3 капли KNO2 и 1-2 капли крахмала. 

 

ТРЕТЬЯ АНАЛИТИЧЕСКАЯ ГРУППА АНИОНОВ 
 

К третьей группе анионов относятся нитрат-ион NO 3  и некото-

рый другие. Соли этих анионов хорошо растворимы в воде, группо-

вого реагента на анионы третьей группы нет. 

 

Реакции нитрат-иона 
 

Дифениламин (C6H5)2NH окисляется ионами NO 3  до продукта, 

имеющего темно-синюю окраску. К 3-4 каплям дифениламина в концен-

трированной 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 ) 

 

Предварительные испытания 
 

В кислой среде не могут находиться ионы СО
2

3 , так как соли 

угольной кислоты разлагаются под действием кислот. 

 

Выявление анионов I группы 
 

К порции анализируемого раствора в нейтральной или слабоще-

лочной среде прибавить несколько капель хлорида бария. Если обра-

зуется осадок, то анионы 1 группы присутствуют. 
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Выявление анионов II группы 
 

К порции анализируемого раствора, подкисленного до кислой 

среды азотной кислотой, прилить несколько капель нитрата серебра. 

Образование осадка укажет на наличие анионов II группы. 
 

Выявление отдельных анионов 
 

1. Выявление анионов SO
2

4  

К 3-4 каплям анализируемого раствора прилить избыток соля-

ной кислоты и 2-3 капли хлорида бария. Образование белого мелко-

кристаллического осадка укажет на присутствие иона SO
2

4 . 

2. Выявление аниона СО
2

3  

К 8-10 каплям анализируемого раствора прилить избыток соля-

ной кислоты. Пробирку закрыть газоотводной трубкой и поместить в 

водяную баню. Другой конец газоотводной трубки поместить в из-

вестковую воду. Помутнение известковой воды укажет на наличие 

анионов СО
2

3   

3. Выявление анионов I
–
 

Открытие аниона I
–
 основано на окислении ионов I

–
 до свобод-

ного состояния. Проводится двумя реактивами: 

а) хлорная вода в кислой среде 

К 3-4 каплям анализируемого раствора прилить 2-3 капли сер-

ной кислоты, 3-4 капли бензола и затем прилить по каплям хлорную 

воду. После каждой капли хлорной воды содержимое пробирки энер-

гично встряхивать. Окрашивание бензола в красно-фиолетовый цвет 

укажет на присутствие аниона I
–
 в растворе: 

2I
–
 + Cl2 = I2 + 2Cl

–
; 

б) нитритами в кислой среде. 

К 3-4 каплям анализируемого раствора прилить 2-3 капли сер-

ной кислоты, 3-4 капли нитрита натрия или калия и 1-2 капли крах-

мального раствора. Появление синей окраски укажет на наличие сво-

бодного йода: 

2I
–
 + 2KNO2 + 2H2SO4 = I2 + 2NO + 2H2O + K2 SO4. 

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. 
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В фарфоровую чашечку налить 5-6 капель анализируемого рас-

твора, прибавить такое же количество серной кислоты и нитрита на-

трия или калия. Разбавить раствор 8-10 каплями воды и кипятить до 

полного обесцвечивания. 

Полноту удаления свободного йода проверить бумажкой, смо-

ченной раствором крахмала (она не должна синеть). Затем проверить 

полноту удаления анионов йода хлорной водой. 

К 1-2 каплям прокипяченного раствора, взятым в пробирку, 

прибавить 1-2 капли серной кислоты, 3-4 капли бензола и по каплям 

приливать хлорную воду, встряхивая пробирку после каждой капли. 

Если бензол при этом остается бесцветным, то, следовательно, 

йод удален полностью и анионы брома в растворе отсутствуют. 

Если бензол окрашивается в желтый или оранжевый цвет, то в 

растворе имеются анионы брома. 

Если бензол принимает красно-фиолетовую окраску, значит ио-

ны йода удалены не полностью. К раствору, оставшемуся в чашке, 

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 с двумя реакти-

вами:  

а) налить в пробирку 5-6 капель магнезиальной смеси и прибав-

лять по каплям раствор с удаленным йодом или исходный раствор 

при взбалтывании. Выпадение белого кристаллического осадка ука-

жет на присутствие анионов РО
3

4 ; 

б) налить в 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 кристалличе-

ского 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 полно-

ту осаждения. Добившись полного осаждения, центрифугат слить с 

осадка. Осадок промыть 2-3 раза теплой водой до полного удаления 
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катионов Ag
+
 (проба на HCl). Затем к промытому осадку прибавить 6-

8 капель 12%-го раствора карбоната аммония и энергично взболтать 

содержимое пробирки, при этом AgCl частично растворяется с обра-

зованием [Ag(NH3)2]Cl. Осадок оставшийся отцентрифугировать, 

центрифугат слить в чистую пробирку и прибавить к нему несколько 

капель бромида калия. Помутнение раствора из-за выделения AgBr 

укажет на присутствие анионов Cl
–
. 

6. Выявление аниона NO3
–
 производится несколькими реактива-

ми:  

а) дифениламином (C6H5)2NH 

К 1-2 каплям анализируемого раствора прилить 1-2 капли дифени-

ламина, появление синего окрашивания укажет на присутствие NO 3 . 

Если в растворе присутствуют анионы йода, окраска может быть 

затушевана коричневой окраской выделяющегося в результате окис-

ления 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 укажет 

на присутствие в растворе анионов NO 3 . 

Аммиак можно обнаружить по посинению влажной универсаль-

ной индикаторной бумажки или по почернению фильтровальной бу-

мажки, смоченной раствором нитрата ртути Hg2(NO3)2. 

 

СХЕМА ХОДА АНАЛИЗА СМЕСИ СУХИХ СОЛЕЙ 
 

1. Выбор растворителя и растворение смеси 
 

Тщательно перемешать смесь, если есть крупные кристаллы, 

растереть в ступке. Затем в отдельных пробирках проверить раство-

римость смеси в воде, сначала холодной, а потом при нагревании. Ес-

ли смесь в воде не растворяется, проверить ее растворимость в раз-

бавленных кислотах соляной или азотной, сначала холодных, а потом 

при нагревании. 

Подобрав растворитель, ¾ сухой смеси растворить в 8-10 мл 

этого растворителя. Если смесь растворилась в кислоте, то ее прили-

вать только до растворения смеси, а остальную часть объема долить 

водой.  
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Если при растворении смеси наблюдается выделение газа, то 
пропустить его в известковую воду и установить, не является ли он 
углекислым газом. 

 
2. Выявление групповой принадлежности катионов 

 

а) к 3-4 каплям раствора прибавить несколько капель раствора 
соды (если смесь растворилась в кислоте, то предварительно нейтра-
лизовать). Отсутствие осадка укажет на то, что в растворе присутст-
вуют 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 аммония 
(если среда кислая – нейтрализовать щелочью, в случае выпадения 
осадка прибавить уксусную кислоту до его растворения). Образова-
ние осадка укажет на присутствие катионов второй группы. 

 
3. Выявление отдельных катионов 

 

Катионы I и II группы открывать, пользуясь ходом анализа сме-
си катионов I-II групп. 

 
4. Анализ анионов 

 

1. Если смесь растворена в воде, пользуясь таблицей раствори-
мости, исключить из анализа те анионы, которые с выявленными ка-
тионами 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 со-
дой в раствор будут введены анионы СО3

2–
, их надо перед осаждени-

ем открыть из анализируемого раствора. 
3. К предварительно нейтральному раствору прилить избыток 

соды, осадок отцентрифугировать, проверить полноту осаждения, 
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 выявлять 

в отдельных порциях раствора. 
6. Если смесь растворена в кислоте, например HCl, то в раствор 

введены анионы этой кислоты (Cl
–
). В таком растворе выявлять все 

анионы, кроме Cl
–
, а затем часть смеси растворить в другой кислоте 

(HNO3) и в этом растворе выявлять анионы Cl
–
. 
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КОЛИЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ 

КРАТКИЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ СВЕДЕНИЯ 
 

В настоящее время разработаны аналитические методы количе-

ственного определения компонентов анализируемого объекта, осно-

ванные на использовании почти всех известных химических и физи-

ческих свойств атомов и молекул. Почти все методы основаны на за-

висимости каких-либо доступных измерению свойств веществ от их 

состава. Аналитические методы принято рассматривать по группам 

и классифицировать в соответствии с операциями, проводимыми для 

измерения содержания элемента или соединения в образце. 

 

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 

 

О свойствах химического соединения можно судить по его фи-

зическим характеристикам: цвету, растворимости в различных рас-

творителях, электрическим и магнитным характеристикам, термиче-

ской устойчивости, способности взаимодействовать с другими веще-

ствами. Методы количественного анализа основаны на измерении 

разницы в таких свойствах. 
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Каждая аналитическая методика состоит из нескольких стадий, 

каждая из которых, как правило, основана на том или ином химиче-

ском свойстве. 

 

ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ ХИМИЧЕСКОГО АНАЛИЗА 
 

Титриметрия – совокупность методов количественного анализа, 

основанных на измерении количества реагента, необходимого для 

взаимодействия с определяемым компонентом в растворе или газовой 

фазе. Раствор или газовую смесь с точно известной концентрацией 

реагента (титрант) постепенно добавляют к анализируемой смеси, 

при этом объѐм (или массу) вводимого титранта контролируют. Эта 

операция называется титрованием. Кривая титрования – зависи-

мость какого-либо физического свойства раствора или газовой сме-

си (окислительно-восстановительного потенциала, электрической 

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 вы-

сокой скоростью; 

б) реакция должна быть стехиометрической, т.е. известен точ-

ный состав продуктов реакции, который не должен меняться при из-

менении экспериментальных условий; 

в) должна существовать возможность фиксировать окончание 

реакции, т.е. должен быть индикатор, который позволяет обнаружить 

точку эквивалентности при титровании; 

г) должна быть возможность однозначного определения точной 

концентрации титранта. Необходимо использовать стандартный на-

бор реактивов и материалов. 

Для вычисления массы определяемого компонента необходимо 

знать точку эквивалентности,т.е. объѐм (массу) титранта, содержа-

щий количество реагента, эквивалентное количеству определяемого 

компонента в соответствии со стехиометрией реакции между ними 

при условии, что реакция необратима. По изменению, например, ок-

раски титруемого раствора, по излому или скачку на кривой титрова-

ния экспериментально устанавливают конечную точку титрования, 

которая достаточно мало отличается от точки эквивалентности. Если 

реакция между определяемым компонентом и вводимым реагентом 

недостаточно быстра, используют метод обратного титрования: к 
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раствору добавляют точно известное количество реагента, избыток 

которого титруют. 

По типу реакции при титровании различают следующие титри-

метрические методы: окислительно-восстановительное титрование; 

кислотно-основное титрование; титрование по методу осаждения 

(например, аргентометрия); титрование с комплексообразователями. 

По типу (способу) определения (индикации) конечной точки 

титрования подразделяют: потенциометрическое; фотометрическое; 

кондуктометрическое; амперометрическое и т.д. 

В зависимости от применяемого реагента различают перманга-

натометрию; иодометрию; комплексонометрию и другие. 

Титрование проводят с помощью объѐмных или весовых бюре-

ток или специальных титраторов. 

Селективность анализа зависит от титранта и способа индика-

ции конечной точки, а также от характера предварительной обработ-

ки анализируемой смеси реагентами. 

Титриметрический анализ отличается малой трудоѐмкостью, 

простотой аппаратурного оформления и довольно высокой точностью 

(относительная погрешность обычно не превышает десятых долей 

процента). 

Для определения точки эквивалентности используют индикато-

ры – химические вещества, изменяющие окраску, люминесценцию 

или образующие осадок при изменении концентрации того или иного 

компонента в среде (растворе), применяются, главным образом, для 

установления конечной точки при титровании (или конца химической 

реакции) и рН растворов. Различают цветные люминесцентные и тур-

бидиметрические. 

В соответствии с титриметрическими методами индикаторы 

подразделяют на кислотно-основные, комплексометрические, окис-

лительно-восстановительные, адсорбционные. Индикаторы бывают 

обратимыми и необратимыми в зависимости от типа реакции, в кото-

рой они участвуют. Даже при правильном выборе индикатора воз-

можны ошибки в конечной точке титрования, связанные с разницей 

между интервалом перехода и точкой эквивалентности, с ограничен-

ной возможностью человека помнить и сравнивать различные окра-

ски, с расходом некоторого количества титранта на взаимодействие с 

индикатором. 

В настоящее время для определения точки эквивалентности ис-

пользуют потенциометр, рН-метр и другие приборы. 
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Титрованные растворы, полученные из точной навески вещест-

ва, называют стандартными (или приготовленными). Описанным 

способом приготовляют титрованные растворы только тех веществ, 

которые удовлетворяют определѐнным требованиям. Эти вещества 

должны быть химически чистыми, устойчивыми при хранении как в 

твѐрдом виде, так и в растворе, состав их должен строго соответство-

вать определѐнной формуле. 

Соединения, удовлетворяющие этим требованиям, называют 

Стандартными исходными веществами или нормалями для установ-

ки титра других рабочих растворов. Например, стандартными веще-

ствами для установления титра растворов кислот служат тетраборат 

натрия Na2B4O7 10H2O и карбонат натрия Na2CO3. Титры (или нор-

мальность) растворов щелочей устанавливают по таким исходным 

стандартным веществам, как кислоты щавелевая Н2С2О4 2Н2О или 

янтарная Н2С4Н4О4. 

Растворением навески исходного стандартного вещества полу-

чают растворы первичных стандартов для стандартизации (установки 

титра) других растворов. 

Растворы, титр которых находят не по точной навеске, а уста-

навливают по тому или иному стандартному веществу, называют ус-

тановленными или стандартизированными (растворами вторичных 

стандартов). 

Характерные ошибки при титровании следующие: 

1. Погрешность при установлении концентрации титранта. 

2. Использование неподходящего индикатора. 

3. Субъективные причины при обнаружении изменения цвета. 

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 наибо-

лее употребительны бюретки, пипетки и мерные колбы, которые ис-

пользуют для точного отмеривания растворов. 

Бюретки служат для отсчѐта объѐма раствора, израсходованно-

го на титрование. Большие деления нанесены на них через каждый 

миллилитр, а малые – через, 0, 1 мл. 
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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 отмери-

вать. 

Мерные колбы используют для приготовления растворов с 

точно известной концентрацией. Чаще всего употребляют колбы вме-

стимостью 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 безмерная 

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 
 

Классификация погрешностей 
 

В инструментальных методах анализа количественное содержа-

ние компонента вычисляют по величине аналитического сигнала 

(способу регистрации количественных характеристик свойства). Как 

правило, ни одно единичное определение не дает истинного значения 

определяемой величины. Поэтому определение проводят несколько 

раз, и задачами анализа являются нахождение наиболее вероятного 

значения определяемой величины и оценка достоверности получен-

ного результата, погрешности измерения. 

Погрешность (ошибка) определения – это отклонение результа-

та анализа от истинного содержания определяемого компонента. По-

грешности классифицируют по различным признакам: 

1) по способу вычисления погрешности делятся на абсолютные и 

относительные. Абсолютная погрешность равна разности среднего 

результата измерения величины 
_

x  и истинного значения  этой вели-

чины:  
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xD .                                                (1) 

Измеренной величиной x в анализе может быть как содержание 

компонента, так и аналитический сигнал. Относительная погреш-

ность может быть выражена в долях или процентах и обычно знака 

не имеет: 
D

D0   или %;1000

D
D                        (2) 

2) по влиянию на результат анализа погрешности делятся на по-

ложительные (приводят к завышенным значениям определяемых со-

держаний компонентов) и отрицательные (приводят к заниженным 

значениям определяемых содержаний компонентов); 

3) по характеру причин, их вызывающих, различают системати-

ческие, случайные погрешности и промахи (или грубые ошибки). К 

систематическим относятся погрешности, которые вызваны посто-

янно действующей причиной, постоянны во всех измерениях или ме-

няются по постоянно действующему закону (например, при увеличе-

нии концентрации они пропорционально увеличиваются). Система-

тические погрешности делятся на аналитические (методические), 

обусловленные методикой определения и инструментальные – по-

грешности, связанные с инструментом (прибором) для измерения 

аналитического сигнала. Метод или методика анализа дают правиль-

ный результат, если они свободны от систематических погрешностей, 

поэтому они должны быть выявлены и устранены или учтены (введе-

нием поправочных коэффициентов). 

Случайные погрешности не имеют закономерности в появлении, 

могут быть оценены методами математической статистики. Промахи 

– погрешности, резко искажающие результаты анализа. Они легко 

обнаруживаются и часто вызваны небрежностью или некомпетентно-

стью аналитика. 

 

Понятия, используемые в статистической  

обработке результатов измерений 
 

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 : 
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ni

ni

i
ni x

nn

xxxx
x

1......21 .                     (3) 

Дисперсия V (или S
2
) характеризует рассеяние результатов отно-

сительно среднего значения: 

.
1

)( 2

2

n

xx

SV

ni

ni

i

                       (4) 

Среднее квадратичное отклонение S – общая характеристика 

рассеяния данных: 

.
1

)( 2

n

xx

S

ni

ni

i

                          (5) 

Относительное стандартное отклонение выборочной совокуп-

ности Sr рассчитывают в долях определяемой величины или в%: 

,
x

S
S r  %.100

x

S
Sr                        (6) 

Стандартное отклонение среднего арифметического S
_

x : 

.
1

)( 2

n

xx

n

S
S

ni

ni

i

x                       (7) 

Точность прямых измерений (вероятное квадратичное отклоне-

ние среднего арифметического) это абсолютная величина разности 

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 
n

S
 = 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 величина). 

Доверительная вероятность Р – вероятность появления случай-

ной ошибки, показывает, какое число опытов из 100 дают правильные 

результаты в пределах заданной точности анализа. В аналитической 

химии, как правило, Р = 0,95 (95%). 

Число степеней свободы f это число независимых переменных 

выборочной совокупности за вычетом числа связей между ними. Час-

то это число полученных результатов за вычетом единицы: 

f = n–1.                           (9) 
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Обнаружение грубых погрешностей (промахов) 

 

Существует несколько способов выявления грубых погрешно-

стей, например метод с применением Q-критерия. Для этого распола-

гают все результаты измерения в порядке возрастания и рассчитыва-

ют экспериментальный Q-критерий: 

Qэксп. = ,
)(

R

xx i                    (10) 

где х(+) – подозрительно выделяющийся результат анализа; хi – ре-

зультат единичного определения, ближайший по значению; R – раз-

ница между наибольшим (хмакс.) и наименьшим (хмин.) значениями ря-

да 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   .
3

n

S
                          (11) 

По точности прямого измерения. Результат хi отбрасывают, если 

xi – 
_

x   t P,f  Sx 2 .                (12) 
 

Оценка воспроизводимости результатов измерений 
 

Воспроизводимость и сходимость результатов анализа опреде-

ляются разбросом повторных измерений относительно их среднего 

значения и зависят от наличия случайных погрешностей. Известно, 

что данные генеральной совокупности подчиняются закону нормаль-

ного распределения ошибок (распределению Гаусса). Этот закон не-

применим для обработки малого числа измерений выборочной сово-

купности (n  20), в таких случаях используют распределение Стью-

дента, связывающее между собой ширину доверительного интерва-

ла, соответствующую ему вероятность и объем выборочной совокуп-

ности. 

Распределение Стьюдента – это распределение нормированной 

случайной величины t: 

nS

x

S

x
t

x /
.                   (13) 
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Для оценки случайных погрешностей анализа исключают гру-

бые ошибки, рассчитывают среднее по формуле (3) и характеризуют 

воспроизводимость дисперсией, абсолютным или относительным 

стандартным отклонением (формулы 4 – 6). Методика анализа опти-

мальна в той области, в которой абсолютное (S) и относительное (Sr) 

стандартные отклонения имеют минимальное значение. 

 

Оценка правильности результатов измерений 
 

Для оценки достоверности результатов анализа должны быть 

выявлены систематические погрешности. Для оценки количества сис-

тематических погрешностей рассчитывают доверительный интервал 

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 зави-

симости от того, попадает ли истинное значение определяемой вели-

чины в установленный доверительный интервал или нет. Системати-

ческая погрешность будет значимой и если 
_

x  –   
_

x . В этом слу-

чае выясняют причину появления систематической погрешности и 

принимают меры по еѐ устранению или уменьшению. 

 

Сравнение экспериментальных данных 

методами математической статистики 
 

В аналитической практике часто возникает необходимость срав-

нить дисперсии и средние двух выборочных совокупностей, вклю-

чающих результаты, полученные разными методами, в разных лабо-

раториях или разными исследователями. Это возможно двумя спосо-

бами. 

Первый способ – при помощи F-распределения (распределения 

Фишера). Если имеются две выборочные совокупности с дисперсия-

ми Vx и Vz  и числом степеней свободы f1 = n1 – 1 и f2 = n2 – 1, то рас-

считывают Fэксп., равное отношению большей дисперсии к меньшей 

(приVx  Vz): 
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Fэксп. = .
z

x

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 совокупности 

отличаются по воспроизводимости. Если Fэксп.  Fтабл., то различие в 
воспроизводимости имеет случайный характер. 

Второй способ – при помощи t-распределения. Рассчитывают 
среднее взвешенное двух дисперсий по формуле: 

,
2

)1()1(

21

212

nn

VnVn
S zx                (16) 

а также 

tэксп. .
21

21

2 nn

nn

S

zx
                 (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, выборки 

не принадлежат одной генеральной совокупности. Если tэксп.  tтабл., то 
все данные можно рассматривать как единую выборочную совокуп-
ность с числом (n1 + n2) результатов. 

 
Порядок статистической обработки данных 

выборочной совокупности 
 

Для обработки анализов выборочной совокупности необходимо: 
 расположить результаты измерений в порядке возрастания; 
 проверить наличие грубых погрешностей (промахов) по Q-
критерию или другим способом; 
 исключить из результатов определений грубые погрешности; 
 заполнить таблицу: 

№  п/п хi 
_

x  xi – 
_

x  (xi – 
_

x )
2
 

_
2

1

( )
n

i

i

x x

 
1      
2      

. . .      
n      

 оценить воспроизводимость результатов измерений по S, S
_

x  или Sr; 

 определить доверительные границы 
_

x , приняв Р = 0,95; 
 проверить правильность результатов и исключить или уменьшить 
систематические ошибки. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 
 

Пример 1 
 

При определении содержания хлорид-ионов в минеральной воде 

методом потенциометрии были получены следующие результаты 

(мг/дм
3
): 650,2;  660,8;  654,2;  649,8;  650,1;  649,9;  630,8. Рассчитай-

те среднее содержание хлорид-иона в воде и интервальные значения 

измеряемой величины. 

 

Решение 

 Проверяем содержание грубых погрешностей по Q-критерию 

(формуле 10). Расположим полученные результаты измерений в по-

рядке возрастания и для каждого результата рассчитаем эксперимен-

тальный Q-критерий, например: Q = .63,0
30

19

17

12

CC

CC
 

 
С, мг/дм

3
 630,8 649,8 649,9 650,1 650,2 654,2 660,8 

Qэксп.  0,63 0,003 0,007 0,003 0,13 0,22 

 

Полученные значения сравниваем с табличным значением Q 

(табл. 2 приложения) для Р = 0,95 и f = n – 1 = 7 – 1 = 6. Qтабл. = 0,56. 

Так как Qэксп.1  Qтабл., результат 630,8 следует признать недостовер-

ным и исключить из дальнейших расчетов. 

Среднее значение хлоридов в минеральной воде рассчитываем 

из шести оставшихся результатов по формуле (3): 

C (Cl
–
) .5,652

6

8,6602,6542,6501,6509,6498,649
)(

1

n

ClC
ni

i

i

  

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  
= 4,5.

 
Доверительный интервал рассчитываем по уравнению (8):  = 

t(P,f)
S

n
. Для Р = 0,95 и f = n – 1 = 6: t(P,f) = 2,57 (табл. 3 приложения)  

 = 
2,57 4,5

6
 = 4,7 мг/дм

3
. 
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Следовательно, содержание хлоридов в минеральной воде равно: 

С(Cl
–
) = С (Cl

–
)   = 652,5  4,7 мг/дм

3
. 

 

Пример 2 
 

Определить по критерию Фишера и t-критерию, существует ли 

значимое различие между данными определения содержания ионов 

магния в яблочном соке методами кондуктометрического и фотоэлек-

трического титрования. 

 

Решение 

 Рассчитываем  численные значения средних результатов опре-

делений 
_

x
1 и 

_

x
2 и дисперсии S1

2
 и S2

2
 по формулам (3, 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, 

Si
2
 = 

_
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 S2
2
, получаем значение, равное 2,65  10

–3
. 

Экспериментальный критерий Фишера рассчитываем по формуле (15): 

Fэксп. = 

2

1

2

2

S

S
 = 

3

3

7,70 10

2,65 10
 = 2,64, 

где S1 – большая по величине дисперсия. Сравниваем Fэксп. с Fтабл. 

(табл. 3 приложения). Fтабл. для Р = 0,95 и f1 = n1 – 6 = 6 – 1 = 5 и f2 = 

n2 – 1 = 5 равно 5,1. Так как Fэксп.  Fтабл.,, различие не является значи-

мым.  

Рассчитаем, есть ли статистически значимое различие в средних 

результатах двух методов титрования по формуле (5): 

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 фор-

муле (17): 
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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 коэф-

фициента Стьюдента для Р = 0,95 и числа степеней свободы f = n1 + 

n2 – 2 = 6 + 6 – 2 = 10 (табл. 3 приложения): tтабл. = 2,23. Так как tэксп.  

tтабл., то разница между средними результатами обоих титрований не-

значима и обе выборки можно считать принадлежащими одной гене-

ральной совокупности с числом определений, равным n = n1 + n2. 

 

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. Какие основные понятия используются при статистической обра-

ботке результатов измерений? 

2. Какими способами можно проверить правильность анализа? 

3. Перечислите возможные источники систематических погрешно-

стей в физико-химических методах анализа. 

4. В чем отличие случайных погрешностей от систематических? 

5. Какие величины характеризуют воспроизводимость выборочной 

совокупности данных химического анализа? 

6. Как выявляют грубые ошибки (промахи)? 

7. Какими способами можно сравнить данные, полученные разными 

методами анализа? 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №1 

КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ РАВНОВЕСИЕ. 

ТИТРИМЕТРИЧЕСКОЕ ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ 

КИСЛОТЫ ПО РАБОЧЕМУ РАСТВОРУ ЩЕЛОЧИ  

СО СТАТИСТИЧЕСКОЙ ОБРАБОТКОЙ РЕЗУЛЬТАТОВ 
 

Цель работы – ознакомление с методом кислотно-основного 

титрования и обработкой результатов анализа методами математиче-

ской статистики. 

Необходимые реактивы: 

1. Соляная кислота 0,1н раствор. 

2. Гидроксид натрия 0,1 н раствор. 

3. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1%-й раствор в 

60%-м растворе этилового спирта). 
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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 раствора 

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 метилового оранжево-

го и титруйте из бюретки щѐлочью известной нормальной концен-

трации до жѐлтого окрашивания. Нормальную концентрацию рассчи-

тывают для каждого отдельного определения согласно закону экви-

валентов по формуле 

C(HCl) = 
( ) ( )

( )

NaOH NaOH

HCl

C V

V , 

где C(HCl) и С(NaOH) – нормальные концентрации хлороводородной ки-

слоты и гидроксида натрия; V(NaOH) и V(HCl) – объемы хлороводород-

ной кислоты и гидроксида натрия. 

Полученные результаты обработайте по методу математической 

статистики, пересчитайте на количество выданной кислоты в граммах 

по формуле 

Q(HCI) = С(HCl)  Мэ (HCl)  0,1, 

где Q(HCI) – количество хлороводородной кислоты; C(HCl) – нормальная 

концентрация хлороводородной кислоты; Мэ (HCl) – молярная масса 

эквивалента хлороводородной кислоты. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №2 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ И СТАНДАРТИЗАЦИЯ 

РАСТВОРА ХЛОРОВОДОРОДНОЙ КИСЛОТЫ 
 

Эта лабораторная работа складывается из нескольких операций. 

Сначала из навески готовят стандартный раствор тетрабората натрия. 

Затем получают приблизительно 0,1 н раствор хлороводородной ки-

слоты. Наконец, стандартизируют кислоту по тетраборату натрия. 

 

Приготовление 250 мл стандартного раствора тетрабората 

натрия 
 

Исходным веществом, наиболее удобным для установки титра 

хлороводородной, считают тетраборат Na2B4O7  10H2O. Водный рас-

твор его вследствие протолиза имеет щелочную реакцию: 

Na2B4O7 + 7H2O  2NaOH + 4H3BO3, 
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поэтому его можно титровать кислотами: 

2NaOH + 2HCI = 2NaCI + 2H2O. 

В ходе титрования равновесие протолиза 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 ки-

слота. Следовательно, рН раствора в точке эквивалентности будет не-

сколько меньше 7 и для титрования следует взять метиловый оранже-

вый (или метиловый красный). 

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 при-

готовления 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 чет-

вѐртого знака. Навеску буры из стаканчика перенести через сухую 

стеклянную воронку в мерную колбу, остатки навески из стаканчика 

и воронки смыть горячей дистиллированной водой в мерную колбу 

(бура растворяется только в горячей воде). Добившись полного рас-

творения, колбу с раствором охладить под краном с холодной водой 

до комнатной температуры и довести дистиллированной водой до 

метки. Колбу закрыть пробкой и тщательно размешать. Если по 

ошибке уровень жидкости поднимется выше черты, то нужно раствор 

приготовить снова. 

Раствор буры из мерной колбы перенести для хранения в склян-

ку, предварительно сполоснув ее небольшим количеством этого рас-

твора буры. Затем рассчитать титр и нормальность приготовленного 

раствора буры по формуле: 

Т = 
V

m
 и C(буры) = 

эM

Т 1000
, 

где Т – титр, г/мл; m – навеска буры, перенесѐнная в колбу, г; V – 

объѐм колбы, мл; С(буры) – нормальная концентрация раствора буры; 

Мэ – молярная масса эквивалента тетрабората натрия, 

Na2B4O7 10Н2О, г/моль.  
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Приготовление 250 мл приблизительно  

0,1 н хлороводородной кислоты 
 

Молярная масса эквивалента НСI равна 36,46г/моль. Поэтому в 

250 мл 0,1 н раствора еѐ должно содержаться 36,46  0,1  0,25 = 0,912 г. 

Для дальнейших вычислений необходимо определить плотность 

имеющейся концентрированной кислоты. Измерьте еѐ, опустив арео-

метр в цилиндр с кислотой. Допустим, плотность оказалась равна 

1,179 г/см
3
. Из приложения I видно, что кислота такой плотности 

имеет массовую долю НСI 36%. Зная это, вычислите, в какой массе 

концентрированной кислоты 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 мас-

су на объѐм: 

V = 
m

 = 
2,53

1,179
  2,1 мл. 

Отмерьте этот объѐм концентрированной кислоты маленькой 

мензуркой (лучше градуированной пробиркой) и разбавьте дистилли-

рованной водой до 250 мл. Полученный раствор тщательно переме-

шайте. 

 

Стандартизация раствора хлороводородной кислоты  

по тетраборату натрия 
 

Титрование ведите с метиловым оранжевым, приливая  кислоту 

из бюретки к раствору тетрабората натрия. 

Тщательно вымытую бюретку дважды ополосните небольшими 

порциями кислоты для удаления остатков воды. Пользуясь воронкой, 

наполните бюретку кислотой так, чтобы мениск еѐ был несколько 

выше нулевого деления. Заполните раствором оттянутую трубку, вы-

теснив 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 состоянии бюрет-

ка подготовлена к работе. 

Чистую пипетку вместимостью 20 мл ополосните раствором тет-

рабората натрия  и отмерьте 20 мл его в коническую колбу для титро-

вания. Не выдувайте из пипетки последнюю каплю жидкости, а только 
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прикоснитесь концом еѐ к стенке колбы. Прилейте к отмеренному рас-

твору тетрабората натрия одну каплю метилового оранжевого. 

Для удобства титрования в другой конической колбе приготовь-

те «свидетель». Отмерьте в неѐ 40 мл дистиллированной воды, при-

бавьте 1 каплю метилового оранжевого и 1-2 капли кислоты. При 

этом раствор должен приобрести очень слабое, но заметное розовое 

окрашивание. Приготовленный таким образом «свидетель» исполь-

зуют в качестве образца при титровании, добиваясь, чтобы окраска 

анализируемого раствора и раствора «свидетеля» была одинакова. 

Подставьте колбу с исходным раствором тетрабората натрия  

под бюретку и приступайте к титрованию. Первое титрование счи-

тайте ориентировочным. Но затем добейтесь того, чтобы жѐлтая ок-

раска метилового оранжевого переходила в бледно-розовую от одной 

избыточной капли кислоты. Из трѐх сходящихся результатов, т.е. от-

счѐты должны отличаться друг от друга не более чем на 0,1 мл, возь-

мите среднее. Все результаты титрования записывайте в тетрадь. За-

тем вычислите нормальную концентрацию раствора кислоты по фор-

муле: 

Сэ(НСI) =
)(

)()(

HCl

бурыбуры

V

VС
, 

где Сэ(НСI) – нормальная (н) концентрация HCl; С(буры) – нормальная 

концентрация буры (Na2B4O7 10Н2О); V – объем пипетки с бурой; V – 

средний объем кислоты (HCl), пошедшей на титрование. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №3 

АЦИДИМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ СОДЕРЖАНИЯ ЩЕЛОЧИ В РАСТВОРЕ 
 

Цель работы – определение содержания щѐлочи в растворе. 

Необходимые реактивы и посуда: 

1. Соляная кислота 0,1 н раствор. 

2. Гидроокись натрия 0,1 н раствор. 

3. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1%-й раствор в 

60%-м 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. Отберите 

пипеткой в три конические колбы раствор щѐлочи и прибавьте каплю 

метилового оранжевого в каждую и титруйте раствором кислоты до 

перехода от одной капли жѐлтой окраски индикатора в бледно-

розовую. 

Из сходящихся результатов титрования возьмите среднее. Вы-

числите сначала нормальную концентрацию щѐлочи, а затем массу еѐ 

в 100 мл анализируемого раствора по следующей формуле: 

Сэ(NaOH) = 
)(

)()(

NaOH

HClHClЭ

V

VC

, 

где Сэ(NaOH) – нормальная концентрация NaOH; Сэ(HCl) – нормальная 

концентрация HCl; V(HCl) – средний объем кислоты (HCl), пошедшей 

на титрование; V(NaOH) – объем пипетки со щелочью. 

 

Определение карбонатной жесткости воды 
 

С помощью стандартизированного раствора хлороводородной 

кислоты определяют не только содержание щелочей, но и некоторых 

солей. Большое практическое значение имеет определение карбонат-

ной жѐсткости воды. 

В условиях сельского хозяйства жѐсткость природных вод изу-

чают, чтобы выяснить их пригодность для растениеводства, животно-

водства, а также для технических целей (охлаждения двигателей 

тракторов, автомашин и т.д.). 

Известно, что жѐсткость обусловлена присутствием в воде рас-

творимых солей кальция и магния. 

Карбонатная жѐсткость зависит от содержания в воде гидро-

карбонатов кальция и магния. Она почти полностью устраняется ки-

пячением, 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 
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не устраняется и поэтому называется постоянной. Сумма карбонат-

ной и некарбонатной жѐсткости даѐт общую жѐсткость воды. 

Принято жѐсткость выражать молярной концентрацией эквива-

лентов кальция и магния (fэкв = ½ ) в моль/1 л воды. Практически при 

этом указывают нормальную концентрацию раствора солей, умно-

женную на 1000. 

Карбонатную жѐсткость определяют титрованием определѐнно-

го 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. Соляная кислота 0,1 н раствор. 

2. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1%-й раствор в 

60%-м растворе этилового спирта). 

3. Анализируемая вода. 

4. Конические колбы. 

5. Пипетки для отбора аликвот. 

 

ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 
 

В коническую колбу отмерьте пипеткой 100 мл анализируемой 

воды. Прибавьте 2–3 капли метилового оранжевого и титруйте рас-

твором НСI до перехода жѐлтой окраски индикатора в бледно-

розовую. Повторите титрование ещѐ 2 раза и из сходящихся отсчѐтов 

возьмите среднее. Удобно выполнять титрование со «свидетелем».  

Чтобы вычислить карбонатную жѐсткость (по ГОСТу) в ммоль 

на 1 л воды, находят нормальную концентрацию раствора солей и 

умножают на 1000: 

Ж = 
)(H

Э(HCl))(

2
V O

HCl CV

  1000, 

где Ж – карбонатная жесткость в моль на 1 л воды; V(HCl) – объем 

хлороводородной кислоты, пошедшей на титрование, мл; V(H2O) – 

100 мл; Сэ(HCl) – нормальная концентрация HCl. 
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Определение карбоната кальция в известковых удобрениях 
 

Содержание карбоната кальция в известковых удобрениях опре-

деляют, чтобы правильно вычислить норму расхода их при известко-

вании кислых почв. 

Один из простых методов определения СаСО3 состоит в сле-

дующем. Навеску известкового удобрения обрабатывают точно отме-

ренным, но избыточным объѐмом титрованного раствора хлороводо-

родной кислоты. Остаток НСI, не вступивший в реакцию с СаСО3, 

обратно оттитровывают раствором NaOH. Определив объѐм хлорово-

дородной кислоты, пошедший на разложение известняка, вычисляют 

массовую долю (%) карбоната кальция в удобрении. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №5 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КАРБОНАТА КАЛЬЦИЯ 

В ИЗВЕСТКОВЫХ УДОБРЕНИЯХ 
 

Цель работы – определение карбоната кальция в известковых 

удобрениях. 

Необходимые реактивы и посуда: 

1. Соляная кислота 0,1 н раствор. 

2. Раствор индикатора метилового оранжевого (0,1%-й раствор в 

60%-м растворе этилового спирта). 

3. Мерная колба на 250 мл. 

 

ПОРЯДОК ВЫПОЛНЕНИЯ РАБОТЫ 
 

Из пробы известкового удобрения, растѐртого и просеянного че-

рез сито (d = 0,5 мм), возьмите точную навеску около 1 г. Перенесите 

в мерную колбу вместимостью 250 мл, смочите 2–3 мл воды и посте-

пенно прилейте 25,00 мл 1 н раствора хлороводородной кислоты. Ко-

гда бурное выделение оксида углерода (IV) прекратится, прибавьте 

100–150 мл воды и кипятите 15-20 мин для полного удаления СО2. 

Дайте раствору остыть, доведите его объѐм водой до метки, переме-

шайте и оставьте стоять, чтобы твѐрдые частицы осели на дно. 

Затем 50 мл совершенно прозрачного раствора перенесите в ко-

ническую колбу и, прибавив 2-3 капли метилового оранжевого, тит-

руйте остаток хлороводородной кислоты 0,1 н раствором гидроксида 
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натрия до перехода розовой окраски в слабо-жѐлтую. Массовую долю 

(%) СаСО3 в удобрении вычислите по формуле: 

(CаСО3) = 
( ( ) ( ) ( ) 0,005 250

50

V K HCI V NaOH K NaOH

m
  100%, 

где V – объѐм исследуемого раствора, взятый для титрования (т.е. 50 

мл); V(NaOH) – объѐм 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на титрова-

ние остатка HCI; К(НСI) и К(NaOH) – поправки к нормальной кон-

центрации растворов HCI и NaOH; 0,005 – масса СаСО3, отвечающая 

1 мл 1 н раствора HCI; m – навеска удобрения. 

 

Окислительно-восстановительное титрование 
 

Из титриметрических методов анализа окислительно-

восстановительное титрование (редокс-методы) является широко рас-

пространѐнным, 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 сущность 

окислительно-восстановительного титрования и электрохимических 

методов химического анализа. 

Редокс-процессы включают перенос электронов от одного реа-

гирующего вещества к другому. В процессе окисления происходит 

отдача электронов, в процессе восстановления – присоединение элек-

тронов. Окисляющие агенты (окислители) окисляют другие вещества, 

отнимая у них электроны (акцептор электронов), восстанавливающие 

агенты (восстановители) легко отдают электроны, восстанавливая 

другие вещества (донор электронов). 
 

Перманганатометрическое титрование 
 

Перманганатометрическое титрование – метод анализа, в кото-

ром титрантом служит раствор перманганата калия. В процессе тит-

рования анализируемого раствора малиново-фиолетовая окраска рас-

твора перманганата обесцвечивается. Однако после достижения точ-

ки эквивалентности первая же избыточная капля раствора перманга-

ната окрашивает титруемую жидкость в бледно-розовый цвет. Инди-

катором в данном случае является перманганат калия. Поэтому при 

перманганатометрических определениях посторонние индикаторы не 

добавляют. 
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Перманганат калия проявляет окислительные свойства и в ки-

слой, и в щелочной (или нейтральной) среде. При титровании кислых 

растворов Мn (VII), входящий в состав КМnO4, восстанавливается до 

бесцветных катионов Мn
2+

. Например: 

MnO 4  + 8H
+ 

+ 5е = Mn
2+ 

+4H2O. 

При окислении в щелочной или нейтральной среде ион MnO 4  

восстанавливается до Мn
4+

, например, до МnO2: 

МnO 4  + 4H
+
 + 3е =  МnO2 + 2Н2О. 

Образующийся МnO2 представляет собой бурый осадок, присут-

ствие которого в растворе затрудняет определение точки эквивалент-

ности. Кроме того, окислительная активность перманганата калия в 

кислой среде гораздо выше, чем в щелочной или нейтральной. 

Вычисление эквивалентных масс окислителей и восстановите-

лей имеет свои особенности. Вычисляя эквивалентные массы окисли-

телей и восстановителей, исходят из числа электронов, приобретае-

мых или теряемых в реакции одной молекулой вещества. При этом 

учитывают, что атом водорода может отдавать, а ион Н
+
 – приобре-

тать только один электрон. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №6 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ СТАНДАРТНОГО РАСТВОРА 

ЩАВЕЛЕВОЙ КИСЛОТЫ ИЛИ ЕЁ СОЛИ 
 

1. Перманганат калия взаимодействует со щавелевой кислотой  

и еѐ солями по уравнению: 

2КМnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4 = MnSO4 + 10CO2 + K2SO4 + 8H2O 

C2O
2

4 – 2е = 2CO2 

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 вещест-

вом, равна ½ молярной массы, т.е. 126,07:2 = 63,04  0,05  0,25 = 0,788 

г щавелевой кислоты. 

Возьмите навеску щавелевой кислоты на аналитических весах, 

растворите еѐ в мерной колбе вместимостью 250 мл, доведите объѐм 

раствора водой до метки и тщательно перемешайте. Вычислите титр 
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и нормальную концентрацию исходного раствора щавелевой кислоты 

по следующим формулам: 

T = 
V

Навеска ,  Сэ(Na2C2O4) = 
)Э(Na 32

1000

COM

T
, 

где Т – титр Na2C2O4; V – объем мерной колбы; Сэ(Na2C2O4) – нор-

мальная концентрация Na2C2O4; Мэ(Na2C2O4) – молярная масса экви-

валента Na2C2O4. 

 

Стандартизация раствора перманганата калия  

по щавелевой кислоте или еѐ соли 
 

Хорошо вымытую бюретку промойте раствором перманганата 

калия и подготовьте к титрованию. 

Ополосните пипетку раствором щавелевой кислоты и перенеси-

те его в коническую колбу. Прибавьте 20 мл 2 н серной кислоты, на-

грейте до  

70 – 80 
0
С (не допуская кипения, при котором щавелевая кислота раз-

лагается) и горячий раствор титруйте перманганатом калия. 

Раствор перманганата калия приливайте медленно, по каплям, 

при непрерывном взбалтывании жидкости. Каждую следующую кап-

лю добавляйте лишь после того, как обесцветилась предыдущая. 

Первоначально обесцвечивание перманганата будет происходить 

медленно, но затем по мере образования сульфата марганца, играю-

щего роль катализатора, оно ускорится. Титрование прекратите, когда 

избыточная капля перманганата сообщит раствору бледную розовую 

окраску, не исчезающую в течение 1-2 мин. Объѐмы раствора пер-

манганата калия отсчитывайте по верхнему краю мениска, так как 

нижний плохо виден. Повторите титрование ещѐ 2 раза, из сходящих-

ся отсчѐтов возьмите среднее и вычислите нормальную концентра-

цию раствора перманганата калия. 

С(KMnO4) = 
)(

)()Э(Na

4

422422

KMnO

OCNaOC

V

VC

, 

где С(KMnO4) – нормальная концентрация KMnO4; Сэ(Na2C2O4) – 

нормальная концентрация Na2C2O4; V(Na2C2O4) – объем пипетки; 

V(KMnO4) – средний объем KMnO4, пошедший на титрование. 

 

 

 



 142 

Определение железа (II) в растворе соли Мора 
 

Определение содержания Fe
2+

 в растворах считают одним из 

важнейших применений перманганатометрии. Рассмотрим перманга-

натометрическое определение Fe
2+ 

в растворе соли Мора, имеющей 

состав (NH4)2SO4 FeSO4 6H2O или (NH4)2Fe(SO4)2 6H2O. При титрова-

нии перманганатом раствора этой соли в кислой среде происходит 

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     MnO 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 его в 

коническую колбу, подкислите 20 мл 2 н Н2SO4 и на холоду (при на-

гревании Fe
2+

 окисляется кислородом воздуха до Fe
3+

) титруйте рас-

твором перманганата калия до появления бледно-розовой окраски, не 

исчезающей при встряхивании в течение 1-2 мин. Повторите титро-

вание ещѐ два раза, возьмите среднее из отсчѐтов и вычислите массу 

железа в анализируемом растворе по следующим формулам: 

Сэ(соли Мора) = 
Мора) соли(

)()Э(KMnO 44

V

VC KMnO

, 

где Сэ(соли Мора) – нормальная концентрация соли Мора; Сэ(KMnO4) – 

нормальная концентрация KMnO4; V(KMnO4) – средний объем 

KMnO4, пошедший на титрование; V(соли Мора) – объем пипетки. 

Содержание железа в соли Мора определите по формуле: 

Q = Сэ(соли Мора)  Мэ(Fe
2+

)  0,1, 

где Q – содержание железа в соли Мора, г; Сэ(соли Мора) – нормальная 

концентрация соли Мора; Мэ(Fe
2+

) = 55,85 г/моль. 
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КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ 
 

1. В чем отличие титриметрического анализа от гравиметрического? 

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, содержащаяся в 500 

мл раствора, если титр его равен 0,006300 г/мл? Ответ: 3,15 г. 

6. Титр раствора HCl равен 0,003592 г/мл. Вычислите его нормаль-

ную 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 концентрацию, титр и мас-

су HNO3 в 250 мл раствора. Ответ: 0,09000 н, Т = 0,005672 г/мл, m = 

1,418 г. 

9. Какой объем 0,1500 н раствора NaOH пойдет на титрование: 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, по-

лученного растворением 1,7334 г еѐ в мерной колбе вместимостью 

250 мл? Ответ: 0,1100 н. 

11. Что такое стандартные и стандартизированные растворы? Како-

вы 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 мето-

дом отдельных навесок? 

14. Какую массовую долю (в%) карбоната натрия Na2CO3 содержит 

образец загрязненной соды, если на нейтрализацию навески еѐ в ко-

личестве 0,2648 г израсходовано 24,45 мл 0,1970 н НСl? От-

вет:96,50%. 

15. Какой смысл заключен в выражениях Т(HCl/Na2CO3) и 

Т(Na2CO3/ HCl)? В граммах каких веществ выражен каждый из этих 

титров? 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 7 

ОЧИСТКА СТОЧНЫХ ВОД МЕТОДОМ АДСОРБЦИИ 
 

Сорбционный метод очистки сточных вод основан на извлече-

нии из воды растворенных в ней веществ поверхностью твердых тел. 

Этот процесс называется адсорбцией. Адсорбция – самопроизвольное 

изменение концентрации компонента в поверхностном слое по срав-

нению с его концентрацией в объеме фазы. Более плотную фазу (оп-

ределяющую форму поверхности) принято называть адсорбентом, 

вещество, молекулы которого могут адсорбироваться – адсорбтивом, 

уже адсорбированное вещество – адсорбатом. 

Молекулярная адсорбция – адсорбция из растворов неэлектроли-

тов или слабых электролитов. В этом случае растворенные вещества 

адсорбируются на поверхности твердого тела в виде молекул. Ад-

сорбцию растворенного вещества на твердом адсорбенте  изучают, 

измеряя молярную концентрацию раствора до контакта с адсорбен-

том (с0) и после наступления адсорбционного равновесия (сs): 

 = 0( )sc c V

m
 моль/г, 

где  – количество адсорбированного вещества, приходящегося на 1 г 

адсорбента; m – масса абсорбента, г; V – объем раствора, из которого 

идет адсорбция, дм
3
. 

Пористость и физическое состояние адсорбента сильно влияют 

на его адсорбционные свойства. Аморфные адсорбенты лучше адсор-

бируют, чем кристаллические, что обусловлено наличием пор. У не-

пористого 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, орехо-

вых косточек и др.), силикагель, алюмогель, алюмосиликагель. У ак-

тивных углей удельная поверхность равна 300-1000 м
2
/г. Силикагель 

– гидратированный диоксид кремния, приготовленный в виде порис-

того 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 (молеку-

лярные сита). 
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Важнейшей характеристикой адсорбента является его актив-

ность, которая характеризуется количеством адсорбированного веще-

ства на единицу объема или массы адсорбента. Процесс адсорбции 

может осуществляться в статических условиях, когда частицы жид-

кости (адсорбтива) не перемещаются относительно частиц адсорбен-

та и в динамических условиях, при которых частицы жидкости пере-

мещаются относительно адсорбента. 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

Опыт 1. Очистка сточных вод методом адсорбции  

в стационарных условиях 
 

В пять конических колб емкостью 250 мл поместите 5 г активи-

рованного угля (марки БАУ). Сюда же налейте 100 мл сточных вод, 

содержащих муравьиную (уксусную) кислоту, колбы непрерывно пе-

ремешивайте. Содержимое 1-4 колб отфильтруйте, спустя 1, 2, 3, 4 

минут соответственно. В каждом фильтрате определите содержание 

муравьиной (уксусной) кислоты методом титрования 0,1 н раствором 

гидроксида натрия (NaOH) в присутствии 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 рабочей пробе. 

Количество муравьиной (уксусной) кислоты, адсорбированной 

активированным углем, рассчитайте по формуле: 

С = 
1000

1,0)( эквMba
 г, 

где  – объем 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на титрование холо-

стого опыта, мл; b – объем 0,1 н раствора NaOH, пошедшего на тит-

рование рабочей пробы, мл; Мэкв. – молярная масса эквивалента му-

равьиной (46 г/моль) или уксусной (60 г/моль) кислоты; 0,1 – нор-

мальная (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, адсорбирован-

ной активным углем за время n, г; G – навеска адсорбента (активиро-

ванного угля), г. 



 146 

Полученные результаты занесите в таблицу 

 

Результаты эксперимента по очистке сточных вод методом ад-

сорбции 
№ опыта , мин Gn, г An, г/г 

    

    

 

Опыт 2. Очистка сточных вод методом адсорбции  

в динамических условиях 

 

 
Стеклянную колонку наполните 5 г активированного угля (мар-

ки БАУ). Через колонку пропустите 100 мл сточной воды, содержа-

щей муравьиную (уксусную) кислоту и заметьте время элюирования 

(пропускания) . Скорость элюирования примерно 15 мл/мин. По 

окончании элюирования замерьте объем очищенной сточной воды 

(V) оттитруйте и рассчитайте количество муравьиной (уксусной) ки-

слоты, адсорбированной активированным углем, и активность адсор-

бента по формулам, указанным в опыте 1. 

 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПОВЫХ ЗАДАЧ 

 

Пример 1 
 

Определите, сколько микропор приходится на 1 кг активирован-

ного угля, учитывая, что микропоры имеют цилиндрическую форму 

(диаметр 1,2 нм, высота 1,7 нм). 

 

Решение 

Рассчитаем объем одной микропоры по уравнению: 

 

1 

3 

2 

4 

Рис. 5. 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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V1 = r
2
h = 3,14 (1,2  10

–9
)
2
 1,7  10

–9
 = 7,686  10

–27
 м

3
. 

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. 

 

Пример 2 
 

Во сколько раз возрастет удельная поверхность частиц активи-

рованного 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 определяется 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 = 
уд

ау

уд

B

B .

.  = 
33, 2 10

196, 4
 = 1629,  

т. е. удельная поверхность частиц активированного угля возрастет в 

1629 раз. 

 

Пример 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
, сте-

пень заполнения пор  = 45%. 

 

Решение 

Определим количество СО2, которое содержится в 1 м
3
 воздуха: 

M(CO2) = 1,293  6,5

100
 = 0,084 кг; V(CO2) = 

2

2

( )

( )

m CO

CO
 = 

0,084

1,977
 = 0,0425 м

3
. 

Рассчитаем объем очищаемого воздуха: 
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Vв = 
2( )

n

V CO a

V
 = 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 адсорбции? 

4. Что влияет на адсорбционные свойства адсорбента? 

5. Что используют в качестве адсорбентов? Приведите примеры ад-

сорбентов. 

6. Какие существуют методы очистки сточных вод путем адсорбции? 

7. Как рассчитать количество кислоты, адсорбированной активиро-

ванным углем? 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Таблица 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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Таблица 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 

 

Таблица 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 

 

Таблица 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 
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Таблица 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 

 

Таблица 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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Таблица 7 

Растворимость солей и оснований в воде 

 

Кати-

оны 

Анионы 

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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Таблица 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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