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ВВЕДЕНИЕ 
 

В соответствии с требованиями Государственного образовательно-
го стандарта, химический лабораторный практикум является обязатель-
ной частью учебных дисциплин «Общая и неорганическая химия» и 
«Химия», которые изучают студенты химических и общетехнических 
направлений и специальностей технических университетов. В большин-
стве вузов обучение студентов этим дисциплинам обеспечивает одна 
кафедра. В Томском политехническом университете – это кафедра об-
щей и неорганической химии, история которой начинается с 14 октября 
1900 г., когда её организатор профессор Д.П. Турбаба прочитал первую 
лекцию по химии. 

За прошедшее время на кафедре было разработано около 40 лабо-
раторных работ, часть которых сейчас не проводится из-за ограничения 
занятий по химии учебными планами. Сохранены и поддерживаются в 
рабочем состоянии 34 лабораторные работы – 22 по общей и 12 по не-
органической химии. Они являются содержанием данного пособия. 

Лабораторные работы по общей химии сгруппированы по пяти раз-
делам этой дисциплины. В раздел «Атомно-молекулярное учение» 
входят шесть работ: (основные классы неорганических веществ; опре-
деление молярной массы газа; установление формулы кристаллогидра-
та; определение эквивалентной и атомной массы металла; способы очи-
стки веществ от примесей; определение плотности металла). Второй 
раздел «Закономерности химических реакций» представлен тремя ра-
ботами (тепловой эффект реакции; скорость химических реакций; хи-
мическое равновесие). В третий раздел «Растворы» входят пять работ 
(приготовление раствора и определение его концентрации; определение 
теплоты растворения; ионообменные реакции; гидролиз солей; произве-
дение растворимости). Четвертый раздел «Электрохимические про-
цессы» содержитчетыре работы (окислительно-восстановительные ре-
акции; гальванические элементы; электролиз; коррозия металлов)  

Работы пятого раздела «Специальные вопросы химии» изучают-
ся отдельными группами студентов с учетом их направлений и специ-
альностей. Таких работ четыре: взаимодействие металлов с кислотами, 
щелочами, водой; комплексные соединения; качественные реакции и 
жесткость воды. 

По химии элементов и их соединений в пособии имеется 12 работ: 
галогены, сера, главная подгруппа пятой группы, главная подгруппа 
четвёртой группы, бор и алюминий, химия s-элементов, хром и его со-
единения, марганец и его соединения, железо, кобальт, никель, цинк, 
кадмий, ртуть, медь и серебро, синтез неорганических соединений. 
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Навыки проведения лабораторного эксперимента студенты хими-
ческих специальностей к этому времени уже имеют, так как ими выпол-
нена программа изучения общей химии. Поэтому основное внимание 
уделено познавательному значению каждого опыта, умению наблюдать 
самые тонкие особенности реакций и делать по ним правильные выводы 
о свойствах соединений. 

Лабораторные занятия при изучении химии в вузе преследуют две 
основные цели: 1) подтверждение экспериментом теоретических поло-
жений и законов; 2) обучение навыкам проведения лабораторных работ, 
при выполнении которых студенты осваивают технику обращения с хи-
мическими реактивами и приспособлениями, приемы проведения хими-
ческих операций, методы обработки опытных данных, учатся сопостав-
лять и анализировать результаты опытов и делать выводы. 

В соответствии с основными целями занятий проведена классифи-
кация лабораторных работ, результаты которой приведены в таблице. 

 
Название работы Цель 1 Цель 2
Общая химия   

1. Основные классы неорганических веществ + – 
2. Установление формулы кристаллогидрата – + 
3. Определение молярной массы диоксида углерода – + 
4. Определение эквивалентной и атомной массы … + + 
5. Способы очистки веществ от примесей – + 
6. Определение плотности металла – + 
7. Тепловой эффект реакции + + 
8. Скорость химических реакций + – 
9. Химическое равновесие + – 
10. Приготовление и определение концентрации … + + 
11. Определение теплоты растворения + + 
12. Ионообменные реакции + – 
13. Гидролиз солей + – 
14. Произведение растворимости + – 
15. Окислительно-восстановительные реакции + – 
16. Гальванические элементы +  
17. Электролиз + – 
18. Коррозия металлов + – 
19. Взаимодействие металлов с кислотами … + – 
20. Комплексные соединения + – 
21. Качественные реакции + – 
22. Жесткость воды + + 
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Неорганическая химия   
1. Галогены + – 
2. Сера + – 
3. Главная подгруппа пятой группы + – 
4. Главная подгруппа четвёртой группы + – 
5. Бор, алюминий + – 
6. Химия s-элементов + – 
7. Хром и его соединения + – 
8. Марганец и его соединения + – 
9. Железо, кобальт, никель + – 
10. Медь и серебро + – 
11. Цинк, кадмий, ртуть + – 
12. Синтез неорганических веществ + + 

 
Из таблицы следует, что 24 работы соответствуют только первой 

цели, 4 – только второй и 6 работ – обеим целям одновременно. В связи 
с этим лектору, который организует учебный процесс в потоке и плани-
рует лабораторные занятия, необходимо иметь ввиду возможности той 
или иной работы, её соответствие основным целям практикума и её зна-
чимости с точки зрения общего содержания дисциплины. Очевидно, что 
в практикуме по дисциплине «Химия», которую изучают студенты не-
химических направлений, должны преобладать работы, в которых под-
тверждаются экспериментом теоретические положения химии. Для сту-
дентов химических направлений и специальностей не менее важны ра-
боты, в которых идет обучение технике лабораторного эксперимента. 

Лабораторная работа не обязательно должна проводиться после 
лекции; опыт показывает, что лабораторное занятие до лекции по этой 
теме сопровождается большей самостоятельностью студентов и поэто-
му проходит более активно. В лабораторном практикуме описанию ка-
ждой работы предшествует теоретическое введение, что позволяет про-
водить лабораторные занятия независимо от других видов занятий. 
Включение в описание работ теоретических введений увеличивает их 
обучающий потенциал и позволяет использовать некоторые из них в ка-
честве единственного вида занятий по теме. По таким работам введение 
в данном пособии приводится в расширенном варианте. 

При посещении лабораторных занятий студентов первого курса 
представителями выпускающих кафедр высказывается критика по из-
лишней детализации при описании хода опытов. Действительно, такая 
детализация имеет место. Она необходима для студентов первого курса, 
многие из которых в школе не только не проводили, но и не видели 

 6



проведения химических опытов учителем. Мы не указываем, каким бу-
дет результат реакции, его студент должен описать самостоятельно. Бо-
лее того, при оформлении отчета он должен ответить на ряд дополни-
тельных вопросов в связи с проведенным опытом. В обычных «проби-
рочных» работах найдены возможности для получения количественных 
данных и проведения количественных расчетов. Тем самым в учебные 
лабораторные работы вводятся элементы научного исследования. 

Классический лабораторный практикум по химии носит в основ-
ном иллюстративный характер: в лабораторных опытах студенты нахо-
дят подтверждение тех закономерностей, которые изучают на лекциях и 
на практических занятиях. Но иллюстративные лабораторные работы в 
настоящее время не удовлетворяют студентов. Необходимы работы с 
применением современных приборов и математических методов обра-
ботки результатов эксперимента, чтобы сократить тот огромный разрыв, 
который существует в настоящее время между учебным лабораторным 
практикумом и «настоящим» научным экспериментом в химии. В дан-
ном практикуме в каждую работу внесены дополнения и изменения, по-
вышающие их познавательный уровень. 

В химии используется неоднозначная символика, что в наше время 
недопустимо в связи с вхождением России в международное образова-
тельное пространство, расширением международных контактов, разра-
боткой унифицированных систем контроля знаний, использованием 
тестирования и т.д. В данном пособии мы используем такую символику 
и терминологию, которая рекомендуется ИЮПАК или широко приме-
няется в изданных большими тиражами учебниках и учебных пособиях 
отечественных и зарубежных авторов. Объяснение используемого сим-
вола приводится в том месте пособия, где он применяется в первый раз. 

После описания каждой работы в пособии приводится перечень во-
просов для проверки знаний, умений и навыков студентов, приобретае-
мых при подготовке к занятиям и при выполнении работ. Эти вопросы 
можно использовать при собеседовании со студентами в целях контроля 
и активизации их работы. 

Авторы приносят благодарность заведующему кафедрой общей и 
неорганической химии профессору А.П. Ильину, профессору Г.Г. Са-
вельеву, доцентам А.А. Васильеву, А.И. Галанову, Г.Ф. Иванову, В.М. 
Икрину, Г.В. Кашкан, А.В. Коршунову, Е.Т. Лабыкиной, Л.Д. Свинцо-
вой, Л.М. Смоловой, Т.А. Юрмазовой и всем преподавателям, которые 
своим участием в обсуждении, замечаниями и предложениями способ-
ствовали подготовке этого пособия. 
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ТЕХНИКА ВЫПОЛНЕНИЯ ЛАБОРАТОРНЫХ РАБОТ 
И ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ 

 
В лабораторных работах используются едкие, агрессивные и ядо-

витые вещества. Поэтому работа в химической лаборатории безопасна 
лишь при строгом соблюдении общих правил и требований техники 
безопасности. 

При выполнении лабораторных работ необходимо соблюдать сле-
дующие общие правила: 

 

1. Содержать рабочее место в чистоте и порядке. 
2. Приступать к выполнению опыта лишь тогда, когда уяснены его 

цель и задачи, когда обдуманы отдельные этапы выполнения опыта.  
3. Опыты должны выполняться аккуратно, без торопливости, с со-

блюдением всех требований, содержащихся в методических указаниях. 
4. В лаборатории необходимо соблюдать тишину, запрещается 

есть, пить и заниматься посторонними делами. 
5. После использования реактива его необходимо сразу ставить в 

штатив, чтобы не создавать беспорядка на рабочем месте. 
6. После окончания работы обязательно вымыть руки. 
 

Среди химических реагентов имеются ядовитые вещества, оказы-
вающие токсическое воздействие на организм человека в целом (мышь-
як, сурьма, свинец, ртуть и их соединения, галогены, сероводород, ок-
сид углерода (II), оксиды азота и др.), и агрессивные вещества, оказы-
вающие локальные воздействия на кожу (кислоты и щелочи). При рабо-
те с ними необходимо соблюдать следующие правила по технике безо-
пасности: 

 

1. Все опыты с ядовитыми и сильно пахнущими веществами, а 
также нагревание и выпаривание растворов производить только в вы-
тяжном шкафу. 

2. Не наклоняться над сосудом с кипящей жидкостью. Нагревае-
мую пробирку или колбу держать отверстием в сторону, а не к себе или 
к соседу, так как может произойти выброс жидкости. 

3. Определять запах вещества следует, не вдыхая пары полной гру-
дью, а направляя их к себе лёгким движением руки. 

4. Работы с кислотами и щелочами проводить так, чтобы реактивы 
не попадали на одежду, лицо, руки. Наливая раствор в пробирку, её на-
до держать на некотором расстоянии от себя. 

5. При обращении с неизвестными веществами необходимо прояв-
лять повышенную осторожность. Ни при каких обстоятельствах нельзя 
пробовать вещество на вкус! 
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6. Необходимо немедленно убрать все пролитое, разбитое и просы-
панное на столах или на полу в лаборатории. Если кислота прольется на 
стол или на пол, её следует нейтрализовать щелочью или содой.  

7. Набор ядовитых и едких жидкостей в пипетки производить не 
ртом, а при помощи резиновой груши. 

8. При измельчении сухих щелочей следует надевать предохрани-
тельные очки. Брать твердую щелочь только пинцетом или щипцами. 

9. Нельзя употреблять для опытов вещества из капельниц, колб и 
упаковок без этикеток и с неразборчивыми надписями.  

10. В химической лаборатории имеется аптечка. Надо уметь оказы-
вать первую помощь пострадавшим, когда это необходимо. 

 

Происшествие Первая помощь 
ОЖОГИ 

 

Ожоги огнем, паром, горячими предметами 
 

I-й степени (краснота) Наложить вату, смоченную этиловым 
спиртом. Повторить смачивание. 

II-й степени (пузыри) То же. Обрабатывать 5%-м раствором 
КМnО4 или 5%-м раствором танина. 

III-й степени (разрушение 
тканей) 

Покрыть рану стерильной повязкой и 
вызвать врача. 

Ожоги кислотами, хлором 
или бромом 

Промыть ожог большим количеством 
воды, затем 5%-м раствором NaHCO3. 

Ожоги щелочами Промыть обильно водой. 
Ожоги глаз При ожоге кислотами промыть 3%-м 

раствором Na2CO3. При ожоге щелочами 
применять 2%-й раствор борной кислоты

ОТРАВЛЕНИЯ 
Попадание едких веществ в 
рот и пищеварительные ор-
ганы 

При попадании кислот пить кашицу из 
оксида магния. При попадании щелочей 
пить раствор лимонной кислоты или 
очень разбавленной уксусной кислоты. 

Отравление твердыми или 
жидкими веществами 

Вызвать рвоту, выпив 1%-й раствор 
сульфата меди (II) CuSO4. 

Отравление газами Пострадавшего немедленно вывести на 
свежий воздух. 

 

11. При приготовлении растворов серной кислоты нужно лить её в 
воду, а не наоборот, так как, вследствие сильного местного разогрева-
ния, возможно разбрызгивание концентрированной кислоты. При этом 
надо пользоваться тонкостенной склянкой или фарфоровой посудой. 
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12. Никаких веществ из лаборатории нельзя брать домой. 
13. Металлическая ртуть и ее пары – сильный яд. Поэтому ртуть, 

пролитая при поломке приборов и термометров, должна быть тщатель-
но собрана. Собирают ртуть с помощью амальгамированных пластинок 
из меди или белой жести. 

14. При порезах стеклом рану нужно продезинфицировать раство-
ром перманганата калия или спиртом, обработать йодом и перевязать 
бинтом. 

15. После оказания первой помощи пострадавшего направить к 
врачу. 

16. В целях противопожарной безопасности химическая лаборато-
рия снабжена огнетушителями, ящиками с песком, асбестовыми одея-
лами. Необходимо знать, где находятся противопожарные средства и 
порядок срочной эвакуации из лаборатории при пожаре. 

17. Обо всех случаях отклонения от нормального хода лаборатор-
ного занятия, угрожающего нарушением настоящих правил, сообщать 
прежде всего преподавателю, дежурному лаборанту или заведующему 
лабораторией. 

При выполнении лабораторной работы каждый студент пишет от-
чет по работе. Записи надо вести так, чтобы они кратко и логично опи-
сывали работу, используемые приборы и реактивы. В отчете должно 
быть отражено следующее.  

1. Название работы и дата ее выполнения.  
2. Цель работы в целом и каждого отдельного опыта.  
3. Схема установки и её описание.  
4. Порядок выполнения работы (ход работы).  
5. Таблица экспериментальных данных.  
6. Вычисление искомой величины.  
7. Расчет погрешности опыта.  
8. Выводы. 
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Глава первая. 
АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ УЧЕНИЕ 

 
Работа 1. ОСНОВНЫЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ 

 
Вещества подразделяются на простые и сложные. Простые вещест-

ва состоят из атомов одного химического элемента, а сложные – из ато-
мов различных элементов. Сложные вещества называются химическими 
соединениями. 

ПРОСТЫЕ ВЕЩЕСТВА подразделяются на металлы и неметаллы. 
К неметаллам относятся вещества, образованные атомами двадцати 
двух химических элементов:  водорода, благородных газов, галогенов, 
кислорода, серы, селена, теллура, азота, фосфора, мышьяка, углерода, 
кремния, бора. Все остальные химические элементы и их простые веще-
ства – металлы. 

Металлы в химических реакциях только отдают электроны, то есть 
являются восстановителями, поэтому в соединениях их атомы находят-
ся только в положительных степенях окисления. Неметаллы в реакциях 
могут принимать и отдавать электроны, т.е. вести себя и как окислите-
ли, и как восстановители, поэтому степени окисления неметаллов в со-
единениях могут быть как отрицательными, так и положительными. 

СЛОЖНЫЕ ВЕЩЕСТВА (химические соединения) очень много-
численны и разнообразны по составу и свойствам. Изучение веществ 
облегчает их классификация, так как, зная особенности класса соедине-
ний, можно охарактеризовать свойства их отдельных представителей. 

Основными классами неорганических соединений являются окси-
ды, гидроксиды и соли. 

Оксидами называются бинарные соединения химических элемен-
тов с кислородом, в которых степень окисления кислорода равна –2. 

По химическим свойствам оксиды подразделяются на солеобра-
зующие и несолеобразующие или безразличные (СО, NO, N2O). Соле-
образующие оксиды, в свою очередь, подразделяются на основные 
(Na2O, CaO, FeO и др.), кислотные (SO2, SO3, SiO2, CO2 и т.д.) и амфо-
терные (ZnO, Al2O3 Сr2O3, SnO и др.). 

Гидроксидами являются соединения солеобразующих оксидов с 
водой. По типу и продуктам электролитической диссоциации в водных 
растворах и по химическим свойствам гидроксиды подразделяются на 
основания (NaOH, КOH, Mg(OH)2, Ba(OH)2, Fe(OH)3 и др.), кислоты 
(H2SO3, H2SO4, HNO3, H3РO4, HСlO4 и др.) и амфотерные гидроксиды, 
или амфолиты (Be(OH)2, Zn(OH)2, Sn(OH)2, Sn(OH)4, Al(OH)3, Cr(OH)3, 
Mn(OH)4 и др.). 
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Cоли представляют собой продукты замещения атомов водорода в 
кислоте на металл или гидроксид-анионов в основаниях на кислотный 
остаток. Согласно теории электролитической диссоциации, солями на-
зываются вещества, при диссоциации которых образуются катионы ме-
таллов (а также NH4

+- катион аммония) и анионы кислотных остатков. 
Соли подразделяются на нормальные, или средние (Na2SO4, K2S, 
Na2SiO3 и др.), кислые, или гидросоли (NaHCO3, KHSO4, NaHS и др.), 
основные, или гидроксосоли (ZnOHCl, (CuOH)2CO3, AlOH(NO3)2 и т. 
д.), двойные (KNaCO3, KAl(SO4)2 и др.), смешанные (СаСlOCl, или 
СаOСl2, Sr(HS)Cl и др.) и оксосоли (SbOCl, BiONO3, TiOCl2 и др.). 

Существуют соединения, которые не относятся к основным клас-
сам веществ: гидриды, карбиды, нитриды, сульфокислоты и сульфосо-
ли, комплексные соединения и др. Они изучаются на занятиях по химии 
элементов и их соединений. 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является получение и исследование свойств наибо-
лее распространенных простых веществ и соединений. 

 
Опыт 1. Получение и свойства водорода 

 

Водород входит в состав кислот, оснований, кислых и основных 
солей и наиболее распространенного на Земле вещества – воды. Он при-
меняется как восстановитель при получении металлов и во многих ор-
ганических синтезах. В недалеком будущем водород будет использо-
ваться как горючее вместо бензина, керосина, мазута, газа и угля, так 
как при его горении не образуется вредных примесей. Водород в про-
мышленности получают конверсией метана, электролизом воды, а в ла-
бораториях – из кислот при их взаимодействии с металлами. 

В пробирку поместить 2–3 гранулы цинка и прилить соляной ки-
слоты до 1/3 объема пробирки. Выделяющийся водород в течение 3–4 
мин собирать в перевернутую вверх дном более широкую пробирку. Не 
переворачивая пробирку, поднести к ней горящую спичку. Водород за-
горается с легким звуком «па». 

В отчете написать уравнение реакции цинка с соляной кислотой, 
указать окислитель и восстановитель, составить электронные схемы 
окисления и восстановления. Объяснить, почему выделяющийся водо-
род необходимо собирать, держа пробирку отверстием вниз. Указать, 
какие металлы, кроме цинка, можно использовать для получения водо-
рода из соляной кислоты. 
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Опыт 2. Получение и свойства кислорода 
 

Кислород – самый распространенный на Земле химический эле-
мент: около половины (47 % по массе) вещества земной коры приходит-
ся на кислород. Без кислорода невозможна жизнь, так как он поддержи-
вает дыхание человека и животных. С его помощью сжигают топливо, 
получая тепло и электроэнергию. Кислород содержится в воздухе и в 
химических соединениях – воде, оксидах, гидроксидах, солях, органи-
ческих веществах. Для промышленных целей кислород получают рек-
тификацией жидкого воздуха, а в лабораториях – из веществ, которые 
при нагревании разлагаются с его выделением (KMnO4, KClO3, BaO2). 

В сухую пробирку поместить два микрошпателя хлората калия 
KClO3 (бертолетова соль), опустить в неё тлеющую лучинку. Пробирку 
нагреть на спиртовке. Через некоторое время от начала нагревания 
тлеющая лучинка вспыхивает. Повторить опыт со смесью бертолетовой 
соли и оксида марганца (IV), смешанных в соотношении приблизитель-
но 4:1 по объему порошков. 

В отчете записать уравнение разложения KClO3 и объяснить, поче-
му вспыхивает тлеющая лучинка. Объяснить, почему во втором опыте 
время от начала нагревания пробирки до вспыхивания лучинки меньше, 
чем в первом. Какую роль во втором опыте играет оксид марганца (IV)? 

 

Опыт 3. Получение и свойства хлора 
 

Самая мрачная страница в истории хлора – применение его в пер-
вой мировой войне в качестве боевого отравляющего вещества. Это 
произошло на одном из западных участков фронта, где англо–
французские войска вели сражение с германской армией. Утром 22 ап-
реля 1915 года германское командование провело первую в истории 
войн газовую атаку, выпустив около 180 т хлора. Облако тяжелого ядо-
витого желто-зеленого газа поразило более 15 тысяч человек, причем 
около пяти тысяч – насмерть. Это напоминает, как опасен хлор, поэтому 
все опыты с ним необходимо проводить только в вытяжном шкафу. 

Хлор применяется для отбеливания бумаги и тканей, для получе-
ния соляной кислоты и хлорорганических соединений, среди которых 
наиболее известен поливинилхлорид (ПВХ), используемый для изоля-
ции электрических проводов и изготовления деталей радиоаппаратуры. 

 

1. Получение хлора. В сухую пробирку внести два микрошпателя 
перманганата калия и 20 капель концентрированной соляной кислоты. 
Наблюдать протекание реакции:  

 

HCl + KMnO4 → MnCl2 + Cl2↑ + KCl + H2O 
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В уравнении реакции указать окислитель и восстановитель, напи-
сать электронные схемы окисления и восстановления, определить и рас-
ставить стехиометрические коэффициенты. 

 

2. Отбеливающие свойства хлора. Три пробирки заполнить 
на 1/3 объема хлорной водой. В одну поместить лоскутки цветной мате-
рии, в другую – окрашенную бумагу, в третью прилить любого органи-
ческого красителя. Через некоторое время всё, что было окрашено, 
обесцвечивается. Отбеливающие свойства хлора объясняются протека-
нием двух последовательных реакций: 

 

1) Cl2 + H2O = HCl + HClO (хлорноватистая кислота) 
 

2) HClO = HCl + O (атомарный кислород) 
 

Атомарный кислород – сильнейший окислитель. Он окисляет орга-
нические красители и тем самым отбеливает материалы. Этими же ре-
акциями объясняется применение хлора для дезинфекции помещений и 
для обеззараживания водопроводной воды. В отчете показать, у каких 
элементов изменяется степень окисления в реакциях 1 и 2. К каким ти-
пам относятся эти окислительно-восстановительные реакции? 

 

Опыт 4. Получение металлов 
 

Каждый металл вытесняет из растворов солей все другие металлы, 
расположенные в электрохимическом ряду активности металлов (ряд 
напряжений металлов) правее его. Это свойство используется для полу-
чения многих металлов. 

Приготовить три пробирки. В первую пробирку внести 20 капель 
раствора сульфата меди (II), во вторую – столько же раствора сульфата 
кадмия, в третью – нитрата свинца (II). В каждую пробирку опустить по 
одной грануле цинка. Наблюдать протекание реакций с выделением ме-
ди, кадмия и свинца на поверхности цинка. В отчете записать уравнения 
реакций, указать в каждой окислитель и восстановитель, составить 
электронные схемы окисления и восстановления. 

 

Опыт 5. Получение и свойства оксидов 
 

1. Получение оксида магния. Серебристо-белый легкий металл маг-
ний при 500 ºС вспыхивает и быстро сгорает ослепительно ярким пла-
менем. Горение сопровождается излучением света и выделением боль-
шого количества тепла. На сильном выделении света при горении маг-
ния основано его применение для изготовления осветительных ракет и в 
фотографии (магниевая вспышка). Образующийся оксид MgO (жженая 
магнезия) применяется в медицине как средство от изжоги, как сорбент 
и катализатор, он входит в состав огнеупорных изделий. 
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Взять щипцами небольшой кусочек стружки магния и поджечь его 
пламенем спиртовки. Горящий магний держать над фарфоровой чаш-
кой. В чашку с образовавшимся оксидом магния добавить несколько 
миллилитров воды, размешать стеклянной палочкой и определить среду 
раствора индикатором фенолфталеином или универсальной индикатор-
ной бумагой. 

В отчете описать опыт, составить уравнения реакций горения маг-
ния и взаимодействия оксида магния с водой, объяснить среду раствора 
и сделать вывод о химической природе оксида магния. 

 

2. Получение оксида хрома (III) разложением соли. Темно-зеленый 
оксид хрома Cr2O3 получают разложением гидроксида хрома (III) или 
хромосодержащих солей. Он применяется в качестве пигмента, катали-
затора, полирующего материала, вводится в стёкла для их окраски.  

В фарфоровую чашку поместить небольшой горкой кристалличе-
ский дихромат аммония и ввести в центр горки горящую спичку. На-
блюдать разложение соли, которое вначале идет медленно, а затем убы-
стряется. Схема реакции: 

 

(NH4)2Cr2O7 →  CrT
2O3 + N2↑ + 4H2O↑ 

 

Описать опыт и указать, какое природное явление он напоминает в 
уменьшенном масштабе. Переписать схему реакции, составить к ней 
электронные схемы окисления и восстановления, определить стехио-
метрические коэффициенты перед веществами и тип реакции. 

 

3. Получение СО2 в аппарате Киппа. Оксид углерода (IV) – угле-
кислый газ – содержится в небольшом количестве в атмосфере (0,03 %) 
и в растворенном виде в некоторых минеральных источниках. В технике 
его получают прокаливанием известняка по реакции: 

 

CaCO3  CaO + CO→T
2↑, 

 

а в лабораториях – разложением мрамора соляной кислотой в аппарате 
Киппа по уравнению: 

 

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2↑ 
 

Главным потребителем углекислого газа является пищевая про-
мышленность: производство сахара, пива, газированной воды. Он при-
меняется также в качестве хладоагента (сухой лед), для тушения пожа-
ров и в качестве нагнетающего газа для перекачки легковоспламеняю-
щихся жидкостей. В химической промышленности диоксид углерода 
используется при получении кальцинированной соды – карбоната на-
трия Na2CO3. 
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В течение примерно трех минут большую пробирку наполнять уг-
лекислым газом из аппарата Киппа, затем внести в неё 10–15 капель 
раствора NaOH, тотчас закрыть пробирку смоченным водой большим 
пальцем и встряхнуть, после чего пробирка свободно повисает на паль-
це. Углекислый газ взаимодействует со щелочью, в результате чего в 
пробирке образуется вакуум и внешнее давление прочно прижимает ее 
к пальцу. Эту реакцию применяют в промышленности для удаления 
СО2 из газовых смесей. 

Углекислый газ тяжелее воздуха, поэтому его можно «переливать», 
как воду. В течение примерно трех минут заполнять углекислым газом 
химический стакан емкостью 100 мл. Затем «перелить» газ во второй 
стакан и опустить в него горящую лучинку. Пламя гаснет, так как угле-
кислый газ не поддерживает горения. 

В отчете нарисовать аппарат Киппа (рис. 1) и описать принцип его 
действия. Написать уравнение реакции получения углекислого газа и 
его взаимодействия с NaOH. Сделать вывод о химической природе это-
го оксида. 

 

4. Изучение свойств оксида цинка. Оксид цинка имеется в каждом 
помещении, где окна и двери окрашены белой краской. Эта краска 
(цинковые белила) является самой распространенной из всех белил. Ок-
сид цинка применяется также при изготовлении белой резины, в косме-
тике и в медицине. 

В две пробирки поместить по одному микрошпателю порошкооб-
разного оксида цинка. В первую пробирку добавить 15–20 капель одно-
молярной серной кислоты, а в другую – столько же 30%-го раствора 
гидроксида натрия. Для ускорения реакций подогреть пробирки на 
спиртовке. Записать уравнения реакций и сделать вывод о химической 
природе оксида цинка. 

 

Опыт 6. Получение и исследование свойств щелочей 
 

Гидроксиды-основания подразделяются на растворимые и нерас-
творимые. Растворимые основания – это гидроксиды щелочных и ще-
лочноземельных металлов. Они называются щелочами. Самое распро-
страненное среди щелочей вещество – гидроксид натрия (едкий натр). 
По масштабам производства и применения он занимает среди неоргани-
ческих веществ третье место после серной кислоты и карбоната натрия. 
В промышленности его получают электролизом раствора хлорида на-
трия, а в лабораторных условиях – взаимодействием натрия с водой. Эта 
реакция протекает бурно с разбрызгиванием получаемой щелочи, по-
этому при проведении опыта необходимо соблюдать осторожность. 
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1. Получение гидроксида натрия. В фарфоровую чашку или кри-
сталлизатор налить до половины дистиллированной воды. Из банки, в 
которой находится натрий под слоем керосина, пинцетом извлечь на-
трий, осушить фильтровальной бумагой от керосина, отрезать ножом 
кусочек (не более половины горошины) и опустить в воду. После окон-
чания реакции определить с помощью индикатора среду полученного 
раствора. 

В отчете описать опыт и объяснить наблюдаемые эффекты (шипе-
ние, «бегание» кусочка по поверхности, разбрызгивание и т.д.). Напи-
сать уравнение реакции получения NaOH. Объяснить, почему щелочные 
металлы хранят под слоем керосина. Составить список всех щелочей 
(их должно быть десять). 

 

2. Взаимодействие щелочи с кислотой. В результате реакций ще-
лочей с кислотами среда раствора становится нейтральной, поэтому эти 
реакции называются реакциями нейтрализации. Независимо от состава 
взаимодействующих щелочей и кислот, все реакции нейтрализации вы-
ражаются одним и тем же ионным уравнением: 

 

H+ + OH- = H2O 
 

Реакции нейтрализации фиксируются по изменению окраски инди-
каторов. 

Заполнить пробирку десятью каплями раствора гидроксида натрия 
и добавить одну каплю индикатора фенолфталеина. Затем прибавлять 
по каплям соляную кислоту до изменения окраски раствора. Опыт по-
вторить несколько раз, заменив фенолфталеин сначала на метилоранж, а 
затем на другие имеющиеся индикаторы. 

В отчете написать уравнение реакции в молекулярном и ионном 
виде, начертить и заполнить таблицу окраски индикаторов в различных 
средах. 

 

Название Цвет индикатора в различных средах 
индикатора в кислой в нейтральной в щелочной 

    
    
    

 

Опыт 7. Получение и исследование свойств малорастворимых 
оснований 

 

Большинство металлов, кроме щелочных и щелочно-земельных, 
образуют малорастворимые в воде основания. Они применяются как 
сорбенты, катализаторы, красители и как исходные вещества при полу-
чении солей, оксидов и других соединений. 
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Из имеющихся реактивов получить малорастворимые основания: 
гидроксид меди (II), гидроксид никеля (II) и гидроксид железа (III). На-
писать уравнения реакций, указать цвет осадков. 

Пробирку с гидроксидом меди (II) подогреть на спиртовке до изме-
нения цвета осадка (потемнения). Написать уравнение реакции разло-
жения Cu(OH)2 при нагревании. 

Из остальных трех пробирок осторожно слить жидкость и к остав-
шимся осадкам добавлять по каплям соляную кислоту, наблюдать ис-
чезновение осадков. Написать уравнения протекающих реакций. 

 
Опыт 8. Получение и исследование свойств амфотерных оснований 

 

Амфотерность – интересное явление, характерное для многих гид-
роксидов. Оно означает их способность проявлять свойства как основа-
ний, так и кислот, и проявляется тем сильнее, чем меньше радиус ме-
талла и выше его степень окисления (валентность). Поэтому среди гид-
роксидов одновалентных металлов амфотерные отсутствуют, среди 
двухвалентных их только пять (Be(OH)2, Zn(OH)2, Ge(OH)2, Sn(OH)2 и 
Pb(OH)2), среди трехвалентных – большинство (Al(OH)3, Fe(OH)3, 
Сr(OH)3, Sc(OH)3 и др.), а гидроксиды четырехвалентных металлов все 
являются сильно амфотерными. Гидроксиды металлов в более высоких 
степенях окисления уже являются кислотами (H2CrO4, HMnO4, HVO3). 

Получить в пробирке гидроксид цинка, добавляя к раствору его со-
ли раствор разбавленного гидроксида натрия (осторожно, по каплям). 
Половину полученного осадка перенести в другую пробирку. На остав-
шийся в первой пробирке осадок подействовать соляной кислотой, на 
содержимое второй пробирки – тем же раствором NaOH. 

В отчете описать опыт и наблюдения. Написать в молекулярном и 
ионном виде уравнения реакций: а) получения гидроксида цинка; б) его 
взаимодействия с HCl; в) его взаимодействия с раствором NaOH. Напи-
сать схемы электролитической диссоциации Zn(OH)2 по типу основания 
и кислоты. Провести и описать такой же опыт по получению и исследо-
ванию свойств гидроксида алюминия, ответить на те же вопросы. 

 
Опыт 9. Получение и исследование свойств кислот  

 

1. Получение соляной кислоты из её соли. Промышленный способ 
получения соляной кислоты – синтез из хлора и водорода. Эта реакция 
является классическим примером цепной реакции, на свету она может 
принимать взрывной характер, поэтому в учебных лабораториях её не 
проводят. В отдельных случаях применяется старый способ получения 
соляной кислоты – взаимодействием хлорида натрия c серной кислотой. 
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В сухую пробирку поместить один микрошпатель хлорида натрия и 
несколько (8–10) капель концентрированной серной кислоты (опыт про-
водить в вытяжном шкафу!). Наблюдать выделение бесцветного газа. 
Поднести к пробирке смоченную дистиллированной водой синюю лак-
мусовую бумагу и наблюдать изменение её окраски. 

В отчете описать опыт и наблюдения, записать уравнение реакции, 
объяснить изменение окраски индикатора. 

2. Взаимодействие соляной кислоты с металлами. В четыре про-
бирки налить по 10 капель разбавленной соляной кислоты. В первую 
опустить кусочек магния, во вторую – железа, в третью – цинка, в чет-
вертую – меди. В отчете записать уравнения протекающих реакций. 
Объяснить, почему в четвертой пробирке реакция не идет. 

3. Взаимодействие азотной кислоты с оксидами. В три пробирки 
поместить по одному микрошпателю оксидов цинка, меди и хрома. В 
каждую пробирку внести по 10 капель азотной кислоты, наблюдать про-
текание реакций. В отчете записать уравнения реакций. 

4. Взаимодействие серной кислоты с солями. В три пробирки по-
местить по 10 капель растворов хлорида бария, нитрата свинца (II) и 
карбоната натрия. В каждую пробирку добавить по 5–6 капель серной 
кислоты. Наблюдать образование осадков в первых двух пробирках и 
выделение газа в третьей. Написать уравнения реакций в молекулярном 
и ионном виде. В общем выводе к опыту 10 сформулировать отношение 
кислот к металлам, оксидам, основаниям и солям. 

 

Опыт 10. Получение солей и их свойства 
 

1. Получение солей свинца и серебра. К пяти каплям раствора 
Pb(NO3)2 прибавить 5 капель раствора любого хлорида, например KCl. 
Наблюдать выпадение осадка PbCl2. Самостоятельно подобрать реакти-
вы и получить сульфат свинца PbSO4 и йодид свинца PbI2. Описать 
опыты, записать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

Подобрать необходимые реактивы и получить галогениды серебра: 
хлорид, бромид и йодид. Обратить внимание на различную окраску по-
лученных солей (что используется в качественном анализе). Написать 
уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

2. Взаимодействие солей со щелочами. В трех пробирках провести 
реакции растворов солей никеля (NiSO4), железа (FeCl3) и меди (CuSO4) 
с гидроксидом натрия (NaOH). Описать опыт, записать уравнения реакций. 

3. Взаимодействие солей с солями. В трех пробирках смешать рас-
творы солей: в первой BaCl2 и Na2CO3, во второй Pb(NO3)2 и CuSO4, в 
третьей KNO3 и NaCl. Написать уравнения реакций в первой и второй 
пробирках. Объяснить, почему в третьей пробирке реакция не идет. 
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4. Взаимодействие солей с кислотами. Соли взаимодействуют с 
кислотами в том случае, если образующаяся новая соль или кислота вы-
падает в осадок. Реакции солей с кислотами с образованием новых не-
растворимых солей были проведены в опыте 9.4. В этом опыте следует 
получить одну из немногих малорастворимых кислот. Для этого налить 
в пробирку 4–6 капель раствора силиката натрия и добавить по каплям 
разбавленную соляную кислоту. Наблюдать образование гелеобразного 
осадка метакремниевой кислоты. В отчете описать внешние признаки 
геля кремниевой кислоты, написать уравнение реакции. 

 

5. Окислительные свойства солей (опыт «огонь – художник»). 
Нитраты щелочных металлов при нагревании выделяют кислород, по-
этому используются как окислители в составе спичек, зажигательных 
смесей, пороха, ракетного горючего. 

Концентрированным раствором KNO3 сделать рисунок на фильт-
ровальной бумаге в виде спирали (линия должна быть непрерывной, без 
пересечений). Конец линии отметить карандашом. Подождать высыха-
ния и исчезновения рисунка, после чего прикоснуться тлеющей спичкой 
к метке. Огонь продвигается по рисунку, «проявляя» его.  

Описать и объяснить опыт. В общем выводе к опыту 11 перечис-
лить способы получения солей и их важнейшие химические свойства. 

 

Контролирующие задания 
 

1. Какие вещества называются простыми, по каким свойствам они 
подразделяются на металлы и неметаллы? 

 

2. Среди оксидов (CaO, SnO, NO, SO3) найти амфотерный и пока-
зать его амфотерность уравнениями реакций. 

 

3. Распределите предложенные соединения (Na2SO3, Ва(ОН)2, 
НАlО2, SbOCl, KAl(SO4)2, AlOH(NO3)2, KHSO4, K2S) по классам: кисло-
ты, основания, соли. Приведите названия всех веществ. 

 

4. Из каких кислот (HCl, H2SO4(разб.), H2SO4(конц.), HNO3(разб.), 
HNO3(конц.), Н3РО4) можно получить водород при их взаимодействии с 
цинком? 

 

5. Напишите продукты возможных реакций: 
 

Ag + CuSO4 =  Mg + ZnSO4=  Cu + MgSO4 = 
 

Zn + CuSO4 =  Ag + ZnSO4=  Ag + MgSO4 = 
 

6. Определите массовую долю примесей в 100 г известняка 
(СаСО3), если при его термическом разложении выделилось 20 л СО2. 

 

7. Чем отличается протекание реакций между гидроксидами алю-
миния и натрия в растворе и расплаве? Напишите уравнения реакций. 
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Работа 2. УСТАНОВЛЕНИЕ ФОРМУЛЫ КРИСТАЛЛОГИДРАТА 
 
Формула химического соединения показывает, из каких элементов 

состоит данное вещество и сколько атомов каждого элемента входит в 
состав его молекулы или формульной единицы. Массовые соотношения 
элементов в молекулах можно представить как отношение произведе-
ний соответствующих атомных масс на число атомов каждого элемента 
в молекуле, т.е. можно записать: 

 

m1 : m2 : m3 = xA1 : yA2 : zA3, 
 

где m1, m2, m3 – содержание элементов в соединении (%); x, y, z – число 
атомов этих элементов в молекуле или в формульной единице; А1, А2, 
А3 – атомные массы элементов. Из этого уравнения следует 
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что позволяет находить отношение между числами атомов в молекуле. 
 

Пример. Необходимо определить формулу вещества, которое со-
держит натрий (32,43 %), серу (22,55 %) и кислород (45,02 %). 

Соотношение чисел атомов в формуле данного соединения: 
 

82,2:705,0:41,1
16

02,45:
32

55,22:
23

43,32z:y:x ==  
 

Если самое меньшее число (0,705) принять за единицу, то данное 
отношение становится отношением целых чисел: 
 

x : y : z = 2 : 1 : 4, 
 

следовательно, формула соединения Na2SO4. Эта формула будет про-
стейшей, поскольку полученное соотношение может быть выражено 
также и числами, кратными найденным. 

Для установления истинной, или молекулярной, формулы необхо-
димо знать молекулярную (молярную) массу соединения; это позволяет 
найти истинное соотношение атомов в молекуле. Так, например, бензол 
содержит углерод (92,3 %) и водород (7,7 %). Найденная из этого соста-
ва простейшая формула СН. Но в действительности молекулярная масса 
бензола, определяемая по плотности его пара, равна не 13 (12 + 1), а 78. 
Следовательно, истинная формула бензола С6Н6. 

Кристаллогидратами называются кристаллические вещества, 
включающие молекулы воды, например гипс CaSO4·2Н2О, медный ку-
порос CuSO4·5H2O и т.д. Кристаллогидраты при нагревании теряют 
кристаллизационную воду, переходя в безводные соли. Пользуясь этим, 
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можно определить содержание воды в кристаллогидрате, а затем, зная 
формулу безводной соли, рассчитать число молекул воды, присоеди-
няющихся к одной молекуле безводной соли. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является определение количества (моль) воды в 
кристаллогидрате – медном купоросе. 

Ход работы.1. Взвесить пустой фарфоровый тигель с точностью до 
0,01 г. Во взвешенный тигель насыпать 0,5–1 г медного купороса. Ти-
гель с кристаллогидратом снова взвесить. 

2. Поместить тигель в нагретую песочную баню на 20–30 минут. 
3. Перенести щипцами тигель в эксикатор и охладить. 
4. Взвесить охлажденный тигель. 
5. Повторить прогревание тигля, снова охладить его в эксикаторе и 

взвесить. Если масса изменилась не более чем на 0,01 г, прогревание 
прекратить. По результатам последнего взвешивания заполнить таблицу 
результатов опыта: 

 

Масса 
пустого 
тигля, г 

Масса тиг-
ля с кри-
сталлогид-
ратом, г 

Масса 
кристалло-
гидрата, г

Масса тигля 
с веществом 
после про-
каливания, г

Масса 
безводной 
соли, г 

Масса 
воды, г 

      
 

7. Вычислить количество воды, приходящееся на один моль CuSO4, 
и записать формулу медного купороса, определенную опытным путем. 

8. Определить относительную погрешность опыта, исходя из того, 
что реальная формула медного купороса CuSO4·5H2O. 

9. Сделать вывод о проделанной работе.  
 

Контролирующие задания 
 

1. Какие вещества называются кристаллогидратами? Приведите 
примеры кристаллогидратов. 

2. Расположите по увеличению количества сульфаты натрия, лития, 
бария, цезия, если их массы одинаковы. 

3. Для чего применяются в химическом эксперименте тигель, экси-
катор, песчаная баня. 

4. Какова формула соединения водорода с кислородом, если моль-
ное соотношение Н:О = 1:1, а плотность его газа по водороду равна 17? 

5. Определить формулу кристаллической соды, если при нагрева-
нии 286 г данной соли образовалось 106 г карбоната натрия. 
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Работа 3. 
ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЯРНОЙ МАССЫ УГЛЕКИСЛОГО ГАЗА 

 

Равные объемы газов, взятых при одинаковой температуре и оди-
наковом давлении, содержат равное число молекул (закон Авогадро). 
Отсюда следует, что массы равных объемов двух газов относятся друг к 
другу, как их молекулярные или численно им равные молярные массы: 

 

2

1

2

1

M
M

m
m

=  
 

где m1 и m2 – массы газов; M1 и M2 – молярные массы этих газов. 
Отношение массы данного газа к массе того же объема другого га-

за, взятого при той же температуре и том же давлении, называется отно-
сительной плотностью первого газа по второму. Например, масса одно-
го литра диоксида углерода равна 1,98 г, а масса одного литра водорода 
при тех же условиях составляет 0,09 г, следовательно, плотность CO2 по 
водороду равна: 

1,98 : 0,09 = 22 
 

Обозначим относительную плотность газа буквой D. Тогда 
 

2

1

2

1

M
M

m
m

D == , откуда М1 = D·М2, 
 

то есть молярная масса газа равна его плотности по отношению ко вто-
рому газу, умноженному на молярную массу второго газа. 

Чаще всего плотность газов определяют по отношению к самому 
лёгкому газу – водороду. Молярная масса водорода равна 2 г/моль, по-
этому уравнение для расчета молярных масс газов имеет вид 

 

М = 2.DH2
 

Нередко также молярную массу газа вычисляют, исходя из его 
плотности по воздуху. Хотя воздух представляет собой смесь несколь-
ких газов, известна его средняя молярная масса, равная 29 г/моль. В 
этом случае уравнение для расчета молярных масс газов имеет вид 

 

М = 29.Dвозд. 
 

Молярную массу газа можно определить также через молярный 
объем, равный 22,4 л/моль. Для этого находят объем, занимаемый при 
нормальных условиях определенной массой газообразного вещества, а 
затем вычисляют массу 22,4 л этого вещества. Полученная величина яв-
ляется его молярной массой. 

 

 24



Измерения объемов газов обычно проводят при условиях, отли-
чающихся от нормальных. Для приведения объема газа к нормальным 
условиям (н.у.) используется уравнение Клапейрона: 

 

PV
T

P V
T

= 0 0

0
, 

 

где V – объем газа при давлении P и температуре T; V0 – объем газа при 
нормальном давлении P0 (101325 Па) и температуре T0 (273 К). 

Молярную массу газа можно также вычислить по уравнению со-
стояния идеального газа (уравнению Клапейрона–Менделеева) 

  

PV m
M

RT= , 
 

где P – давление газа (Па); V – его объем (м3); m – масса (г); M – моляр-
ная масса (г/моль); T – температура (К); R = 8,31 Дж/(моль·К) – моляр-
ная газовая постоянная.  

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является определение молярной массы углекислого 
газа. 

Ход работы. 1. Ознакомиться с установкой для получения углеки-
слого газа в аппарате Киппа (рис. 1) и убедиться в том, что она работает. 

2. Колбу закрыть пробкой и отметить чертой уровень, до которого 
пробка вошла в горло колбы. Взвесить на технохимических весах колбу 
с пробкой с точностью до 0,02 г (m1). 

3. Наполнить колбу диоксидом углерода из аппарата Киппа. Газ 
следует пропускать в колбу медленно, так, чтобы можно было считать 
пузырьки в промывных склянках. 

4. Через 5 мин, не закрывая кран у аппарата Киппа, медленно вы-
нуть газоотводную трубку из колбы и тотчас закрыть колбу пробкой; 
после этого закрыть кран 6. 

5. Взвесить колбу с диоксидом углерода на тех же весах и с той же 
точностью, что и колбу с воздухом (m2). 

6. Измерить рабочий объем колбы V1, для чего наполнить колбу 
дистиллированной водой до черты на шейке колбы и замерить объем 
воды, вылив её в мерный цилиндр. 

7. Записать значения атмосферного давления и температуры, при 
которых проводится опыт, а также уравнение получения углекислого 
газа при взаимодействии мрамора с соляной кислотой. 
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Рис.1. Схема лабораторной установки 

для получения углекислого газа в аппарате Киппа. 
 

1 – шарообразная воронка, 2, 3 – соединённые между собой резервуары, 
4, 5 – тубусы, 6 – кран, 8 – промывная склянка, 9 –  склянка Дрекселя 

для осушки газа, 10 – приёмник углекислого газа. 
 
8. Вычислить объем газа V0 при н. у. по уравнению Клапейрона. 
9. Вычислить массу воздуха (m3) в объеме колбы, учитывая, что 

при 0 °C и 101,3 кПа масса одного литра воздуха равна 1,293 г. 
10. Найти массу пустой (без воздуха) колбы с пробкой: 

 

m4 = m1 – m3
 

11. Найти массу диоксида углерода в объеме колбы m5 = m2 – m4
 

12. Определить относительную плотность CО2 по воздуху: 
 

Dвозд. = 
3

5

m
m

 
 

13. Вычислить молярную массу CO2 тремя способами: 
 

а) по воздуху: 
 

МCО2 = 29·Dвозд. 
 

б) по закону Авогадро: 
 

0

5
CO V

m4,22
M

2

⋅
=  

в) по уравнению Клапейрона–Менделеева: 
 

PV
RTmM 5

СО 2
=  
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14. Вычислить среднее значение молярной массы углекислого газа 
с точностью до одного знака после запятой. 

15. Определить погрешность опыта, сравнивая среднее опытное 
значение с теоретической величиной (44,0 г/моль), и оформить отчёт. 

 
Контролирующие задания 

 
1. Во сколько раз углекислый газ тяжелее воздуха? 
 

2. В аппарате Киппа для получения СО2 из мрамора используется 
соляная кислота. Почему нельзя использовать более дешевую серную 
кислоту?  

 

3. При постоянном давлении и температуре масса одного литра во-
дорода равна 0,082 г, а одного литра воды – 1 кг. Возможно ли опреде-
ление плотности воды по водороду? Если невозможно, то почему? 

 

4. Масса одного литра газа равна 2,86 г. Определите его молярную 
массу. 

 

5. Плотность газа 1,96 г/л. Определите его молярную массу. 
 

6. Установите формулу газообразного вещества, содержащего угле-
род (81,82 %) и водород (остальное), масса одного литра которого при 
нормальных условиях равна 2,6 г. 

 
Работа 4. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ 

И АТОМНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 
 
Закон эквивалентов гласит: массы взаимодействующих без остатка 

веществ относятся друг к другу, как их эквивалентные массы: 
 

)B(экM

)B(экM

)B(m
)B(m

2

1

2

1 =  

 

Эквивалентом называется реальная или условная частица, которая 
соединяется с одним атомом или ионом водорода, либо замещает его. 
Реальные частицы – это атомы или молекулы, а условные – их части, 
например 1/2 атома кислорода, 1/3 молекулы Н3РО4 и т.д. (в действитель-
ности таких частиц не бывает). Масса такой частицы (масса эквивален-
та), выраженная в атомных единицах массы, называется эквивалентной 
массой, а масса одного моля (6,02·1023) таких частиц (эквивалентов) на-
зывается молярной массой эквивалента. Из этого следует, что эквива-
лентная масса – относительная величина, при этом сравнение идет с во-
дородом, эквивалент которого – его атом, а эквивалентная масса равна 
единице. 
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Пример 1. Один атом хлора соединяется с одним атомом водорода, 
образуя хлороводород (НСl). Следовательно, эквивалентом хлора явля-
ется его атом. 

Пример 2. Кислород с водородом образует два соединения: Н2О2 
(пероксид водорода) и Н2О (вода). В первом соединении эквивалентом 
кислорода является его атом и эквивалентная масса равна шестнадцати, 
а во втором – эквивалентом кислорода является 1/2 атома и эквивалент-
ная масса равна восьми. 

Пример 3. Серная кислота содержит два атома водорода. В реакции 
замещения одного из них эквивалентом кислоты является её молекула с 
эквивалентной массой 98, а в реакции замещения двух атомов водорода 
– половинка молекулы (условная частица) с эквивалентной массой 49. 

Эквивалентные массы элементов и соединений используются при 
выражении концентрации растворов (молярная концентрация эквива-
лентов), при оценке жесткости воды, в расчетах по электролизу и т. д. 

Через эквивалентную массу элемента может быть определена его 
атомная масса, так как они связаны между собой соотношением: 

 

В
AМ r

Эк =    или   ,
M
ArВ

Эк

=  
 

где В – валентность элемента. При этом эквивалентная масса определя-
ется экспериментально, а атомная масса рассчитывается приблизитель-
но по закону Дюлонга – Пти, который гласит: атомная теплоемкость 
(т.е. произведение удельной теплоемкости С и атомной массы Аr) про-
стых веществ в твёрдом состоянии примерно одинакова и составляет 
в среднем около 26 Дж/(моль⋅К), то есть   C·Аr ≈ 26. 

Разделив приблизительную атомную массу на эквивалентную мас-
су, получают валентность элемента, которую округляют до ближайшего 
целого числа. После этого умножением эквивалентной массы на ва-
лентность получают более точное значение атомной массы.  

 

Пример 4. При взаимодействии 59,5 мг металла с серной кислотой 
выделилось 21,9 мл водорода (объем измерен при температуре 17 °С и 
давлении750 мм рт. ст.). Удельная теплоемкость металла 0,39 Дж/(г·К). 
Вычислить атомную массу металла и определить, какой это металл. 

Решение. 1) Переводим экспериментальные данные в систему СИ: 
 

V = 21,9 мл = 21,9·10-6 м3

 

Р = 750 мм рт. ст. = 8,99991
760
101325750

=
⋅

Па 
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2) По уравнению Клапейрона–Менделеева вычисляем массу водо-
рода: 

00182,0
29031,8

2109,218,99991
RT

)H(MVP)H(m
6

2
2 =

⋅
⋅⋅⋅

=
⋅⋅

=
−

(г) 
 

3) По закону эквивалентов определяем эквивалентную массу ме-
талла: 

2

2

( ) ( ) 0, 0595 1( ) 32, 6
( ) 0, 00182

ЭK
ЭK

m Me M HM Me
m H
⋅ 9⋅

= = = (г/моль) 

 

4) По закону Дюлонга и Пти находим приблизительную атомную 
массу металла: 

67,66
39,0

26
C
26A r ==≈  

 

5) Определяем приблизительное значение валентност 
 

04,2
69,32
67,66В ≈=  

 

и округляем его до целого числа 2. 
 

6) Рассчитываем точную атомную массу: 
 

Аr = Мэк(Ме)·В = 32,69·2 = 65,38 
 

По периодической системе определяем металл – это цинк. 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является установление эквивалентной и атомной 
массы неизвестного металла и его определение по периодической сис-
теме. 

Эквивалентная масса металла определяется по водороду, который 
выделяется при взаимодействии металла с серной кислотой. Теплоем-
кость металла сообщает преподаватель. Взвешивание металла произво-
дится с точностью 0,001 г. 

Описание установки. Реакция металла с кислотой проводится на 
специальной установке, изображенной на рисунке 2. 

Установка собрана на химическом штативе (1). Она состоит из 
стеклянного реакционного сосуда (4), в котором находится кислота, 
мерной бюретки (5) для сбора выделяющего водорода и уравнительной 
воронки (6). Реакционным сосудом (4) является колба Вюрца объемом 
50 мл с присоединенной пробиркой (2). Они соединены полихлорвини-
ловой трубкой, которую можно пережимать съемным зажимом (3). 
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Рис. 2. Схема установки для опреде-
ления эквивалентной массы металла: 

 

1 – штатив, 2 – пробирка, 3 – зажим, 
4 – колба Вюрца, 5 – мерная бюретка, 

6 – уравнительная воронка 
 
 
 

 
 
 

Ход работы. 1. Получив от преподавателя кусочек металла массой 
0,02–0,03 г, взвесить его на аналитических весах и узнать у преподава-
теля его теплоёмкость. Массу и теплоемкость записать в таблицу 1. 

2. Снять пробирку (2), поднять и закрепить уравнительную воронку 
(6) на штативе в таком положении, при котором уровень столбика воды 
в мерной бюретке (5) находится вблизи крайнего верхнего деления. При 
необходимости долить в воронку воду. После этого перекрыть поли-
хлорвиниловую трубку зажимом (3), положить в пробирку (2) металл и 
вставить пробирку в полихлорвиниловую трубку. 

3. Проверить прибор на герметичность. Для этого опустить уравни-
тельную воронку (6) вниз примерно до 1/3–1/2 высоты штатива, наблюдая 
за уровнем воды в мерной бюретке (5). Если уровень воды не изменяет-
ся, то прибор герметичен, и на нем можно продолжить работу. Если 
уровень воды все время понижается, то прибор не герметичен. В этом 
случае устранить неисправность или попросить заменить установку. 

4. Возвратить воронку (6) в исходное (верхнее) положение и запи-
сать уровень воды в мерной бюретке (5). Открыв зажим, сбросить ме-
талл в кислоту. Наблюдать протекание реакции и выделение водорода 
по понижению уровня воды в мерной бюретке (5). Передвигать уравни-
тельную воронку (6) вниз синхронно с понижением уровня воды в бю-
ретке (5). 

5. После окончания реакции выдержать около 10 мин для охлажде-
ния водорода до температуры в лаборатории (реакция идет с выделени-
ем тепла). После этого уровень воды в бюретке (5) и воронке (6) устано-
вить одинаковым и записать его. 
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6. Записать значения температуры и давления в таблицу 1, вычис-
лить и записать остальные показатели опыта. 

7. По примеру, приведенному во введении, вычислить эквивалент-
ную массу металла, его валентность и атомную массу. 

 

Таблица 1 

Результаты эксперимента 
по определению эквивалентной и атомной массы металла 

 

№ 
п/п 

Название величины Обозна-
чение 

Единица 
измерения 

Значе-
ние 

1 Масса металла  m(Ме) г  
2 Удельная теплоемкость металла С Дж/(г⋅К)  
3 Начальный уровень воды в бюретке V1 мл  
4 Уровень воды после реакции V2 мл  
5 Объем водорода V(H2) мл  
6 Температура в лаборатории t оC  
7 Температура по абсолютной шкале T K  
8 Давление по барометру P мм рт. ст.  
9 Давление водяного пара P(H2O) мм рт. ст.  
10 Давление водорода P(H2) мм рт. ст.  
11 Давление водорода P(H2) Па  

 
При вычислении массы водорода иметь в виду, что в реакции выде-

ляется влажный водород и поэтому его давление равно общему давле-
нию по барометру за вычетом давления водяного пара (таблица 2): 

 

Р(Н2) = Р – Р(Н2О) 
Таблица 2 

 

Давление водяного пара при различных температурах 
 

T, 
0C 

P(H2О), 
кПа 

P(H2О), 
мм рт. ст. 

T, 0C P(H2О), 
кПа 

P(H2О), 
мм рт. ст.

T, 
0C 

P(H2О), 
кПа 

P(H2О), 
мм рт. ст.

10 1,226 9,2 15 1,706 12,8 20 2,333 17,5 
11 1,306 9,8 16 1,813 13,6 21 2,479 18,0 
12 1,399 10,5 17 1,933 14,5 22 2,639 19,8 
13 1,493 11,2 18 2,066 15,5 23 2,813 21,1 
14 1,599 12,0 19 2,199 16,5 24 2,986 22,4 

 

9. По полученной в опыте атомной массе найти данный металл в 
периодической системе и записать его теоретическое (табличное) зна-
чение атомной массы. 
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10. Вычислить ошибку в определении атомной массы металла по 
формуле  

%100
А

АА
теор
r

теор
r

пр
r

⋅
−

=η  

 

11. Оформить отчет, сформулировать вывод. 
 

Контролирующие задания 
 

1. Приведите определение понятий эквивалент и эквивалентная 
масса химического элемента и соединения. 

 

2. Эквивалентная масса какого элемента равна 1? 
 

3. Вычислите молярную массу эквивалента элемента, оксид которо-
го содержит 22,2 % кислорода. 

 

4. Чему равна молярная масса эквивалента ортофосфорной кисло-
ты, если 1 моль Н3РО4 провзаимодействовал с 1 моль гидроксида калия? 

 

5. Молярная масса эквивалента металла равна 56,2 г/моль. Вычис-
лите массовую долю металла в его оксиде. 

 

6. Какой объем кислорода (н.у.) потребуется для реакции с 15 г эле-
мента, имеющего молярную массу эквивалента 3 г/моль? 
 

Работа 5. СПОСОБЫ ОЧИСТКИ ВЕЩЕСТВ ОТ ПРИМЕСЕЙ 
 

1. Чистота веществ 
 

Представление о химических веществах как состоящих из атомов 
или молекул одного вида является идеализированным. В действитель-
ности вещества содержат примеси. Предельное содержание примесей в 
веществах регламентируется техническими условиями (ТУ) или госу-
дарственными стандартами (ГОСТ). 

Выпускаемые для широкого использования в промышленности, 
сельском хозяйстве и в быту химические вещества называются техниче-
скими. Для использования в качестве химических реактивов они под-
вергаются дополнительной очистке. Химические реактивы по уменьше-
нию содержания примесей (повышению степени чистоты) подразделя-
ются на чистые (ч), чистые для анализа (чда) и химически чистые (хч). 

Развитие новых отраслей техники (космическая радиоэлектроника, 
атомная энергетика, вычислительная техника и др.) сопровождается не-
прерывным повышением требований к чистоте применяемых веществ. 
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Поэтому в дополнение к общепринятым категориям веществ прибави-
лась новая группа – вещества особо высокой чистоты (осч). В таких ве-
ществах на миллион атомов основного вещества допускаются не более 
одного атома примесей; в некоторых случаях требования по чистоте 
еще выше. В качестве примера в таблице 3 приведено допускаемое со-
держание примесей в азотной кислоте различной квалификации. 

 

Таблица 3 
 

Допускаемое содержание примесей (в массовых %) 
в 65%-й азотной кислоте по ГОСТ 4461 и 11125–84 

 

№ Наименование примесей Допускаемое содержание 
п/п  "ч" "чда" "хч" "осч" 
1 Сульфаты 0,002 0,0005 0,0001 2 10-5

2 Фосфаты 0,002 0,00005 0,00002 1 10-5

3 Хлориды 0,0005 0,0001 0,00003 1·10-6

4 Железо 0,0003 0,0001 0,00002 1·10-6

5 Кальций 0,001 0,0005 0,0005 5·10-6

6 Мышьяк 3·10-6 1·10-6 1·10-6 1·10-7

7 Сумма тяжелых металлов 2·10-5 2·10-5 2·10-5 1·10-6

8 Марганец Не нормируется 2·10-7

9 Никель Не нормируется 5·10-7

 
Для очистки используются различия в химических или физических 

свойствах основного вещества и примесей, например различие плотно-
сти, растворимости, агрегатного состояния, температур плавления и ки-
пения, способности вступать в химические реакции с другими вещест-
вами и т.д. Существует множество разнообразных способов очистки, 
применяемых при различных обстоятельствах. Наиболее распростра-
ненными способами является декантация, фильтрование, возгонка, пе-
регонка, экстракция и перекристаллизация. 

 

2. Методы очистки жидкостей, растворов и твёрдых веществ 
 

Декантация – это отстаивание твердых частиц, содержащихся в 
жидкости, под воздействием силы тяжести. После декантации осветлен-
ная жидкость отделяется от осадка твёрдых частиц; при этом происхо-
дит очистка от примесей. Достоинство метода – его простота, а недоста-
ток – замедленное отстаивание мелких частиц. Значительно быстрее 
происходит разделение смеси жидких и твердых частиц путем центри-
фугирования.  
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Центрифугирование основано на использовании центробежной си-
лы, возникающей при быстром вращении. В обычных лабораторных 
центрифугах скорость вращения составляет около 1000 оборотов в ми-
нуту, а в специальных (ультрацентрифугах) – до 6000 об/мин. Искусст-
венная сила тяжести в центрифугах превышает земное притяжение в де-
сятки-сотни тысяч раз, вследствие чего отстаивание твёрдых частиц 
происходит за несколько минут. 

 

Фильтрование заключается в пропускании суспензии через порис-
тую перегородку – фильтр, задерживающий твердые частицы. Фильт-
ром может служить специальная бумага, ткань, пористая керамика, по-
ристое стекло, слой песка и другие пористые материалы. При обычных 
условиях фильтрование идет медленно. Для ускорения его проводят под 
вакуумом: в приемнике для жидкости с помощью насоса создают раз-
режение, вследствие чего на жидкость над фильтром начинает действо-
вать атмосферное давление, и чем больше разность давлений (атмо-
сферного и в приемнике), тем быстрее идет фильтрование. 

 

Возгонка (или сублимация) – это процесс превращения твердого 
вещества в пар, минуя жидкое состояние. Возгонкой пользуются тогда, 
когда основное вещество обладает, а примеси не обладают свойством 
возгоняться. Возгонкой можно очистить йод, хлорид аммония, серу, 
нафталин и др. При очистке йода, загрязненного бромом, к нему добав-
ляют йодид калия. Бром, взаимодействуя с йодидом калия, образует 
бромид калия, который не возгоняется. 

 

Перегонка (или дистилляция) применяется для очистки жидкостей 
от растворенных  примесей, а также для разделения жидких веществ с 
различной температурой кипения. В химических лабораториях перегон-
ка применяется для получения дистиллированной воды из водопровод-
ной, содержащей примеси солей кальция, магния, железа и др. Про-
стейший прибор для перегонки небольших объёмов водопроводной во-
ды состоит из колбы Вюрца, холодильника Либиха, аллонжа и прием-
ника. Для получения больших объёмов дистиллированной воды исполь-
зуются специальные высокопроизводительные установки (опресните-
ли), выполненные из нержавеющей стали или из алюминия. 

 

Экстракция – это процесс извлечения растворенного вещества из 
водного раствора при помощи органического растворителя, не смеши-
вающегося с водой. Например, соединения трёхвалентного железа очи-
щают от соединений двухвалентного железа экстракцией эфиром, гало-
гены из водных растворов экстрагируют бензолом, редкоземельные 
элементы и некоторые соединения урана – трибутилфосфатом и т.д. 
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Перекристаллизация применяется для очистки твердых раствори-
мых в воде веществ от содержащихся в них примесей. Метод заключа-
ется в приготовлении при нагревании насыщенного раствора очищаемо-
го вещества с последующим выделением его при охлаждении. Нерас-
творимые примеси отделяются на первой стадии – при растворении ос-
новного вещества, а растворимые – на второй: при кристаллизации ос-
новного вещества они остаются в растворе. Однако незначительное ко-
личество примесей при кристаллизации захватывается основным веще-
ством за счет адсорбции, поэтому перекристаллизацию повторяют ино-
гда несколько раз. 

 

3. Методы очистки газов 
 

Получаемые в химических реакциях газы содержат пары воды и 
примеси других газов, которые образуются вследствие протекания по-
бочных реакций. Для очистки газов от паров воды (осушки) применяют 
концентрированную серную кислоту, хлорид кальция, фосфорный ан-
гидрид и др. Эффективность осушителей определяется по остаточной 
влажности газа (таблица 4). 

Таблица 4 
 

Эффективность различных осушителей 
 

№ 
п.п 

Вещество-осушитель Остаточная 
влажность газа, мг/л

1 Хлорид кальция CaCl2 0,34 
2 Серная кислота H2SO4 (96 %) 0,30 
3 Гидроксид натрия NaOH 0,15 
4 Оксид магния MgO 0,08 
5 Гидроксид калия KOH 0,002 
6 Перхлорат магния (ангидрон) Mg(ClО4)2 5·10-4

7 Силикагель SiO2 3·10-4

8 Оксид бария BaO 8·10-5

9 Фосфорный ангидрид P4010 1·10-5

 
Из приведенных данных следует, что наиболее эффективные осу-

шители – это фосфорный ангидрид, оксид бария, силикагель и ангид-
рон. Но при выборе осушающего вещества следует помнить о возмож-
ности химического взаимодействия газа с осушителем. Газы, обладаю-
щие кислотными свойствами, взаимодействуют с основаниями и основ-
ными оксидами, газы с основными свойствами – с кислотами, восстано-
вители – с окислителями. Например, для высушивания углекислого газа 
нельзя использовать оксид бария, а аммиака – фосфорный ангидрид. 
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Другие примеси из газов удаляют с помощью веществ, которые 
связывают или разлагают эти примеси. Так, получаемый в аппарате 
Киппа из технического цинка и серной кислоты водород может быть за-
грязнен сероводородом, сернистым газом SO2 и водородными соедине-
ниями мышьяка AsH3 и сурьмы SbH3. Очистку и высушивание водорода 
осуществляют, пропуская его через растворы KMnO4, Pb(NO3)2 и H2SO4. 
Перманганат калия окисляет сероводород, сернистый газ и водородные 
соединения мышьяка и сурьмы. Раствор Pb(NO3)2 служит для контроля 
на полноту окисления H2S: если сероводород перманганатом калия пол-
ностью не окисляется, то образуется черный осадок. Серная кислота ис-
пользуется как осушитель. 

Углекислый газ, получаемый в аппарате Киппа из мрамора и соля-
ной кислоты, содержит примесь хлороводорода. От него освобождаются 
пропусканием газа через воду, а сушат углекислый газ веществами, с 
которыми он не взаимодействует, – серной кислотой, фосфорным ан-
гидридом и другими веществами, не обладающими основными свойст-
вами. 

 

4. Получение особо чистых веществ 
 

Современной техникой освоено много различных способов полу-
чения веществ особо высокой чистоты. Наиболее распространенными 
из них являются: метод летучих соединений, адсорбционные методы, 
ионный обмен, зонная плавка, разгонка в вакууме и электролитическое 
рафинирование. 

 

В методе летучих соединений вещество обрабатывают реагентом, c 
которыми оно образует летучее (газообразное) соединение, а примеси 
его не образуют. Например, с помощью йода, благодаря образованию 
летучих йодидов, получают особо чистый титан, цирконий, гафний и 
кремний, с помощью оксида СО, благодаря образованию летучих кар-
бонилов, – особо чистый никель, вольфрам, молибден и кобальт. Лету-
чие соединения, после отделения от нелетучих примесей, разлагают на-
греванием, получая сверхчистый металл. Метод летучих соединений 
часто называют также методом транспортных реакций. 

 

В адсорбционных методах используется различие в способности 
молекул основного вещества и примесей адсорбироваться на поверхно-
сти твердого сорбента: активированного угля, силикагеля и др. Напри-
мер, в производстве люминофоров адсорбционный метод применяется 
для глубокой очистки растворов сульфата цинка и кадмия от примесей 
железа, кобальта, меди. 
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В методе ионного обмена используются твердые нерастворимые 
вещества, в составе которых имеются ионы, способные к обмену с ио-
нами раствора. Такие вещества называются ионитами (ионообменными 
смолами). Представим себе, что в растворе какого-либо вещества при-
сутствует примесь хлорида кальция. Тогда для очистки от него подби-
рают ионит, способный обменивать свои ионы, например Н+-ионы, на 
ионы Са2+: 

2RН + Са2+ + 2Cl- = R2Са + 2НСl. 
 

Ионный обмен используется в гидрометаллургии для извлечения из 
растворов редких, благородных и цветных металлов. С помощью ион-
ного обмена разделяют очень близкие по свойствам химические эле-
менты: цирконий и гафний, ниобий и тантал, редкоземельные элементы. 

 

При очистке методом зонной плавки стержень из очищаемого ве-
щества плавится в узкой зоне, т.е. на одном из участков его длины. Рас-
плавленную зону медленно перемещают от одного конца стержня к 
другому. Поскольку растворимость примесей в расплавленном веществе 
всегда значительно выше, чем в твердом, то вместе с расплавленной зо-
ной по стержню перемещаются примеси. Таким образом, примеси кон-
центрируются в небольшой части стержня, тогда как большая его часть 
оказывается очищенной. Наивысшая очистка достигается при много-
кратном повторении этого процесса. Зонная плавка применяется при 
получении особо чистого кремния, германия, титана, циркония и др. 

 

В методе разгонки в вакууме очистка от примесей происходит бла-
годаря разнице температур кипения основного вещества и примесей. 
Этим методом пользуются при очистке металлов, которые сравнительно 
легко испаряются в вакууме  цинка, свинца, ртути, щелочных металлов, 
магния, кальция, алюминия. 

 

Электролитическое рафинирование применяется для получения 
особо чистых меди, никеля, цинка, свинца, олова, сурьмы и других ме-
таллов. Очищаемый металл помещается в электролизер в качестве ано-
да, а раствор соли этого же металла является электролитом. При элек-
тролизе металл на аноде растворяется (окисляется), а на катоде выделя-
ется (восстанавливается) в чистом виде. Примеси менее активных (бо-
лее электроположительных в ряду напряжений) металлов на аноде не 
растворяются и переходят в шлам (твердый остаток). Примеси более ак-
тивных (менее электроположительных в ряду напряжений) металлов 
растворяются, но на катоде не выделяются, а остаются в растворе. 
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Экспериментальная часть 
 

Целью работы  является освоение простейших способов очистки 
веществ: декантации, фильтрования, перегонки, возгонки и перекри-
сталлизации. 

 

Опыт 1. Очистка воды декантацией 
 

Ход опыта. В двух химических стаканах загрязнить водопровод-
ную воду песком в одном стакане и глиной или мелкоизмельченным 
мелом – в другом. 

Наблюдать отстаивание твердых частиц. 
В отчете описать опыт, отметить скорость процесса, объяснить, по-

чему песок отстаивается быстрее глины или мела. В выводе сформули-
ровать сущность, область применения, преимущества и недостатки ме-
тода декантации. 

 

Опыт 2. Очистка воды фильтрованием 
 

Ход опыта. 1. По рисунку 3 собрать установку для фильтрования. 
Для увеличения площади фильтрования рекомендуется использовать 
складчатый фильтр, который можно изготовить самостоятельно. 

Круглый фильтр сложить пополам, после чего складывать по ра-
диусу с центром в середине линии перегиба круга то в одну, то в другую 
сторону. Полученную конусообразную гармонику обрезать по размерам 
воронки (3), развернуть и опустить в воронку. 
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Рис. 3. Установка для обычного 

фильтрования: 
1 – штатив, 2 – стакан с фильтруемой 
водой, 3 – воронка, 4 – стеклянная 

палочка, 5 – стакан 
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Рис. 4. Установка 
для фильтрования под вакуумом: 

1 – фарфоровая воронка Бюхнера, 
2 – фильтр, 3 – резиновая пробка, 

4 – колба Бунзена, 5 – насос Комовского 
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2. В химический стакан (2) налить около 200 мл водопроводной во-
ды и внести 2–3 г измельченного мела (глины, песка). Воду осторожно, 
по стеклянной палочке (4) сливать в воронку (3), следя за тем, чтобы 
уровень жидкости в воронке был ниже краев фильтра. Наблюдать по-
ступление отфильтрованной воды в стакан (5). Отфильтровать пример-
но 1/3 часть приготовленной воды. 

3. Оставшуюся воду отфильтровать на установке для фильтрации 
под вакуумом, собранной по рисунку 4. Круглый фильтр (2) обрезать по 
диаметру воронки Бюхнера (1), положить на дно воронки, смочить дис-
тиллированной водой и, вращая насос Комовского (5), наблюдать плот-
ное прилегание фильтра к перфорированной поверхности воронки. По-
сле этого один студент вращает насос Комовского, а другой вливает во-
ду, оставшуюся от обычного фильтрования, в воронку Бюхнера. На-
блюдать поступление фильтрата в колбу (4). Сравнить скорость процес-
са со скоростью обычного фильтрования. 

В отчете зарисовать установки, описать опыт и объяснить, почему 
на второй установке фильтрование идет намного быстрее. В выводе 
сформулировать сущность, область применения и недостатки метода 
фильтрования. 

 

Опыт 3. Очистка воды перегонкой 
 

Ход опыта. 1.Собрать установку для перегонки воды (рис. 5). 
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Рис. 5. Установка 
для простой перегонки воды: 

1 – колбонагреватель, 2 – колба Вюрца; 
3 – термометр, 4 – форштосс, 5 – холодиль-
ник Либиха; 6 – аллонж, 7 – приемник 
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Рис. 6. Установка 
для возгонки йода: 

1 – колба, 2 – пробирка с хо-
лодной водой, 3 – электроплитка 

или песчаная баня 
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2. Водопроводную воду подкрасить чернилами или раствором пер-
манганата калия и перегнать на установке. Сравнить цвет воды до и по-
сле перегонки. 

3. Сравнить содержание примесей в очищенной воде с водопровод-
ной. Для этого на два часовых стекла налить по одному мл той и другой 
воды и выпарить ее на спиртовке или электроплитке досуха. О чистоте 
воды судить по наличию налета сухого вещества на стекле. 

В отчете нарисовать установку, описать опыт и результаты сравне-
ния чистоты воды. В выводе сформулировать сущность, область приме-
нения, достоинства и недостатки метода. 

 
Опыт 4. Очистка йода возгонкой 

 

Ход опыта. 1. По рисунку 6 собрать установку для очистки йода. 
2. Поместить на дне колбы (1) слоем 4–5 мм смесь йода с песком, 

нагреть колбу на песчаной бане или на электроплитке (3). 
3. Наблюдать процесс возгонки йода (фиолетовые пары) и его кри-

сталлизации из парообразного состояния на холодной поверхности про-
бирки (2). По окончании опыта рассмотреть кристаллики йода под мик-
роскопом. 

В отчете зарисовать установку и описать опыт, описать форму кри-
сталлов йода. В выводе сформулировать сущность, область применения, 
преимущества и недостатки метода возгонки. 

 
Опыт 5. Очистка дихромата калия перекристаллизацией 

 

С увеличением температуры растворимость дихромата калия 
К2Сr2О7 возрастает, что видно из справочных данных, приведенных в 
таблице 5. 

Таблица 5 
 

Растворимость дихромата калия (г/100 г Н2О) 
 

Температура, °С Растворимость Температура, °С Растворимость
0 4,6 60 45,3 

10 8,1 70 56,2 
20 12,5 80 69,0 
30 18,2 90 83,2 
40 26,0 100 102,0 
50 35,0   
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Ход опыта.1. Взвесить на технохимических весах 20 г К2Сr2О7. 
2. По таблице растворимости вычислить объём воды, необходимый 

для получения насыщенного раствора дихромата калия при 60 °С. От-
мерить вычисленный объем воды мерным цилиндром и вылить в хими-
ческий стакан. 

3. Растворить соль при нагревании и отфильтровать раствор на во-
ронке, снабженной электронагревом (горячее фильтрование). 

4. Фильтрат охладить проточной водой (в зимнее время – снегом) 
до возможно более низкой температуры (температуру записать) и отде-
лить выпавшие в осадок кристаллы дихромата калия от воды фильтро-
ванием под вакуумом на воронке Бюхнера. 

5. Дихромат калия высушить в сушильном шкафу и взвесить. Рас-
считать по таблице 5 массу К2Сr2О7, оставшегося в растворе после пере-
кристаллизации, и определить потери вещества в ходе опыта. 

В отчете описать опыт, привести результаты расчетов, объяснить 
причины потерь дихромата калия в процессе перекристаллизации. В 
выводе сформулировать сущность, область применения, достоинства и 
недостатки метода перекристаллизации. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Расположите маркировку химических реактивов по повышению 
степени чистоты: «осч», «хч», «ч», «чда». 

 

2. На различии каких свойств (химических или физических) осно-
ваны методы очистки веществ: декантация, фильтрование, возгонка? 

 

3. Как можно ускорить очистку веществ методами декантации и 
фильтрования? 

 

4. В какой части очищаемого образца скапливаются примеси при 
применении метода «зонной плавки»? 

 

5. Что происходит с примесями цинка и серебра при электрохими-
ческом рафинировании меди, если стандартные электродные потенциа-
лы цинка, серебра и меди равны –0,76 B, +0,80 В и +0,34 B, соответст-
венно? 

 

6. Как называется метод получения циркония высокой чистоты, в 
котором использоваться обратимая реакция 

 

Zr(к) + 2I2(г)  ZrI2(г), 
 

которая при 200–300 °С протекает в прямом, а при 1100–1300 °С – в об-
ратном направлении? 

 

7. Как можно очистить углекислый газ от примесей паров воды и 
сернистого газа (SO2)? 
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Работа 6. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ПЛОТНОСТИ МЕТАЛЛА 
 

Твёрдые вещества имеют, как правило, кристаллическое строение. 
Оно характеризуется определенной ориентацией частиц (атомов, ионов, 
молекул) относительно друг друга. По природе входящих в состав кри-
сталла частиц и по типу химической связи между ними кристаллы под-
разделяются на металлические, атомные, ионные и молекулярные. 

Металлические кристаллы отличаются от других кристаллов 
внешним видом (металлический блеск), высокой электро- и теплопро-
водностью, ковкостью и пластичностью. Кристаллы металлов построе-
ны из одинаковых атомов, поэтому они представляют собой плотней-
шие упаковки атомов. С другой стороны, такие свойства металлов, как 
пластичность и ковкость, указывают на отсутствие жесткости в метал-
лических кристаллах: их плоскости довольно легко сдвигаются одна от-
носительно другой. 

Высокие значения электро- и теплопроводности указывают на вы-
сокую подвижность электронов в пространственной структуре. С точки 
зрения строения атома металлические свойства проявляют элементы, 
имеющие небольшое число валентных электронов и большое число не-
заполненных электронами орбиталей. Учитывая это обстоятельство, 
атомы металлов при кристаллизации будут упаковываться с максималь-
но возможной плотностью, чтобы их незаполненные орбитали оказа-
лись как можно более полно заселены небольшим числом имеющихся 
валентных электронов соседних атомов. Таким образом, валентные 
электроны участвуют в образовании связи сразу с восьмью или двена-
дцатью атомами. В этих условиях валентный электрон с небольшой 
энергией ионизации свободно перемещается по валентным орбиталям 
всех соседних атомов, обеспечивая связь между ними. Такая нелокали-
зованная химическая связь в металлических кристаллах называется ме-
таллической связью. 

В металлическом кристалле атомы связаны друг с другом тем 
прочнее, чем больше электронов участвует в образовании связей. По-
этому среди металлов имеются легкоплавкие и легколетучие, атомы ко-
торых имеют 1–2 валентных электрона. В то же время переходные ме-
таллы центральной части периодической системы (IV–VIII группы), 
имеющие 4–8 валентных электронов, образуют очень прочные кристал-
лические решетки и относятся к числу наиболее тугоплавких и трудно-
летучих веществ.  

Для описания металлической связи раньше использовали теорию 
«электронного газа». Согласно этой теории, в узлах кристаллической 
решетки металла находятся катионы металла, а нелокализованные ва-
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лентные электроны («электронный газ») обеспечивают устойчивость 
кристалла за счет сил притяжения между положительными ионами ме-
талла и «электронным газом». В настоящее время строение металличе-
ских кристаллов описывается зонной теорией, которая рассматривается 
при изучении темы «Химическая связь». 

Атомные и ионные радиусы. Условно принимая, что атомы и ионы 
имеют форму шара, можно считать, что межъядерное расстояние d рав-
но сумме радиусов двух соседних частиц. Очевидно, что если обе час-
тицы одинаковы, радиус каждой равен 1/2d. Например, межъядерное 
расстояние в металлическом натрии равно 0,320 нм. Отсюда металличе-
ский атомный радиус натрия равен 0,160 нм. Межъядерное расстояние в 
молекуле Na2 (такие молекулы образуются в парах натрия) составляет 
0,308 нм, т.е. ковалентный радиус атома натрия равен 0,154 нм. Таким 
образом, атомный радиус одного и того же элемента зависит от типа 
химической связи его атомов в исследуемом веществе. 

Эффективные радиусы атомов и ионов в соединениях определяют 
по разности межъядерного расстояния d и известного эффективного ра-
диуса одной из частиц. Например, радиус аниона фтора F- составляет 
0,133 нм, а рентгеноструктурным анализом кристалла NaF установлено, 
что межъядерное расстояние в нём d = 0,231 нм. Следовательно, радиус 
иона Na+ равен 0,098 нм. Эффективные радиусы атомов и ионов зависят 
также от характерного для данной структуры координационного числа 
(к.ч.). Так, если при к.ч., равном 8, металлический радиус атома натрия 
равен 0,160 нм, то при к.ч. 12 он составляет 0,189 нм. Значения метал-
лических радиусов (табл. 7) обычно приводят для значений к.ч. = 12 или 
8, а ионных – для значений к.ч. = 6. 

Таблица 6 
 

Плотность и металлический радиус некоторых металлов 
 

Ме-
талл 

 
Тип кристаллической решетки (к.ч.) 

Плот-
ность, 
г/см3

Металличе-
ский радиус, 

нм 

Au Кубическая гранецентрированная (12) 19,30 0,146 
Ag Кубическая гранецентрированная (12) 10,50 0,144 
Cu Кубическая гранецентрированная (12) 8,92 0,128 
Zn Гексагональная (12) 7,14 0,138 
Al Кубическая гранецентрированная (12) 2,70 0,143 
Mg Гексагональная (12) 1,74 0,160 
Na Кубическая (8) 0,97 0,190 
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Плотность металлов. Плотностью называется масса вещества, за-
ключенного в единице объема. Обозначается плотность символом ρ. 
Формула для расчета: ρ = m/V, где m – масса вещества; V – объем. Еди-
ницы измерения плотности: кг/м3, г/см3. 

Плотность металлов определяют пикнометрическим методом. 
Пикнометром называется стеклянный сосуд с притертой пробкой 

объемом 10 мл, 25 мл, 50 мл и др. В пикнометр помещают исследуемое 
вещество в небольшом количестве и заливают до метки пикнометриче-
ской жидкостью. В зависимости от вида исследуемого материала (плот-
ный или пористый) используют различные пикнометрические жидко-
сти: воду, керосин, бензол, спирт и др. При определении плотности ме-
таллов обычно используют дистиллированную воду. 

По экспериментальному значению плотности можно вычислить 
атомный радиус металла. 

Пример расчета. Вычислить атомный радиус меди, эксперимен-
тальное значение плотности которой равно 8,92 г/см3. 

Атомная масса меди равна 63,55 г/моль, следовательно, один моль 
меди, содержащий 6,02·1023 атомов, занимает объем 

 

12,7
92,8
55,63

=  см3

 

Поскольку в металлах осуществляется плотнейшая упаковка ато-
мов, то объем одного атома меди равен 

 

23
23 1018,1

1002,6
12,7 −⋅=
⋅

 см3

 

Атомы принято считать шарообразной формы, следовательно, ори-
ентировочное значение радиуса можно вычислить из соотношения: 

 

23
3

1018,1
3
R4 −⋅=
π  см3;   Rрасч = 81041,1 −⋅  см. 

 

Известно, что медь кристаллизуется в кубической гранецентриро-
ванной решетке (рисунок 7), поэтому можно рассчитать более точное 
значение радиуса. 

В одной элементарной ячейке кубической гранецентрированной 
решетки находится 4 атома (в центре граней 1/2·6 = 3 атома и в углах ку-
ба 1/8·8 = 1 атом). Число элементарных ячеек в одном моле меди, зани-
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мающем объем 7,12 см3 (см. выше), равно: 
 

23
23

10505,1
4
1002,6

⋅=
⋅ . 

Объем одной элементарной ячейки равен 
 

2310505,1
12,7
⋅

 = 231073,4 −⋅  см3

 
 

Рис. 7. Схема для расчета 
атомного радиуса кубической 
гранецентрированной ячейки 

     
 
Если ребро куба элементарной ячейки обозначить Х, то, как видно 

из рисунка 7, 
Х2 + Х2 = (4R)2. 

 

Следовательно, ребро куба 
 

Х = 2R 2 , 
 

а объем элементарной ячейки равен 
 

16R3 2 . 
 

Определяем металлический радиус меди: 
 

16R3 2  = 231073,4 −⋅  
 

R = 81028,1 −⋅  см = 0,128 нм 
 

Полученное значение металлического радиуса меди совпадает со 
справочной величиной. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является определение плотности металла по зада-
нию преподавателя (свинец, висмут, олово, цинк и т.п.) пикнометриче-
ским методом. 

Ход работы. 1. Взвесить сухой и чистый пикнометр. 
 

2. Заполнить пикнометр металлом (дно сосуда) и снова взвесить. 
 

3. Не вынимая металл из пикнометра, залить пикнометр до метки 
водой и снова взвесить. 
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4. Вылить воду из пикнометра, металл просушить фильтровальной 
бумагой и вернуть преподавателю. 

 

5. Заполнить пикнометр водой (без металла) и снова взвесить. 
 

6. Заполнить таблицу 7 опытными данными и вычисленными зна-
чениями m5, m6, m7 и m8.  

Таблица 7 
 

Опытные данные по определению плотности металла 
 

№ Название Обозначение Величина 
1. Масса пустого пикнометра, г m1  
2. Масса пикнометра с металлом, г m2  
3. Масса пикнометра с металлом 

и водой, г 
m3  

4. Масса пикнометра с водой, г m4  
5. Масса металла, г m5 = m2 – m1  
6. Масса воды в пустом пикнометре, г m6 = m4 – m1  
7. Масса воды в пикнометре с метал-

лом, г 
m7 = m3 – m2  

8. Масса воды, вытесненной металлом 
(объем металла), см3

m8 = m6 – m7  

9. Плотность металла, г/см3 ρ = m5/m8  
 
7. Произвести расчет атомного радиуса данного металла по приме-

ру, приведенному ниже. Сверить полученное значение плотности и ра-
диуса металла со справочными данными (таблица 6) и вычислить по-
грешность опыта. В выводе указать возможные причины погрешности. 

 

Контролирующие задания 
 

1. Назовите самый тяжелый, самый легкий, наиболее легкоплавкий 
и наименее тугоплавкий металлы.  

 

2. Почему при ударе металлы только деформируются, но не распа-
даются на части как неметаллические кристаллы? 

 

3. С чем связана высокая электропроводность металлов? Будут ли 
электропроводными пары серебра? 

 

4. Какие металлы и почему обладают высокими температурами 
плавления, какие – низкими? 

 

5. Объясните физический смысл понятий: атомный, ионный, ме-
таллический, орбитальный радиус. 

 

6. Перечислите химические свойства, которыми металлы отлича-
ются от неметаллов. 
 46



Глава вторая. 
ЗАКОНОМЕРНОСТИ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

 
Работа 7. ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ РЕАКЦИЙ 

 
Все химические реакции сопровождаются поглощением или выде-

лением тепловой энергии. Реакции, идущие с выделением тепла, назы-
ваются экзотермическими, а с поглощением – эндотермическими. Ко-
личество выделенного или поглощенного тепла называется тепловым 
эффектом реакции. 

Экспериментальное определение тепловых эффектов химических 
реакций проводят в специальных устройствах – калориметрах. Калори-
метр представляет собой сосуд, снабженный теплоизолирующей ру-
башкой для уменьшения теплообмена с окружающей средой. Простей-
ший калориметр (рисунок 8) состоит из двух стаканов: наружного (1) и 
внутреннего (2) – собственно калориметра, установленного на тепло-
изолирующей подставке и снабженного крышкой (3) с отверстиями для 
термометра (4), воронки (5) и мешалки (6). Чтобы свести потери тепла к 
минимуму, внутренний стакан не должен касаться стенок внешнего. 

 
 

1

3

2

4 5

6

 
 
 
 
     Рис. 8. Схема простейшего 
                     калориметра 

 

1 – наружный стакан, 2 – внутренний стакан, 
3 – крышка, 4 – термометр, 5 – воронка, 

6 – мешалка 
 
 

 
 

 
Количество теплоты, выделившейся или поглощённой в ходе реак-

ции, определяется по известной формуле: 
 

Q = К·ΔТ,      (1) 
 

где К – теплоемкость калориметра, ΔТ – изменение температуры в ходе 
реакции. 
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По физическому смыслу теплоемкость калориметра есть количест-
во теплоты, необходимое для нагрева всех его частей на один градус. 
Она складывается из теплоемкости раствора, который находится во 
внутреннем стакане (Cp·mp), и теплоемкости самого стакана (Cст·mст): 

 

К = Cp·mp + Cст·mст     (2) 
 

Поскольку концентрация раствора мала, удельная теплоемкость 
раствора принимается равной теплоемкости воды, т.е. 4,18 Дж/(г·К); 
масса раствора известна и теплоемкость раствора может быть вычисле-
на. Однако теплоемкость стакана неизвестна, и её необходимо опреде-
лить экспериментально. Поэтому данная работа выполняется в два эта-
па: 1) определение теплоемкости калориметра (опыт 1); 2) определение 
теплоты реакции (опыты 2–4). 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является определение теплового эффекта реакций 
гашения извести, нейтрализации щёлочи кислотой и взаимодействия 
алюминия с соляной кислотой. 
 

Опыт 1. Определение теплоемкости калориметра  
с помощью горячей воды 

 

Ход опыта. 1. Записать температуру калориметра (Т1). 
2.  С помощью мерного цилиндра набрать в стакан 100 мл воды, на-

гретой до 50–60 °С, температуру измерить с точностью до десятых до-
лей градуса и записать (Т2). Быстро вылить нагретую воду во внутрен-
ний стакан калориметра. Постоянно перемешивая, через каждую мину-
ту замерять температуру воды в калориметре и показания термометра 
заносить в таблицу: 
 

Время, мин 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
Т,°С             

 

В ходе измерений наблюдается три периода: 1) температура в ка-
лориметре быстро уменьшается (нагревается внутренний стакан кало-
риметра); 2) температура стабилизируется (наступает тепловое равнове-
сие); 3) температура медленно уменьшается (за счет рассеивания тепла). 
Для расчетов теплоемкости брать температуру второго периода, остаю-
щуюся постоянной в течение 2–3 мин. Эту температуру назовём равно-
весной и обозначим символом θ (греч. «тэта»). 
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Количество тепла, сообщенное калориметру нагретой водой, опре-
деляется по уравнению 

 
 

Q C m TH O H O= ⋅ ⋅ −
2 2 2( )θ      (3) 

 

Количество теплоты, поглощенное калориметром, определяется по 
уравнению: 

Q = K·(θ – Т1)     (4) 
 

Поскольку левые части уравнений (3) и (4) равны, то приравниваем 
правые части и получаем формулу для расчета теплоемкости калори-
метра: 

 

K
C m T

T
T

T
H O H O

=
⋅ ⋅ −

−
=

⋅ ⋅ −
−

2 2 2

1

2

1

4 18 100( ) . ( )θ

θ
θ

θ    (5) 
 

Определяемая по формуле (5) величина К измеряется в Дж/град.  
 

Вычисление теплоемкости калориметра 
 

Приблизительное значение теплоемкости калориметра может быть 
вычислено по формуле (2). Для этого внутренний стакан калориметра 
взвешивается на технохимических весах, рассчитанных на максималь-
ную нагрузку до 500 г, а удельная теплоемкость стекла, из которого из-
готовлен стакан, принимается равной 0,78 Дж/(г·К). 

 
Опыт 2. Определение теплоты реакции гашения извести 

 

Реакцией гашения извести называется взаимодействие оксида 
кальция с водой, которое сопровождается выделением тепла и описыва-
ется уравнением 

 

CaO(к) + H2O(ж) = Ca(OH)2(к) 
 

Ход опыта. 1. Во внутренний стакан калориметра налить 100 мл 
воды, выдержанной в комнате, температуру воды записать (Т). 

2. На технохимических или электронных весах взять навеску окси-
да кальция от 5 до 10 г.  

3. Всыпать оксид кальция в калориметр. Постоянно перемешивая, 
через каждую минуту замерять температуру и записывать её в таблицу, 
такую же, как в опыте 1. 

В ходе опыта наблюдается три периода: 1) температура повышает-
ся, так как идет экзотермическая реакция; 2) температура на некоторое 
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время стабилизируется; 3) температура понижается из-за рассеивания 
тепла. Для вычисления брать температуру второго периода. 

 

Ход вычислений. 1. Вычислить количество тепла, выделившегося в 
калориметре по формуле 

 

Q = К·ΔT = К·(θ – T), 
 

где К – теплоемкость калориметра, определенная в опыте 1 (или вычис-
ленная); θ – температура второго периода. 

2. Исходя из молярной массы и навески оксида кальция, пересчи-
тать полученный результат на тепловой эффект реакции, обозначив его 
ΔН0

оп («дельта аш нулевое опытное») и выразив его в кДж/моль. 
3. Исходя из энтальпии образования оксида кальция (–635,5 

кДж/моль), воды (–285,3 кДж/моль) и гидроксида кальция (–986,6 
кДж/моль), вычислить теоретическое значение теплового эффекта реак-
ции ΔН0

теор.  
4. Вычислить погрешность опыта (в %) по формуле 

 

%100
H

HH
o
теор

o
оп

o
теор ⋅
Δ

Δ−Δ
±=η  

 

В выводе указать на возможные причины погрешности. 
 

Опыт 3. Определение теплоты реакции нейтрализации 
 

Реакцией нейтрализации называется взаимодействие сильных ки-
слот со щелочами, которое описывается одним и тем же ионным урав-
нением образования воды. Например:  

 

HCl + NaOH = NaCl + H2O  H+ + OH- = H2O 
 

HNO3 + KOH = KNO3 + H2O  H+ + OH- = H2O 
 

По этой причине теплота нейтрализации не зависит от состава ки-
слот и щелочей и всегда равна одной и той же величине –57,2 кДж/моль. 

Ход опыта. 1. Получить у лаборанта однонормальные растворы 
кислоты и щелочи, выдержанные при комнатной температуре; темпера-
туру (Т) записать. 

2. Отмерить мерным цилиндром 50 мл кислоты и налить ее в кало-
риметр. 

3. Отмерить с помощью другого мерного цилиндра 50 мл раствора 
щелочи, влить его через воронку в кислоту и перемешать. Наблюдать 
изменение температуры и записывать её значения в таблицу, такую же, 
как в опытах 1 и 2. 
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В ходе опыта наблюдается три периода: 1) температура повышает-
ся, так как идет экзотермическая реакция нейтрализации; 2) температу-
ра стабилизируется и некоторое время остается постоянной; 3) темпера-
тура понижается из-за рассеивания тепла. Для вычисления брать темпе-
ратуру второго периода, обозначив её θ.  

 

Ход вычислений. 1. Вычислить количество тепла, выделившегося в 
калориметре, по формуле 

 

Q = К·ΔT = К·(θ – T), 
 

где К – теплоемкость калориметра, определенная в опыте 1 (или вычис-
ленная). 

2. Вычислить количество (моль) кислоты и щелочи, взятых для 
опыта, и количество образующейся воды. 

3.  Вычислить энтальпию нейтрализации в кДж/моль. 
4.  Определить погрешность опыта. В выводе указать на возможные 

причины погрешности. 
 

Опыт 4. Определение теплоты реакции алюминия 
с соляной кислотой 

 

Ход опыта. 1. Взять навеску порошка или стружек алюминия мас-
сой около 0,5 г. 

2. Во внутренний стакан калориметра налить 100 мл одномолярно-
го раствора соляной кислоты и всыпать в него навеску алюминия при 
постоянном перемешивании раствора. 

3. Наблюдать протекание реакции, записывая в таблицу, такую же, 
как в опытах 1–3, значение температуры раствора. 

4. По значению максимальной (равновесной) температуры вычис-
лить количество выделившегося тепла и рассчитать опытное значение 
теплового эффекта реакции ΔНО

оп. 
5. По уравнению реакции 
 

2Al(к) + 6HCl(p) = 2AlCl3(p) + 3H2(г) 
 

вычислить теоретическое значение теплового эффекта этой реакции по 
энтальпиям образования НСl(р) (–167,5 кДж/моль) и АlCl3(р) (–672,3 
кДж/моль). 

6. Определить погрешность опыта и в отчете указать на возможные 
причины погрешности. 
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Контролирующие задания 
 

1. Как называются реакции, идущие с выделением тепла, с погло-
щением? Какой знак имеют значения их энтальпий? 

 

2. Почему энтальпия взаимодействия гидроксида натрия с различ-
ными сильными кислотами имеет одинаковое значение? 

 

3. Вывести формулу для расчета постоянной калориметра, зная 
удельную теплоемкость стеклянного стакана и раствора. Почему в рас-
чет не входит масса внешнего стакана? 

 

4. Почему процесс нейтрализации всегда происходит с выделением 
тепла, а растворение твердых солей не всегда? 

 

5. Сравнив графики изменения температуры раствора в двух кало-
риметрах, выберите калориметр с лучшими характеристиками и обос-
нуйте свой выбор. 
 

Т, К 

 
 
6. Экспериментально установлено, что при взаимодействии 2,3 г 

натрия с водой выделяется 14,0 кДж теплоты. Вычислите энтальпию ре-
акции. 

 
Работа 8. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

 
Химические реакции очень сильно отличаются по скорости проте-

кания. Например, взаимодействие водорода с хлором на свету происхо-
дит мгновенно (взрыв), а коррозия металлов длится годами. Скорость и 
механизм химических реакций изучает химическая кинетика. 

В химической кинетике реакции подразделяются на простые и 
сложные. Простые реакции протекают без образования промежуточных 
соединений (в одну стадию), а сложные – с образованием промежуточ-
ных продуктов (в несколько стадий). Каждая стадия сложной реакции 
может рассматриваться как простая реакция. Среди последовательных 
стадий сложной реакции всегда имеется одна стадия, которая ограничи-
вает скорость протекания всей реакции в целом. Она называется лими-
тирующей стадией сложной химической реакции. 

τ, мин 

Т, К 

τ, мин 
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Скорость реакции зависит от концентрации взаимодействующих 
веществ, эта зависимость устанавливается законом действующих масс 
для скорости реакций. Согласно этому закону, для реакции, протекаю-
щей по уравнению 

aA + bB = Продукты 

 

скорость реакции определяется выражением 

 
21 n

B
n
A CkCV = , 

 

в котором k – константа скорости реакции; СA, и СB – молярные концен-
трации реагентов; показатели степени n

B

1 и n2 называются частными ки-
нетическими порядками реакции по веществам А и В, соответственно. 

Сумма частных порядков реакции n1 + n2 = p представляет собой 
общий кинетический порядок реакции. Существуют реакции нулевого  
(p = 0), первого (р = 1), второго (р = 2) и третьего порядка (р = 3). 

Для простых реакций частные порядки совпадают с коэффициен-
тами перед реагентами в химическом уравнении реакции, а общий по-
рядок равен сумме коэффициентов в левой части уравнения реакции. 

Для сложной реакции общий кинетический порядок не совпадает с 
коэффициентами перед реагентами, но совпадает с порядком её лими-
тирующей стадии. Иногда порядок сложной реакции выражается не це-
лым, а дробным числом. 

 

Примечание. Для некоторых сложных реакций кинетический порядок сов-
падает с коэффициентами перед реагентами; такие реакции в химической ки-
нетике называются формально простыми. 

 

Кинетический порядок реакции определяют экспериментально 
обычно графическим методом. В реакциях нулевого порядка скорость 
реакции остается постоянной. График экспериментальных данных для 
такой реакции в координатах V(скорость) – С(концентрация) представляет 
прямую линию, параллельную оси абсцисс (рис. 9а). В реакциях перво-
го порядка скорость реакции увеличивается пропорционально концен-
трации (рис. 9б). В реакциях, порядок которых больше единицы, между 
V и С наблюдается экспоненциальная зависимость (рис. 9в). 
 

V V V

C C C

а) б) в)
Рис. 9. 

Зависимость скоро-
сти (V) от концен-

трации (С) в реакциях 
нулевого (а), первого 
(б) и второго (в) по-

рядка. 
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Для того чтобы участвовать в реакции, молекулам необходима из-
быточная энергия по сравнению со средней энергией молекул при дан-
ной температуре. Эта избыточная энергия называется энергией актива-
ции реакции; она обозначается Еа и измеряется в кДж/моль. Константа 
скорости реакции и энергия активации связаны уравнением Аррениуса: 

 

RT
E

o

a

ekk
−

⋅=  
 

Энергия активации Еа и множитель ko (его называют предэкспо-
ненциальным множителем) являются постоянными величинами, харак-
теризующими данную реакцию; в отличие от константы скорости k, они 
не зависят от температуры. 

Энергию активации можно найти, если измерить константу скоро-
сти реакции при двух температурах Т1 и Т2. При вычислении энергии 
активации потребуются не абсолютные значения константы скорости, а 
их отношение (k2 : k1). Это то же самое, что отношение скоростей реак-
ции при двух температурах (V2 : V1) или отношение времени протека-
ния реакции при Т1 к её времени при Т2 (τ1 : τ2), так как все эти отноше-
ния равны между собой: 

 

k2 : k1  = V2 : V1  = τ1 : τ2. 
 

Формулу для вычисления энергии активации можно получить, если 
записать уравнение Аррениуса два раза – для температур Т1 и Т2: 
 

1

a

RT
E

o1 ekk
−

⋅=      и     2

a

RT
E

o2 ekk
−

⋅=  
 

разделить второе уравнение на первое, прологарифмировать полученное 
уравнение. После преобразований получается формула: 

 

E
R T T

T Ta =
−

⋅
2 3 1 2

2 1

1

2

,
lg

τ
τ . 

 
Экспериментальная часть 

 
Целью работы является экспериментальное определение кинетиче-

ских параметров химической реакции: порядка реакции и энергии акти-
вации. 

Исследуется реакция между тиосульфатом натрия и серной кисло-
той, которая описывается уравнением:  

 

Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + SO2↑ + S↓+ H2O 
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Один из продуктов реакции (сера) по ходу реакции образуется в 
виде очень мелких, невидимых вначале, коллоидных частиц, взвешен-
ных в воде. Когда количество серы возрастает, её частицы начинают со-
единяться между собой (коагулировать) и становятся заметными благо-
даря тому, что рассеивают свет. 

Рассеяние света коллоидными частицами серы наблюдается в виде 
голубоватого окрашивания раствора, напоминающего слабое свечение. 
Это явление называется опалесценцией. При проведении эксперимента 
необходимо измерять промежуток времени между двумя моментами: 
моментом начала реакции и моментом, когда становится видимой опа-
лесценция. 

Этот промежуток принимается за время протекания реакции (τ). 
Величина, обратная τ, пропорциональна скорости реакции (V); единица 
её измерения – с-1. Далее для краткости эту величину будем называть 
скоростью реакции. 

При выполнении работы проводятся три опыта. 
Первый опыт выполняется при различных концентрациях тиосуль-

фата натрия, в то время как концентрация серной кислоты берется оди-
наковой для всех измерений в этой серии. В этом опыте выявляется за-
висимость скорости реакции от концентрации тиосульфата натрия. 

Во втором опыте переменной величиной является концентрация 
серной кислоты, в то время как концентрация тиосульфата натрия под-
держивается постоянной. В этом опыте определяется скорость реакции 
в зависимости от концентрации серной кислоты. 

Объединив измеренные зависимости скорости реакции от концен-
траций тиосульфата натрия и серной кислоты, получают уравнение, свя-
зывающее скорость реакции с обеими переменными концентрациями 
реагентов. Это и будет уравнение закона действующих масс или кине-
тическое уравнение реакции: 

 

1 2

2 2 3 2 4

n n
N a S O H SOV kC C= ⋅  

 

Неизвестными величинами, которые нужно определить, являются 
показатели степени n1 и n2, т.е. кинетический порядок реакции по тио-
сульфату натрия и серной кислоте. Их установление является целью 
двух первых опытов. 
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Опыт 1. Определение частного кинетического порядка 
по тиосульфату натрия 

 

Ход опыта. 1. В пяти отдельных пробирках приготовить пять рас-
творов тиосульфата натрия с различными концентрациями. В первую 
пробирку налить из капельницы 2 капли раствора Na2S2O3, во вторую – 
четыре, в третью – шесть, в четвёртую – восемь и в пятую – десять ка-
пель раствора. После этого объём раствора в каждой пробирке довести 
до 12 капель добавлением воды: в первую пробирку внести 10 капель 
воды, во вторую – 8, в третью – 6, в четвёртую – 4 и в пятую – 2. Если 
теперь принять концентрацию самого разбавленного раствора (первого) 
условно за единицу, то следующие будут иметь концентрацию два, три, 
четыре и пять. 

2. В приготовленных пробирках с растворами Na2S2O3 провести ре-
акции с серной кислотой. Для этого в каждую из них добавить одну ка-
плю серной кислоты. Каждый раз по секундомеру определить время ре-
акции – достижение одинаковой интенсивности опалесценции. 

3. Вычислить значения скорости реакции и заполнить таблицу: 
 

Номер 
опыта  

Число капель 
тиосульфата 

натрия 

Число 
капель 
воды 

Концентрация
тиосульфата 
натрия, С 

Время 
реакции, τ 

Скорость 
реакции, 

V = 1/τ
1 2 10 1     
2 4 8 2   
3 6 6 3   
4 8 4 4   
5 10 2 5   

 
4. Построить график зависимости скорости реакции от концентра-

ции раствора тиосульфата натрия Na2S2O3, по виду которого установить 
частный кинетический порядок реакции по тиосульфату натрия. 

 
Опыт 2. Определение частного кинетического порядка 

по серной кислоте 
 

1. Приготовить три пробирки с растворами H2SO4 разной концен-
трации. Для этого в первую пробирку налить одну каплю раствора сер-
ной кислоты, во вторую 2 капли, а в третью 3 капли; после этого в каж-
дую пробирку добавить дистиллированную воду так, чтобы объемы рас-
творов во всех трех пробирках были одинаковыми – по 8 капель. 

2. Раствор тиосульфата натрия в этом опыте берется одинаковым – 
четыре капли. Чтобы результат опыта был более точным, рекомендуется 
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четыре капли раствора Na2S2O3 поместить в отдельную пробирку, а за-
тем в неё вливать раствор серной кислоты из одной (из трёх заранее 
приготовленных) пробирки. Время реакции измеряется таким же обра-
зом, как и в первой серии; затем также заполняется таблица: 

 

Номер 
опыта  

Число капель 
серной 
кислоты 

Число 
капель 
воды 

Концентрация 
серной кислоты,

С 

Время 
реакции, 

τ 

Скорость 
реакции, 

V = 1/τ
1 1 7 1     
2 2 6 2   
3 3 5 3   

 
3. По полученным опытным результатам построить график зависи-

мости скорости реакции от концентрации серной кислоты. Вид полу-
ченного графика позволяет определить частный кинетический порядок 
реакции по серной кислоте. Зная оба частных порядка, найти (их сложе-
нием) общий кинетический порядок исследуемой реакции. По результа-
там опытов 1 и 2 в выводе записать кинетическое уравнение реакции 
тиосульфата натрия с серной кислотой. 

 
Опыт 3. Определение энергии активации 

 

В третьем опыте определяется энергия активации реакции между 
тиосульфатом натрия и серной кислотой. Для этого время её протекания 
измеряется при трёх разных температурах, но при одинаковых концен-
трациях реагентов.  

1. В трёх пробирках приготовить одинаковые объемы раствора 
Na2S2O3 одной и той же концентрации. Рекомендуется в каждой про-
бирке к двум каплям раствора тиосульфата натрия, взятого из штатива с 
реактивами, добавить десять капель дистиллированной воды. 

2. В первой пробирке реакция проводится при комнатной темпера-
туре. Для этого пробирку перед началом реакции поместить на 3–5 мин 
в термостат, имеющий комнатную температуру, так, чтобы раствор в 
пробирке принял температуру термостата. В качестве термостата ис-
пользуется химический стакан с водой; температура воды в термостате 
контролируется термометром. После того как температура установи-
лась, в пробирку добавляется одна капля серной кислоты и измеряется 
время реакции. 

3. Температура термостата повышается (прибавлением горячей во-
ды) на десять градусов. Вторая пробирка с Na2S2O3 термостатируется в 
течение 5 мин при новой температуре и в ней точно так же проводится 
реакция с одной каплей серной кислоты. Таким же образом с интерва-
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лом в десять градусов проводится измерение времени протекания реак-
ции в третьей пробирке. Данные заносятся в таблицу: 
 

Номер пробирки  1  2  3  
Температура, °С    
Температура, К     
Время реакции τ, с     
Скорость реакции, V = 1/τ    

 
4. Для каждой пары из двух температур вычислить величину энер-

гии активации. После этого, исходя из трёх полученных значений энер-
гии активации, вычислить её среднее значение. 

5. Определить ошибку опыта, сравнив найденное значение энергии 
активации с известным по литературе (35 кДж/моль). 

6. Описать опыт и сделать вывод. 
 

Контролирующие задания 
 

1. По какому признаку реакции подразделяются на простые и слож-
ные, гомогенные и гетерогенные? 

 

2. Какие реакции называются сложными? Какая стадия сложной ре-
акции является лимитирующей?  

 

3. Перечислите факторы, от которых зависит скорость реакции. 
 

4. Как формулируется и как записывается в математическом виде 
правило Вант-Гоффа? 

 

5. Какая энергия называется энергией активации? Как она влияет на 
скорость химической реакции? Зависит ли она от температуры? 

 

6. Каков физический смысл предэкспоненциального множителя в 
уравнении Аррениуса? От чего он зависит и не зависит? 

 

7. Кинетическое уравнение реакции имеет вид V = k·CA·C . Как из-
менится скорость при увеличении концентраций А и В в 2 раза? Как при 
этом изменится константа скорости? 

0
В

 
Работа 9. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 
Многие химические реакции при одной и той же температуре в за-

висимости от соотношения реагентов могут самопроизвольно протекать 
как в прямом, так и в обратном направлении. Такие реакции называются 
обратимыми. В обратимых реакциях существует общий предел и пря-
мой и обратной реакции, который называется состоянием химического 
равновесия. 
 58



В химической термодинамике состояние равновесия определяется 
как такое состояние, при котором реагирующая система характеризует-
ся нулевым значением энергии Гиббса: ΔGT = 0. Но переход системы в 
состояние химического равновесия не означает прекращения реакции, а 
свидетельствует лишь о том, что перестают изменяться концентрации 
реагирующих веществ и продуктов. 

В химической кинетике состоянием химического равновесия назы-
вается такое состояние, при котором скорость прямой реакции стано-
вится равной скорости обратной. В состоянии равновесия сколько мо-
лекул (или других частиц) продукта реакции в единицу времени образу-
ется, столько их и разлагается, т.е. химическое равновесие является ди-
намическим, или подвижным. Таким образом, в состоянии химического 
равновесия концентрации всех веществ (реагентов и продуктов) явля-
ются постоянными и не изменяются до тех пор, пока не изменятся 
внешние условия проведения реакции. 

Концентрации реагентов (исходных веществ) и продуктов в со-
стоянии химического равновесия называются равновесными. 

Признаки химического равновесия следующие: 1) cостояние сис-
темы не зависит от того, с какой стороны она подходит к равновесию – 
со стороны исходных веществ или со стороны продуктов реакции; 
2) состояние системы остается неизменным при отсутствии внешних 
воздействий; 3) оно изменяется при изменении внешних условий, сколь 
бы малы они ни были. 

Частное от деления произведения равновесных концентраций в 
степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, продуктов реак-
ции на произведение равновесных концентраций исходных веществ в 
соответствующих степенях является величиной постоянной при данной 
температуре и давлении (закон действующих масс для химическоого 
равновесия). Эта величина называется константой равновесия и обозна-
чается символом К. 

Для уравнения реакции в общем виде: 
 

аА + вВ  сС + dD 
 

константа равновесия записывается так:  
 

ba

dc

С ]B[]A[
]D[]C[К

⋅
⋅

= , 
 

где  [A],  [B],  [C],  [D] – равновесные концентрации веществ  А, В, С, D;   
а, в, с, d – показатели степени, в которые возводятся концентрации ве-
ществ и которые численно равны коэффициентам перед формулами ве-
ществ в уравнении реакции. 
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Данное математическое уравнение является выражением закона 
действующих масс для химического равновесия. 

Например, константа равновесия для обратимой реакции синтеза 
аммиака записывается так: 

 

N2 + 3H2  2NH3  К = 3
22

2
3

]H[]N[
]NH[

⋅
, 

 

а константа равновесия для обратимой реакции конверсии водяного па-
ра имеет такое выражение: 
 

СО + Н2О  СО2 + Н2  
]OH[]CO[
]H[]CO[

К
2

22

⋅
⋅

= . 

 

Константа равновесия определяет полноту протекания реакции к 
моменту достижения равновесного состояния: чем больше значение 
константы равновесия, тем в большей степени в равновесной реакцион-
ной смеси преобладают продукты реакции, тем больше их выход. 

При изменении условий, в которых находится система (температу-
ры, давления, концентрации), химическое равновесие нарушается. Через 
некоторое время в системе устанавливается новое химическое равнове-
сие, соответствующее новым условиям. Переход из одного равновесно-
го состояния в другое называется сдвигом или смещением равновесия. 

Направление смещения равновесия в результате изменения внеш-
них условий определяется принципом Ле Шателье: если находящаяся в 
равновесии система подвергается внешнему воздействию, равновесие 
смещается в том направлении, которое способствует ослаблению этого 
воздействия. 

Рассмотрим, как влияет на направление смещения равновесия по-
вышение или понижение давления, температуры и концентрации ве-
ществ, участвующих в реакции. 

Давление. Давление влияет на равновесие обратимых реакций с 
участием газообразных веществ. При повышении давления равновесие 
смещается в направлении образования веществ с меньшим объемом; 
при понижении давления равновесие смещается в направлении образо-
вания веществ с большим объемом. Например, в реакции синтеза ам-
миака 

N2 + 3H2  2NH3
 

объем продукта в два раза меньше объема реагентов. Поэтому равнове-
сие этого обратимого процесса при увеличении давления смещается в 
сторону образования NH3, а при уменьшении давления – в сторону его 
разложения. 
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Температура. При повышении температуры химическое равнове-
сие смещается в направлении эндотермической реакции, а при пониже-
нии температуры – в направлении экзотермической реакции. Например, 
та же реакция синтеза аммиака является экзотермической. Поэтому при 
повышении температуры её равновесие смещается в левую сторону (ам-
миак разлагается), а при понижении – направо (аммиак образуется). 

Концентрация. При повышении концентрации одного из исходных 
веществ равновесие смещается в направлении образования продуктов 
реакции; при повышении концентрации одного из продуктов реакции 
равновесие смещается в направлении образования реагентов. 

В качестве примера рассмотрим контактный метод получения сер-
ной кислоты: 

 

2SO2 + O2  2SO3  SO3 + H2O = H2SO4, 
 

в котором желательно возможно более полное превращение оксида се-
ры (IV) в оксид серы SO3 (VI) в первой (обратимой) реакции. Для уве-
личения выхода SO3 можно увеличить концентрацию SO2 в исходной 
реакционной смеси. Однако это нерентабельно и экологически вредно, 
так как избыток SO2 будет выбрасываться в атмосферу. Поэтому реак-
цию проводят при избытке воздуха, обогащенного кислородом. В ре-
зультате достигается смещение равновесия вправо, то есть более полное 
превращение SO2 в SO3. 

В ионообменных реакциях между растворенными веществами рав-
новесие смещается в сторону образования осадков, газов или слабых 
электролитов. Если такие вещества находятся в обеих частях уравнения 
реакции, то вопрос о смещении равновесия решается расчетом констан-
ты равновесия. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является экспериментальное изучение направления 
смещения химического равновесия в гомогенных и гетерогенных обра-
тимых реакциях в зависимости от внешних воздействий. 

 
Опыт 1. Влияние концентрации взаимодействующих веществ 

на смещение равновесия 
 

В четыре пробирки внести по 5–7 капель раствора хлорида трёхва-
лентного железа и роданида аммония NH4SCN. Одну пробирку с рас-
твором поставить в штатив и хранить как эталон для сравнения резуль-
татов опыта. В остальные три пробирки добавить следующие реактивы: 
в первую – пять–шесть капель хлорида железа (III); во вторую – столько 
же капель роданида аммония; в третью – один микрошпатель кристал-
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ликов хлорида аммония. Содержимое пробирок размешать стеклянной 
палочкой. Сравнить интенсивность окраски полученных растворов с 
интенсивностью окраски эталона. 

В отчёте: а) написать уравнение обратимой ионообменной реакции 
FeCl3 c NH4SCN; б) записать свои наблюдения по изменению интенсив-
ности окраски растворов в трёх пробирках по сравнению с интенсивно-
стью окраски эталона; в) указать, в каком направлении смещается рав-
новесие реакции в каждом из исследованных случаев и соответствует ли 
оно принципу Ле Шателье; г) написать выражение для константы рав-
новесия этой обратимой реакции. 
 

Опыт 2. Смещение равновесия в растворе аммиака 
 

В две пробирки налить по одной трети дистиллированной воды, по 
5 капель фенолфталеина и по 2–3 капли раствора аммиака. Отметить 
цвет растворов. Одну пробирку оставить для сравнения, а в другую до-
бавить 3–4 микрошпателя хлорида аммония и размешать раствор. Как и 
почему изменилась интенсивность окраски? Написать схему равновесия 
в водном растворе аммиака и объяснить его смещение при добавлении 
кристаллического хлорида аммония. 

 
Опыт 3. Влияние среды раствора  

на смещение равновесия перехода хромата в дихромат 
 

Хром в шестивалентном состоянии образует два аниона: хромат-
ион CrO  и дихромат-ион Cr4

2−
2O . Их существование определяется на-

личием щелочной (рН > 7) или кислой (рН < 7) среды. 
7
2−

В две пробирки внести по 3 капли раствора хромата калия (K2CrO4) 
и добавить несколько капель раствора серной кислоты до изменения ок-
раски раствора. Одну пробирку оставить для сравнения, а в другую до-
бавить раствор щелочи до изменения окраски раствора. 

Повторить опыт, взяв в двух пробирках исходным веществом ди-
хромат калия K2Cr2O7. Одну пробирку оставить для сравнения, а в дру-
гую добавить раствор щелочи до изменения окраски раствора. 

Описать опыт. Написать молекулярные уравнения перехода хрома-
та в дихромат и обратного процесса, используя следующие ионные 
уравнения: 

2CrO  + 2H4
2− +  Cr2O  + H7

2−
2O; 

 

Cr2O  + 2OH7
2− -  2CrO  + H4

2−
2O. 

 

Сделать вывод о влиянии среды на образование хроматов и дихро-
матов. 
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Опыт 4. Смещение равновесия 
при образовании нерастворимых веществ 

 

В три пробирки внести по 3 капли хлорида магния и по каплям 
медленно добавлять в каждую пробирку щелочь NaOH до образования 
осадка. Хорошо перемешать полученную суспензию палочкой. Одну 
пробирку оставить для сравнения, во вторую добавить соляную кисло-
ту, а в третью прилить насыщенный раствор NH4Cl до растворения 
осадка. 

В отчёте описать опыт и наблюдения, написать ионные и молеку-
лярные уравнения реакций образования осадка Mg(OH)2 и его растворе-
ния в результате взаимодействия с соляной кислотой и хлоридом аммо-
ния. 

Сделать вывод об условиях и направлении смещения химического 
равновесия в обратимых реакциях ионного обмена в растворах электро-
литов. 

 

Опыт 5. Смещение равновесия 
при диссоциации слабых кислот 

 

Диссоциация всех электролитов при растворении происходит 
вследствие их взаимодействия с водой. Например, процесс электроли-
тической диссоциация слабой уксусной кислоты, который выражается 
краткой схемой: 

 

СН3СООН  Н+ + СН3СОО
–, 

 

в действительности идёт с образованием гидратов неопределенного со-
става: 

 

СН3СООН + (m + n)H2O  Н+·mH2O + СН3СОО
-·nH2O. 

 

Равновесие этого обратимого физико-химического процесса, как и 
обратимых реакций, можно смещать в обе стороны с помощью внешних 
воздействий. 

В две пробирки внести по 6 капель децимолярной (0,1 М) уксусной 
кислоты. В каждую прибавить одну каплю метилоранжа. Под влиянием 
каких ионов индикатор принимает розовую окраску? 

Одну пробирку с кислотой оставить в качестве контрольной, а в 
другую внести 3–4 микрошпателя ацетата натрия и перемешать раствор 
стеклянной палочкой. Сравнить окраску полученного раствора с окра-
ской в контрольной пробирке. На изменение концентрации каких ионов 
указывает изменение окраски индикатора? 
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В отчете описать опыт и наблюдения. Написать схему диссоциации 
уксусной кислоты в упрощенном виде (без участия воды) и выражение 
константы её диссоциации (константы равновесия). Объяснить смеще-
ние равновесия диссоциации кислоты при добавлении к ней ацетата на-
трия. Как изменяется при этом степень диссоциации кислоты и концен-
трация катионов водорода в растворе? Подтвердился ли в опытах прин-
цип Ле Шателье? Сформулировать общий вывод по работе.  

 
Контролирующие задания 

 
1. Напишите выражение для константы равновесия реакции  

 

Н2 + I2  2HI 
 

Как изменится константа равновесия при увеличении концентрации 
продукта реакции (иодоводорода) в 2 раза? 

 

2. Для реакции 
 

Na2CO3(к) + СО2(г) + Н2О(г)  2NaHCO3(к) 
 

записать выражение для константы равновесия через равновесные кон-
центрации (КС) и равновесные парциальные давления (КР). 

 

3. Как повлияет на равновесие обратимой реакции 
 

Fe2O3(к) + 3CO(г)  2Fe(к) + 3СО2(г) 
 

увеличение давления? 
 

4. Как повлияет на равновесие обратимой реакции 
 

СаCO3(к)  CаO(к) + СО2(г);   ΔН° = 171,4 кДж 
 

повышение температуры? 
 

5. Какую среду имеют раствор дихромата калия и раствор хромата 
калия в воде? 

 

6. Какие условия (температура, давление, концентрации участников 
реакции, катализатор) необходимы для повышения выхода хлора по об-
ратимой реакции 

 

4HCl(г) + О2(г)  2Cl2(г) + 2Н2О(г);   ΔН° = –116,4 кДж 
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Глава третья. РАСТВОРЫ 
 

Работа 10. ПРИГОТОВЛЕНИЕ 
И ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРА 

 
В химической практике, а также в быту часто возникает необходи-

мость в приготовлении растворов различной концентрации. Способов 
приготовления растворов много, но каждый из них обладает своими 
преимуществами и недостатками. 

Например, приготовление раствора по «правилу креста» не требует 
сложных расчетов, но довольно велика относительная погрешность 
приготовления (до 10 %). 

Раствор можно приготовить с помощью фиксанала. Фиксанал – это 
герметично запаянная стеклянная ампула с точно взятой навеской сухо-
го вещества или точным объемом кислоты. В этом случае достигается 
самая высокая точность концентрации приготовления, но из-за высокой 
стоимости фиксаналов растворы на их основе готовят в редких случаях 
– для проведения особо точных анализов. 

Наиболее оптимальным является способ, когда более концентриро-
ванный раствор разбавляют водой до заданной концентрации. Это про-
стой способ, позволяющий готовить растворы с довольно высокой точ-
ностью. 

Для приготовления раствора необходимо знание различных спосо-
бов выражения концентрации и умение переходить от одного способа к 
другому. 

Наиболее распространены пять способов выражения концентрации 
растворов: 1) массовая доля растворенного вещества – масса растворен-
ного вещества, содержащаяся в 100 массовых частях раствора; 2) мо-
лярная концентрация – количество вещества в одном литре раствора; 
3) молярная концентрация эквивалента (эквивалентная концентрация) – 
количество эквивалентных масс вещества в одном литре раствора; 
4) моляльность – количество вещества в одном килограмме растворите-
ля; 5) титр – масса растворенного вещества в одном мл (см3) раствора. 

При переходе от массовой доли и моляльности к остальным спосо-
бам выражения концентрации необходимо знать плотность раствора, 
которая определяется опытным путем с помощью ареометра. 

Ареометр – это прибор для измерения плотности жидкостей. Он 
представляет собой запаянную стеклянную трубку с грузом на конце и 
со шкалой. Шкала градуирована в единицах плотности (кг/м3 или г/л). 
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Когда ареометр погружен в жидкость, то уровень её поверхности 
совпадает с тем делением на шкале, которое указывает плотность этой 
жидкости. Зная плотность раствора, можно в справочной литературе 
найти массовую долю растворенного вещества. Например, для раствора 
гидроксида натрия имеются такие данные: 

 

ρ, кг/л 1,00 1,05 1,10 1,15 1,20 1,25 1,30 1,40 1,50 
ω, % 0 4,65 9,19 13,73 18.25 22,81 27,40 36,99 47,33

 
Наиболее точным и простым методом определения концентрации 

растворов является титрование. Это метод количественного химиче-
ского анализа, основанный на измерении объема раствора с известной 
концентрацией, затраченного на реакцию с раствором вещества неиз-
вестной концентрации, которую нужно измерить. В зависимости от ти-
па реакции, протекающей при титровании, различают кислотно-
основное титрование, окислительно-восстановительное и т.д. 

Для определения концентрации щелочей применяется кислотно-
основное титрование раствором кислоты. При этом протекает реакция 
нейтрализации 

 

NaOH + HCl = NaCl + H2O, 
 

к которой можно применить закон эквивалентов: 
 

m NaOH
m HCl

M NaOH
M HCl
эк

эк

( )
( )

( )
( )

= . 
 

Если концентрация раствора является эквивалентной концентраци-
ей (Сэк), то масса вещества (m) в объеме раствора (V) равна 
 

m = Cэк·Mэк·V, 
 

и выражение закона эквивалентов принимает вид: 
 

V(NaOH)·Cэк(NaOH) = V(HCl)·Cэк(HCl). 
 

Таким образом, для определения эквивалентной концентрации ще-
лочи необходимо знать концентрацию кислоты и объемы растворов ки-
слоты и щелочи, вступивших в реакцию. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является: 1) определение с помощью ареометра 
плотности раствора гидроксида натрия и массовой доли растворенного 
вещества, 2) приготовление раствора гидроксида натрия заданной кон-
центрации, 3) определение методом титрования концентрации приго-
товленного раствора. 
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Опыт 1. Определение плотности раствора ареометром 
 

Получить у лаборанта раствор гидроксида натрия и налить его в 
стеклянный мерный цилиндр емкостью 250 мл. В раствор осторожно 
опустить ареометр. Записать показания ареометра (во время снятия по-
казаний ареометр не должен касаться стенок цилиндра). По таблице 
плотности (см. введение) определить массовую долю растворенного 
вещества в исследуемом растворе. Если показания ареометра не совпа-
дают с табличными данными, то массовую долю определить методом 
интерполяции. 

 

Метод интерполяции заключается в определении промежуточного, 
между табличными, значения искомой величины. 

Предположим, что при помощи ареометра определена плотность 
раствора гидроксида натрия 1,125. По методу интерполяции расчет про-
водят в следующем порядке. 

1. По таблице плотностей находят меньшее и большее значения 
массовой доли NaOH и плотности растворов: 

 

меньшее значение ω = 9,19 %, меньшее значение ρ = 1,10 г/мл; 
большее значение ω = 13,73 %, большее значение ρ = 1,15 г/мл. 

 

2. Находят разность между табличными значениями плотностей и 
концентраций: 

 

1,15 – 1,10 = 0,05 (г/мл),   13,73 – 9,19 = 4,54 (%) 
 

3. Находят разность между значением плотности, определенной 
ареометром, и меньшим табличным: 

 

1,125 – 1,100 = 0,025 (г/мл) 
 

4. Составляют пропорцию и решают её: 
 

4,54 (%)  –  0,05 (г/мл) 
х   – 0,025 (г/мл) 

 

27,2
05,0

54,4025,0
=

⋅
=x % 

 

5. Найденное число прибавляют к меньшему табличному значению 
массовой доли и получают массовую долю гидроксида натрия в раство-
ре с плотностью 1,125: 

 

9,19 + 2,27 = 11,46 % 
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Опыт 2. Приготовление раствора заданной концентрации 
 
Ход опыта. 1. Получить от преподавателя задание на приготовле-

ние раствора методом разбавления того раствора, массовая доля которо-
го была определена при помощи ареометра в первом опыте. Обычно да-
ется задание приготовить раствор гидроксида натрия объёмом 250 мл с 
эквивалентной концентрацией 0,08 н., 0,09 н., 0,1 н., 0,11 н. и т. д. Рас-
твор готовят в мерных колбах, разбавляя раствор первого опыта водой. 

2. Вычислить объем раствора щелочи, массовая доля которого была 
определена при помощи ареометра, необходимый для приготовления 
заданного раствора объёмом 250 мл. 

3. Мерным цилиндром или бюреткой отмерить необходимый объем 
раствора щёлочи. Вылить раствор в мерную колбу. Дважды ополоснуть 
цилиндр дистиллированной водой, слить воду в ту же колбу. 

4. Содержимое колбы разбавить до метки водой. Разбавление вна-
чале можно вести быстро, но в конце добавлять воду следует по каплям 
из капельницы. Разбавление можно считать законченным, когда нижний 
уровень мениска жидкости коснется метки на колбе. 

5. Закрыть колбу пробкой и перемешать раствор, многократно пе-
реворачивая колбу. Приготовленный раствор использовать в следую-
щем опыте. 

 

Опыт 3. Титрование раствора 
 

Ход опыта. 1. В мерную бюретку, закрепленную в штативе, налить 
раствор кислоты с эквивалентной концентрацией 0,1 моль/л (0,1 н.). 
Этот раствор называется рабочим раствором. 

2. В три конические колбы внести с помощью мерной пипетки 
по 10 мл раствора NaOH, приготовленного в предыдущем опыте, доба-
вить в каждую колбу по одной капле индикатора метилоранжа или фе-
нолфталеина. 

3. Из бюретки медленно, по каплям, прибавлять раствор кислоты к 
раствору щелочи до изменения окраски индикатора. По окончании тит-
рования записать объем кислоты, использованной на титрование. 

4. Опыт повторить еще два раза, каждый раз предварительно доли-
вая раствор кислоты в бюретку до нулевого деления. 

5. Рассчитать средний объем кислоты, использованной на титрова-
ние, и эквивалентную концентрацию щелочи. Вычислить титр раствора. 

6. Сопоставить концентрацию приготовленного раствора, найден-
ную методом титрования, с заданным значением. Рассчитать погреш-
ность, допущенную при приготовлении раствора, в выводе указать воз-
можные причины погрешности опыта. 
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Контролирующие задания 
 

1. Приведите формулы для вычисления всех способов выражения 
концентрации растворов: массовой доли, молярной, эквивалентной, мо-
ляльности, титра и мольной доли растворённого вещества. 

2. Выведите формулы перехода от молярной концентрации к мас-
совой доле растворенного вещества, моляльности и титру раствора. 

3. Рассчитайте объем раствора гидроксида натрия с плотностью 
1,15 г/мл, необходимый для приготовления 250 мл 0,08 М раствора. 

4. Для нейтрализации 10 мл раствора гидроксида бария израсходо-
вано 7 мл 0,1 н. азотной кислоты. Определите молярную концентрацию 
гидроксида бария. 

5. Выведите математическое выражение закона химических эквива-
лентов применительно к растворам. 

6. Выведите математическое выражение для расчета массы раство-
ренного вещества, если известны его массовая доля, объём и плотность 
раствора. 

6. Выведите математическое выражение для расчета массы раство-
ренного вещества в любом объёме раствора при известной молярной 
концентрации раствора. 

 
Работа 11. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ТЕПЛОТЫ РАСТВОРЕНИЯ 
 

Физико-химические процессы (растворение, плавление, гидратация 
и др.) сопровождаются, как и химические реакции, поглощением или 
выделением тепла. При растворении солей в воде происходят два про-
цесса: эндотермический, связанный с разрушением кристаллической 
решетки, и экзотермический, обусловленный взаимодействием раство-
ренного вещества и воды с образованием гидратов. В зависимости от 
того, какой из этих процессов преобладает, тепловой эффект растворе-
ния может быть или положительным (эндотермическое растворение), 
или отрицательным (экзотермическое растворение). 

Количество теплоты, поглощающейся (выделяющейся) при раство-
рении одного моля вещества, называется теплотой растворения данного 
вещества.  

Экспериментальное определение теплоты растворения проводят в 
калориметрах. В данной работе используются те же калориметры, кото-
рые применяются в работе № 7 «Тепловой эффект реакции». Рисунок и 
описание калориметра смотрите в этой работе. Описание методики оп-
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ределения теплоемкости калориметра с помощью горячей воды для 
удобства проведения данной работы повторяется и, кроме того, приво-
дится методика определения этой величины с помощью хлорида аммония. 

 
Экспериментальная часть 

 
Опыт 1. Определение теплоемкости калориметра 

с помощью горячей воды 
 

Ход опыта. 1. Записать температуру калориметра (Т1). 
2. Набрать в стакан с помощью мерного цилиндра 100 мл нагретой 

до 50–60 °С воды, температуру измерить с точностью до 0,1 °С и запи-
сать (Т2). Быстро вылить нагретую воду во внутренний стакан калори-
метра. Постоянно перемешивая, через каждую минуту замерять темпе-
ратуру воды в калориметре и показания термометра заносить в таблицу 
 

Время, мин 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
T,°С             

 

В ходе измерений наблюдается три периода: 1) температура в ка-
лориметре быстро уменьшается (нагревается внутренний стакан кало-
риметра); 2) температура стабилизируется (наступает тепловое равнове-
сие); 3) температура медленно уменьшается (за счет рассеивания тепла). 
Для расчетов теплоемкости брать температуру второго периода, остаю-
щуюся постоянной в течение 2–3 мин. Эту температуру назовём равно-
весной и обозначим символом θ (греч. «тэта»). 

Количество тепла, сообщенное калориметру нагретой водой, опре-
деляется по уравнению 

 

Q C m TH O H O= ⋅ ⋅ −
2 2 2( )θ      (3) 

 

Количество теплоты, поглощенное калориметром, определяется по 
уравнению: 

 

Q = K·(θ – Т1)     (4) 
 

Поскольку левые части уравнений (3) и (4) равны, то приравниваем пра-
вые части и получаем формулу для расчета теплоемкости калориметра: 
 

K
C m T

T
T

T
H O H O

=
⋅ ⋅ −

−
=

⋅ ⋅ −
−

2 2 2

1

2

1

4 18 100( ) . ( )θ

θ
θ

θ    (5) 
 

Определяемая по формуле (5) величина К измеряется в Дж/град.  
 

 70



Опыт 2. Определение теплоёмкости калориметра 
с помощью хлорида аммония 

 

Растворение хлорида аммония сопровождается поглощением тепла, 
теплота растворения равна 15,3 кДж/моль. Таким образом, при раство-
рении NH4Cl происходит понижение температуры. По величине пони-
жения температуры можно определить теплоемкость калориметра. 

Ход опыта. 1. Во внутренний стакан калориметра налить 100 мл 
воды, выдержанной в комнате; температуру записать (Т).  

2. Взвесить 10,0 г хлорида аммония.  
3. Всыпать хлорид аммония в калориметр. Постоянно перемеши-

вая, через каждую минуту замерять температуру раствора и записывать 
ее в таблицу, такую же, как в опыте 1. 

В ходе опыта наблюдается три периода: 1) температура в калори-
метре уменьшается, т.к. идет растворение с поглощением тепла; 2) тем-
пература стабилизируется (растворение закончилось); 3) температура 
медленно повышается за счет поступления тепла извне. Для расчетов 
берется температура второго периода (θ). 

Теплоемкость калориметра вычисляется по формуле: 
 

θ−
=

Δ
=

T
Q

T
QK , 

 

где Q – теплота растворения хлорида аммония, пересчитанная на взятую 
навеску соли. 

 
Опыт 3. Определение теплоты растворения нитрата калия 

 

Ход опыта. 1. Во внутренний стакан калориметра налить 100 мл 
воды, выдержанной в комнате; температуру записать (Т).  

2. Взвесить 10,0 г нитрата калия.  
3. Всыпать нитрат калия в калориметр. Постоянно перемешивая, 

через каждую минуту замерять температуру раствора и записывать ее в 
таблицу, такую же, как в опыте 1. 

В ходе опыта также наблюдается три периода (см. опыт 2): Для 
расчетов берется температура второго периода (θ). 

Количество поглощенного тепла вычисляется по формуле: 
 

Q = K·ΔT = K·(T – θ), 
 

где K – теплоемкость калориметра. 
Затем производится пересчет на один моль нитрата калия (ΔН°оп). 
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Погрешность опыта (в %) вычисляется по формуле: 
 

100⋅
Δ

Δ−Δ
±= o

теор

o
оп

o
теор

H
HH

η % 
 

с учётом теоретической величины теплоты растворения нитрата калия, 
которая равна 36,3 кДж/моль. 

В отчёте описать опыт и объяснить поглощение теплоты при рас-
творении этого вещества. 

 
Опыт 4. Определение теплоты растворения гидроксида натрия 

 

Ход опыта. 1. Во внутренний стакан калориметра залить 100 мл 
воды, замерить температуру воды и записать показание термометра.  

2. Взвесить 10,0 г гидроксида натрия, соблюдая меры предосто-
рожности при работе с сухими щелочами. 

3. Щелочь всыпать во внутренний стакан и, непрерывно перемеши-
вая, с интервалом в 30 с, замерять температуру; показания термометра 
заносить в таблицу, такую же по форме, как в опыте 1. 

4. Вычислить теплоту растворения с помощью уравнения (для рас-
четов брать температуру второго периода): 

 

TKQ Δ⋅= , 
 

где ΔТ – изменение температуры, К – теплоёмкость калориметра. 
Полученную величину привести к одному молю щелочи по урав-

нению: 

m
MQH ⋅

=Δ , 
 

где m – навеска вещества (10 г),  M – молярная масса вещества. 
В отчете описать опыт, привести рисунок калориметра, таблицы 

опытных данных и все вычисления. Сравнить полученную опытную ве-
личину энтальпии растворения NaOH с табличной (–42,4 кДж/моль) и 
вычислить погрешность опыта. Объяснить выделение теплоты при рас-
творении этого вещества. 

 
Опыт 5. Определение теплоты гидратации сульфата меди 

 

Теплота гидратации ΔН°гидр определяется по теплоте растворения 
безводной соли и кристаллогидрата. 

Ход опыта. 1. Получить у лаборанта безводный сульфат меди (II) и 
кристаллогидрат – медный купорос CuSO4·5H2O. На технохимических 
весах или электронных весах взять навески по 10 г обоих веществ. 
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2. Провести опыт по растворению безводной соли, а затем повто-
рить его для кристаллогидрата. Последовательность операций (ход опы-
та) такая же, как в опытах 3 и 4. 

По результатам опытов вычислить теплоту растворения безводной 
соли (ΔН°1) и кристаллогидрата (ΔН°2). 

Рассчитать опытное значение теплоты гидратации безводной соли, 
исходя из следующих соображений. Теплота растворения безводной со-
ли – это сумма теплоты гидратации сульфата меди и теплоты растворе-
ния полученного кристаллогидрата. Иными словами, растворение без-
водного сульфата меди (II) можно представить состоящим из двух ста-
дий: 

1. СuSO4(к) + 5Н2О(ж) = CuSO4·5H2O(к);  ΔН°гидр; 
 

2. CuSO4·5H2O(к) = CuSO4·5H2O(р);  ΔН°2. 
 

По закону Гесса ΔН°1 = ΔН°гидр + ΔН°2, следовательно 
 

ΔН°гидр = ΔН°1 – ΔН°2
 

Сравнить полученную в опыте величину теплоты гидратации суль-
фата меди (II) со справочным значением (78,2 кДж/моль), вычислить 
погрешность опыта и сделать вывод. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Какое количество теплоты называется теплотой растворения ве-
щества? Чем отличается от теплоты растворения энтальпия растворе-
ния? 

 

2. Как называются две стадии, на которые можно разделить (теоре-
тически) процесс растворения вещества в воде? Какая из них для для 
солей является эндотермическим, а какая экзотермическим прцессом? 

 

3. Почему все кислоты и щелочи растворяются в воде с выделением 
тепла, а большинство солей – с поглощением? 

 

4. Найдите в справочнике соль, которая растворяется с выделением 
тепла и объясните причину его выделения. 

 

5. Выведите формулу для вычисления теплоемкости калориметра 
при ее определении с помощью горячей воды. 

 

6. Изобразите общий вид графика изменения температуры воды в 
калориметре, если в нем идет процесс экзотермического растворения. 

 

7. Изобразите общий вид графика изменения температуры воды в 
калориметре, если в нем идет процесс эндотермического растворения. 
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Работа 12. ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

В растворах электролитов реакции протекают между ионами, по-
этому сущность протекающих процессов наиболее полно выражается 
при записи их уравнений в ионно-молекулярном виде. В таких уравне-
ниях слабые электролиты, малорастворимые соединения и газы записы-
ваются в молекулярной форме, а сильные электролиты – в виде ионов. 
Например, реакции нейтрализации записываются так: 
 

HCl + KOH = KCl + H2O – молекулярное уравнение 
 

H++ OH– = H2O – ионно-молекулярное уравнение, 
 

из которого следует, что сущность этого процесса сводится к образова-
нию из ионов водорода и гидроксид-ионов слабого электролита – воды. 

Уравнения реакций: 
 

BaCl2 + H2SO4 = + BaSO4↓ + 2HCl 
 
 

Ba(NO3)2 + Na2SO4 = BaSO4↓ + 2NaNO3 
 

сводятся к одному и тому же процессу образования малорастворимого 
вещества – сульфата бария: 

 

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4↓ 

 

Эти примеры показывают, что ионообменные реакции в растворах 
электролитов протекают в направлении связывания ионов, приводящего 
к образованию малорастворимых веществ (осадков или газов) или мо-
лекул слабых электролитов: 

 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2↑ 
 

CO  + 2H3
2− + = H2O + CO2↑ 

 

В тех случаях, когда малорастворимые вещества или слабые элек-
тролиты имеются как среди исходных веществ, так и среди продуктов 
реакции, равновесие смещается в сторону образования наименее рас-
творимых или наименее диссоциирующих веществ. Например: 

↓Mg(OH)2 + 2HCl = MgCl2 + 2H2O 
 

↓Mg(OH)2 + 2H+ = Mg2+ + 2H2O 
 

В этой реакции равновесие смещено в сторону образования более 
слабого электролита – воды, ионное произведение которой равно 10–14, 
тогда как ПР(Mg(OH)2) = 5,5·10–12. Доказательством этому служит расчет 
константы равновесия реакции (К). Реакция будет протекать в прямом 
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направлении, если К > 1. Запишем константу равновесия для реакции в 
ионном виде: 

 

Mg(OH)2 ↓+ 2H+ = Mg2+ + 2H2O 
 

2
2

2
2

2

]H[])OH(Mg[
]OH[]Mg[

K
+

+

⋅
⋅

=  

 

В выражение константы равновесия не входит концентрация твер-
дого вещества и воды. Поэтому выражение константы можно преобра-
зовать: 

 

2

2

]H[
]Mg[K

+

+

=  

 

Помножим числитель и знаменатель дроби на [OH-]2 и получим 
следующее выражение: 

22

22

]OH[]H[
]OH[]Mg[K

−+

−+

⋅
⋅

=  
 

Произведение в числителе дроби есть ничто иное как произведение 
растворимости гидроксида магния (ПР(Mg(OH)2), а в знаменателе – 
квадрат ионного произведения воды (Кw =  [H+]·[OH-] = 10–14). Таким 
образом, константа равновесия ионообменной реакции имеет следую-
щий вид: 

2
W

2

K
))OH(Mg(ПР

К =  
 

ПР(Mg(OH)2) = 5,5·10–12, Кw = 10–14. Подставим приведенные значе-
ния в уравнение и получим значение константы равновесия: 

 

16
214

12

105,5
)10(

105,5К ⋅=
⋅

=
−

−

 
 

следовательно, реакция будет протекать в прямом направлении.  
В любом случае можно показать, что константа равновесия ионо-

обменной реакции есть отношение константы (или произведения кон-
стант) реагентов (ПР, Кнест., Кд и т.д.) к константе (или произведения 
констант) продукта реакции с учетом стехиометрических коэффициен-
тов перед соответствующими веществами в ионном уравнении реакции.  

Например, для реакции: 
 

CuS + 2HCl CuCl2 + H2S 
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2

( )
( )Д

ПР CuSК
K H S

= , 
 

где КД(H2S) = 1 2
Д ДK К⋅  ( 1

ДK  – константа диссоциации H2S по первой сту-
пени, 2

ДК  – константа диссоциации H2S по второй ступени). 
Образование и растворение осадков можно объяснить, пользуясь 

правилом произведения растворимости: осадок выпадает, когда произ-
ведение концентраций ионов превышает ПР; осадок растворяется, если 
произведение концентраций ионов не достигает величины ПР (концен-
трации ионов при вычислении их произведения берутся в степенях, 
равных коэффициентам перед формулами ионов в схемах диссоциации). 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является: 1) проведение необратимых и обратимых 
ионообменных реакций в водных растворах и 2) изучение влияния ус-
ловий взаимодействия на состояние равновесия ионообменных реакций. 

 
Опыт 1. Получение малорастворимых солей 

 

1. Получение солей свинца (II). В две пробирки внести по 2–3 капли 
раствора нитрата свинца (II) и прилить в одну раствор йодида калия, в 
другую – хлорида натрия. Описать ход опыта и наблюдения, написать 
уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

 

2. Получение других малорастворимых солей. Пользуясь таблицей 
растворимости, подобрать реактивы, с помощью которых можно полу-
чить сульфид свинца (II), хромат бария, хлорид серебра (I). В пробирках 
смешать по несколько капель реактивов и наблюдать образование осад-
ков. В отчёте написать уравнения реакций в молекулярном и ионном 
виде и отметить окраску образовавшихся осадков. 

 

Опыт 2. Получение малорастворимых оснований 
 

1. Неамфотерные основания. В три пробирки внести по 2–3 капли 
растворов солей: хлорида магния, сульфата меди (II) и нитрата висмута 
(III); в каждую добавить гидроксид натрия до выпадения осадка. Опи-
сать опыт. Отметить цвет и зернистость полученных малорастворимых 
оснований, написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

 

2. Амфотерные основания. Наполнить 1/4 часть пробирки раство-
ром хлорида хрома (III), добавить раствор гидроксида натрия по каплям 
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до выпадения осадка. Осадок разделить на две части. В одну пробирку с 
осадком прилить избыток щелочи, в другую – соляную кислоту. 

Написать уравнения реакций получения гидроксида хрома (III) и 
его взаимодействия с HCl и NaOH. Повторить и описать опыт с исполь-
зованием сульфата алюминия и сульфата цинка. 

 
Опыт 3. Получение малорастворимой кислоты 

 
В пробирку налить несколько капель раствора силиката натрия и 

прибавлять к нему по каплям соляную кислоту. Наблюдать выпадение 
гелеобразного осадка метакремниевой кислоты. Написать уравнение ре-
акции в молекулярном и ионном виде. 

 
Опыт 4. Ионообменная реакция 

с образованием газообразного продукта 
 

В пробирку налить несколько капель раствора хлорида аммония, 
добавить раствор гидроксида натрия и пробирку нагреть на спиртовке, 
не доводя до кипения. Определить выделяющийся газ по запаху. В от-
чёте описать опыт и написать уравнение реакции в молекулярном и ион-
ном виде. 

 
Опыт 5. Получение и растворение малорастворимых веществ 

 
В одну пробирку поместить 5–6 капель раствора сульфата двухва-

лентного железа (II), а во вторую – столько же капель раствора сульфата 
меди (II). В обе пробирки добавить по несколько капель раствора суль-
фида натрия. К полученным осадкам сульфидов FeS и CuS прилить со-
ляную кислоту. Какой из осадков растворился в кислоте? 

В отчёте записать уравнения всех проведенных реакций в молеку-
лярном и ионном виде. Объяснить различие в растворимости осадков, 
используя значения произведений растворимости сульфида железа 
(5·10–18) и сульфида меди (6,3·10–36). 

 
Контролирующие задания 

 
1. Приведите два примера реакций с образованием практически не-

растворимых и малорастворимых солей. Напишите их уравнения в мо-
лекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

2. Приведите по одному-два примера реакций с образованием прак-
тически нерастворимых и малорастворимых кислот и оснований. На-
пишите их уравнения в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 
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3. Приведите два примера реакций с образованием газообразных 
малорастворимых в воде веществ. Напишите их уравнения в молеку-
лярном и ионно-молекулярном виде. 

 

4. Приведите три примера реакций с образованием слабых электро-
литов. Напишите их уравнения в молекулярном и ионно-молекулярном 
виде. 

 

5. Приведите по одному примеру реакций перевода кислой и ос-
новной соли в нормальные (средние) соли. Напишите их уравнения в 
молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

6. Напишите в молекулярном и ионно-молекулярном виде уравне-
ния реакций амфотерного гидроксида хрома с серной кислотой и с рас-
твором гидроксида калия. 

 

7. Объясните и подтвердите расчетом, почему сульфид цинка взаи-
модействует с соляной кислотой (напишите уравнения в молекулярном 
и ионно-молекулярном виде), а сульфид кадмия не взаимодействует. 

 
Работа 13. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

 
При растворении солей в воде, наряду с процессами электролити-

ческой диссоциации с образованием гидратированных ионов, протекают 
реакции взаимодействия ионов соли с водой их гидратных оболочек. 
Этот процесс называется гидролизом солей. В результате гидролиза 
смещается равновесие электролитической диссоциации воды, приводя-
щее к изменению рH среды, которое можно определить с помощью ин-
дикаторов. 

Например, при растворении ацетата натрия среда становится ще-
лочной в результате протекания следующих процессов: 

 

NaCH3COO Na+ + CH3COO-
 

CH3COO- + HOH  CH3COOH + OH-
 

Изменение водородного показателя рH при растворении соли явля-
ется основным признаком, указывающим на протекание гидролиза. 

Гидролиз является результатом поляризационного взаимодействия 
ионов с их гидратной оболочкой. Чем сильнее поляризующее действие 
ионов и больше их поляризуемость, тем в большей степени протекает 
гидролиз. Сильное поляризующее действие оказывают небольшие по 
размеру многозарядные ионы; обычно это катионы слабых оснований. 
Сильно поляризуются большие по размерам анионы – кислотные остат-
ки слабых кислот. 
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Различают несколько типов гидролиза солей. 
1. Соли, образованные сильными основаниями (щелочами) и силь-

ными кислотами, не подвергаются гидролизу. Растворы таких солей 
(NaCl, KNO3, Ва(NO3)2 и др.) имеют нейтральную среду (рH ≈ 7). 

 

2. Соли, образованные сильными основаниями и слабыми кислота-
ми, гидролизуются по аниону, так как анион образует с ионами водоро-
да слабую кислоту. Cреда раствора в этом случае щелочная (рН > 7): 

 

КСN + H2O  HCN + KOH – молекулярное уравнение гидролиза 
CN- + HOH  HCN + OH-– ионное уравнение гидролиза по аниону  

 

Соли этого типа, образованные многоосновными кислотами, гид-
ролизуются ступенчато, например: 

 

1-я ступень:  К2СО3 + НОН  КНСО3 + КОН 
   СО  + НОН  НСО3

2−
3
- + ОН-

 

2-я ступень:  КНСО3 + Н2О  Н2СО3 + КОН 
   НСО3

- + НОН  Н2СО3 + ОН-, 
 

причем гидролиз идет в основном по первой ступени.  
 

3. Соли, образованные слабыми основаниями и сильными кислота-
ми, гидролизуются по катиону, так как катион образует с гидроксид-
ионами слабое основание. Cреда раствора в этом случае кислая (рН < 7). 

 

NH4Cl + H2O  NH4OH + HCl – молекулярное уравнение гидролиза 
NH4

+ + HOH  NH4OH + H+ – ионное уравнение гидролиза по катиону 
 

Соли этого типа, образованные многокислотными основаниями, 
гидролизуются ступенчато, например: 

 

1-я ступень: ZnCl2 + H2O  Zn(OH)Cl + HCl 
   Zn2+ + HOH  Zn(OH)+ + H+
 

2-я ступень:  Zn(OH)Cl + H2O  Zn(OH)2 + HCl 
   Zn(OH)+ + HOH  Zn(OH)2 + H+, 

 

причем гидролиз идет в основном по первой ступени. 
4. Соли, образованные слабыми основаниями и слабыми кислота-

ми, гидролизуются и по катиону и по аниону, например: 
 

NH4CN + H2O  NH4OH + HCN 
 

При этом рН среды зависит от силы образующихся слабых кислот и ос-
нований (обычно рН равен 6–8). Такие соли гидролизуются в большей 
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степени, чем рассмотренные в п. п. 2 и 3. Гидролиз таких солей проис-
ходит практически необратимо, если выделяется газ или осадок либо 
если то и другое образуется одновременно, например: 
 

Al2S3 + 3H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑ 
 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является проведение гидролиза некоторых солей, 
изучение влияния состава солей и внешних условий на полноту их гид-
ролиза. 

 
Опыт 1. Определение среды растворов различных солей 

 

На полоску универсальной индикаторной бумаги нанести по одной 
капле растворов КСl, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, Na2CO3. В каком случае про-
текает гидролиз? Определить рН растворов, результаты опыта оформить 
в виде таблицы: 

 

№  Формула 
соли  

Цвет ин-
дикатора 

рН Среда Уравнение гидролиза в молекуляр-
ном и ионном виде 

1 KCl     
2 Al(SO4)3    
3 Pb(NO3)2     
4 Na2CO3     

 
Опыт 2. Изучение влияния заряда катиона 

на полноту гидролиза по катиону 
 

Один микрошпатель сульфата железа (II) растворить в 10–15 кап-
лях воды. С помощью универсальной индикаторной бумаги сравнить 
рН растворов FeSO4 и FeCl3 (раствор этой соли имеется в штативе). Ка-
кая из двух солей гидролизуется сильнее и почему? Написать молеку-
лярные и ионные уравнения  гидролиза этих солей по первой ступени. 

 
Опыт 3. Сравнение гидролизуемости по аниону 

 

С помощью универсальной индикаторной бумаги сравнить рН рас-
творов Na2SO3 и Na2CO3. В отчёте написать молекулярные и ионно-
молекулярные уравнения гидролиза. По величине рН указать, в каком 
из двух растворов больше: а) степень гидролиза; б) концентрация ОН--
ионов. Какой анион обладает большей поляризуемостью? 
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Опыт 4. Изучение влияния условий проведения гидролиза 
на полноту его протекания 

 

1. Влияние концентрации. В пробирку поместить 2–3 капли кон-
центрированного раствора хлорида железа (III). Установить с помощью 
индикаторной бумаги среду раствора (рН). Раствор в пробирке разба-
вить водой, увеличив объем в 3–4 раза и установить рН разбавленного 
раствора. Написать уравнения гидролиза по первой и второй ступеням в 
молекулярном и ионном виде. Сделать вывод о влиянии концентрации 
соли на полноту её гидролиза. 

 

2. Влияние температуры. В пробирку на 1/3 её объёма налить рас-
твор хлорида железа (III) и прокипятить его несколько минут на спир-
товке. Что наблюдается? Почему раствор при кипячении становится 
мутным? 

В отчёте описать опыт и записать уравнения гидролиза в молеку-
лярном и ионном виде по всем ступеням, имея в виду, что вторая и тре-
тья ступени гидролиза возможны при нагревании. 

По опыту 4 сделать общий вывод о влиянии концентрации раство-
ра соли и температуры на полноту протекания гидролиза солей. 

 
Опыт 5. Взаимное усиление гидролиза двух солей 

 

К 5–6 каплям раствора сульфата алюминия прибавить такой же 
объем раствора карбоната натрия. Наблюдать образование осадка гид-
роксида алюминия и выделение пузырьков углекислого газа. Повторить 
опыт в другой пробирке с использованием сульфата алюминия и суль-
фида натрия. Определить по запаху, какой газ при этом выделяется. 

В отчёте описать опыт. Написать уравнения реакций в молекуляр-
ном и ионном виде и объяснить, почему в реакциях образуются не кар-
бонат алюминия (в первой пробирке) и не сульфид алюминия (во вто-
рой пробирке), а гидроксид алюминия (в обеих пробирках). Привести 
ещё два-три примера взаимного усиления гидролиза двух солей. 

 
Опыт 6. Образование оксосоли при гидролизе 

 

В пробирку внести 2–3 капли раствора хлорида сурьмы (III). Про-
верить с помощью индикаторной бумаги среду раствора (рН). 

Содержимое пробирки разбавить водой. Что наблюдается? Напи-
сать уравнения гидролиза соли по первой и второй ступеням и уравне-
ние образования оксосоли,  которая выпадает в осадок. 
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Контролирующие задания 
 

1. Приведите примеры растворимых в воде солей, среда растворов 
которых нейтральная, кислая, щелочная. Напишите уравнения их гид-
ролиза в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

2. Приведите примеры солей, гидролиз которых идет только по ка-
тиону, только по аниону, и по катиону и по аниону одновременно. На-
пишите уравнения их гидролиза в молекулярном и ионно-молекулярном 
виде. 

 

3. Приведите примеры солей, гидролиз которых возможен по од-
ной, двум и трем ступеням. Напишите уравнения их гидролиза в моле-
кулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

4. Напишите в молекулярном и ионном виде уравнения совместно-
го гидролиза: а) сульфата хрома (III) и карбоната натрия и б) нитрата 
алюминия и сульфида калия. 

 

5. Как влияет добавление растворов КОН, ZnCl2, Na2S, соляной ки-
слоты и твердого NaCl на гидролиз карбоната калия (гидролиз усилива-
ет, ослабляется, влияния не наблюдается). 

 

6. Как влияет добавление растворов NaОН, Na2CO3, Al2(SO4)3, сер-
ной кислоты и твердого K2SO4 на гидролиз хлорида цинка (гидролиз 
усиливает, ослабляется, влияния не наблюдается). 

 

7. Напишите в молекулярном и ионном виде уравнения трех степе-
ней гидролиза хлорида железа (III). Объясните, почему при комнатной 
температуре гидролиз идет только по первой ступени, а при кипячении 
раствора – по всем трем. 

 

8. В одномолярном растворе нитрата цинка водородный показатель 
(рН) равен 2. Чему равна степень гидролиза соли (%)? 
 

Работа 14. ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ 
 
Твердые вещества характеризуются различной растворимостью в 

воде. Наряду с хорошо растворимыми веществами существуют мало-
растворимые и практически нерастворимые. Однако абсолютно нерас-
творимых веществ в природе нет. Любое вещество, хотя бы в ничтож-
ной степени, но все же обладает растворимостью. 

Растворимость вещества оценивается по концентрации его насы-
щенного раствора. Концентрация насыщенного раствора малораствори-
мого или практически нерастворимого вещества очень мала, т.е. раствор 
очень разбавлен. Если растворенное вещество является электролитом, 
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то оно в очень разбавленном растворе практически нацело диссоцииро-
вано на ионы (в соответствии с законом разбавления Оствальда).  

Рассмотрим равновесие между твердым осадком малорастворимой 
соли, например АgCl, и её ионами в растворе: 

 

AgCl(т) Ag+(р) + Cl-(р) 
 

Уравнение для константы равновесия имеет вид: 
 

К
Ag Cl
AgCl т

=
+ −[ ][

[ ]( )

]
 

 

Концентрация твердой фазы [AgCl(т)], как величина постоянная, из вы-
ражения для константы равновесия исключается. Тогда константа рав-
новесия определяется только произведением концентраций ионов [Ag+] 
и [Cl-] и называется произведением растворимости (ПР):  
 

ПР(АgCl) = [Ag+][Cl-] 
 

В общем виде для соединения АmBBn
 

ПР = [A+]m[B-]n
 

Величина произведения растворимости характеризует раствори-
мость малорастворимых и практически нерастворимых веществ (элек-
тролитов) при постоянной температуре. Значения ПР приведены в спра-
вочниках и в этом пособии в таблице 8. 

Произведение растворимости позволяет вычислить концентрацию 
насыщенного раствора малорастворимого или практически нераствори-
мого электролита. Например, для хлорида серебра [Ag+] = [Cl-], следо-
вательно, концентрация насыщенного раствора или, что, то же самое, 
растворимость (S) вычисляется по формуле: 

 

S = ПР  
 

для PbCl2 – по формуле            S ПР= / ,43  
 

для Са3(РО4)2 – по формуле    S ПР= /1085    и т. д. 
 

По растворимости можно, в свою очередь, рассчитать объем рас-
твора, необходимый для растворения данной массы, например одного 
грамма, вещества. Расчет проводится исходя из того, что концентрации 
насыщенного раствора (S) выражается в моль/л, т.е. по пропорции: 

 

в 1 л   растворяется   S·M г вещества 
в х л   –         1 г 
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По значениям ПР можно определять направление протекания ио-
нообменных реакций в растворах в тех случаях, когда и в левой, и в 
правой частях уравнения реакции находятся малорастворимые или 
практически нерастворимые вещества. Например, реакция: 

 

AgBr (ПР = 5,3·10–13) + КI = КBr + AgI (ПР = 8,3·10–17) 
 

протекает в прямом направлении, а реакция: 
 

AgBr (ПР = 5,3·10–13) + КСl = КBr + AgCl (ПР = 1,8·10–10) 
 

– в обратном, то есть в сторону менее растворимых веществ. Такие ре-
акции называются реакциями переосаждения малорастворимых веществ 
или реакциями двойного обмена. 

Постоянство величины ПР не означает постоянства концентраций 
отдельных ионов. Концентрацию каждого из них можно изменять. 
Можно увеличить концентрацию Сl--ионов в насыщенном растворе 
хлорида серебра, добавив, например, НСl. Это нарушит состояние рав-
новесия диссоциации, сдвинет его влево, так как избыточное (по срав-
нению с равновесным) количество ионов Сl- приведет к увеличению 
скорости обратной реакции осаждения (Ag+ + Cl– = AgCl). Вновь уста-
новившееся равновесие будет по-прежнему характеризоваться той же 
величиной ПР, однако равновесные концентрации изменятся: концен-
трация ионов Ag+ будет меньше, а ионов Cl- больше по сравнению с 
прежним состоянием равновесия. Дополнительное осаждение AgCl 
происходит потому, что при прибавлении соляной кислоты произведе-
ние концентраций ионов становится больше величины произведения 
растворимости: 

 

[Ag+][Cl-] > ПР 
 

Напротив, если понизить концентрацию, связав ионы Ag+ в ком-
плекс [Ag(NH3)2]

+, тогда осадок, в соответствии с принципом Ле Шате-
лье, начнет растворяться. Условием растворения осадка является соот-
ношение: 

 

[Ag+][Cl-] < ПР 
 

Если в растворе находятся катионы нескольких различных метал-
лов, то их можно перевести в осадок последовательно один за другим, 
связывая в малорастворимые или практически нерастворимые вещества 
с различными значениями ПР. Такая операция называется дробным 
осаждением; она применяется для разделения и очистки веществ, при их 
синтезе и анализе. 
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Таким образом, произведение растворимости ПР характеризует ге-
терогенное равновесие: 

осадок  раствор 
 

для малорастворимых и практически нерастворимых веществ и широко 
используется в химии и химической технологии. 

 
Экспериментальная часть 

 
Целью работы является получение, исследование и с помощью 

справочных значений произведения растворимости объяснение свойств 
некоторых малорастворимых и практически нерастворимых веществ. 

 
Опыт 1. Получение малорастворимых соединений 

 

Поместить в три пробирки по 3 капли раствора нитрата свинца (II), 
затем добавить в одну пробирку 3–4 капли раствора КI, в другую столь-
ко же раствора K2CrO4, в третью – раствора Н2S. Отметить цвет образо-
вавшихся осадков. 

В отчете описать опыт и составить уравнения реакций в молеку-
лярной и ионно-молекулярной форме. Исходя из значений ПР получен-
ных соединений (табл. 8), вычислить для каждого концентрацию ионов 
Pb2+, соответствующую состоянию равновесия с твердой фазой. Вычис-
лить также объем воды, необходимый для растворения одного грамма 
каждого вещества. Результаты вычислений представить в виде таблицы. 

 

Вещество ПР Равновесная концен-
трация ионов Pb2+, 

моль/л 

Объем воды (л), 
необходимый для растворения 

одного грамма вещества 
PbI2    
PbCrO4    
PbS    

 

В выводе сравнить растворимость полученных соединений свинца 
и ответить на вопрос: какой анион – I-, CrO  или S4

2− 2- – является наибо-
лее чувствительным реактивом на катионы свинца в качественном ана-
лизе? 

 
Опыт 2. Сравнение полноты осаждения ионов 

различными осадителями 
 

1. Осаждение солей свинца (II). Получить хлорид свинца (II) взаи-
модействием растворов нитрата свинца (II) (4 капли) и хлорида натрия 
(6 капель). Раствор после отстаивания осадка слить в две пробирки. 
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В одну пробирку добавить 2–3 капли раствора хлорида натрия, в 
другую – столько же раствора йодида калия. Наблюдать образование 
осадка (какой соли?) в одной из пробирок. 

Описать опыт. Написать молекулярные и ионно-молекулярные 
уравнения реакций. Сделать вывод о сравнительной величине произве-
дений растворимости PbCl2 и PbI2 и проверить свое заключение по дан-
ным таблицы 8. 

2. Осаждение солей бария. Получить осадок оксалата бария взаи-
модействием растворов хлорида бария (4 капли) и оксалата аммония 
(NH4)2C2O4 (6 капель). Дать раствору отстояться. Прозрачный раствор 
перенести пипеткой или слить в две чистые пробирки по 3–4 капли в 
каждую. В одну из них добавить 1–2 капли раствора оксалата аммония, 
чтобы убедиться в полноте осаждения ионов Ва2+ ионами С2О . В дру-
гую пробирку добавить 3–4 капли раствора хромата калия. Какое веще-
ство выпадает в осадок? 

4
2−

Описать опыт и написать уравнения реакций. По произведениям 
растворимости оксалата и хромата бария (табл. 8) объяснить образова-
ние осадка ВаСrO4 после осаждения из раствора ионов Ва2+ в виде 
ВаС2О4. В выводе указать, каким реактивом наиболее полно осаждаются 
ионы бария из раствора. 

 
Опыт 3. Дробное осаждение 

 

В двух пробирках получить раздельно хлорид и йодид свинца (II). 
Отметить цвет образовавшихся осадков. В третью пробирку внести 
4 капли раствора йодида калия и столько же раствора хлорида натрия. 
Добавить одну каплю раствора нитрата свинца (II). С какими ионами 
(I– или Cl–) в первую очередь взаимодействуют катионы Pb2+? Налить 
избыток нитрата свинца (II). Дать осадку отстояться. Что наблюдается? 

В отчете описать опыт и наблюдаемые явления. Написать уравне-
ния протекающих реакций. Объяснить (с учетом соответствующих зна-
чений ПР) последовательность образования осадков при добавлении 
Pb(NO3)2 к раствору, содержащему хлорид (Сl–)-ионы и йодид (I–)-ионы. 
Сделать вывод о практическом значении дробного осаждения ионов. 

 
Опыт 4. Переосаждение малорастворимых веществ 

 

1. Получение сульфида свинца (II) из сульфата свинца (II). В про-
бирку внести 2 капли раствора нитрата свинца (II) и прибавить туда же 
три капли раствора сульфата натрия. Осадок какого вещества образо-
вался? 
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Осадку дать отстояться и кусочком фильтровальной бумаги или 
пипеткой отобрать жидкую фазу. К осадку добавить 3–4 капли сульфи-
да аммония и перемешать осадок стеклянной палочкой. Как изменился 
цвет осадка? Какое вещество образовалось? 

Описать опыт и наблюдаемые явления. Написать ионно-
молекулярные уравнения реакций, выражения произведения раствори-
мости и их численные значения (табл. 8) для полученных малораство-
римых веществ. В выводе объяснить переход одного осадка в другой. 

 

2. Получение хромата свинца (II) из сульфата свинца (II). Проде-
лать опыт аналогично опыту 4а по получению сульфата свинца (II) и 
перевести его в хромат свинца (II). Как изменился цвет осадка? 

Описать опыт и наблюдения, написать уравнения реакций. Запи-
сать численные значения произведений растворимости полученных ве-
ществ и объяснить переход сульфата свинца (II) в хромат свинца (II). 

 

3. Получение йодида серебра из хромата серебра и сульфида се-
ребра из йодида серебра. В пробирку внести 3 капли раствора хромата 
калия, добавить 2 капли раствора АgNO3, отметить цвет образовавшего-
ся осадка. После отстаивания осадка удалить раствор пипеткой или 
фильтровальной бумагой. К осадку добавить 2–3 капли раствора йодида 
калия и перемешать его стеклянной палочкой. Как изменился цвет осад-
ка? Дополнительно прибавить 3–4 капли раствора сульфида натрия и 
вновь наблюдать изменение цвета осадка. 

В отчете описать опыт и написать уравнения всех реакций, проте-
кающих по ходу превращений: 

 

AgNO3 → Ag2CrO4↓ → AgI↓ → Ag2S↓ 
 

Используя численные значения ПР (табл. 8), объяснить направле-
ние протекания каждой реакции. 

 
Опыт 5. Растворение осадков малорастворимых веществ 

 
1. Образование растворимых комплексных соединений. В трех про-

бирках получить осадки хлорида, бромида и йодида серебра взаимодей-
ствием растворов соответствующих солей с нитратом серебра (по 2–3 
капли каждого реактива). Отметить цвет осадков. 

К осадкам в каждую пробирку добавить по 2–3 капли раствора ам-
миака. Размешать содержимое пробирок стеклянной палочкой. В каком 
случае осадок растворяется быстро и полностью? Осадок какого веще-
ства практически не растворяется? 
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В отчете описать опыт и написать уравнения реакций получения 
галогенидов серебра. Привести характеристики (ПР, Кд, Кн) соединений, 
участвующих в реакциях растворения галогенидов серебра в аммиаке: 

 

AgГ + 2NH4OH  [Ag(NH3)2]Г + 2Н2О 
 

Объяснить, почему хлорид и бромид серебра растворяются, а ио-
дид серебра практически нерастворим в аммиаке. 

 

2. Получение сульфидов, растворяющихся в кислотах-
неокислителях. Приготовить раствор сульфата железа (II). К 3–4 каплям 
приготовленного раствора прибавить 2–3 капли раствора сульфида на-
трия. Наблюдать образование осадка FeS. Внести в пробирку 5–6 капель 
2 н. серной кислоты. Что происходит с осадком? 

Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 
образования и растворения сульфида железа (II). Объяснить причину 
смещения равновесия второй реакции в сторону растворения осадка. 

Провести и описать такие же опыты по получению сульфидов мар-
ганца (II) и цинка и их растворению в серной кислоте. 

Повторить опыты, заменив разбавленную серную кислоту соляной. 
Сделать вывод о возможности (или невозможности) осаждения 

FeS, MnS и ZnS сероводородной водой (вместо Na2S) и проверить свое 
заключение опытом. 

 
Контролирующие материалы 

 
1. Напишите схему гетерогенного химического равновесия между 

осадком малорастворимой соли Ag2CrO4 и её ионами в растворе. Напи-
шите выражение для константы равновесия этого процесса и произве-
дения растворимости этой соли. 

 

2. Вычислите молярную концентрацию хлорида свинца (II) в насы-
щенном растворе, если произведение растворимости этой соли по спра-
вочным данным равно 2,0·10–5. 

 

3. Вычислите объем воды, в котором может раствориться один 
грамм сульфата свинца (II), произведение растворимости которого рав-
но 2,0·10–8. 

 

4. Определите направление реакций переосаждения (двойного об-
мена): 

1) PbCrO4 + K2SO4 = PbSO4 + K2CrO4
 

2) 2AgI + Na2S = Ag2S + 2NaI 
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5. Определите, выпадет ли осадок AgNO2 (ПР = 6,0·10–4) при сме-
шивании одинаковых объемов сантимолярных растворов нитрата се-
ребра и нитрита калия. Приведите соответствующие вычисления. 

 

6. Расположите вещества сульфат бария BaSO4 (ПР = 1·10-10), гид-
роксид хрома Cr(OH)3 (ПР = 4·10–15) и гидроксид магния Mg(OH)2 
(ПР = 8·10–12) в ряд по увеличению их растворимости в воде. 

 

Таблица 8 
Произведения растворимости, 

константы диссоциации и константы нестойкости веществ, 
получаемых или используемых в лабораторной работе 

«Произведение растворимости» 
 

Вещество ПР Кд Кн

AgCl 10108,1 −⋅  – – 
AgBr 13100,6 −⋅  – – 
AgI 16101,1 −⋅  – – 

Ag2S 51100,1 −⋅  – – 
Ag2CrO4 12101,1 −⋅  – – 

PbCl2 5100,2 −⋅  – – 
PbBr2 6100,8 −⋅  – – 
PbI2 9100,8 −⋅  – – 
PbS 27100,1 −⋅  – – 

PbSO4 8100,2 −⋅  – – 
PbCrO4 14108,1 −⋅  – – 
BaSO4 10101,1 −⋅  – – 
BaC2O4 7107,1 −⋅  – – 
BaCrO4 10102,1 −⋅  – – 
NH4OH – 5108,1 −⋅  – 

H2O – 16108,1 −⋅  – 
[Ag(NH3)2]+ – – 8107 −⋅  
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Глава четвертая. 
ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 

 
Работа 15. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 
Окислительно-восстановительными называются химические реак-

ции, сопровождающиеся изменением степеней окисления элементов. 
Окислением называется процесс повышения, а восстановлением – по-
нижения степени окисления. Атом, молекула или ион, в котором сте-
пень окисления элемента повышается, называется восстановителем, а в 
котором понижается – окислителем. Согласно электронной теории (Пи-
саржевский Л.В., 1914), изменение степеней окисления в окислительно-
восстановительных реакциях обусловлено отдачей электронов восста-
новителем и присоединением их окислителем. 

Окислителями являются простые вещества – неметаллы (галогены, 
кислород, сера и др.), а также кислоты и соли, в которых центральный 
атом имеет высшую степень окисления (HNO3, HClO3, КNO3, КClO3, 
KMnO4, K2Cr2O7, и др.). Восстановителями являются металлы, некото-
рые неметаллы (водород, углерод, кремний) и соединения, в которых 
имеется атом в низшей степени окисления (H2S, NH3, НCl, КBr, КI, 
FeSO4, SnCl2 и др.). 

Вещества, содержащие атомы в промежуточной степени окисле-
ния, могут быть как окислителями, так и восстановителями в зависимо-
сти от «партнера» и условий проведения реакции. О таких веществах 
говорят, что они обладают окислительно-восстановительной двойствен-
ностью; к ним относятся нитриты, сульфиты, MnO2 и др. 

Различают четыре типа окислительно-восстановительных реакций. 
1. Межмолекулярное окисление-восстановление. Это реакции, в 

которых окислитель и восстановитель являются разными веществами, 
например: 

 

OHSOK)SO(CrONNaSOHOCrKONNa 242342
3

3

5

4272
6

22

3
+++→++

++++
 

 

2. Внутримолекулярное окисление-восстановление. Это реакции, 
которые протекают с изменением степеней окисления атомов разных 
элементов, входящих в состав одного и того же вещества, например: 

 

2
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3
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OClKOClK +→
−−+
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3. Диспропорционирование. Это реакции, в которых происходит 
увеличение и уменьшение степени окисления одного и того же элемента 
(окислителем и восстановителем является одно и то же вещество): 

 
 

1

4

7

3

5
СlKOClKOClK
−++

+→  
 

 

4. Контрдиспропорционирование. Это реакции, в которых участ-
вуют два вещества с атомами одного и того же элемента в разных сте-
пенях окисления: 

 

OHSOSSH 2

o

2

42

2 +→+
+−

 
 

 

Определение стехиометрических коэффициентов перед вещества-
ми в реакциях окисления-восстановления проводят двумя методами: 
электронного баланса и полуреакций. 

 
1. Метод электронного баланса 

 

В этом методе сущность окислительно-восстановительных процес-
сов выражают электронными схемами. Например, для реакции: 

 

NaNO2 + KMnO4 + H2SO4 → NaNO3 + K2SO4 + MnSO4 + H2O 
 

электронные схемы имеют вид 
 

53
Ne2N
++

=−  
 

5 
27

Mne5Mn
++

=+  
 

2 
 

Цифры 5 и 2 – множители, которые являются коэффициентами при 
формулах восстановителя (нитрита натрия) и окислителя (перманганата 
калия). Подставив их в левую и правую части схемы и учитывая, что на 
связь с ионами K+ и Mn2+ расходуется 3 моль H2SO4, получают уравне-
ние: 
 

NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5NaNO3 + K2SO4 + 2MnSO4 + 3H2O 
 

2. Метод полуреакций 
 

Этот метод используется для реакций в растворах электролитов. Он 
основан на составлении уравнений двух полуреакций (отдельно для 
процессов окисления и восстановления) с их последующим суммирова-
нием. В уравнениях полуреакций должны выполняться законы сохране-
ния вещества (сумма атомов в левой и правой частях должна быть оди-
наковой) и сохранения энергии (суммарный заряд всех частиц в левой и 
правой частях должен быть одинаковым). 
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Например, для реакции: 
 

NaNO2 + KMnO4 + H2SO4 → NaNO3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O 
 

вначале необходимо составить схему реакции в ионном виде: 
 

NO2
– + MnO4

– + H
+
 → NO3

– + Mn
2+ + H2O, 

 

а затем записать полуреакции отдельно для процессов окисления и вос-
становления: 
 

NO2
– + H2O – 2e → NO3

– + H+ 5 
MnO4

– + 8Н+ + 5e → Mn2+ + 4H2O 2. 
 

Помножив полуреакцию окисления на число 5, а полуреакцию вос-
становления на число 2 (при этом уравнивается и сокращается число 
электронов), производим их сложение: 

 

5NO2
– + 5H2O + 2MnO4

– + 16H
+
 = 5NO3

– + 10H
+ + 2Mn

2+ + 3H2O 
 

Сократив подобные, получаем ионное уравнение: 
 

5NO2
– + 2MnO4

– + 6H
+ = 5NO3

– + 2Mn
2+ + 3H2O, 

 

в соответствии с которым молекулярное уравнение реакции имеет вид: 
 

5NaNO3 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5NaNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O 
 

Полуреакции имеются в справочниках, но их обычно составляют 
самостоятельно, руководствуясь следующими правилами: 

1. В кислой среде восстановитель присоединяет атомы кислорода от 
воды, при этом образуются H+-катионы; окислитель, наоборот, отдает 
атомы кислорода катионам водорода, при этом образуется вода. 

2. В нейтральной и щелочной средах восстановитель присоединяет 
атомы кислорода от OH–-ионов (один атом от двух ионов), при этом об-
разуется вода; окислитель, наоборот, отдает атомы кислорода молеку-
лам воды, при этом образуются OH–-ионы (два иона из одной молекулы). 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является практическое ознакомление с наиболее 
распространенными окислителями и восстановителями и с различными 
типами окислительно-восстановительных реакций. 

 

Опыт 1. Реакции с участием кислорода 
 

Взять две пробирки. В одну поместить микрошпатель сульфата же-
леза (II), в другую 2–3 капли раствора сульфата марганца (II). Сульфат 
железа растворить в воде, затем в обе пробирки ввести раствор щелочи. 
При встряхивании пробирок осадки темнеют. Почему? 
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Написать уравнения реакций получения гидроксидов железа (II) и 
марганца (II), их последующего окисления кислородом воздуха (в при-
сутствии воды в качестве среды) до Fe(OH)3 и Mn(OH)4. Коэффициенты 
в окислительно-восстановительных реакциях подобрать методом элек-
тронного баланса. Отметить цвет осадков Fe(OH)2 и Fe(OH)3; Mn(OH)2 и 
Mn(OH)4. Сделать вывод о роли кислорода, Fe(OH)2 и Mn(OH)2 в этих 
реакциях. 

 

Опыт 2. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В пробирку поместить 2–3 капли дихромата калия K2Cr2O7, доба-
вить 7–8 капель серной кислоты, внести в подкисленный раствор один 
микрошпатель кристаллического сульфата железа (II), размешать стек-
лянной палочкой. Наблюдать изменение окраски при протекании реак-
ции. Записать схему реакции, учитывая, что продуктами является суль-
фат хрома (III), сульфат железа (III), сульфат калия и вода. Определить 
тип окислительно-восстановительной реакции, подобрать коэффициен-
ты методами электронного баланса и полуреакций. 

 

Опыт 3. Окислительные свойства ионов металлов 
 

1. Ион Fe3+ – окислитель. В пробирку поместить 2–3 капли раство-
ра хлорида олова (II) и добавить одну каплю раствора хлорида железа 
(III). Добавить к продуктам реакции одну каплю роданида аммония 
NH4SCN. Это реактив, с помощью которого в растворах обнаруживают 
катионы железа Fe3+. При появлении красного окрашивания раствора 
добавить еще две-три капли хлорида олова (II). 

Уравнения протекающих реакций записать последовательно. Сна-
чала написать уравнение качественной реакции на ионы Fe3+: 

 

FeCl3 + 3NH4SCN → Fe(SCN)3 + 3NH4Cl 
 

Затем написать уравнение реакции восстановления FeCl3 хлоридом 
олова (II) (в случае, если Fe

3+
 восстановился полностью, красная окра-

ска раствора исчезает). Cделать вывод об окислительно-
восстановительных свойствах ионов Fe3+ и  Sn2+. 

 

2. Ион Bi3+ – окислитель. В пробирку поместить 2–3 капли хлорида 
олова (II), добавить по каплям раствор щелочи NaOH сначала недоста-
ток, в результате чего в пробирке образуется белый осадок гидроксида 
олова (II) Sn(OH)2. Затем прибавить избыток щелочи до полного рас-
творения осадка с образованием тетрагидроксостанната (II) натрия по 
уравнению: 

Sn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Sn(OH)4] 
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К образовавшемуся тетрагидроксостаннату (II) натрия добавить 
раствор нитрата висмута (III) (3–4 капли). Происходит окислительно-
восстановительная реакция, уравнение которой необходимо записать 
самостоятельно, учитывая, что среда щелочная и что в результате реак-
ции образуется гексагидроксостаннат (IV) натрия, металлический вис-
мут (в виде осадка черного цвета) и нитрат натрия. Найти стехиометри-
ческие коэффициенты перед веществами двумя методами. К какому ти-
пу относится реакция? Указать в ней окислитель и восстановитель. 
 

Опыт 4. Термическое разложение дихромата аммония 
 

В фарфоровую чашку поместить горкой кристаллический дихромат 
аммония. Зажженной спичкой прикоснуться к его поверхности. Что на-
блюдается в ходе реакции? Описать ход реакции. Написать схему реак-
ции, учитывая, что продуктами разложения является оксид хрома (III), 
свободный азот и вода. Уравнять реакцию методом электронного балан-
са. Каков тип этой реакции? Какое природное явление в уменьшенном 
масштабе она напоминает? 

 

Опыт 5. Окислительно-восстановительная двойственность  
пероксида водорода 

 

1. Н2О2 – окислитель. В пробирку поместить 5–6 капель раствора 
пероксида водорода, подкислить раствор 3 каплями серной кислоты и 
добавить одну каплю раствора йодида калия. Наблюдать появление ма-
линового окрашивания. На образование какого продукта оно указывает? 

Написать уравнение реакции. Определить в ней коэффициенты ме-
тодом полуреакций. Указать окислитель и восстановитель. 

2. Н2О2 – восстановитель. В пробирку поместить 5–6 капель рас-
твора перманганата калия, подкислить раствор 5 каплями серной кисло-
ты и добавить одну каплю раствора пероксида водорода. Наблюдать 
выделение газообразного продукта (какого).  

Написать уравнение реакции, учитывая, что продуктами её проте-
кания являются кислород, сульфат марганца (II), сульфат калия и вода. 
Определить в ней коэффициенты методом полуреакций. Указать окис-
литель и восстановитель. Повторить эксперимент, заменив перманганат 
калия на дихромат калия. 

3. Диспропорционирование пероксида водорода. В пробирку по-
местить 5-6 капель раствора пероксида водорода и столько капель воды. 
Добавить несколько кристалликов твердого MnO2. Что наблюдается? 
Написать уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель и 
тип реакции. 
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Опыт 5. Влияние среды 
на окислительные свойства перманганата калия 

 

Перманганат-ион MnO4
–
 является сильным окислителем. В зависи-

мости от среды восстановление перманганат-ионов происходит по-
разному. 

1. Восстановление MnO4
-
 в кислой среде. В пробирку поместить 3–4 

капли перманганата калия, добавить 5–10 капель H2SO4, а затем внести 
один микрошпатель кристаллического сульфита натрия. Что наблюда-
ется при этом? 

Написать уравнение реакции самостоятельно, учитывая, что про-
дуктами являются сульфат марганца (II), сульфат натрия, сульфат калия 
и вода. К какому типу относится эта окислительно-восстановительная 
реакция? Определить в ней коэффициенты методом полуреакций. 

 

2. Восстановление MnO4
-
 в нейтральной среде. Опыт проводится 

аналогично описанному в пункте 1, только вместо серной кислоты в 
пробирку прибавить воду (5–8 капель), а затем один микрошпатель кри-
сталлического сульфита натрия. В растворе образуется коричневый оса-
док оксида марганца (IV), а сульфит натрия окисляется до сульфата на-
трия. Написать уравнение реакции самостоятельно и найти коэффици-
енты методом полуреакций. 

 

3. Окислительные свойства MnO4
-
 в сильно щелочной среде. Поря-

док проведения опыта аналогичен опыту 1: к раствору перманганата ка-
лия добавить 10 капель концентрированной щелочи KOH, затем всы-
пать один микрошпатель кристаллического сульфита натрия. Схема ре-
акции: 

 

KMnO4 + Na2SO3 + KOH → K2MnO4 + Na2SO4 + H2O 
 

Примечание: Если добавляется щелочь NaOH, то в качестве продук-
тов образуются одновременно манганат натрия и манганат калия. 

 

В отчете описать опыт, отметить окраску манганата калия, привес-
ти уравнение реакции и подобрать в нём коэффициенты методом полу-
реакций. 

 

4. Окислительные свойства MnO4
-
 в слабощелочной среде. При ис-

пользовании в качестве среды разбавленного раствора щелочи и после-
дующем действии сульфита натрия реакция протекает по схеме, опи-
санной в опыте 2. Только в самый первый момент может наблюдаться 
зеленое окрашивание раствора вследствие образования манганата калия 
(как в опыте 3): 
 

KMnO4 + Na2SO3 + NaOH(разб) → K2MnO4 + Na2MnO4 + Na2SO4 + H2O 
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Но вскоре цвет раствора начинает меняться, так как образующийся 
манганат-ион в нейтральной и слабощелочной средах является неста-
бильным: 

K2MnO4 + H2O → MnO2 + KMnO4 + KOH, 
 

так что конечным продуктом восстановления перманганат-иона в сла-
бощелочных растворах, как и в нейтральных, является MnO2. 

Найти коэффициенты в схемах окислительно-восста-новительных 
реакций методом полуреакций. К каким типам ОВР они относятся? 

Вывод о влиянии среды на окислительные свойства перманганата 
калия рекомендуется сделать по следующей схеме: 

 

   +5е-

  кислая среда 
 

MnO4
-     +3e-

нейтральная и слабощелочная среда 
   +е-

  сильнощелочная среда 
 

Записать против каждой стрелки соответствующий продукт (по 
опытам 1, 2, 3 и 4) с указанием его окраски. В какой среде перманганат-
ион восстанавливается максимально, а в какой – минимально? 

 
Контролирующие задания 

 

1. Среди веществ – хлорид железа (II), хлорид железа (III), метал-
лическое железо сероводород, сульфит натрия, серная кислота – укажи-
те восстановитель, окислитель и вещество с окислительно-
восстановительной двойственностью.  

2.. Определите стехиометрические коэффициенты в реакциях: 
 

Н2S + KMnO4 + H2SO4 = S + MnSO4 + K2SO4 + H2O 
 

FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 
 

MnO2 + KClO3 + KOH = K2MnO4 + KCl + H2O 
 

Укажите в них окислитель, восстановитель и среду. 
3. Укажите уравнения реакций: межмолекулярной, внутримолеку-

лярной и диспропорционирования; в уравнении реакции диспропорцио-
нирования определите стехиометрические коэффициенты: 

 

Cl2 + NaOH = NaCl + NaClO3 + H2O 
 

Cl2 + K2MnO4 = KCl + KMnO4
 

KClO3 = KCl + O2
 

Zn + HNO3 = Zn(NO3)2 + N2 + H2O 
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Работа 16. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ 
 

Гальванический элемент – это химический источник электроэнер-
гии, в котором энергия химической реакции преобразуется в электриче-
скую энергию. 

Гальванический элемент состоит из двух электродов – катода и 
анода, погруженных в растворы электролитов. Электролитами обычно 
являются соли тех металлов, из которых изготовлены электроды. Элек-
трический контакт между растворами электролитов осуществляется с 
помощью пористой перегородки или электролитического «мостика», 
который изготовляется из U-образной стеклянной трубки, заполненной 
раствором электролита. Такой «мостик» проводит ток благодаря нали-
чию ионов, но препятствует смешиванию электролитов. 

Работа гальванического элемента основана на протекающей в нём 
окислительно-восстановительной реакции, причем процессы окисления 
и восстановления разделены, они протекают на разных электродах: 
окисление на аноде, а восстановление на катоде. Электроны движутся 
во внешней цепи от анода к катоду (от восстановителя к окислителю). 

Главной характеристикой гальванического элемента является его 
электродвижущая сила (ЭДС). ЭДС – это разность потенциалов элек-
тродов в состоянии, когда сила тока равна нулю, т.е. когда между элек-
тродами и растворами солей устанавливается химическое равновесие: 

 

ЭДС = ϕо
к – ϕо

а
 

Обычно для создания гальванического элемента берут два разных 
металла, расположенных далеко друг от друга в электрохимическом ря-
ду активности металлов (ряду напряжений), чтобы получить наиболь-
шую ЭДС. 

Для примера рассмотрим магниево-серебряный гальванический 
элемент. 

Найдем в ряду напряжений эти металлы и их стандартные элек-
тродные потенциалы: 

 

ϕо
Ag/Ag

+ = +0,80 В  ϕо 
Мg/Mg

2+ = –2,36 В 
 

Магний – более активный металл, он при работе гальванического 
элемента является анодом, то есть окисляется, а на серебряном электро-
де происходит восстановление катионов серебра из раствора, то есть се-
ребряный электрод является катодом: 

 

Mg – 2e = Mg2+  Аg+ + e = Ag 
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Электрохимическая схема гальванического элемента и его токооб-
разующая реакция в ионном виде записываются так: 
 

(-)Mg | Mg2+ || Ag+ | Ag (+);     Mg + 2Ag+ = Mg2+ + 2Ag 
 

Уравнение токообразующей реакции в молекулярном виде показы-
вает, что данный гальванический элемент производит электроэнергию 
за счёт окислительно-восстановительной реакции вытеснения менее ак-
тивного металла более активным из раствора его соли: 

Mg + 2AgNO3 = Mg(NO3)2 + 2Ag↓ 
 

Электродвижущая сила магниево-серебряного гальванического 
элемента при стандартных условиях рассчитывается по формуле: 
 

ЭДС = ϕо
к – ϕо

а = 0,80 – (–2,36) = 3,16 В 
 

При работе гальванического элемента в нестандартных условиях 
вначале необходимо вычислить электродные потенциалы катода и ано-
да по уравнению Нернста: 

 

]Melg[
Fn

TR3,2 n
Me/Me

o
Me/Me

n
n

+

⋅
⋅⋅

+ϕ=ϕ +
+ , 

 

где ϕо
Ме/Me

n+ – стандартный электродный потенциал; Т – температура; 
n – число электронов, переходящих от восстановителя к окислителю; 
[Men+] – молярная концентрация катионов металла в растворе электро-
лита; R – молярная газовая постоянная; F – постоянная (число) Фарадея. 

При стандартной температуре (298 К), но нестандартном значении 
концентрации катионов пользуются упрощенным вариантом этого 
уравнения: 

]Melg[
n
059,0)Me()Me( no ++ϕ=ϕ  

 
Экспериментальная часть 

 
Целью работы является изучение электрохимической активности 

наиболее известных металлов, сборке гальванического элемента и опре-
деление его ЭДС. 

 
Опыт 1. Исследование электрохимической активности металлов 

 

В шесть пробирок налить по 10 капель растворов солей магния, 
цинка, железа (II), олова (II), свинца (II), меди (II). Опустить в пробирки 
по кусочку магния, исключая первую пробирку. Отметить изменения, 
наблюдаемые в пробирках, написать уравнения реакций. Повторить 
опыт ещё пять раз, опуская цинк, железо, олово, свинец и медь во все 
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пробирки, кроме тех, в которых содержится раствор соли того же само-
го металла. Написать уравнения наблюдаемых реакций. Опытные дан-
ные занести в таблицу 9, поставив знак "+" под ионами металлов в тех 
случаях, когда эти металлы вытеснялись из их солей, и знак "0", когда 
вытеснения не происходило. 

Таблица 9 
 

Способность металлов 
восстанавливать друг друга из растворов их солей 

 

 Ионы металла в растворе 
Металл Mg2+ Zn2+ Fe2+ Sn2+ Pb2+ Cu2+

Mg       
Zn       
Fe       
Sn       
Pb       
Cu       

 
В выводе охарактеризовать восстановительную способность изу-

ченных металлов и расположить их в ряд по уменьшению этого свойст-
ва. Соответствует ли расположение металлов в этом ряду их располо-
жению в ряду электрохимической активности металлов? 

 

Опыт 2. Cборка гальванического элемента 
и измерение его ЭДС 

 

Собрать гальванический элемент, электродами которого служат 
цинк и медь. Для этого взять два химических стакана и заполнить их 
растворами солей с известной концентрацией: один – сульфатом цинка, 
а другой – сульфатом меди (II), и соединить их электролитическим мос-
тиком. Электролитический мостик – это U-образная стеклянная трубка, 
заполненная раствором электролита, например хлорида или сульфата 
натрия, а в простейшем случае это лента фильтровальной бумаги, смо-
ченная раствором любого электролита.  

В первый стакан опустить цинковый электрод, во второй – медный. 
Подключить к клеммам вольтметр и замерить напряжение на электро-
дах. В отчете отразить следующее: 1) записать собранный гальваниче-
ский элемент его в виде электрохимической схемы; 3) написать схемы 
анодного и катодного процессов и уравнение токообразующей реакции; 
4) вычислить теоретическое значение ЭДС, сравнить его с измеренным 
и рассчитать погрешность опыта; 5) в выводе объяснить, почему изме-
ренное значение ЭДС отличается от теоретического. 
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Контролирующие задания 
 

1. Расположите металлы железо, медь, марганец, магний, серебро в 
ряд по увеличению окислительных свойств их катионов. 

2. Среди металлов свинец, золото, кадмий, кальций, медь укажите: 
а) взаимодействующие с соляной и разбавленной серной кислотами; 
б) вытесняющие никель из растворов его солей. 

3. Вычислите значение электродного потенциала цинка, если цинк 
находится в растворе своей соли с концентрацией катионов 0,01 М, а 
температура раствора равна 15 °С. 

4. Вычислите значение электродного потенциала меди, если элек-
трод находится в растворе соли меди (II) с концентрацией катионов 
0,1 М, температура раствора равна 10 °С. 

5. Напишите электрохимическую схему гальванического элемента, 
составленного из медного и марганцевого электродов с растворами со-
лей меди (II) и марганца (II). Вычислите ЭДС элемента при стандартных 
условиях и при концентрации катионов в растворах 0,1М (температура 
стандартная). 

6. Напишите схему двух гальванических элементов, в одном из ко-
торых цинк является катодом, а в другом анодом; вычислите их ЭДС. 

7. Приведена электрохимическая схема гальванического элемента: 
 

(–) Mn⎮Mn(NO3)2⎮⎮Ag⎮AgNO3 (+) 
 

Напишите схему катодного и анодного процессов, уравнение токообра-
зующей реакции в молекулярном и ионном виде. Определите ЭДС эле-
мента при стандартных условиях. 

 
Работа 17. ЭЛЕКТРОЛИЗ 

 
Электролизом называется совокупность окислительно-восстано-

вительных процессов, происходящих при пропускании постоянного 
электрического тока через раствор или расплав электролита. 

Пропускание тока через электролиты осуществляется с помощью 
электродов: катода, на котором происходит процесс восстановления, и 
анода, на котором осуществляется процесс окисления. 

При электролизе растворов солей закономерности восстановления 
на катоде следующие. 

1. Катионы металлов, расположенных в ряду напряжений правее 
железа (от кадмия до золота), восстанавливаются согласно уравнению: 

 

Меn+ + nе = Me 
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2. Катионы активных металлов, расположенных в левой части ряда 
напряжений (от лития до алюминия), не восстанавливаются. В этом слу-
чае на катоде происходит восстановление воды: 
 

2Н2О + 2е = Н2↑ + 2ОН-
 

3. Катионы металлов, расположенных в средней части ряда напря-
жений (марганец, цинк, хром, железо и др.), восстанавливаются на като-
де вместе с восстановлением воды, т.е. параллельно идут два процесса, 
уравнения которых приведены выше. 

Закономерности окисления на аноде следующие. 
1. Простые анионы (Сl-, Br-, I-, S2-), кроме F--ионов, окисляются с 

образованием соответствующих простых веществ, например: 
 

2Cl- – 2е = Сl2↑ 
 

2. Сложные анионы (NO3
-, SO4

2-, PO4
3- и др.) и F--ионы не окисля-

ются. В этом случае на аноде происходит окисление воды: 
 

2Н2О – 4е = О2↑ + 4Н+
 

Эти закономерности относятся к электролизу с инертным (нерас-
творимым) электродом: платина, графит, электродная сталь. 

Но если анод изготовлен из металла, соль которого является элек-
тролитом, то в этом случае сам анод окисляется, переходя в раствор в 
виде катионов 

Ме – nе = Men+, 
 
 

а на катоде происходит восстановление этого же металла 
 

Меn+ + nе = Me 
 

Такой электролиз называется электролизом с активным (раствори-
мым) анодом. 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является экспериментальное ознакомление с раз-
личными типами электролиза солей. 

 
Опыт 1. Электролиз хлорида никеля (II) 

с инертными электродами 
 

Собрать электролизер, используя графитовые стержни в качестве 
электродов. Залить в электролизер раствор хлорида никеля (II), вклю-
чить электроды в сеть постоянного электрического тока и вести элек-
тролиз 5–6 мин. Наблюдать выделение металла на одном электроде (как 
этот электрод называется?) и газа (какого?) – на другом электроде (как 
он называется?). 
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В отчете нарисовать схему электролизера, описать опыт и наблю-
дения. Записать уравнения катодного и анодного процессов и общее 
уравнение электролиза хлорида никеля (II). 

 
Опыт 2. Электролиз хлорида натрия с инертными электродами 

 
Очистить электроды после первого опыта наждачной бумагой и 

вновь собрать электролизер. Залить в него раствор хлорида натрия и 
вести электролиз 5–6 мин. Наблюдать выделение газов (каких?) на обо-
их электродах. После проведения электролиза установить с помощью 
индикатора среду раствора. 

В отчете описать наблюдения и результаты электролиза. Записать 
уравнения катодного и анодного процессов, образования щелочи в рас-
творе и общее уравнение электролиза раствора хлорида натрия. 

 
Опыт 3. Электролиз сульфата натрия с инертными электродами 

 

Собрать электролизер так, как это было сделано в первом опыте, и 
наполнить его раствором сульфата натрия. Вести электролиз 5–6 мин, 
наблюдать выделение газов (каких?) на обоих электродах. В конце опы-
та отобрать пипеткой пробы раствора из катодной и анодной части 
электролизера и установить среду растворов. 

В отчёте описать опыт и наблюдения, написать схемы процессов на 
электродах, «вторичных» процессов и общее уравнение реакции элек-
тролиза. 

 

Опыт 4. Электролиз сульфата меди (II) 
с инертными электродами 

 

Собрать электролизер так, как это было сделано в первом опыте, 
наполнить его раствором CuSO4 и вести электролиз 5–6 мин. Наблюдать 
выделение металла (какого?) на катоде и газа (какого?) на аноде. 

В отчёте описать опыт и наблюдения, привести схемы электродных 
процессов и уравнения реакций. 

 

Опыт 5. Электролиз сульфата меди (II) 
с активным анодом 

 

Ничего не меняя в электролизере после четвёртого опыта, повер-
нуть вилку электропитания на 180° и включить ее в сеть постоянного 
тока. В этом случае электрод, бывший катодом в четвертом опыте (по-
крытый слоем меди), становится анодом. Провести электролиз 5–6 мин, 
описать наблюдения, записать уравнения анодного и катодного процес-
сов. 
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В отчете сделать общий вывод о закономерностях электролиза раз-
личных типов солей при использовании инертных электродов и актив-
ного анода. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Приведите примеры металлов, которые можно получить элек-
тролизом растворов их солей. 

2. Установите последовательность восстановления металлов из 
расплава смеси: AlCl3, CuCl2, FeCl2, CdCl2. 

3. Рассчитайте минимальное напряжение разложения, которое не-
обходимо приложить к электродам для начала электролиза расплава 
хлорида алюминия. 

4. Газообразными продуктами электролиза каких солей являются 
только хлор и водород? 

5. Электролиз раствора какой соли приводит к увеличению её кон-
центрации в растворе: FeCl3, NaNO3, Cu(NO3)2, NaCl? 

6. На рисунке изображен электролизер с угольными электродами. 
Какая соль находится в растворе: Na2CO3, CuSO4, Na2S, AgNO3? Объяс-
ните свой выбор. Напишите уравнения происходящих процессов. 

 
7. Вычислите объем газа, выделившегося на аноде при электролизе 

раствора нитрата натрия за 1 час, если сила тока равна 5А, а выход по 
току 90 %. 

 
Работа 18. КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

 

Коррозией называется разрушение металлов вследствие химиче-
ского воздействия окружающей среды. 

При коррозии металлы окисляются и теряют присущие им свойст-
ва. Коррозия приводит к большим материальным потерям, происходя-
щим в результате нарушения целостности трубопроводов, цистерн, ме-
таллических частей машин, корпусов судов, морских сооружений и т.д. 
Безвозвратные потери металлов от коррозии составляют 8–10 % от еже-
годного их выпуска. 
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По механизму протекания коррозия подразделяется на два типа: 
1) химическую, которая наблюдается при взаимодействии металлов 

с сухими газами и жидкостями, не проводящими ток (неэлектролитами); 
2) электрохимическую, которая наблюдается при взаимодействии 

металлов с растворами электролитов. 
К электролитам относится вода обычная и морская, растворы со-

лей, кислот и щелочей, влажные газы. Во влажных газах и в воздухе со-
держатся пары воды, которые адсорбируются на поверхности металлов, 
образуя тонкую невидимую для глаз пленку жидкой воды, в которой 
растворяются кислород, углекислый газ, сернистые газы, оксиды азота и 
другие газы, присутствующие в атмосфере; при этом образуются кисло-
ты. Таким образом, во влажном воздухе на металлы действуют раство-
ры электролитов. 
 

1. Коррозионные гальванические микроэлементы 
 

Электрохимическая коррозия является следствием возникновения 
коррозионных гальванических микроэлементов (коррозионных гальва-
нических пар), состоящих из катодных и анодных участков. Появление 
катодных и анодных участков на поверхности металлов происходит по 
следующим причинам: 

– неоднородность поверхности металла вследствие включений 
иной природы, ударов и изгибов, накопления примесей на границах зе-
рен, участков с разной степенью обработки и т.д.; 

– неоднородность жидкой фазы, в которой происходит коррозия из-
за различия концентрации ионов, рН среды, неравномерного доступа 
кислорода или других окислителей; 

– различие внешних условий: температуры, давления, действия 
электрического поля и т.д. 

Коррозия, как любой химический процесс, обладает определенной 
скоростью. При контакте металла с электролитом на металле устанав-
ливается равновесный потенциал, определяемый уравнением Нернста. 
Если подать внешнее напряжение, то потенциал электрода увеличится. 
Это изменение электродного потенциала называется электродной поля-
ризацией. Поляризация способствует уменьшению коррозии. Если из-
менить ход процесса, увеличив скорость его протекания, то произойдет 
уменьшение электродного потенциала по сравнению с равновесным; 
процесс, обусловливающий его, называют деполяризацией, и он спо-
собствует увеличению скорости коррозии. 

При возникновении коррозионного гальванического микроэлемен-
та процесс электрохимической коррозии можно представить состоящим 
из четырёх стадий. 
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1. Окисление той части металла, которая имеет меньшее значение 
электродного потенциала; эта часть в коррозионном гальваническом 
микроэлементе является анодом. 

2. Перенос заряда электронами (или, говоря проще, переход элек-
тронов) по металлу от анодного к катодному участку. 

3. Перенос заряда ионами в электролите. 
4. Восстановление окислителя на катодном участке поверхности 

металла. 
При электрохимической коррозии наиболее распространенными 

окислителями являются растворённый в щелочных растворах кислород 
и катионы водорода в кислой среде. 

Растворенный в воде и щелочных растворах кислород восстанавли-
вается на катодных участках металла по уравнению: 

 

О2 + 4е + 2Н2О = 4ОН-
 

Таким образом, здесь деполяризация осуществляется за счет растворен-
ного кислорода и ускорение разрушения металла осуществляется за 
счет коррозии с кислородной деполяризацией. 

 

Катионы водорода в кислых растворах (кислород в кислой среде не 
растворяется) восстанавливаются по уравнению: 

 

2Н+ + 2е = Н2
 

Здесь деполяризация происходит за счет ионов водорода и ускорение 
разрушения металла осуществляется за счет коррозии с водородной де-
поляризацией. 

Катодные и анодные участки в металлах чередуются и имеют очень 
малые размеры, т.е. речь идет о микроанодах и микрокатодах и, как ука-
зывалось выше, о коррозионных гальванических микроэлементах. Та-
ким образом, электрохимическая коррозия заключается в работе огром-
ного числа гальванических микроэлементов, при которой происходит 
анодное окисление металла. 

Коррозионный гальванический микроэлемент, в отличие от обыч-
ного гальванического элемента, является короткозамкнутым микроэле-
ментом. Форма его записи не отличается от записи электрохимической 
схемы обычного гальванического элемента, но для сокращения в ней не 
указывают окисленную форму. Например, коррозия железа в контакте с 
углеродом (обычная углеродистая сталь) во влажной атмосфере проис-
ходит в результате возникновения гальванических микроэлементов, 
анодными участками которых является металл, а катодными – включе-
ния углерода (рис. 10). 
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   Fe2+  О2 ОH- Н2О  Fe2+

   ↑  ↓ ↑ ↓  ↑ 
    FF 
 

 

Fe e-  C  e- Fe 
      

 
Рис. 10. Схема образования коррозионных гальванических 
микроэлементов в углеродистой стали, находящейся 

во влажном воздухе 
 
Полная и сокращенная форма записи такого элемента имеют вид: 

 

(–)Fe | Fe2+ || 2H2O, O2, 4OH- | C(+);     (–)Fe | H2O, O2, | C(+) 
 

Коррозия железа является результатом работы этого элемента. При 
коррозии железа идут следующие процессы: 

 

анодное окисление:    Fe – 2e = Fe2+

катодное восстановление:  O2 + 2H2O + 4e = 4OH-
 

общее уравнение коррозии:  2Fe + O2 + 2H2O = 2Fe(OH)2
 

2. Контактная коррозия  
 

Коррозия металла ускоряется или замедляется при его контакте с 
другими металлами. 

Ускорение коррозии происходит при контакте металла с менее ак-
тивным металлом, расположенном в ряду электрохимической активно-
сти металлов правее, так как в этом случае данный металл в коррозион-
ной гальванической паре становится анодом (рис. 11а). 

При контакте металла с более активным металлом коррозия основ-
ного металла наоборот замедляется, так как в коррозионной гальваниче-
ской паре этот металл является катодом (рис. 11б). Именно по этой при-
чине кровельное железо покрывают более активным металлом цинком, 
а не оловом или медью. 

 
Fe2+ H+ H2 H+ Fe2+   H2  H+ Zn2+ H+  H2 
↑  ↓ ↑ ↓ ↑   ↑    ↓  ↑  ↓    ↑ 

Fe   e-  Zn e- Fe 
    

 
 
 

Fe e- Cu  e- Fe 
    

а)       б) 
 

Рис. 11. Схема коррозии железа в кислой среде 
при контакте с менее активным (а) и более активным (б) металлом 
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3. Защита от коррозии 
 

Применяются различные способы защиты металлов от коррозии. 
Легирование металлов. Легированием металлов называется про-

цесс введения в их состав других металлов, то есть получение сталей и 
сплавов, обладающих высокой устойчивостью против коррозии. Наибо-
лее распространено легирование хромом, никелем и титаном. 

В химическом машиностроении широко применяется нержавеющая 
сталь Х18Н9Т, в состав которой входит хром (18 %) а, никелm (9 %), 
титан (около 1 %), железо (остальное). На поверхности этой стали обра-
зуется тонкая пленка сложного оксида NiO·Cr2O3 со структурой шпине-
ли, обладающая высокой устойчивостью к действию воды и кислот. 

Металлические покрытия. Для покрытия малостойких против корро-
зии металлов применяют металлы, образующие на своей поверхности за-
щитные пленки. К таким металлам относятся хром, никель, алюминий, 
цинк, кадмий, олово и др. Покрытия наносят распылением расплавленного 
металла, электролизом, химическим осаждением и другими методами. 

Неметаллические покрытия. Они подразделяются на неорганиче-
ские и органические. Самыми распространенными неорганическими 
покрытиями являются оксидные, фосфатные и нитридные пленки на по-
верхности металлов, а органические – лаки, краски, полимеры и резина. 

Химическое пассивирование. Пассивированием металлов называет-
ся процесс образования на их поверхности устойчивых к коррозии ок-
сидных плёнок. Такие защитные плёнки образуются, например, при об-
работке некоторых металлов (железа, алюминия, хрома, ванадия и др.) 
концентрированной азотной и концентрированной серной кислотами. 

Электрохимическая защита. Она применяется в тех случаях, когда 
защищаемая конструкция находится в среде электролита: корпус мор-
ского судна, трубопровод на дне реки или под землей и т.д. Защищае-
мый металл присоединяется к отрицательному полюсу внешнего источ-
ника постоянного тока, и он становится катодом. В качестве анодов ис-
пользуются куски железного лома. В этом случае процесс окисления 
(коррозия) идет на аноде, т.е. на кусках железного лома. 

Применение ингибиторов коррозии. Ингибиторами называются ве-
щества, добавление которых в коррозионную среду в незначительных 
количествах заметно снижает скорость коррозии. Ингибиторами явля-
ются различные неорганические соединения (нитрит натрия, хромат и 
дихромат калия, фосфат и гидрофосфаты натрия) и многие органиче-
ские вещества. Защитное действие ингибиторов обусловлено тем, что 
их молекулы или ионы адсорбируются на поверхности металлов, замед-
ляя или полностью прекращая процесс их анодного окисления. 
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Экспериментальная часть 
 

Целью работы является исследование влияния природы металла, 
среды и внешних условий на процессы коррозии металлов и ознакомле-
ние со способами их защиты от коррозии. 
 

Опыт 1. Химическая и электрохимическая коррозия цинка 
 

В пробирку с 8–10 каплями раствора серной кислоты опустить гра-
нулу цинка. Отметить образование пузырьков газа на поверхности гра-
нулы. Написать уравнение реакции взаимодействия цинка с кислотой. В 
ту же пробирку опустить медную проволоку и коснуться ею гранулы 
цинка. Что изменилось? Какую функцию выполняет медная проволока? 

Написать схему коррозионного медно-цинкового гальванического 
микроэлемента и схемы анодного и катодного процессов при его работе. 

 

Опыт 2. Влияние концентрации окислителя на скорость коррозии 
 

В пробирку с 5 каплями серной кислоты добавить 5 капель воды, 
т.е. разбавить раствор в два раза. Проделать опыт, аналогичный опыту 1. 
Сделать вывод о влиянии концентрации Н+-ионов на скорость коррозии. 

 

Опыт 3. Влияние на коррозию природы защитного покрытия 
 

Две пробирки наполнить на 1/2 их объема дистиллированной водой. 
Добавить в каждую из них по 2–3 капли серной кислоты и по 2–3 капли 
раствора гексацианоферрата (III) калия К3[Fe(CN)6]. Он является каче-
ственным реактивом на ионы Fe2+, с которыми образует синее окраши-
вание (турнбулева синь). В одну пробирку опустить железную полоску, 
в которой зажата гранула цинка, а в другую – железную полоску, в ко-
торой зажата гранула олова. Первая пробирка имитирует коррозию 
оцинкованного железа, а вторая – лужёного, т.е. покрытого оловом. 

Отметить, в какой пробирке появляется синее окрашивание. 
В отчёте составить схемы коррозионных гальванических микро-

элементов и написать уравнения анодных и катодных процессов. Объ-
яснить, какое из покрытий является катодным, а какое – анодным. Какое 
из них и почему защищает железо от коррозии, а какое не защищает? 

 

Опыт 4. Защита металла от коррозии с помощью протектора 
 

В две пробирки с разбавленным раствором уксусной кислоты при-
бавить несколько капель раствора йодида калия. В одну из них опустить 
полоску свинца, а в другую – полоску свинца с зажатой в ней гранулой 
цинка. Отметить, в какой пробирке раньше появляется малорастворимое 
соединение PbI2, объяснить причину его появления в растворе. 
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Написать уравнение взаимодействия свинца с уксусной кислотой, 
нарисовать схему коррозионного гальванического микроэлемента. На-
писать схемы анодного и катодного процессов. Указать, какую роль вы-
полняет прижатая к свинцу гранула цинка в процессе коррозии свинца. 

 
Опыт 5. Сравнение коррозии железа и легированной стали 

 

В две пробирки с серной кислотой опустить: в одну – полоску 
обычной стали, в другую – легированной (нержавеющей) стали 
Х18Н9Т. Сравнить скорость коррозии. В отчёте объяснить устойчивость 
к коррозии легированной стали. 

 
Опыт 6. Защита металла от коррозии 

химическим пассивированием 
 

Очистить наждачной бумагой две стальные проволочки (разогну-
тые канцелярские скрепки). Одну из них опустить в пробирку с концен-
трированным раствором азотной кислоты. Записать наблюдения. Опо-
лоснуть проволоку водой и вновь опустить в пробирку с азотной кисло-
той. Промыть пассивированную проволоку и опустить в пробирку с 
разбавленной серной кислотой. Для сравнения опустить вторую необра-
ботанную проволоку в тот же раствор серной кислоты. Сравнить ско-
рость выделения водорода на проволочках. 

Описать опыт. В выводе отметить роль оксидной пленки, образо-
вавшейся на поверхности железа при его обработке азотной кислотой. 

 
Опыт 7. Защита металла от коррозии пленкой оксида, 

полученной при термообработке 
 

Очистить наждачной бумагой две стальные проволочки. Одну из 
них нагреть в пламени спиртовки до появления цветов побежалости, то 
есть до появления оксидной пленки цвета «воронова крыла». Эта опера-
ция в технике получила название «воронение». Опустить обе проволоки 
в пробирки с раствором сульфата меди (II). Описать наблюдения и со-
ставить уравнения реакции железа с раствором CuSO4. По скорости по-
явления меди на поверхности проволоки оценить защитные свойства 
оксидной пленки, полученной при воронении. 

 
Опыт 8. Коррозия алюминия 

при удалении с него защитной оксидной пленки 
 

Некоторые активные металлы, например Al, Cr, Mn, устойчивы к 
коррозии из-за образования на их поверхности защитных оксидных 
пленок. При нарушении прочности оксидной пленки такие металлы ак-
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тивно взаимодействуют с окислителями. Наиболее показательным в 
этом отношении металлом является алюминий. 

Разрушить оксидную пленку на поверхности алюминия можно, об-
работав её раствором какой-либо соли ртути. Ионы ртути из раствора 
частично восстанавливаются до металла. Образовавшаяся металличе-
ская ртуть растворяет поверхностный слой алюминия, образуя амальга-
му алюминия. Амальгама алюминия приобретает положительный элек-
трический потенциал по отношению к чистому алюминию. Таким обра-
зом, образуется коррозионный гальваническая микроэлемент, в котором 
анодом является алюминий, а катодом – амальгама алюминия. В резуль-
тате происходит интенсивная коррозия алюминия, которую можно на-
блюдать как в воде, так и на воздухе. При действии воды наблюдается 
выделение водорода, а на воздухе образуется рыхлый слой оксида алю-
миния. 

Ход опыта. Полоску алюминиевой фольги на несколько секунд 
поместить в раствор соли двухвалентной ртути, затем ополоснуть водой 
и осушить с помощью фильтровальной бумаги. Наблюдать, как проис-
ходит коррозия алюминия на воздухе. Затем опустить полоску в воду и 
наблюдать за процессом коррозии алюминия в воде. 

В отчете описать ход опыта и наблюдения. Написать уравнения ре-
акций: 1) взаимодействия алюминия с солью ртути; 2) окисления алю-
миния на воздухе; 3) взаимодействия алюминия с водой. 

 
Контролирующие задания 

 
1. Приведите примеры газовой, или химической коррозии металлов. 
 

2. Какой металл разрушается при электрохимической коррозии в 
микрогальванопаре: Fe или Mg, Fe или Cd, Fe или Ni? 

 

3. Какие процессы происходят при повреждении поверхностного 
слоя никелированного железа? 

 

4. Какие металлы используются для протекторной защиты желез-
ных изделий от коррозии? 

 

5. Какое железо называется лужёным, а какое оцинкованным?  
 

6. Какие процессы протекают на катоде и аноде при коррозии 
оцинкованного железа в сернокислой среде? 

 

7. Какая операция в технике получила название «воронение» стали? 
 

8. Какими металлами легирована нержавеющая сталь Х18Н9Т? 
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Глава пятая. 
СПЕЦИАЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ ХИМИИ 

 
Работа 19. ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ МЕТАЛЛОВ С КИСЛОТАМИ, 

ЩЕЛОЧАМИ, ВОДОЙ 
 

1. Восстановительные свойства металлов 
 

Металлы в химических реакциях являются восстановителями. Ме-
рой восстановительных свойств металлов при стандартных условиях   
(Т= 298 К, [Men+] = 1 моль/л) являются их стандартные электродные по-
тенциалы ϕ° (или Е°). Металлы, расположенные по увеличению стан-
дартного электродного потенциала, образуют электрохимический ряд 
активности металлов или ряд напряжений: 

 

Ме: Li K Ba Ca Na Mg Al Ti Mn Zn 
Меn+ Li+ K+ Ba2+ Ca2+ Na+ Mg2+ Al3+ Ti3+ Mn2+ Zn2+

ϕ°, В –3,04 –2,92 –2,91 –2,87 –2,71 –2,36 –1,66 –1,21 –1,18 –0,76 
 

Cr Fe Cd Ni Sn Pb H2 Cu Ag Pt Au 
Cr3+ Fe2+ Cd2+ Ni2+ Sn2+ Pb2+ 2H+ Cu2+ Ag+ Pt2+ Au3+

–0,71 –0,44 –0,40 –0,25 –0,14 –0,13 0,00 +0,34 +0,80 +1,20 +1,50
 

В ряду напряжений восстановительные свойства металлов умень-
шаются, а окислительные свойства их катионов возрастают. Металлы от 
лития до алюминия принято считать сильными или активными восста-
новителями, от титана до свинца – восстановителями средней активно-
сти, а расположенные в ряду напряжений после водорода – слабыми или 
малоактивными восстановителями. 

 
2. Общие закономерности взаимодействия 

металлов с окислителями 
 

Окислительно-восстановительные реакции с участием металлов 
проводятся при их получении и анализе, в производстве химических ре-
активов, при изготовлении печатных плат и т.д. В качестве окислителей 
используются кислоты и соли других металлов. Такие реакции возмож-
ны при условии, если значение ϕ° у окислителя (табл. 10), больше, чем у 
металла (восстановителя), т.е. когда выполняется условие: 

 

Δϕо = ϕоок – ϕовос
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На практике реакции идут в тех случаях, когда Δϕ° 0,3 В и когда 
продукты переходят в раствор, а не покрывают поверхность металла 
непроницаемой защитной пленкой. 

≥

Таблица 10 
 

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы 
некоторых полуреакций 

 

№ п.п. Полуреакция ϕ°, В 
1 2H+ + 2е- = H2 0,00 
2 H2O + 2е- = H2 + 2OH- ([OH-] = 1 M; [H+] = 10-14 M) –0,83 
3 H2O + 2е- = H2 + 2OH- ([OH-] = [H+] = 10-7 M) –0,41 
4 Zn – 2е- = Zn2+ –0,76 
5 Zn –2е- + 4OH- = [Zn(OH)4]2- –1,216 
6 Zn – 2е- + 4NH3 = [Zn(NH3)4]2+ –1,04 
7 Zn – 2е- + 2H2O = Zn(OH)2 + 2H+ –0,439 
8 Cu – 2е- = Cu2+ +0,34 
9 Cu – 2е- + S2- = CuS –0,79 
10 2Cu – 2е- + S2- = Cu2S –0,95 
11 Cu – 2е- + 4NH3 = [Cu(NH3)4]2+ –0,05 
12 Cu – 2е- + 2OH- = Cu(OH)2 –0,224 
13 Be – 2е- + 4OH- = [Be(OH)4]2- –2,63 
14 Al – 3е- + 4OH- = [Al(OH)4]- –2,33 
15 Cr – 3е- + 4OH- = [Cr(OH)4]- –1,27 
16 Ga – 3е- + 4OH- = [Ga(OH)4]- –1,22 
17 Sn – 2е- + 4OH- = [Sn(OH)4]2- –0,91 
18 W – 6е- + 8OH- = WO  + 4H−2

4 2O –1,05 
19 Mo – 6е- + 8OH- = MoO  + 4H−2

4 2O  –1,05 
20 Sb – 3е- + 4OH- = SbO  + 2H−

2 2O  –0,675 
21 SO  + 8е−2

4
- + 10H+ + = H2S + 4H2O +0,303 

22 SO  + 6е−2
4

- + 8H+ = S + 4H2O +0,36 
23 SO  + 2е−2

4
- + 4H+ = SO2 + 2H2O +0,17 

24 NO  + 8е−
3

- + 10H+ = NH  + 3H+
4 2O +0,864 

25 2NO  + 10е−
3

- + 12H+ = N2 + 6H2O +1,24 
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26 2NO  +8е−
3

- 10H+ = N2O + 5H2O +1,116 
27 NO  + 3е−

3
- + 4H+ = NO + 2H2O +0,96 

28 NO  + е−
3

- + 2H+ = NO2 + H2O +0,80 
29 Au – 3е- = Au3+ +1,50 
30 Pt - 2е- = Pt2+ +1,20 
31 Au – 3е- + 4Cl- = AuCl  −

4 +1,00 
32 Pt – 4е- + 6Cl- = PtCl  −2

6 +0,68 
 

При отклонении от стандартных условий окислительно-
восстановительные потенциалы изменяются, поэтому можно осущест-
вить реакции, невозможные при стандартных условиях. Например, сер-
ная кислота, значения ϕ° которой равны нулю, 0,303, 0,36 и 0,17 В 
(табл. 10, строки 1, 21–23), при стандартных условиях окисляет только 
те металлы, которые в ряду напряжений расположены до водорода. Но 
концентрированная серная кислота при нагревании окисляет несколько 
металлов, стоящих после водорода – до серебра включительно. 

Азотная кислота является сильным окислителем и может окислять 
все металлы, кроме золота и платины. Восстановление NO -иона при 
этом может происходить параллельно по нескольким полуреакциям 
(табл. 10, строки 24–29), поэтому при взаимодействии металлов с HNO

−
3

3 
получаются смеси продуктов восстановления (NH4NO3, N2, N2O, NO, 
NO2 и др.). Среди них термодинамически наиболее вероятным продук-
том является азот, но по кинетическим причинам, которые до конца не 
изучены, преобладают оксиды азота NO и NO2. Записывая уравнения 
реакций металлов с азотной кислотой, обычно указывают только один 
продукт восстановления, которого образуется больше всего. 

При взаимодействии многих металлов с азотной и концентриро-
ванной серной кислотами на поверхности металлов образуется плотная 
оксидная пленка, препятствующая дальнейшему окислению металла. 
Это явление называется пассивацией металла, оно используется для за-
щиты металлов от коррозии. 

На восстановительную способность металлов влияет присутствие 
веществ, образующих с окисленным металлом комплексные соединения 
или малорастворимые продукты. Например, из сравнения полуреакций 
4 – 6 в таблице 10 видно, что восстановительная способность цинка в 
присутствии щелочей и аммиака выше, чем при их отсутствии. 
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3. Взаимодействие металлов с соляной 
и разбавленной серной кислотами 

 

При взаимодействии металлов с соляной и разбавленной серной 
кислотами окислителем является ион водорода Н+. Поэтому с ними 
взаимодействуют металлы, стоящие в ряду напряжений до водорода. 
При этом образуется соль и выделяется водород, например: 

 

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑ Zn + H2SO4(разб) = ZnSO4 + H2↑ 
 

Металлы переменной валентности, проявляющие переменную сте-
пень окисления, соляной и разбавленной серной кислотами окисляются, 
как правило, до низших степеней окисления, например: 

 

Fe + H2SO4(разб.) = FeSO4 + H2↑ 
 

Свинец практически не взаимодействует с соляной и разбавленной 
серной кислотами, так как на его поверхности образуется плотная не-
растворимая пленка хлорида или сульфата свинца (II). 

 
4. Взаимодействие металлов с концентрированной серной кислотой 

 

В концентрированной серной кислоте окислителем являются суль-
фат-ионы SO , в которых сера находится в степени окисления +6. 
Окисляя металл, серная кислота восстанавливается до сероводорода, се-
ры и оксида серы (IV). Соответствующие полуреакции приведены в 
таблице 10 (строки 21–23). Чем левее в ряду напряжений находится ме-
талл, тем полнее восстанавливается серная кислота. 

−2
4

При взаимодействии с концентрированной серной кислотой актив-
ных металлов образуются соль, вода и преимущественно сероводород: 

 

8Na + 5H2SO4(конц.) = 4Na2SO4 + H2S↑ + 4H2O 
 

Малоактивные металлы восстанавливают концентрированную сер-
ную кислоту преимущественно до SO2, например: 

 

Cu + 2H2SO4(конц.) = CuSO4 + SO2↑ + 2H2O 
 

а металлы средней активности – преимущественно до серы: 
 

3Zn + 4H2SO4(конц.) = 3ZnSO4 + S↓ + 4H2O 
 

Металлы переменной валентности концентрированной H2SO4 
окисляются, как правило, до высшей степени окисления, например: 

 

3Sn + 8H2SO4(конц.) = 3Sn(SO4)2 + 2S↓ + 8H2O 
 

Благородные металлы с концентрированной серной кислотой не 
взаимодействуют ни при каких условиях. Некоторые металлы (Al, Fe, 
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Сr, Ni, Ti, V и др.) не взаимодействуют с концентрированной серной ки-
слотой при обычных условиях (пассивируются), но взаимодействуют 
при нагревании. Большое практическое значение имеет пассивация же-
леза: концентрированную серную кислоту можно хранить в ёмкостях из 
обычной нелегированной стали. 

Свинец с концентрированной серной кислотой взаимодействует с 
образованием растворимой гидросоли, оксида серы (IV) и воды: 

 

Pb + 3H2SO4 = Pb(HSO4)2 + SO2↑ + 2H2O 
 

5. Взаимодействие металлов с азотной кислотой 
 

Независимо от концентрации окислителем в азотной кислоте явля-
ются нитрат-ионы NO , содержащие азот в степени окисления +5. По-
этому при взаимодействии металлов с азотной кислотой водород не вы-
деляется. Азотная кислота окисляет все металлы за исключением самых 
неактивных (благородных). При этом образуются соль, вода и продукты 
восстановления азота (+5): NH

−
3

4NO3, N2, N2O, NO, НNО2, NO2. Свобод-
ный аммиак не выделяется, так как он взаимодействует с азотной ки-
слотой, образуя нитрат аммония: 

 

NH3 + HNO3 = NH4NO3
 

При взаимодействии металлов с концентрированной азотной ки-
слотой (30–60 % HNO3) продуктом восстановления HNO3 является пре-
имущественно оксид азота (IV), независимо от природы металла, на-
пример: 

Mg + 4HNO3(конц.) = Mg(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 
 

Zn + 4HNO3(конц.) = Zn(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 
 

Hg + 4HNO3(конц.) = Hg(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 
 

Металлы переменной валентности при взаимодействии с концен-
трированной азотной кислотой окисляются до высшей степени окисле-
ния. При этом те металлы, которые окисляются до степени окисления 
+4 и выше, образуют кислоты или оксиды. Например: 

 

Sn + 4HNO3(конц.) = H2SnO3 + 4NO2↑ + H2O 
 

2Sb + 10HNO3(конц.) = Sb2O5 + 10NO2↑ + 5H2O 
 

Мо + 6HNO3(конц.) = H2МоO4 + 6NO2↑ + 2H2O 
 

В концентрированной азотной кислоте пассивируются алюминий, 
хром, железо, никель, кобальт, титан и некоторые другие металлы. По-
сле обработки азотной кислотой эти металлы не взаимодействуют и с 
другими кислотами. 
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При взаимодействии металлов с разбавленной азотной кислотой 
продукт её восстановления зависит от восстановительных свойств ме-
талла: чем активнее металл, тем в большей степени восстанавливается 
азотная кислота. 

Активные металлы восстанавливают разбавленную азотную кисло-
ту максимально, т.е. образуются соль, вода и NH4NO3, например: 

 

8K + 10HNO3(разб.) = 8КNO3 + NН4NO3 + 3H2O 
 

Металлы средней активности при взаимодействии с разбавленной 
азотной кислотой образуют соль, воду и азот или N2O. Чем левее металл 
в этом интервале (чем ближе к алюминию), тем вероятнее образование 
азота, например: 

 

5Мn + 12HNO3(разб.) = 5Mn(NO3)2 + N2↑ + 6H2O 
 

4Cd + 10HNO3(разб.) = 4Cd(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O 
 

Малоактивные металлы при взаимодействии с разбавленной азот-
ной кислотой образуют соль, воду и оксид азота (II), например: 

 

3Сu + 8HNO3(разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O 
 

Но уравнения реакций в данных примерах условны, так как в дей-
ствительности получается смесь соединений азота, причем, чем выше 
активность металла и ниже концентрация кислоты, тем ниже степень 
окисления азота в том продукте, которого образуется больше других. 

 
6. Взаимодействие металлов с «царской водкой» 

 

«Царской водкой» называется смесь концентрированных азотной и 
соляной кислот. Она применяется для окисления и перевода в раство-
римое состояние золота, платины и других благородных металлов. 

Соляная кислота в царской водке затрачивается на образование 
комплексного соединения окисленного металла. Из сравнения полуре-
акций 29 и 30 с полуреакциями 31–32 (табл. 10) видно, что при образо-
вании комплексных соединений золота и платины окислительно-
восстановительный потенциал уменьшается, что делает возможным их 
окисление азотной кислотой. Уравнения реакций золота и платины с 
«царской водкой» записываются так: 

 

Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + NO↑ + 2H2O 
 

3Pt + 4HNO3 + 18HCl = 3H2[PtCl6] + 4NO↑ + 8H2O 
 

С «царской водкой» не взаимодействуют три металла: вольфрам, 
ниобий и тантал. Их окисляют смесью концентрированной азотной ки-
слоты с фтороводородной, так как фтороводородная кислота образует 
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более прочные комплексные соединения, чем соляная. Уравнения реак-
ций при этом таковы: 

 

W + 2HNO3 + 8HF = H2[WF8] + 2NO↑ + 4H2O 
 

3Nb + 5HNO3 + 21HF = 3H2[NbF7] + 5NO↑ + 10H2O 
 

3Ta + 5HNO3 + 24HF = 3H3[TaF8] + 5NO↑ + 10H2O 
 

В некоторых учебных пособиях встречается другое объяснение 
взаимодействия благородных металлов с «царской водкой». Считают, 
что в этой смеси между HNO3 и HCl происходит катализируемая благо-
родными металлами реакция, в которой азотная кислота окисляет соля-
ную по уравнению: 

 

HNO3 + 3HCl = NOCl + 2H2O 
 

Хлорид нитрозила NOCl непрочен и разлагается по уравнению: 
 

NOCl = NO + Cl(атомарный) 
 

Таким образом, окислителем металла является атомарный (т.е. 
очень активный) хлор в момент выделения. Поэтому продуктами взаи-
модействия царской водки с металлами являются соль (хлорид), вода и 
оксид азота (II): 

 

Au + HNO3 + 3HCl = AuCl3 + NO↑ + 2H2O 
 

3Pt + 4HNO3 + 12HCl = 3PtCl4 + 4NO↑ + 8H2O, 
 

а комплексные соединения образуются при последующих реакциях: 
 

HCl + AuCl3 = H[AuCl4];      2HCl + PtCl4 = H2[PtCl6] 
 

7. Взаимодействие металлов с водой 
 

Металлы, расположенные в ряду напряжений до водорода, восста-
навливают водород из растворов с концентрацией Н+-ионов 1 моль ио-
нов в литре. Так как концентрация ионов Н+ в воде составляет 10-7 моль 
ионов/л, то, вычисляя по уравнению Нернста потенциал Н+-ионов для 
воды, получаем: 

ϕ = 0 + 1
059,0

lg10–7 = –0,41 В 
 

Следовательно, водород из воды могут вытеснять металлы, распо-
ложенные в ряду напряжений левее кадмия – от лития до железа. 

При комнатной температуре с достаточной скоростью взаимодей-
ствуют с водой лишь щелочные и щелочноземельные металлы. 
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Порошкообразные магний и алюминий взаимодействуют с кипя-
щей водой. Необходимым условием реакции является предварительное 
удаление оксидной пленки: 

 

MgO + H2O = Mg(OH)2
 

Этот процесс протекает без выделения газа. А далее вода непосредст-
венно взаимодействует с металлом с выделением водорода: 

 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + Н2↑ 
 

Вода является слабым окислителем, поэтому она окисляет металлы 
до низших степеней окисления. 

Часто наблюдается взаимодействие с водой металлов, расположен-
ных в ряду напряжений правее железа. Оно объясняется присутствием в 
воде растворенного кислорода, являющегося более сильным окислите-
лем, чем вода. 

 
8. Взаимодействие металлов со щелочами 

 

Щелочи являются очень слабыми окислителями, поэтому при 
взаимодействии металлов с растворами щелочей в роли окислителя вы-
ступает вода, потенциал которой в щелочной среде равен –0,83 В: 

 

ϕ = 0 + 
1
059,0

lg10–14 = –0,83 В, 
 

а щелочь является средой или комплексообразователем (полуреакция 2 
в табл. 10). Следовательно, с растворами щелочей при стандартной кон-
центрации могут взаимодействовать амфотерные металлы, образующие 
гидроксокомплексы или соли, подобные солям неметаллов, при усло-
вии, что потенциалы соответствующих полуреакций более отрицатель-
ны, чем –0,83 В (полуреакции 6, 13–19). 

Взаимодействие металлов со щелочами можно выразить такой об-
щей схемой: 

 

Ме + Н2О + щелочь = гидроксокомплексная соль + Н2↑ 
 

Роль щелочи в начале реакции заключается в том, что она раство-
ряет поверхностный оксидный слой амфотерного металла, например: 

 

ZnO + H2O + 2KOH = K2[Zn(OH)4] 
 

После удаления оксидной плёнки реакция протекает в две стадии: 
 

1) Zn + 2H2O = Zn(OH)2 + Н2↑ 
 

2) Zn(OН)2 + 2КОН = K2[Zn(OH)4] 
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Таким образом, с растворами щелочей взаимодействуют металлы, 
которые в щелочной среде образуют гидроксокомплексы и потенциалы 
соответствующих полуреакций которых меньше, чем –0,83 В, а именно: 

 

4Al + 4OH- – 3е- = [Al(OH)4]-; ϕ° = –2,33 B 
2Be + 6OH- – 4е- = [Be2(OH)6]2-; ϕ° = –2,63 B 
Cr + 4OH- – 3е- = [Cr(OH)4]-; ϕ° = –1,27 B 
Ga + 4OH- – 3е- = [Ga(OH)4]-; ϕ° = –1,22 B 
Sn + 4OH- – 2е- = [Sn(OH)4]2-; ϕ° = –0,91 B 

 

Некоторые металлы (Fe, Ti, Re, Mn и др.) взаимодействуют со ще-
лочами в присутствии более сильного, чем вода, окислителя (KClO3, 
KNO3, O2 и др.). 

 

Mn + KClO3 + 2KOH = K2MnO4 + KCl + H2O 
 

Fe + 3KNO3 + 2KOH = K2FeO4 + 3KNO2 + H2O 
 

4Sb + 3O2 + 4NaOH + 6H2O = 4Na[Sb(OH)4] 
 

Металлы, способные взаимодействовать не только с кислотами, но 
и со щелочами, называются амфотерными. Неамфотерные (типичные) 
металлы со щелочами не взаимодействуют. 

 
9. Взаимодействие металлов с растворами солей других металлов 

 

Свои особенности имеют реакции металлов с растворами солей 
других металлов. При изучении таких реакций необходимо учитывать 
возможность окисления данного металла продуктами гидролиза соли. 

Например, при взаимодействии цинка с раствором сульфата меди 
возможны следующие реакции: 

– окисление цинка ионами меди (+2):   Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4
– окисление цинка серной кислотой, которая образуется при гидро-

лизе сульфата меди: 
 

2CuSO4 + 2Н2О = (CuОН)2SO4 + Н2SO4 – гидролиз 
 

Zn + Н2SO4 = ZnSO4 + Н2↑ – окисление 
 

Суммируя эти уравнения, получаем: 
 

2Zn + 3CuSO4 + 2Н2О = Cu + (CuОН)2SO4 + 2ZnSO4 + H2↑ 
 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является изучение восстановительных свойств ме-
таллов, их взаимодействия с кислотами, щелочами, водой и растворами 
солей. 
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Опыт 1. Сравнение восстановительных свойств металлов 
 

В четыре пробирки поместить по 8 капель разбавленной соляной 
кислоты. В первую пробирку внести кусочек магния, во вторую – желе-
за, в третью – меди, в четвёртую – цинка. В отчёте описать наблюдения; 
написать уравнения реакций, объяснить, почему в третьей реакция не 
происходит. В выводе указать, соответствуют ли обнаруженные в опыте 
свойства изученных металлов их положению в ряду напряжений. 

 

Опыт 2. Взаимодействие железа 
с разбавленной и концентрированной соляной кислотой 

 

В две пробирки внести по 8–10 капель разбавленной соляной ки-
слоты и по одному микрошпателю порошкообразного железа. Для уско-
рения реакции пробирки слегка подогреть. Затем в первой пробирке 
провести качественную реакцию на ионы железа (II): 

 

FeCl2 + K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]↓ + 2KCl, 
 

а во второй – на ионы железа (III): 
 

FeCl3 + 3NH4SCN = Fe(SCN)3 + 3NH4Cl 
 

При наличии в первой пробирке ионов Fe2+ образуется темно-синий 
осадок турнбулевой сини, а во второй пробирке при наличии ионов Fe3+ 
– кроваво-красный раствор роданида трёхвалентного железа (при малой 
концентрации ионов Fe3+ наблюдается слабое окрашивание раствора).  

Затем опыт повторить от начала до конца, заменив разбавленную 
соляную кислоту на концентрированную. 

Описать опыт. Составить уравнения двух возможных реакций же-
леза с соляной кислотой и объяснить, какая из них более вероятна и как 
влияет увеличение концентрации HCl на её протекание. 

 
Опыт 3. Взаимодействие цинка с водой и раствором аммиака 

 

В две пробирки внести по одному микрошпателю цинковой пыли. 
В первую прилить 15–20 капель воды, а во вторую – столько же концен-
трированного водного раствора аммиака. Описать наблюдения. Исполь-
зуя потенциалы полуреакций 3, 6, 7 (табл. 10), оценить возможность 
протекания реакций: 

 

Zn + 2H2O = Zn(OH)2 + H2↑ 
 

Zn + 2H2O + 4NH3 = [Zn(NH3)4](OH)2 + 2H2↑ 
 

Объяснить, какая реакция и почему термодинамически более веро-
ятна; почему в первой пробирке взаимодействие практически не идет. 
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Опыт 4. Взаимодействие меди с соляной кислотой 
в присутствии аммиака и сульфида натрия 

 

В две пробирки внести по одному микрошпателю порошка меди. В 
первую прилить 10 капель концентрированного раствора аммиака, во 
вторую – столько же капель раствора сульфида натрия. Затем в обе про-
бирки прилить по 10 капель концентрированной соляной кислоты. Для 
сравнения в третьей пробирке провести реакцию меди с НСl при отсут-
ствии аммиака и сульфида натрия. Описать наблюдения. На основании 
результатов опыта и полуреакции 11 (табл. 10) написать уравнение ре-
акции, протекающей в первой пробирке. 

Появление черного осадка во второй пробирке свидетельствует о 
протекании реакций: 

 

Cu + 2HCl + Na2S = CuS↓ + 2NaCl + H2↑ 
 

2Cu + 2HCl + Na2S = Cu2S↓ + 2NaCl + H2↑ 
 

Используя потенциалы полуреакций 9 и 10 таблицы 10 и значения 
произведений растворимости CuS (6·10-36) и Cu2S (1·10-48), объяснить, 
какая из этих двух реакций термодинамически более вероятна. В выводе 
отразить влияние комплексообразования и образования осадка на вос-
становительные свойства меди. 

 
Опыт 5. Пассивация железа 

в концентрированной серной и азотной кислотах 
 

Три железные пластинки очистить наждачной бумагой, протравить 
в концентрированной соляной кислоте, промыть водой и осушить 
фильтровальной бумагой. Одну пластинку погрузить в пробирку с кон-
центрированной азотной, а другую – с концентрированной серной ки-
слотой на 1–2 мин; третью пластинку не пассивировать. Затем все пла-
стинки погрузить в раствор сульфата меди (II). Описать наблюдения. 
Объяснить различное отношение пластинок к раствору CuSO4. Написать 
уравнение реакции непассивированного железа с сульфатом меди (II). 

В выводе сформулировать влияние обработки в концентрирован-
ных азотной и серной кислотах на восстановительные свойства железа и 
указать практическое значение этого явления. 

 
Опыт 6. Взаимодействие металлов со щелочами 

 

Небольшие количества алюминия, цинка и меди поместить в три 
пробирки и добавить в них по 10 капель концентрированного раствора 
гидроксида натрия. Описать наблюдения. Используя потенциалы полу-
реакций 5, 7, 12, 13 и 15 (табл. 10), объяснить, почему медь не взаимо-
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действует, а алюминий и цинк взаимодействуют с раствором NaOH; на-
писать уравнения реакций. 

Написать также уравнения реакций алюминия и цинка с расплав-
ленным гидроксидом натрия. 

В выводе сформулировать отличительные признаки металлов, 
взаимодействующих со щелочами, и указать, чем отличаются реакции 
таких металлов с растворами и расплавами щелочей. 

 

Опыт 7. Взаимодействие металлов с растворами солей 
 

1. Взаимодействие цинка с раствором сульфата меди (II). Помес-
тить в пробирку кусочек цинка и прилить 8–10 капель раствора сульфа-
та меди (II). Описать наблюдения. Составить уравнение реакции. 

2. Взаимодействие алюминия с раствором карбоната натрия. По-
местить в пробирку кусочек алюминия и прилить 6 капель раствора 
Na2CO3. Пробирку нагреть. Описать наблюдения. Исходя из положения 
металлов в ряду напряжений, оценить возможность взаимодействия 
алюминия непосредственно с раствором карбоната натрия: 

 

Al + Na2CO3 = 
 

Написать уравнение гидролиза карбоната натрия в молекулярном и 
ионном виде. Объяснить, с каким из продуктов гидролиза взаимодейст-
вует алюминий, и написать уравнение этой реакции. Составить суммар-
ное уравнение реакции и указать в ней окислитель и восстановитель. 

В выводе по опытам 1 и 2 указать на особенность взаимодействия 
металлов с растворами солей. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Какие металлы, из предложенных в перечне, взаимодействуют с 
водой при обычных условиях: Ni, Na, Mg, Fe, Cu, Ca? 

2. Покажите с помощью уравнений реакции механизм взаимодей-
ствия алюминия с раствором щелочи, учитывая, что его поверхность 
покрыта оксидной плёнкой. 

3. Напишите несколько уравнений взаимодействия цинка с азотной 
кислотой. Протекание какой реакции наиболее вероятно при стандарт-
ных условиях? Уравняйте её методом полуреакций. 

4. Наиболее сильным окисляющим воздействием обладает смесь 
двух кислот – азотной и фтороводородной. Напишите уравнение реак-
ции взаимодействия вольфрама с этой смесью. 

5. Приведите формулы соединений, имеющих названия: турнбулева 
синь, берлинская лазурь, роданид железа (III). 

6. Какое явление называется пассивацией металла? 
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Работа 20. КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
 

Комплексными называются такие соединения, в узлах кристалли-
ческих решеток которых находятся комплексные ионы, устойчивые как 
в твердом состоянии, так и в растворах. 

Комплексными ионами называется сложные ионы, в состав кото-
рых входят катионы или атомы металлов, связанные с несколькими по-
лярными молекулами или анионами. 

Рассмотрим типичный состав комплексных соединений на примере 
[Cu(NH3)4]SO4. Частица [Cu(NH3)4]2+ называется комплексным ионом 
(другие названия: комплекс, внутренняя сфера), а SO4

2- – внешней сфе-
рой. Катион Cu2+ в комплексе называется комплексообразователем, а 
молекулы NH3 – лигандами. Число лигандов, равное в этом соединении 
четырем, называется координационным числом комплексообразователя. 

Комплексообразователями являются главным образом катионы ме-
таллов, а лигандами – полярные молекулы (NH3, H2O) или анионы – ки-
слотные остатки (F-,  Cl-,  Br-,  I-,  CN-,  NO2

-,  SCN-), а также гидроксид-
ион ОН-. Координационное число чаще всего равно 6, 4 или 2. 

По заряду комплекса эти соединения подразделяются на катион-
ные, например [Zn(H2O)4]Cl2, анионные – K3[Co(CN)6], двойные (кати-
он-анионные) – [Ni(NH3)6]2[Fe(CN)6] и нейтральные – [Pt(NH3)2Cl4]. 

По виду лигандов комплексные соединения подразделяются так: 
1) аквакомплексные, лигандами являются молекулы воды, напри-

мер  [Cr(H2O)6]Cl3; 
2) амминокомплексные, лигандами являются молекулы NH3, на-

пример  [Cd(NH3)6](NO3)2; 
3) гидроксокомплексные, лигандами являются ОН--ионы, например 

Na3[Al(OH)6]; 
4) ацидокомплексные, лигандами являются кислотные остатки, на-

пример  K4[FeCl6]; 
5) смешанные, лигандами являются различные частицы, например 

[Pt(NH3)2(H2O)2Br2]SO4. 
При растворении комплексные соединения (кроме нейтральных) 

диссоциируют на комплексные ионы и ионы внешней сферы: 
 

K3[Fe(CN)6] = 3K+ + [Fe(CN)6]3-
 

Комплексные ионы в растворах диссоциируют незначительно. 
Константы их диссоциации (Кн) называются константами нестойкости: 

 

[Fe(CN)6]3-  Fe3+ + 6CN-;   К
Fe CN
Fe CNн = =

+ −

−
−[ ][ ]

[[ ( ) ] ]

3 6

6
3

311 10⋅  
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Номенклатура комплексных соединений изучается на практических 
занятиях. Напомним её с помощью примеров: 

 

 

[Zn(NH3)4](OH)2 – гидроксид тетраамминцинка, 
K3[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (III) калия, 
[Ni(NH3)4][PtCl6] – гексахлороплатинат (IV) тетраамминникеля (II), 
[PdCl2(H2O)4] – тетрааквадихлоропалладий. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является экспериментальное ознакомление с мето-
дами получения комплексных соединений, а также изучение их свойств. 

 
Опыт 1. Получение соединения с комплексным анионом 

 

В пробирку внести 3–5 капель раствора нитрата ртути (II) и добав-
лять по каплям раствор йодида калия до полного растворения образо-
вавшегося вначале осадка йодида ртути (II). 

Написать уравнения реакций: а) получения нерастворимого йодида 
ртути (II); б) взаимодействия йодида ртути (II) c иодидом калия с полу-
чением комплексного соединения, в котором координационное число 
комплексообразователя равно 4. Написать схемы электролитической 
диссоциации полученного комплексного соединения, написать выраже-
ние для константы нестойкости комплекса. 

 
Опыт 2. Получение соединения с комплексным катионом 

 

К 5–6 каплям раствора сульфата меди (II) добавлять 25%-й раствор 
аммиака до полного растворения образующегося вначале осадка гидро-
ксида меди (II). В отчёте описать опыт. Написать: 1) уравнения реакций, 
приводящих к образованию осадка гидроксида меди (II) и комплексного 
соединения с координационным числом комплексообразователя, рав-
ным 4; 2) уравнение электролитической диссоциации всего соединения 
и комплексного иона; 3) выражение для константы нестойкости ком-
плекса. 

 
Опыт 3. Получение двойного комплексного соединения 

 
Двойными называются такие комплексные соединения, в которых 

комплексами являются и катион, и анион. 
Для получения одного из таких соединений в пробирку внести 3–5 

капель раствора желтой кровяной соли – раствора гексацианоферрата 
(II) калия K4[Fe(CN)6] и 5–6 капель раствора сульфата никеля (II). К по-
лученному осадку гексацианоферрата (II) никеля (II) Ni2[Fe(CN)6] доба-
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вить 25%-й раствор аммиака до полного растворения осадка. Одновре-
менно наблюдать образование бледно-лиловых кристаллов комплексной 
соли [Ni(NH3)6]2[Fe(CN)6]. 

В описании опыта привести уравнения реакций образования гекса-
цианоферрата (II) никеля (II) и взаимодействие его с аммиаком и назва-
ние полученной комплексной соли. Определить заряды комплексных 
ионов и комплексообразователя. 

 
Опыт 4. Ионообменные реакции 

с участием комплексных соединений 
 

В одну пробирку внести 4–5 капель раствора сульфата меди (II), в 
другую – столько же капель хлорида железа (III). В обе пробирки внести 
по 2–3 капли раствора K4[Fe(CN)6]. В результате ионообменных реак-
ций в обеих пробирках образуются новые комплексные соединения: в 
первой Cu2[Fe(CN)6]; во второй – малорастворимый KFe[Fe(CN)6]. Вто-
рое соединение называют берлинской лазурью. 

В отчёте описать опыт и наблюдения. Написать уравнения реакций 
и номенклатурные названия полученных соединений. 

 
Опыт 5. Окислительно-восстановительная реакция 

с участием комплексного соединения 
 

К 4–5 каплям раствора перманганата калия добавить для создания 
кислой среды 5–6 капель серной кислоты, а затем прибавлять по каплям 
раствор желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6], обладающей восстанови-
тельными свойствами. Наблюдать обесцвечивание раствора.  

В отчёте описать опыт и наблюдения. Написать уравнение окисли-
тельно-восстановительной реакции, в которой марганец (+7) в составе 
перманганата калия восстанавливается до марганца (+2), а железо (+2) в 
составе комплексного соединения окисляется до железа (+3) с образо-
ванием нового (какого?) комплексного соединения. 

 
Опыт 6. Исследование прочности комплексных ионов 

 

В двух пробирках получить осадки хлорида серебра путем взаимо-
действия растворов нитрата серебра и хлорида натрия (калия). В одну 
пробирку добавить 25%-й раствор аммиака, а в другую – раствор тио-
сульфата натрия Na2S2O3 до растворения осадков. Растворение осадков 
свидетельствует об образовании комплексных соединений. 

В обе пробирки добавить по 2 капли раствора KI и слегка встрях-
нуть их. Выпадение осадка AgI в одной из пробирок указывает на не-
прочность комплексного иона в полученном комплексном соединении. 
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В отчёте написать: 1) уравнения реакций хлорида серебра с аммиа-
ком и тиосульфатом натрия (образуются комплексные соединения с ко-
ординационным числом, равным двум); 2) названия комплексных со-
единений; 2) схемы электролитической диссоциации комплексных со-
единений и выражения для констант нестойкости комплексных ионов. 

Для какого комплексного иона константа нестойкости больше, ка-
кой комплексный ион прочнее? На присутствие каких ионов в растворе 
комплексной соли указывает появление осадка йодида серебра? 

 
Контролирующие задания 

 
1. Назовите основные составные части данных комплексных соеди-

нений, приведите их названия, классифицируйте по трём-четырём при-
знакам:  [Ag(NH3)2]Cl, [Cr(CO)6]. 

 

2. Напишите формулу гексацианоферрата (II) никеля (II). 
 

3. Для комплексного соединения K3[Al(OH)6] напишите уравнения 
первичной и вторичной диссоциации, выражение константы нестойкости. 

 

4. Константы нестойкости комплексных ионов равны:  
 

[Co(CN)4]2-  Кн = 8·10–2

[Cd(CN)4]2-  Кн = 1·10–19

[Zn(CN)4]2-  Кн = 2·10–17
 

В растворе какого вещества концентрация ионов CN– наибольшая? 
 

5. Напишите уравнение реакции получения хлорид гекса амин ни-
келя (II) взаимодействием хлорида никеля (II) с раствором аммиака. 
 

Работа 21. КАЧЕСТВЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Одно из важнейших применений химии – анализ веществ. Химиче-
ский анализ подразделяется на качественный и количественный. Каче-
ственным анализом производится идентификация вещества и устанав-
ливается наличие в нём тех или иных примесей. Количественным ана-
лизом устанавливается содержание основного вещества и примесей. Ка-
чественный анализ отвечает на вопрос «что?» (присутствует в вещест-
ве), а количественный – на вопрос «сколько?». 

Качественный анализ неорганической веществ основан на обнару-
жении в растворах этих веществ катионов и анионов с помощью харак-
терных качественных реакций. Характерной называют реакцию, сопро-
вождающуюся изменением окраски, выпадением осадка, растворением 
осадка или выделением газа. Характерная качественная реакция являет-
ся селективной, т.е. с ее помощью данный элемент обнаруживается в 
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присутствии многих других элементов. Важной характеристикой каче-
ственной реакции является ее чувствительность. Чувствительность 
выражается наименьшей концентрацией раствора, при которой данный 
элемент еще может быть уверенно обнаружен без предварительной об-
работки раствора с целью увеличения его концентрации. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является проведение характерных реакций на ка-
тионы и анионы и ознакомление с внешними проявлениями качествен-
ных реакций. 
 

Опыт 1. Качественные реакции на катионы серебра 
 

Для обнаружения катионов Ag+ используются его реакции с хрома-
том калия, щелочами и галогенидами щелочных металлов. 

 

1. Хромат калия образует с ионами Ag+ кирпично-красный осадок 
хромата серебра Ag2CrO4: 

 

2AgNO3 + K2CrO4 = Ag2CrO4↓ + 2KNO3, 
 

который растворяется в азотной кислоте и растворе аммиака, но не рас-
творяется в уксусной кислоте. 

 

2. Щёлочи (NaOH или КОН) образуют с ионами Ag+ осадок AgOH, 
разлагающийся с образованием оксида серебра (I) бурого цвета: 

 

2AgNO3 + 2NaOH = Ag2O↓ + 2NaNO3 + H2O 
 

3. Растворы галогенидов металлов образуют с ионами Ag+ белый 
творожистый осадок хлорида, бледно-зеленый – бромида и желтый – 
йодида серебра: 

 

AgNO3 + NaCl = AgCl↓ + NaNO3
 

AgNO3 + NaBr = AgBr↓ + NaNO3
 

AgNO3 + KI = AgI↓ + KNO3
 

Осадок хлорида серебра хорошо растворяется в растворе аммиака с 
образованием комплексного соединения: 

 

AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O 
 

Бромид серебра растворяется в NH4OH частично, а йодид серебра прак-
тически нерастворим. 

Провести все указанные реакции, написать их уравнения и указать 
признаки, по которым обнаруживаются катионы серебра. Сделать вывод 
о том, какая из реакций является наиболее чувствительной. 
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Опыт 2. Качественные реакции на катионы ртути 
 

1. Щелочи образуют с солями ртути (II) желтый осадок HgO, так 
как образующийся по ионообменной реакции гидроксид ртути (II) неус-
тойчив: 

Hg(NO3)2 + 2NaOH = Hg(OH)2 + 2NaNO3
 

Hg(OH)2 = HgO↓ + H2O 
 

2. Йодид калия образует с ионами Hg2+ оранжево-красный осадок 
йодида ртути (II), который в избытке реактива растворяется, образуя в 
растворе бесцветное устойчивое комплексное соединение тетрайодо-
гидраргират (II) калия: 

 

Hg(NO3)2 + 2KI = HgI2↓ + 2KNO3
 

HgI2 + 2KI = K2[HgI4] 
 

Провести реакции, указать признаки обнаружения катионов Hg2+ и 
сделать вывод о том, какая из этих реакций является более чувствитель-
ной. 

 
Опыт 3. Качественные реакции на катионы свинца 

 

1. Иодид калия образует с ионами Рb2+ осадок йодида свинца (II) 
желтого цвета: 

Pb(NO3)2 + 2KI = PbI2↓ + 2KNO3
 

К полученному осадку прибавить 4–5 капель воды и столько же ка-
пель 2 н. уксусной кислоты и нагреть. При этом осадок растворяется, но 
при охлаждении (погружении пробирки в холодную воду) йодид свинца 
(II) снова появляется в виде блестящих золотистых кристаллов. 

Эта специфическая для Рb2+ реакция является одной из наиболее 
красивых реакций в аналитической химии. 

 

2. Хромат и дихромат калия образуют с катионами Рb2+ один и тот 
же осадок – хромат свинца (II) желтого цвета: 

 

Pb(NO3)2 + K2CrO4 = PbCrO4↓ + 2KNO3
 

Pb(NO3)2 + K2Cr2O7 + H2O = PbCrO4↓ + 2HNO3
 

Осадок растворяется в растворах щелочей, в растворе аммиака и в 
уксусной кислоте. Эта реакция на ионы Рb2+ является наиболее чувстви-
тельной. 

 

3. Серная кислота и растворимые сульфаты осаждают ион Рb2+ в 
виде белого осадка сульфата свинца (II): 

 

Pb2+ + SO  = PbSO−2
4 4↓ 
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Осадок растворим при нагревании в растворах щелочей, вследствие 
образования тетрагидроксоплюмбатов (II): 

 

PbSO4 + 4NaOH = Na2[Pb(OH)4] + Na2SO4
 

Опыт 4. Качественные реакции на катионы бария 
 

Дихромат калия K2Cr2O7 образует с ионами Ва2+ желтый осадок 
BaCrO4, а не BaCr2O7, как можно было бы ожидать. Объясняется это 
тем, что в растворе дихромата калия имеются ионы CrO , которые об-
разуются в результате взаимодействия ионов Cr

−2
4

2O  с водой по обрати-
мой реакции: 

−2
7

Cr2O  + H−2
7 2O  2СrO  + 2H−2

4
+

 

Концентрация ионов СrO  невелика, но все же достаточна для то-
го, чтобы образовался осадок BaCrO

−2
4

4, произведение растворимости ко-
торого намного меньше, чем произведение растворимости дихромата 
бария: 

2Ba2+ + 2CrO  = 2BaCrO−2
4 4↓ 

 

При сложении обоих уравнений получают общее уравнение этой 
специфической реакции: 

 

2Ba2+ + Cr2O  + H−2
7 2O = 2BaCrO4↓ + 2H+

 

2BaCl2 + K2Cr2O7 + H2O = 2BaCrO4↓ + 2KCl + 2HCl 
 

Осадок хромата бария растворим в сильных кислотах. Сильная ки-
слота НСl образуется при самой реакции, поэтому полного осаждения 
BaCrO4 не происходит. Но если к исходному раствору хлорида бария 
прибавить избыток ацетата натрия, то соляная кислота будет взаимо-
действовать с ним с образованием слабой уксусной кислоты 
(CH3COONa + НСl = CH3COOH + NaCl), в которой BaCrO4 нераство-
рим. Для проведения опыта внести в пробирку 2–3 капли раствора 
ВаСl2, добавить 5–6 капель раствора ацетата натрия и добавлять раствор 
дихромата калия, наблюдая образование желтого осадка хромата бария. 

Ионы Са2+ и Sr2+ с дихроматом калия осадков не образуют и обна-
ружению бария не мешают, поэтому рассмотренная реакция применяет-
ся не только для открытия ионов Ва2+, но и для отделения их от ионов 
кальция и стронция. 

Осадок BaCrO4 образуется также при действии на растворы солей 
бария хроматом калия K2CrO4 (проведите реакцию). Но хромат калия 
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образует такой же желтый осадок SrCrO4 c ионами Sr2+, поэтому данная 
реакция уже не является специфической. 

Опыт 5. Качественные реакции на катионы железа 
 

Железо в виде катионов Fe2+ и Fe3+ постоянно присутствует в грун-
товых водах Западной Сибири. Для обнаружения этих катионов исполь-
зуется несколько высокочувствительных реакций. 

 

а) Обнаружение ионов Fe2+ 

 

1. Щёлочи NaOH и КОН, а также гидроксид аммония NH4OH обра-
зуют с ионами Fe2+ зеленый осадок гидроксида железа (II). Осадок рас-
творим только в кислотах, так как Fe(OH)2 обладает преимущественно 
основными свойствами. При перемешивании стеклянной палочкой зе-
леный осадок становится бурым вследствие окисления кислородом воз-
духа до Fe(OH)3. 

Ход опыта. Несколько микрокристалликов сульфата железа (II) 
или соли Мора (NH4)2Fe(SO4)2·6H2O растворить в 20 каплях воды и раз-
делить раствор на две примерно равные части, отлив половину во вто-
рую пробирку для проведения следующего опыта. В первую пробирку 
добавить 2–3 капли раствора щелочи или гидроксида аммония. Образу-
ется нерастворимый гидроксид железа (II) светло-зеленого цвета. Пере-
мешать раствор стеклянной палочкой. Что происходит с осадком? 

В отчете написать уравнения реакций образования гидроксида же-
леза (II) и его окисления кислородом при участии воды. 

 

2. Гексацианоферрат (III) калия образует с ионом Fe2+ синий осадок 
комплексного соединения – «турнбулевой сини»: 

 

FeSO4 + K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]↓ + K2SO4
 

Эта реакция – наиболее чувствительная на ионы железа (II). Она 
проводится во второй пробирке с раствором сульфата железа (II) добав-
лением (по каплям) гексацианоферрата (III) калия. Осадок обычно обра-
зуется уже после добавления первой капли этого реактива. 

 

б) Обнаружение ионов Fe3+

 

1. Гексацианоферрат (II) калия образует с ионом Fe3+ темно-синий 
осадок комплексного соединения – «берлинской лазури»: 

 

FeСl3 + K4[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]↓ + 3KCl 
 

Ход опыта. Поместить в пробирку одну каплю раствора FeCl3, раз-
бавить его водой (6–8 капель) и внести 1–2 капли раствора K4[Fe(CN)6]. 
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В отчете описать опыт и объяснить, чем отличается берлинская ла-
зурь от турнбулевой сини. Для правильного ответа на этот вопрос необ-
ходимо определить степени окисления атомов железа в обоих соедине-
ниях и ознакомиться с соответствующим материалом в учебных посо-
биях. 

 

2. Роданид аммония NH4SCN или калия KSCN образует с ионами 
Fe3+ роданид железа Fe(SCN)3, окрашивающий раствор в кроваво-
красный цвет: 

Fe3+ + 3SCN– = Fe(SCN)3
 

Эта реакция наиболее чувствительная на ионы Fe3+, однако, она не 
всегда надежна, так как ряд веществ, образующих комплексы с ионом 
Fe3+, мешают появлению окраски. К таким веществам относятся фтори-
ды, фосфорная кислота, соли щавелевой кислоты. 

Провести опыт, добавляя в разбавленный раствор хлорида железа 
(III) роданид аммония; убедиться в появлении кроваво-красной окраски 
раствора. Написать уравнение реакции в молекулярном виде. 

 
Опыт 6. Качественные реакции на катионы висмута 

 

1. При гидролизе солей висмута (III) образуется белый осадок ок-
сосоли. Сначала на первой и второй ступенях гидролиза образуются 
гидроксосоли: 

BiCl3 + H2O = Bi(OH)Cl2 + HCl 
 

Bi(OH)Cl2 + H2O = Bi(OH)2Cl + HCl 
 

Но хлорид дигидроксовисмута (III) Bi(OH)2Cl неустойчив, и самопроиз-
вольно разлагается с образованием нерастворимой оксосоли и воды: 

 

Bi(OH)2Cl = BiOCl↓ + H2O 
 

При обработке осадка кислотой он растворяется, но при повторном 
разбавлении водой снова образуется: оксосоль снова выпадает в осадок. 

Провести и описать опыт. Уравнения реакций гидролиза написать в 
молекулярном и ионном виде. 

 

2. Иодид калия KI взаимодействует с катионами Bi3+ с образовани-
ем черного осадка BiI3, который в избытке KI растворяется с образова-
нием комплексных ионов [BiI4]

- оранжевого цвета: 
 

Bi3+ + 3I- = BiI3↓;       BiI3 + I- = [BiI4]
-

 

При умеренном разбавлении водой комплекс разлагается и из рас-
твора снова выпадает черный осадок BiI3, а при сильном разбавлении 
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вместо BiI3 образуется оранжевый осадок оксосоли – йодида оксовис-
мута (III): 

[BiI4]
- + H2O = BiOI↓ + 3I- + 2H+

 

Провести опыт, написать молекулярные уравнения реакций. 
3. Тетрагидроксостаннаты (II) натрия и калия восстанавливают ион 

Bi3+ до металлического висмута, который образуется в виде осадка чер-
ного цвета. Для выполнения реакции к 2 каплям раствора хлорида олова 
(II) прибавляют 8–10 капель 2 н. раствора NaOH или КОН, чтобы пер-
воначально выпавший осадок Sn(OH)2 растворился с образованием тет-
рагидроксостанната (II): 

 

Sn2+ + 2OH- = Sn(OH)2↓ Sn(OH)2 + 2OH- = [Sn(OH)4]2-
 

К полученному раствору, содержащему избыток щелочи, прибав-
ляют каплю раствора соли висмута (III). При этом образуется черный 
осадок металлического висмута: 

 

2Bi3+ + 3[Sn(OH)4]2- + 6OH- = 2Bi↓ + 3[Sn(OH)6]2-
 

Провести и описать опыт, написать уравнения реакций в молеку-
лярном виде. 

 
Опыт 7. Качественные реакции на катионы меди 

 

1. Щелочи NaOH и КОН образуют с ионами Cu2+ голубой осадок 
Cu(OH)2, чернеющий при нагревании вследствие превращения в оксид: 

 

Cu2+ + 2OH- = Cu(OH)2↓ Cu(OH)2 = CuO + H2O 
 

2. Гексацианоферрат (II) калия в нейтральной или слабокислой 
среде образует с ионом Cu2+ осадок гексацианоферрата (II) меди красно-
бурого цвета: 

2Cu2+ + [Fe(CN)6]4- = Cu2[Fe(CN)6]↓ 
 

Осадок нерастворим в разбавленных кислотах, но разлагается при 
действии щелочей: 

 

Cu2[Fe(CN)6] + 4OH- = 2Cu(OH)2↓ + [Fe(CN)6]4-
 

3. Металлический алюминий, цинк и железо восстанавливают ионы 
Cu2+ до металла, выпадающего в осадок в виде красной губчатой массы: 

 

Cu2+ + Zn = Cu↓ + Zn2+
 

Металл-восстановитель может быть в любом виде, но лучше всего 
реакция наблюдается при их использовании в виде порошка. 
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Провести все реакции и сравнить их наглядность и чувствитель-
ность. 

 

Опыт 8. Качественные реакции на хром 
 

Хром в растворах может находиться как в виде катионов Cr3+, так и 
в виде анионов CrO  и Cr−2

4 2O . −2
7

а) Обнаружение катиона Cr3+

 

Гидроксид аммония образует с катионами Cr3+ осадок Cr(OH)3 се-
ро-фиолетового или серо-зеленого цвета, обладающего амфотерными 
свойствами. 

Ход опыта. К 5 каплям раствора сульфата хрома (III) прибавить 
столько же капель раствора NH4ОН. Полученный осадок разделить в 
две пробирки. В одной растворить осадок добавлением раствора серной 
кислоты, а в другой – гидроксида натрия. Схемы реакций: 

 

Cr2(SO4)3 + NH4OH → Cr(OH)3 + (NH4)2SO4
 

Cr(OH)3 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + H2O 
 

Cr(OH)3 + NaOH → Na[Cr(OH)4] 
 

Пробирку с ярко-зеленым раствором тетрагидроксохромата (III) 
натрия нагреть на пламени спиртовки; при этом комплекс разлагается с 
выпадением в осадок Cr(OH)3. В отчете описать опыт и написать все 
уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

 

б) Обнаружение ионов CrO  и  Cr−2
4 2O  −2

7
 

1. Образование нерастворимых хроматов. Ионы CrO  образуют с 
катионами Ва

−2
4

2+, Рb2+ и с Ag+ нерастворимые хроматы: 
 

CrO  + Ва−2
4

2+ = ВаCrO4↓ (осадок желтого цвета) 
 

CrO  + Рb−2
4

2+ = PbCrO4↓ (осадок желтого цвета) 
 

CrO  + 2Ag = Ag−2
4 2CrO4↓ (осадок кирпично-красного цвета) 

 

При проведении реакций раствор необходимо подкислять уксусной 
кислотой для более полного протекания реакций. 

 

2. Восстановление хрома (VI) в хром (III). В качестве восстанови-
телей можно использовать сульфит натрия, нитрит натрия, сероводород, 
этиловый спирт, соли железа (II) и другие; восстановление проводить в 
кислой среде. Аналитическим признаком реакции является изменение 
окраски раствора: растворы хроматов имеют желтую окраску, растворы 
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дихроматов – оранжевую, а растворы солей трехвалентного хрома – зе-
леную или фиолетовую. 

При выполнении реакции в раствор K2Cr2O7 (5–6 капель), подкис-
ленный серной кислотой (3–4 капли), внести микрошпатель кристалли-
ческого сульфита натрия. Описать опыт и привести уравнение реакции. 

 

 
Опыт 9. Качественная реакция на сульфат-анионы 

 

Самая известная качественная реакция на ионы SO  – это образо-
вание сульфата бария, который нерастворим не только в воде, но и в ки-
слотах (этим BaSO

−2
4

4 отличается от солей бария с другими анионами). 
Провести реакцию между Na2SO4 и BaCl2 и убедиться в том, что 

белый осадок BaSO4 не растворяется в серной, соляной и азотной ки-
слотах. Написать уравнение качественной реакции в молекулярном и 
ионном виде. 

 

Опыт 10. Качественная реакция на карбонат-ионы 
 

Хлорид бария BaCl2 осаждает ионы СО  в виде белого осадка Ва-
СО

−2
3

3, который растворяется в соляной, азотной и уксусной кислотах с 
выделением углекислого газа. При действии на ВаСО3 серной кислоты 
он превращается в менее растворимый сульфат бария также с выделе-
нием СО2. 

При выполнении реакции к раствору Na2CО3 добавлять раствор 
BaCl2, наблюдая образование осадка ВаСО3. После отстаивания слить с 
осадка жидкость и подействовать на осадок соляной или азотной кисло-
той, наблюдая выделение СО2. Уравнения реакций привести в молеку-
лярном и ионном виде. 

 

Опыт 11. Качественные реакции на сульфид-ионы 
 

1. Кислоты взаимодействуют с сульфидами с образованием серово-
дорода: 

 

Na2S + H2SO4 = Na2SO4 + H2S↑;      FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑ 
 

Выделение сероводорода обнаруживается по запаху тухлых яиц, а 
также по почернению фильтровальной бумаги, смоченной раствором 
соли свинца (II): 

 

H2S + Pb(NO3)2 = 2HNO3 + PbS↓(черный) 
 

2. Соли кадмия образуют с ионами S2- характерный ярко-желтый 
осадок сульфида кадмия CdS: 

 

CdSO4 + Na2S = CdS↓ + Na2SO4
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3. Нитрат серебра образует с ионами S2- черный осадок Ag2S. Оса-
док не растворяется в растворе аммиака, но растворяется при нагрева-
нии в разбавленной азотной кислоте: 

 

2AgNO3 + Na2S = Ag2S↓ + 2NaNO3
 

3Ag2S + 14HNO3 = 6AgNO3 + 3H2SO4 + 8NO↑ + 4H2O 
 

Провести все описанные реакции и оценить их чувствительность. 
Опыт 12. Качественные реакции на галогенид-ионы 

 

Ионы Cl–, Br– и I– обнаруживаются с помощью нитрата серебра, 
концентрированной серной кислоты, действием окислителей и других 
качественных реакций. 

 

1. Нитрат серебра образует с галогенид-ионами белый творожи-
стый осадок AgCl, желтоватый осадок AgBr и желтый осадок AgI.  

Осадок AgCl не растворяется в кислотах, но легко растворяется при 
действии веществ, способных связывать ион Ag+ в комплексы, напри-
мер: NH4OH, Na2S2O3, KCN. В случае NH4OH реакция идет по уравне-
нию: 

AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O 
 

Осадок AgBr также нерастворим в кислотах, а в аммиаке он рас-
творяется частично, так как его произведение растворимости (7,7·10–13) 
меньше произведения растворимости AgCl (1,6·10–10). 

Осадок AgI с еще меньшим значением произведения растворимо-
сти (1,5·10–16) не растворяется в HNO3 и NH4OH, но растворяется в тио-
сульфате натрия: 

 

AgI + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2] + NaI 
 

2. Концентрированная серная кислота при действии на сухие хло-
риды выделяет из них газообразный хлороводород: 

 

NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HCl↑, 
 

который обнаруживается по резкому запаху и по покраснению влажной 
синей лакмусовой бумаге, поднесенной к пробирке. 

При действии концентрированной H2SO4 на твердые бромиды вы-
деляется газообразный бромоводород, который частично окисляется 
серной кислотой до свободного брома, что заметно по буроватой окра-
ске выделяющихся паров. Уравнения реакций: 

 

NaBr + H2SO4 = NaHSO4 + HBr↑ 
 

2HBr + H2SO4 = Br2↑ + SO2↑ + 2H2O 
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Концентрированная серная кислота окисляет сухие йодиды до сво-
бодного йода и восстанавливается при этом до сероводорода: 

 

8KI + 5H2SO4 = 4I2 + 4K2SO4 + H2S↑ + 4H2O 
 

Образующийся йод окрашивает раствор в бурый цвет, а сероводо-
род обнаруживается по запаху тухлых яиц, а также по почернению 
фильтровальной бумаги, смоченной раствором соли свинца (II). 

 

3. Действие окислителей. Потенциал ϕ° хлорид-ионов при их окис-
лении до свободного хлора (2Сl– – 2e = Cl2) равен 1,36 В. Поэтому для 
окисления этих ионов используются окислители с более высоким по-
тенциалом: KMnO4, PbO2, KClO3 и др. Все окислители, способные окис-
лять хлорид-ионы, легко окисляют бромид- и йодид-ионы, потенциалы 
которых ниже, чем у хлорид-ионов. 

При проведении реакций (под тягой!) действовать перманганатом 
калия на подкисленные растворы NaCl, NaBr и KI. Уравнения реакций: 

 

10NaCl + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 5Cl2↑ + 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 8H2O 
 

10NaBr + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 5Br2↑ + 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 8H2O 
 

10KI + 2KMnO4 + 7H2SO4 = 5I2↑ + 2MnSO4 + 7K2SO4 + 7H2O 
 

Выделение хлора в первой реакции обнаруживается по желто-
зеленому цвету этого газа, запаху и посинению йодкрахмальной бумаги, 
поднесенной к отверстию пробирки. 

 

Примечание. Йодкрахмальной называется бумага, смоченная 
растворами крахмала и KI. При взаимодействии KI с хлором обра-
зуется свободный йод, дающий с крахмалом синее окрашивание. 

 

Образование брома во второй реакции обнаруживается потому, что 
раствор в пробирке буреет. Если в пробирку внести несколько капель 
органического растворителя (CCl4, CS2, толуол и т.д.) и взболтать, то 
бром экстрагируется в органический растворитель и окрашивает его в 
характерный для брома красновато-бурый цвет. 

Образование йода в третьей пробирке обнаруживается по окраши-
ванию раствора в бурый цвет. Органические растворители, добавленные 
в пробирку, окрашиваются йодом в красивый фиолетовый цвет. 

Провести реакции и оценить их селективность и чувствительность. 
 

Контролирующие задания 
 

1. Какие реакции называются характерными? 
 

2. Напишите уравнения диссоциации следующих веществ: дихро-
мат натрия, нитрат свинца (II), гексацианоферрата (III) калия. 
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3. Заполните таблицу: 
 

Катион Качественные реактивы 
Fe3+  
Ag+  
Pb2+  
Ba2+  

4. В подземных водах Западной Сибири возможно присутствие рас-
творимых соединений железа (II). Приведите качественные реакции об-
наружения катиона этого металла. 

 

5. Предложите способ идентификации солей: хлорид натрия, хло-
рид меди (II) и хлорид алюминия. 

 

6. Серная кислота используется в качественном анализе. Какие ка-
тионы и анионы можно обнаружить с помощью серной кислоты? 

 
Работа 22. ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ 

 
Жесткость воды обусловлена содержанием в ней растворимых со-

лей кальция, магния, железа: нитратов, хлоридов, гидрокарбонатов и др. 
Различают жесткость временную и постоянную. Временная жесткость 
обусловлена содержанием гидрокарбонатов: Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2, 
Fe(HCO3)2, постоянная – содержанием хлоридов, нитратов, сульфатов 
этих металлов: CaCl2, MgCl2, Ca(NO3)2 и др. Сумма постоянной и вре-
менной жесткости составляет общую жесткость: 
 

Жобщ. = Жпост. + Жврем. 
 

Жесткость воды оценивается числом миллимоль-эквивалентов ио-
нов Ca2+ и Mg2+, содержащихся в одном литре воды. Единица жесткости 
– ммоль/л. Для определения численного значения одного ммоль ионов 
кальция и магния используются соотношения: 

 

Mэк(Ca2+) = 
2
08,40

B
)Ca(Ar
=  = 20,04 г/моль 

 

Mэк(Mg2+) = 
2
31,24

B
)Mg(Ar
=  = 12,15 г/моль, 

 

где В – стехиометрическая валентность кальция и магния, равная двум. 
Из этих соотношений следует, что один миллимоль Ca2+ приблизи-

тельно равен 20 мг ионов кальция, а один миллимоль Mg2+ – 12 мг ио-
нов магния. 

Классификация воды по степени жесткости приведена в табл. 11. 
 

Таблица 11 
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Характеристика жесткости воды 
 

Число ммоль/л ионов Mg2+ и Ca2+ Характеристика жесткости воды 
< 4 Мягкая 
4 ÷ 8 Умеренно-жесткая 
8 ÷ 12 Жесткая 
> 12 Очень жесткая 

Жесткая вода непригодна для многих технических целей, поэтому 
снижение жесткости (умягчение воды) является важной задачей. Эта за-
дача решается в технике тремя способами: физическим, химическим и 
физико-химическим. Сущность этих методов заключается в удалении из 
воды катионов металлов.  

 

Физический способ основан на термическом разложении солей:  
 

Ca(HCO3)2 = CaCO3↓ + CO2  + H2O 
 

Mg(HCO3)2 = MgCO3↓ + CO2  + H2O 
 

Fe(HCO3)2 = FeCO3↓ + CO2  + H2O 
 

Таким образом, после выпадения осадков содержание ионов Ca2+, 
Mg2+, Fe2+ в воде уменьшается. Этот способ пригоден лишь для устра-
нения временной жесткости воды, так как сульфаты, нитраты и хлориды 
этих металлов при нагревании и кипячении воды остаются в растворе. В 
промышленных масштабах этот метод применяется в тех случаях, когда 
вода должна подогреваться, согласно технологии, в других аппаратах. 

 

Химический способ основан на удалении из воды ионов кальция, 
магния, железа за счет перевода их в малорастворимые соединения: 
карбонаты, гидроксиды, тетрабораты и др. Для этого к жесткой воде до-
бавляют реагенты – осадители. Обычно добавляют гашеную известь. В 
результате электролитической диссоциации извести: 

 

Ca(OH)2 = Ca
2+

 + 2OH
– 

 

возрастает рН воды, что в соответствии с принципом Ле Шателье при-
водит к смещению равновесия реакций: 

 

OH
–
 + H2CO3 = HCO3

–
 + H2O 

 

OH
–
 + HCO3

–
 = CO3

2–
 + H2O 

 

в сторону образования карбонат-ионов, в результате чего достигается 
произведение растворимости карбоната кальция и он выпадает в осадок: 
 

Ca
2+

 + CO3
2–

 = CaCO3↓;     ПР(CaCO3) = 5·10
–9
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Кроме того, при увеличении концентрации гидроксид-ионов достигает-
ся произведение растворимости гидроксида магния, и он также выпада-
ет в осадок:  

 

Mg
2+

 + 2OH
-
 = Mg(OH)2↓   ПР(Mg(OH)2) = 2·10

–11
 

Реакции, протекающие при введении извести, можно записать 
уравнениями в молекулярном виде:  

 

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

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + 2CaCO3↓ + 2H2O 
Метод известкования непригоден для снижения постоянной жест-

кости. Для этих целей необходимо вводить растворимую соль, содер-
жащую карбонат-ионы. Обычно в воду добавляют карбонат натрия, ко-
торый при диссоциации дает ионы CO3

2-
, связывающие катионы каль-

ция (магния): 
 

Na2CO3 = 2Na
+
 + CO3

2–
;     Ca

2+
 + СО3

2– = CaCO3↓ 
 

В молекулярном виде этот способ можно записать уравнением: 
 

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4
 

Почему для устранения постоянной жесткости не проводят осаж-
дения сульфатов? Сравнение значений произведения растворимости 
сульфата кальция (6·10

–6) и карбоната кальция (5·10
–9) показывает, что 

связывание ионов кальция в виде CaCO3 является более прочным. 
Учитывая, что ортофосфаты еще менее растворимы, чем карбона-

ты, более полного устранения жесткости можно достичь с помощью 
реагента-осадителя ортофосфата натрия: 

 

3CaSO4 + 2Na3PO4 → Ca3(PO4)2↓ + 3Na2SO4;    ПР[Ca3(PO4)2] = 1·10–29
 

Химические методы связаны с расходом реагентов, поэтому в по-
следние годы широкое распространение получил физико-химический 
метод – метод ионного обмена. 

 

Физико-химический метод умягчения воды основан на использо-
вании ионообменных смол, в которых ионы натрия или водорода, за-
крепленные на твердой полимерной матрице, способны замещаться на 
катионы  Ca

2+
,  Mg

2+
,  Fe

2+
, содержащиеся в воде: 

 

Na2R + Ca
2+

 → CaR↓ + 2Na
+
     RH2 + Ca

2+
 → CaR↓ + 2H

+
, 

где R
2-

 – радикал полимерной цепи.  
Через колонку, заполненную гранулами ионообменника, прокачи-

вают жесткую воду, которая, проходя слой гранул, обменивает катионы 
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кальция и магния на катионы водорода, в результате чего снижается как 
временная, так и постоянная жесткость. 

Оценка жесткости воды и категории жесткости производится, со-
гласно таблице 9, если известны значения хотя бы одного из экспери-
ментальных данных: 

1) масса содержащихся в воде солей; 
2) объем реактива, используемого на титрование воды; 
3) количество или масса реагента, необходимого для устранения 

жесткости. 
Рассмотрим на примерах расчет жесткости воды с использованием 

этих данных. 
Пример 1. Вычислить временную жесткость, если в одном литре 

воды содержится 60,12 мг ионов Ca2+ и 28,37 мг ионов Mg2+.  
Решение. Число ммоль эквивалентов ионов кальция вычисляем из 

соотношения: 
1 ммоль Ca

2+
  — 20,04 мг Ca

2+

 x    — 60,12 мг Ca
2+

 

x =
60 12
20 04

3.
.

=  ммоль 
 

Число ммоль эквивалентов Mg2+ определяем аналогично: 
 

1 ммоль Mg2+  — 12,15 мг Mg2+
 

x   — 28,37 мг Mg 
 

5,2
15,12
37,28x ==  ммоль 

 

Общее число ммоль эквивалентов ионов Ca
2+

 и Mg
2+

 в расчете на 
один литр воды составляет: 

 

Ж = 3 + 2,5 = 5,5 ммоль/л 
 

следовательно, вода умеренно жесткая. 
 

Пример 2. Определить временную жесткость воды, содержащую 
гидрокарбонат магния, если на титрование 100 мл этой воды израсходо-
вано 8,00.мл 0,1 н. раствора соляной кислоты. 

Решение. При титровании жесткой воды соляной кислотой проис-
ходит следующая химическая реакция: 

 

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

В соответствии с законом эквивалентов, количества эквивалентов 
участвующих в реакции веществ должно быть одинаковыми, следова-
тельно: 
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Cэк(Н2О)·V(Н2О) = Cэк(НCl)·V(НCl), 
 

где V(H2O) – объем титруемой жесткой воды, V(HCl) – объем раствора 
НСl, израсходованный на титрование, Сэк(НСl) – эквивалентная концен-
трация соляной кислоты; Сэк(Н2О) – эквивалентная концентрация солей 
жесткости в воде. 

Из этой формулы: 
 

C Н О моль л ммоль лэк( ) ,
,

/ /2

3
38 10 01

01
8 10 8= ⋅ ⋅ = ⋅ =

−
− , 

 

следовательно, вода жесткая. 
Экспериментальная часть 

 
Целью  работы является определение жесткости водопроводной 

воды. 
 

Опыт 1. Определение временной жесткости 
 

Временная жесткость определяется титрованием исследуемой воды 
децинормальным раствором соляной кислоты в присутствии индикатора 
метилоранжа. При титровании протекают реакции: 

 

Ca(HCO3)2 + 2HCl = CaCl2 + 2H2O + 2CO2↑ 
 

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

Fe(HCO3)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O + 2CO2↑ 
 

Ход опыта. 1. В большой химический стакан налить воду из водо-
проводного крана, дать отстояться 10 минут. 

2. Отмерить мерной пипеткой 50 мл исследуемой воды из стакана. 
Операцию повторить три раза, набрав по 50 мл воды в три конические 
колбы. 

3. Добавить в каждую колбу по 2–3 капли метилоранжа. 
4. Заполнить мерную бюретку децинормальным раствором соляной 

кислоты до верхнего (нулевого) деления. Предварительно ополоснуть её 
этим раствором. Проследить за тем, чтобы кислотой был заполнен ниж-
ний оттянутый конец бюретки. 

Перед каждым следующим титрованием бюретку заполнять кисло-
той до нулевого значения. 

5. Провести три титрования жесткой воды соляной кислотой до ис-
чезновения желтой окраски и появления оранжевого (но не розового!) 
цвета раствора. Для этого в колбу для титрования медленно (по капле!) 
вводить раствор из бюретки, нажимая на бусинку в резиновой трубочке 
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бюретки большим и указательным пальцами левой руки, а правой не-
прерывно перемешивая содержимое колбы. При появлении оранжевого 
цвета титрование прекратить и записать объем использованной на тит-
рование кислоты. 

Напоминаем, что в момент отсчета показания бюретки глаза экспе-
риментатора должны находиться на уровне нижнего мениска раствора. 

Результаты опыта занести в таблицу. 
6. Пользуясь примером 2, вычислить временную жесткость воды и 

сделать вывод о том, к какой категории жесткости она относится. 
 

№ 
опыта 

Объем жесткой воды 
V(Н2О), мл 

Объем раствора 
кислоты, мл 

Средний объем 
кислоты V(HCl), мл

1   
2   
3   

 

 
Опыт 2. Определение общей жесткости 

 

Общую жесткость воды определяют комплексонометрическим 
титрованием с применением реактива ЭДТА (сокращённое название ор-
ганического соединения этилендиамминтетрауксусной кислоты). 

Заполнить бюретку раствором ЭДТА (0,02 н.). Отмерить пипеткой 
указанный преподавателем объем анализируемой воды и перенести её в 
коническую колбу для титрования. Долить дистиллированной воды до 
общего объема 100 мл. Добавить 5 мл буферного раствора NH4ОН + 
NH4Cl (для поддержания рН в интервале 9–10) и 2–3 капли индикатора 
эриохрома черного, при котором раствор окрасится в красный цвет. 

Перемешать раствор и сразу титровать из бюретки раствором 
ЭДТА до перехода красной окраски в синюю. 

Титрование повторить три раза, как в предыдущем опыте. Резуль-
таты записать в таблицу, которая по форме подобна таблице в опыте 1. 

Рассчитать общую жесткость по такой же формуле, что и времен-
ную, только вместо объема и эквивалентной концентрации соляной ки-
слоты брать объем ЭДТА и ее концентрацию. 

Постоянную жесткость определить из соотношения: 
 

Жпост = Жобщ – Жврем. 
 

Сделать вывод по работе, указать характеристику жесткости воды. 
 

Контролирующие задания 
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1. Содержанием солей каких металлов обусловлена жесткость во-
ды? 

2. Чем отличается временная жесткость от постоянной? 
 

3. В каких единицах измеряется жесткость воды? 
 

4. Предложите несколько способов умягчения воды, содержащей 
гидрокарбонат и сульфат железа (II). 

 

5. Рассчитайте временную жесткость воды, содержащую гидрокар-
бонат кальция, если на титрование 50 мл этой воды израсходовано 3 мл 
0,1 н. раствора соляной кислоты. 

Часть II 
НЕОРГАНИЧЕСКАЯ 

ХИМИЯ 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

5 5

3
3 4

1
2
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Работа 1. ГАЛОГЕНЫ 
 

Галогены (фтор, хлор, бром, йод) находятся в земной коре а также 
в воде океанов, морей и соленых озер в составе их солей – галогенидов: 
NaCl,  KСl,  NaBr,  KBr,  NaI,  KI,  CaF2 и др. Из этих соединений гало-
гены получают для технических и лабораторных целей химическими и 
электрохимическими методами. 

Будучи неметаллами, галогены являются окислителями, но их 
окислительные свойства в ряду фтор–хлор–бром–йод уменьшаются, о 
чем свидетельствуют значения стандартных окислительно-восстанови-
тельных потенциалов полуреакций:  

 

F2 + 2е- = 2F ;  ϕ− 0 = 2,72 B 
Cl2 + 2е- = 2Cl ;  ϕ− 0 = 1,36 B 
Br2 + 2е- = 2Br ;  ϕ− 0 = 1,09 B 
I2 + 2е- = 2I ;  ϕ− 0 = 0,54 B 

 

Большое техническое значение имеют галогеноводороды (HF, HCl, 
HBr, HI), в особенности хлороводород и его водный раствор – соляная 
кислота. В этих соединениях галогены находятся в отрицательной сте-
пени окисления (–1), поэтому они являются восстановителями. Восста-
новительные свойства галогеноводородов возрастают в порядке, обрат-
ном увеличению окислительных свойств галогенов. Таким образом, 
наиболее сильным восстановителем является йодоводород. 

Среди многочисленных соединений галогенов в положительных 
степенях окисления особое место занимает хлорат калия KClO3 (берто-
летова соль). Это соединение является сильным окислителем, его окис-
лительные свойства проявляются и в растворенном, и в расплавленном, 
и в твердом состояниях. В растворах хлорат калия восстанавливается до 
хлорида калия или до свободного хлора. В кислой среде при стандарт-
ных условиях окислительные свойства хлорат-ионов характеризуются 
следующими значениями окислительно-восстановительных потенциа-
лов: 

ClO  + 6H3
− + + 6е- = Cl- + 3H2O  ϕo = 1,45 B 

  

2ClO  + 12H3
− + + 10е- = Cl2 + 6H2 O  ϕo = 1,47 B 

 

Хлорат калия в твердом порошкообразном состоянии входит в со-
став спичек, зажигательных смесей, осветительных ракет и составы для 
фейерверков. В этом случае его окислительные свойства объясняются 
разложением при нагревании с выделением кислорода по уравнению: 

 

2KClO3 = 2KCl + 3O2↑ 
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Экспериментальная часть 
 
Целью работы является: 
 1) ознакомление с лабораторными методами получения галогенов 

и их соединений с водородом; 
 2) изучение окислительно-восстановительные свойств галогенов и 

их важнейших соединений; 
3) проведение качественных реакций на галогены и галогенид-

ионы. 
 

Опыт 1. Получение галогенов 
 

В три сухие пробирки внести по одному микрошпателю KCl, KBr и 
KI (или NaCl, NaBr, NaI) и по одному микрошпателю любого окислите-
ля из числа KMnO4, MnO2 или K2Cr2O7. Вещества в пробирках переме-
шать встряхиванием. Во все пробирки добавить по 2–3 капли концен-
трированной серной кислоты и наблюдать выделение газообразного 
хлора, брома и йода, отличающихся окраской. Галогены являются ядо-
витыми веществами, поэтому опыт следует проводить в вытяжном 
шкафу. 

Убедившись в протекании реакции, в пробирки внести по 5–6 ка-
пель тиосульфата натрия, который подавляет выделение галогенов, вос-
станавливая их до безвредных галогенидов. 

Хлор можно также получить из соляной кислоты. Для этого в про-
бирку внести микрошпатель окислителя (KMnO4 или MnO2) и 2–3 капли 
концентрированной соляной кислоты. Убедившись в протекании реак-
ции, добавить в пробирку 5–6 капель Na2S2O3. 

В отчете описать опыт, написать уравнения реакций и указать ок-
раску галогенов. Все реакции уравнять методом полуреакций. 

В выводе сформулировать сущность лабораторного метода получе-
ния галогенов и объяснить, почему этот метод неприменим для получе-
ния фтора. 

 
Опыт 2. Получение галогеноводородов 

 

1. Получение хлороводорода. В сухую пробирку внести один мик-
рошпатель кристаллического хлорида натрия и добавить 4–5 капель 
концентрированной серной кислоты. Вспучивание хлорида натрия и 
выделение газа свидетельствуют о протекании реакции. Поднести к 
пробирке смоченную водой синюю лакмусовую бумагу (вместо лакмуса 
можно использовать универсальную индикаторную бумагу) и наблю-
дать изменение её окраски. В отчете описать опыт, написать уравнение 
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реакции и объяснить изменение окраски индикатора. Объяснить, поче-
му в опыте используется твердый хлорид натрия и концентрированная 
кислота, а не раствор соли и не разбавленная кислота. 

 

2. Получение бромоводорода и йодоводорода. В две сухие пробирки 
внести по одному микрошпателю кристаллических солей: бромида и 
йодида натрия (или калия). Добавить к ним по 4–5 капель концентриро-
ванной ортофосфорной кислоты. Пробирки слегка подогреть на пламе-
ни спиртовки. Вспучивание солей и выделение газов свидетельствует о 
протекании реакции. 

Смочить водой индикаторную бумагу и подержать ее у отверстия 
пробирок, наблюдать изменение окраски индикатора. 

В отчете описать опыт, объяснить изменение окраски индикатора, 
написать уравнения реакций. Объяснить, почему в опытах используется 
не серная кислота (как при получении хлороводорода), а ортофосфор-
ная. 

 
Опыт 3. Восстановительные свойства галогеноводородов 

и галогенидов 
 

В три пробирки внести по 4–5 капель раствора FeCl3 и по 2–3 капли 
разбавленного (одномолярного) раствора серной кислоты. Добавить по 
3–4 капли растворов KI (первая пробирка), KBr (вторая)  и KCl (третья 
пробирка). По изменению окраски раствора определить, в какой про-
бирке произошло восстановление FeCl3 до FeCl2 и окисление галогенид-
иона. Написать уравнение реакции. Сравнивая окислительно-
восстановительные потенциалы галогенид-ионов с потенциалом полу-
реакции: 

 

Fe  + е3+ - = Fe ;  ϕ2+ o = 0,77 B, 
 

объяснить результаты опыта. 
 
Опыт 4. Исследование окислительных свойств хлората калия 

 
1. Взаимодействие KClO3 c йодидом калия. В пробирку внести 4–5 

капель раствора KI, прибавить 2–3 капли раствора хлората калия или 
несколько кристалликов сухой соли и 3–4 капли разбавленной серной 
кислоты. Наблюдать появление бурой окраски раствора. Объяснить 
опыт, написать уравнение реакции. 

 

2. Окисление соляной кислоты. В пробирку поместить 1/3 микро-
шпателя кристаллического хлората калия и прибавить 2–3 капли кон-
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центрированной соляной кислоты. Наблюдать выделение газа, обратить 
внимание на его окраску. Написать уравнение реакции. 

 

3. Окисление оксида марганца (IV). В сухом фарфоровом тигле сме-
шать по одному микрошпателю хлората калия и диоксида марганца и 
внести в смесь одну гранулу твердого гидроксида калия. На пламени 
спиртовки довести смесь до расплавленного состояния и нагревать не-
сколько минут. Наблюдать изменение окраски, что свидетельствует об 
окислении MnO2. Описать опыт и написать уравнение реакции, учиты-
вая, что зеленый цвет продукта свидетельствует об образовании манга-
ната калия. 

 

4. Зажигание смеси сахара и KClO3 . 
(Опыт опасен, поэтому его выполнение требует осторожности!) 
Небольшое количество (1–2 микрошпателя) мелко растертой бер-

толетовой соли осторожно смешать стеклянной палочкой в фарфоровом 
тигле с равным количеством сахарной пудры. Смесь не растирать, так 
как при растирании возможно воспламенение. К смеси прибавить (осто-
рожно, из длинной пипетки) одну каплю концентрированной серной ки-
слоты. Наблюдать вспышку смеси. 

Описать опыт, объяснить инициирующее действие серной кислоты, 
написать уравнение реакции. 

 
Опыт 5. Качественные реакции на галогены 

 

В две пробирки раздельно внести по 2–3 капли бромной и йодной 
воды. Добавить в каждую пробирку по 5–6 капель какого-либо органи-
ческого растворителя. Растворы перемешать стеклянной палочкой. От-
метить окраску отстоявшихся слоев в пробирках. 

В отчете описать опыт, ответить на следующие вопросы: 1) почему 
галогены растворяются в органических растворителях гораздо лучше, 
чем в воде? 2) как называется процесс извлечения брома и йода из вод-
ного раствора органическим растворителем? 3) какое практическое зна-
чение имеет изученное явление? 

 
Опыт 6. Качественные реакции на галогенид-ионы 

 

Образование осадков AgCl, AgBr, AgI является характерной реак-
цией на галогенид-ионы. Получить указанные вещества реакциями ион-
ного обмена. Растворы соответствующих солей брать объёмом 4–5 ка-
пель. Обратить внимание на вид и цвет осадков. Написать уравнения 
реакций в молекулярной и ионной формах. Учитывая небольшое отли-
чие осадков галогенидов серебра друг от друга, предложить реакции, с 
помощью которых их можно отличить более достоверно и однозначно. 
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Контролирующие задания 
 

1. Объясните изменение длины и энергии связи в молекулах гало-
геноводородов, и как оно влияет на свойства этих соединений. 

2. Покажите схемами и уравнениями реакций химический и элек-
трохимический способы получения хлора из хлорида натрия. 

3. Были проведены четыре опыта, в которых: 
1) смешаны растворы хлорида натрия и разбавленной серной ки-

слоты; 
2) на раствор хлорида натрия подействовали концентрированной 

серной кислотой; 
3) на твердый хлорид натрия подействовали концентрированной 

серной кислотой; 
4) на твердый хлорид натрия подействовали разбавленной серной 

кислотой. 
Объясните, что было получено в каждом опыте. 
4. Объясните, с помощью каких реакций и при каких условиях по-

лучают газообразные HF, HCl, HBr, и HI из соответствующих солей. 
5. Объясните, почему диспропорционирование галогенов в воде 

протекает обратимо, а в щелочах необратимо. 
6. Смесь бертолетовой соли с гидроксидом калия, называемая окис-

лительной смесью, используется для вскрытия минералов. Напишите 
уравнения вскрытия этой смесью минералов пиролюзита и эсколаита. 

7. Смесь бертолетовой соли и сахара вспыхивает и сгорает от одной 
капли концентрированной серной кислоты. Объясните, какие парал-
лельные и последовательные реакции протекают в этом опыте. 
 

Работа 2. СЕРА 
 

Сера является неметаллом, и в реакциях с металлами она является 
окислителем. Однако при взаимодействии с более сильными окислите-
лями (фтор, кислород, азотная кислота и др.) сера проявляет восстано-
вительные свойства. 

В соединениях сера находится в степенях окисления –2 (H2S, Na2S, 
ZnS и др.), +4 (SO2, H2SO3, Na2SO3 и др ) и +6 (SO3, H2SO4, K2SO4 и др.). 
Соединения серы (II) – восстановители, серы (VI) – окислители, а серы 
(IV) проявляют окислительно-восстановительную двойственность. 

Самое важное соединение серы – серная кислота. Она производит-
ся в огромных количествах и применяется в производстве удобрений, в 
нефтехимии, при получении химических реактивов, для обработки ме-
таллов. Серная кислота является окислителем, причем окислительная 
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способность повышается с увеличением её концентрации в растворе. 
Концентрированная серная кислота окисляет металлы, находящиеся в 
ряду напряжений до серебра, а также многие неметаллы. 

Познавательное и практическое значение имеет гидролиз соедине-
ний серы – сульфидов, сульфитов и сульфатов, а также изучение рас-
творимости сульфидов в различных растворителях. 

Все сульфиды по растворимости подразделяются на четыре группы: 
1) растворимые в воде (к ним относятся сульфиды щелочных ме-

таллов, сульфиды бария, кальция, стронция и сульфид аммония); 
2) нерастворимые в воде, но растворимые в соляной и разбавлен-

ной серной кислотах (к ним относятся сульфиды цинка, двухвалентного 
железа и марганца); 

3) нерастворимые в воде, в HCl и в разбавленной H2SO4, но раство-
римые в кислотах-окислителях (HNO3, концентрированная H2SO4, хлор-
новатая, селеновая); 

4) растворимые в водных растворах сульфидов щелочных и щелочно-
земельных металлов и сульфида аммония с образованием сульфосолей. 

Большинство сульфидов имеют окраску (например, PbS – черный, 
CdS – желтый, Sb2O3 – оранжевый и т.д.). Различие в окраске и раство-
римости сульфидов в различных средах используется в аналитической 
химии для обнаружения и разделения катионов. 

По химическим свойствам различают сульфиды основные, кислот-
ные и амфотерные. Различие химических свойств сульфидов проявляет-
ся в реакциях гидролиза и при взаимодействии сульфидов разной при-
роды между собой. 

 
Экспериментальная часть 

 
Целью работы является изучение свойств серы и её наиболее рас-

пространенных соединений. 
 
Опыт 1. Окислительные и восстановительные свойства серы 

 

1. Окислительные свойства серы. В сухую пробирку насыпать 
смесь порошков цинка (или алюминия, железа) с серой в соотношении 
1:2. Пробирку нагреть на пламени спиртовки в вытяжном шкафу. Дока-
зать опытом, что образовавшийся белый порошок содержит в своем со-
ставе ион S2-. Написать уравнение реакции.  

 

2. Восстановительные свойства серы. В пробирку насыпать один 
микрошпатель порошка серы и добавить 5–6 капель концентрированной 
азотной кислоты. Смесь нагреть на пламени спиртовки до полного ис-
чезновения серы. Какой газ при этом выделяется? К полученному рас-
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твору добавить 1–2 капли раствора хлорида бария. На присутствие ка-
кого иона указывает образование белого осадка? 

Описать опыт и написать уравнение взаимодействия серы с азот-
ной кислотой. Сделать общий вывод о химических свойствах серы. 

 
Опыт 2. Сероводород и его свойства 

 

1. Получение сероводорода и его горение. Пробирку, на 1/3 напол-
ненную мелкими кусочками сульфида железа (II), закрепить в штативе. 
Добавить в неё 5–6 капель концентрированной соляной кислоты. Быст-
ро закрыть пробирку пробкой с отводной трубкой. Выделяющийся газ 
зажечь у конца отводной трубки. Над пламенем горящего газа подер-
жать смоченную водой синюю лакмусовую или универсальную индика-
торную бумажку. Наблюдать изменение её цвета. 

В отчёте описать опыт и наблюдения. Написать уравнения реакций: 
1) получения сероводорода, 2) его горения, 3) взаимодействия с водой 
газа, полученного при горении сероводорода. Объяснить изменение 
цвета индикатора. 

 

2. Восстановительные свойства сероводорода. В две пробирки 
внести по 5 капель перманганата калия и дихромата калия. Растворы 
подкислить серной кислотой и в каждую из пробирок добавить по кап-
лям сероводородную воду до изменения окраски каждого раствора. 
Объяснить изменение окраски растворов, написать уравнения реакций. 
Коэффициенты перед веществами найти методом полуреакций. 

 

3. Кислотные свойства сероводорода. Что представляет собой 
водный раствор H2S, какие молекулы и ионы находятся в этом раство-
ре? С помощью универсальной индикаторной бумаги определить водо-
родный показатель сероводородной воды. Написать схемы двух ступе-
ней диссоциации H2S в растворе и выражения для расчета констант дис-
социации по обеим ступеням. Выписать из справочника численные зна-
чения констант диссоциации. Сделать вывод о силе сероводородной ки-
слоты. 

 
Опыт 3. Получение сульфидов и изучение их растворимости 

 

1. Получение сульфидов. В 5 пробирок поместить по 4–5 капель 
растворов сульфата цинка, сульфата марганца (II), нитрата свинца (II), 
хлорида сурьмы (III) и хлорида бария. В каждую пробирку добавить 
раствор сульфида аммония или сульфида натрия. В каких пробирках 
выпал осадок? Если осадок не выпал, объяснить причину. Отметить ок-
раску полученных осадков и написать уравнения реакций их получения. 
Полученные сульфиды сохранить для следующего опыта.  
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2. Исследование растворимости сульфидов в HСl. В пробирки с 
полученными в опыте 1 сульфидами, добавить соляную кислоту и отме-
тить, в каких пробирках наблюдалось растворение осадков. Написать 
уравнения реакций в молекулярном и в ионном виде. 

 

3. Исследование растворимости сульфидов в HNO3. В пробирки, в 
которых осадки сульфидов не растворились в соляной кислоте, доба-
вить концентрированную азотную кислоту (опыт проводить в вытяжном 
шкафу!). Отметить выделение газа (какого?). Написать уравнения реак-
ций, коэффициенты перед веществами найти методом полуреакций. 

По результатам опытов  1,  2  и  3 составить сводную таблицу: 
 

№ пробирки Сульфид Растворимость 
  в воде в HCl в HNO3

     
     
     

 
Опыт 4. Изучение свойств соединений серы (IV) 

 
1. Восстановительные свойства сульфита натрия. В пробирку с 

5–6 каплями перманганата калия добавить 3–4 капли серной кислоты и 
несколько кристалликов сульфита натрия. Что наблюдается? Написать 
уравнение реакции, коэффициенты найти методом полуреакций. 

 

2. Диспропорционирование сульфита натрия. Поместить микро-
шпатель кристаллического сульфита натрия в сухую пробирку и нагреть 
в пламени спиртовки в течение 4–5 минут. После того как пробирка ос-
тынет, растворить её содержимое в воде. Полученный раствор разде-
лить на две части. К первой части добавить реактив для обнаружения 
сульфид-ионов. Какое другое соединение образуется при диспропор-
ционировании сульфита натрия и как его обнаружить? Написать урав-
нения всех реакций. 

 

3. Окислительные свойства сульфита натрия. В свежеприготов-
ленный раствор сульфита натрия добавить раствор сульфида натрия. 
Отметить образование осадка. Какую функцию проявляет сульфит по 
отношению к сульфиду? Почему раствор сульфита натрия должен быть 
свежеприготовленным? 

Какие свойства – окислительные или восстановительные – выра-
жены сильнее у сульфита натрия и других соединений серы (IV)? 
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Опыт 5. Изучение свойств серной кислоты 
 

1. Дегидратирующие свойства серной кислоты. Стеклянной па-
лочкой, смоченной концентрированной серной кислотой, написать что-
нибудь на листочке бумаги. Бумагу слегка прогреть, держа её высоко 
над пламенем горелки. Что наблюдается? В отчёте описать опыт, дать 
его объяснение и сделать вывод. 

 

2. Взаимодействие серной кислоты с металлами. Подействовать в 
трех пробирках разбавленной серной кислотой на магний, цинк и медь. 
Написать уравнения реакций H2SO4 с магнием и цинком. Почему раз-
бавленная серная кислота не взаимодействует с медью? 

Повторить опыт, подействовав на металлы концентрированной ки-
слотой (под тягой!), наблюдать выделение газов в первой и третьей 
пробирках (определить газы по их запаху) и образование белого осадка 
во второй. Написать уравнения реакций, подобрать коэффициенты ме-
тодом полуреакций. В выводе сформулировать главное отличие концен-
трированной серной кислоты от разбавленной в окислительно-
восстановительных реакциях с металлами. 

 
Опыт 6. Гидролиз солей, содержащих серу 

 

1. Обратимый гидролиз сульфидов. На полоску универсальной ин-
дикаторной бумаги нанести каплю раствора сульфида натрия и каплю 
раствора сульфида аммония. Определить водородный показатель рас-
творов, записать уравнения реакций гидролиза, сделать вывод о полноте 
гидролиза этих соединений. 

 

2. Необратимый гидролиз сульфида алюминия. К 3–4 каплям суль-
фата алюминия прибавить несколько капель сульфида аммония. На-
блюдать выпадение осадка. Проверить отношение полученного осадка к 
кислотам и щелочам, предварительно разделив его на две части. Напи-
сать уравнения реакций гидролиза сульфида алюминия и взаимодейст-
вия полученного осадка с кислотой и щелочью. 

 

3. Обратимый гидролиз сульфитов. С помощью универсальной 
индикаторной бумаги определить pH раствора сульфита натрия, сделать 
вывод и написать уравнения гидролиза в ионном и молекулярном виде. 

 

4. Необратимый гидролиз сульфита алюминия. К 3–4 каплям суль-
фата алюминия прибавить по каплям раствор сульфита натрия, который 
приготовить предварительно растворением этой соли в воде. Наблюдать 
выпадение осадка и выделение газа. Написать уравнение реакции. 

 

5. Обратимый гидролиз сульфатов. С помощью универсальной 
индикаторной бумаги определить рН растворов сульфатов цинка, алю-
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миния и кадмия. Написать уравнения их гидролиза в молекулярном и 
ионном виде. Провести аналогичный опыт с растворами сульфатов на-
трия и калия, почему гидролиз этих солей не наблюдается? 

Сделать общий вывод по опыту 6. 
 

Контролирующие задания 
 

1. Покажите уравнениями реакций окислительные и восстанови-
тельные свойства серы. 

2. В учебной литературе утверждается, что сероводород – сильный 
восстановитель. Какая справочная величина является показателем окис-
лительной или восстановительной способности? Чему она равна для се-
роводорода? 

3. Растворимость сероводорода в воде при 20 °С равна 2,6 мл в 100 
г воды. Вычислите молярную концентрацию образующейся сероводо-
родной кислоты. 

4. Сульфиды по составу и свойствам подразделяются на четыре 
группы; приведите примеры трех сульфидов каждой группы. Какое 
практическое значение имеет эта классификация сульфидов? 

5. С какой максимальной концентрацией может быть получена сер-
нистая кислота при 20 °С? Охарактеризуйте с помощью справочных 
данных окислительные и восстановительные свойства этого соедине-
ния. 

6. Объясните, почему при растворении серной кислоты в воде идет 
сильный разогрев раствора? 

7. Объясните, чем отличаются окислительные свойства разбавлен-
ной и концентрированной серной кислоты. 

8. Напишите уравнения гидролиза сульфида натрия, сульфита на-
трия, сульфата цинка и сульфида алюминия. 

 
Работа 3. ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА ПЯТОЙ ГРУППЫ 

(азот, фосфор, мышьяк, сурьма, висмут) 
 

Соединения азота 
 

Среди многочисленных соединений азота особый интерес, в связи с 
широким применением, вызывают аммиак, соли азотистой кислоты – 
нитриты, азотная кислота HNO3 и ее соли – нитраты. 

В промышленности аммиак получают путем каталитического син-
теза из азота и водорода. В лабораториях для получения аммиака ис-
пользуют реакции между солями аммония (например, NH4Cl) и щело-
чами. Реагенты берутся в виде твердых веществ либо в виде концентри-
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рованных растворов. Реакция протекает в две стадии: 1) образование 
гидроксида аммония; 2) его разложение с выделением NH3. 

Аммиак бесцветен, но, тем не менее, он легко обнаруживается раз-
личными способами: 1) по запаху; 2) с помощью влажной индикаторной 
бумаги по её окрашиванию под действием газообразного аммиака; 3) с 
помощью газообразного хлороводорода, с которым аммиак соединяется, 
образуя кристаллический хлорид аммония в виде белого дыма (стеклян-
ную палочку, смоченную концентрированным раствором соляной ки-
слоты, подносят к пробирке, в которой идет реакция). 

Аммиак обладает восстановительными свойствами. В газообразном 
состоянии при нагревании он восстанавливает металлы из оксидов, а в 
растворенном, в кислой среде, обесцвечивает раствор перманганата на-
трия и изменяет окраску дихромата калия, образуя соли марганца (II) и 
хрома (III). Аммиак при этом окисляется с образованием азота. 

Азотистая кислота HNO2 и её соли нитриты обладают окислитель-
но-восстановительной двойственностью: в реакциях с сильными вос-
становителями (KI, SnCl2, H2S) они окислители (восстанавливаются до 
оксида азота (II), а с сильными окислителями (KMnO4, K2Cr2O7, KClO3) 
– восстановители (окисляются до нитратов). 

Для азотной кислоты и ее солей характерны окислительные свой-
ства. В этом качестве азотная кислота используется в реакциях с метал-
лами и неметаллами, а нитраты – для вскрытия минералов. Вскрытием 
минералов называются реакции, в которых химически инертные мине-
ралы пиролюзит MnO2, хромит FeO3·Cr2O3, рутил TiO2, циркон ZrSiO4 и 
другие превращаются в растворимые соединения, удобные для даль-
нейшей переработки. Вскрытие минералов чаще всего производится их 
сплавлением со смесью щелочей и нитратов. 

 
Соединения фосфора 

 

Среди соединений фосфора наибольшее практическое значение 
имеют ортофосфорная кислота и ее соли. 

Ортофосфорную кислоту в промышленности получают действием 
серной кислоты на природное соединение фосфат кальция (суперфосфат): 

 

Ca3(PO4)2 + 3H2SO4 = 3CaSO4 + 2H3PO4, 
 

а в лабораториях для этой цели используют реакцию красного фосфора 
с азотной кислотой. Обнаружить ортофосфорную кислоту можно рас-
твором молибдата аммония, с которым она образует комплексное со-
единение ярко-желтого цвета. 

Ортофосфорная кислота – слабая, поэтому её растворимые соли 
(ортофосфаты щелочных металлов) гидролизуются по аниону. Но 

 154



большинство фосфатов не растворяется в воде, кислотах, щелочах и аг-
рессивных средах. Образование нерастворимых фосфатов на поверхно-
сти металлов применяется для зашиты металлов от коррозии. В технике 
эту операцию называют фосфатированием. 

 

Соединения мышьяка, сурьмы, висмута 
 

У мышьяка, сурьмы и висмута, вследствие увеличения радиуса 
атомов, закономерно изменяются химические свойства: мышьяк являет-
ся неметаллом, сурьма – сильно амфотерный металл, а висмут – металл 
со слабыми признаками амфотерности. С соединениями мышьяка в 
учебных лабораториях опытов не проводят, так как они очень ядовиты. 
У сурьмы и висмута наибольший интерес представляют их соединения 
в степенях окисления +3 и +5: гидроксиды, соли и сульфиды. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является получение и исследование свойств наибо-
лее распространенных соединений азота, фосфора, сурьмы и висмута. 

 

Опыт 1. Получение и обнаружение аммиака 
 

Смесь кристаллического хлорида аммония и гидроксида натрия 
(или KOH), поместить в пробирку и осторожно нагреть на спиртовке. 

Выделение аммиака установить с помощью влажной универсаль-
ной индикаторной бумаги или с помощью стеклянной палочки, смочен-
ной концентрированной соляной кислотой. 

В отчете описать опыт и свои наблюдения, а также уравнения ре-
акций образования аммиака и белого дыма около стеклянной палочки. 

 

Опыт 2. Восстановительные свойства аммиака 
 

В две пробирки поместить по 5–6 капель растворов перманганата 
калия и дихромата калия, подкислить их серной кислотой и прибавлять 
по каплям раствор аммиака до обесцвечивания первого и изменения ок-
раски второго. В отчёте написать уравнения реакций и найти в них ко-
эффициенты методом полуреакций.  

 

Опыт 3. Окислительно-восстановительная двойственность 
нитритов 

 

1. Окислительные  свойства нитритов. Провести в пробирке (под 
тягой!) реакцию между растворами NaNO2 (или КNO2) и подкисленным 
раствором NaI (или KI), обратить внимание на изменение окраски рас-
твора и цвет выделяющегося газа. В отчете описать опыт и составить 
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уравнения реакций: а) нитрита с иодидом в присутствии серной кисло-
ты; б) окисления образующегося оксида азота (II) кислородом воздуха 
на выходе из пробирки. Первую реакцию уравнять методом полуреакций. 

 

2. Восстановительные свойства нитритов. Выбрать из штатива 
два известных окислителя и провести их восстановление нитритом на-
трия (или калия) в кислой среде. Описать ход опыта, написать уравне-
ния реакций. 

В выводе объяснить причину окислительно-восстановительной 
двойственности нитритов. 

 

Опыт 4. Взаимодействие азотной кислоты с металлами 
 

Внимание! Опыты с азотной кислотой проводятся в вытяжном шкафу. 
 

В отдельных пробирках провести шесть опытов по взаимодействию 
разбавленной HNO3 (из штатива) и концентрированной HNO3 (хранится 
в вытяжном шкафу) с магнием, цинком и медью. Гранулы цинка и меди 
после опыта обмыть струей воды и возвратить для повторного исполь-
зования. Описать наблюдения, составить уравнения реакций и подоб-
рать в них коэффициенты методом полуреакций, сделать выводы. В вы-
водах отразить влияние природы металла (положение в ряду напряже-
ний) и концентрации азотной кислоты на состав продуктов её восста-
новления в этих реакциях. 

 

Опыт 5. Вскрытие минерала расплавленным нитратом 
 

Смесь твердых КNO3 и KOH расплавить в тигле на пламени спир-
товки и добавить в расплав немного MnO2. Наблюдать образование в 
расплаве манганата калия, имеющего красивую окраску цвета морской 
волны или бирюзы. Составить уравнение реакции, подобрать коэффи-
циенты методом полуреакций. 

 

Опыт 6. Получение и обнаружение фосфорной кислоты 
 

Подействовать концентрированной азотной кислотой на небольшое 
количество красного фосфора (опыт проводить под тягой, обратить 
внимание на окраску выделяющегося газа). К полученному раствору 
прибавить раствор молибдата аммония (1–2 капли). В отчете описать 
опыт, привести уравнение реакции фосфора с HNO3, уравняв его мето-
дом полуреакций. 

Найти в учебных пособиях (например, у Карапетьянца и Дракина, 
гл. 8.4) формулу окрашенного комплексного соединения, которое обра-
зуется при взаимодействии H3PO4 с молибдатом аммония и написать 
уравнение его образования. Как называется класс неорганических со-
единений, к которому принадлежит это вещество? 
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Опыт 7. Гидролиз фосфатов 
 

С помощью универсальной индикаторной бумаги определить среду 
и рН раствора Na3PO4 или K3PO4. Написать молекулярные и ионные 
уравнения ступенчатого гидролиза этой соли. Используя табличные 
значения констант ступенчатой диссоциации ортофосфорной кислоты 
(К1 = 7,1·10–3, К2 = 6,2·10–8, К3 = 5,0·10–13), вычислить константу гидро-
лиза и степень гидролиза в 1 М растворе по каждой ступени. 

В отчете привести все уравнения реакций и все расчеты. В выводе 
указать, какая из ступеней гидролиза имеет практическое значение, а 
какие можно в общем случае не учитывать. 

 

Опыт 8. Получение нерастворимых фосфатов 
 

Используя раствор ортофосфата натрия (или калия) и растворы 
других солей, имеющихся в штативе, провести по своему выбору не ме-
нее пяти ионообменных реакций получения нерастворимых фосфатов. 

В отчете написать уравнения реакций и привести после каждой из 
них справочную величину произведения растворимости полученной со-
ли, например: 

 

Na3PO4 + 3AgNO3  = 3NaNO3 + Ag3PO4↓;   ПР(Ag3PO4) = 1,3·10–20
 

В выводе указать практическое значение проведенных реакций; ка-
кие из них используются при водоподготовке для «доумягчения» воды? 

 

Опыт 9. Получение гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III) 
и исследование их свойств 

 

1. Получение гидроксида сурьмы (III). В две пробирки поместить  
по 3–4 капли раствора хлорида сурьмы (III). В каждую пробирку приба-
вить по 3–5 капель раствора щелочи до выпадения осадка. В одной из 
пробирок на осадок гидроксида сурьмы (III) подействовать соляной ки-
слотой (добавить несколько капель), в другую – раствором щелочи. 

Наблюдать протекание реакций в обоих случаях. В отчете описать 
опыт, написать все уравнения проделанных реакций в молекулярном и 
ионно-молекулярном виде. Сделать вывод об основно-кислотных свой-
ствах гидроксида сурьмы (III). 

 

2. Получение гидроксида висмута (III). Получить нерастворимый 
Bi(OH)3 взаимодействием нитрата висмута (III) с раствором щелочи. 
Подействовать на осадок азотной кислотой и щелочью. Почему с кисло-
той гидроксид висмута взаимодействует, а со щелочью реакция не идёт? 

В отчете описать опыт, написать уравнения реакций получения 
гидроксида висмута (III) и его взаимодействия с азотной кислотой в мо-
лекулярном и ионно-молекулярном виде. 
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Опыт 10. Гидролиз солей сурьмы (III) и висмута (III) 
 

В две пробирки налить 4–5 капель раствора хлорида сурьмы (III) и 
нитрата висмута (III). В каждую пробирку добавлять по каплям воду, 
перемешивая раствор стеклянной палочкой. Наблюдать помутнение 
растворов и выпадение осадков основных солей. 

Прибавить несколько капель концентрированной соляной кислоты 
к хлориду сурьмы (III) и концентрированной азотной кислоты к нитрату 
висмута (III); осадки при этом растворяются. Снова прилить воду, на-
блюдается вторичное образование осадка. Объяснить это явление. В от-
чете написать в молекулярном и ионно-молекулярном виде уравнения 
следующих реакций: а) гидролиза хлорида сурьмы (III) и нитрата вис-
мута (III) в две ступени с образованием основных солей – хлорида ди-
гидроксосурьмы (III) и нитрата дигидроксовисмута (III); б) разложения 
основных солей с образованием оксохлорида сурьмы (III) SbOCl и ок-
сонитрата висмута (III) BiONO3; в) растворения осадков оксосолей при 
приливании кислот. 

В выводе объяснить причину гидролиза солей сурьмы и висмута, а 
также указать, какая из солей гидролизуется в большей степени и почему. 

 
Опыт 11. Получение и изучение свойств 
сульфидов сурьмы (III) и висмута (III) 

 

1. Сульфид сурьмы (III). В пробирку с 2–3 каплями раствора хлори-
да сурьмы (III) прибавить 5–8 капель раствора сульфида натрия (или 
сульфида аммония), обратить внимание на яркую окраску образующе-
гося сульфида сурьмы (III). После отстаивания осадка слить с него жид-
кость, после чего добавить раствор сульфида натрия (или аммония). 

Перемешивая осадок стеклянной палочкой, наблюдать его раство-
рение с образованием сульфосоли Na3SbS3. К полученному раствору 
прибавить 5–6 капель концентрированной соляной кислоты, при этом 
снова образуется сульфид сурьмы (III) и выделяется газ с характерным 
запахом. По запаху определить, какой газ выделяется. 

В отчете описать опыт и составить уравнения реакций: а) получе-
ния сульфида сурьмы (III); б) его растворения в сульфиде натрия; в) 
разложения сульфосоли соляной кислотой. В выводе привести общее 
название всех сульфидов, растворяющихся в растворах сульфидов ще-
лочных металлов и аммония. Объяснить причину неустойчивости суль-
фокислот. 
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2. Сульфид висмута (III). Получить сульфид висмута (III) по ионо-
обменной реакции нитрата висмута (III) с сульфидом натрия, отметить 
цвет осадка. Подействовать на осадок раствором Na2S – осадок не рас-
творяется. Слить раствор с осадка и подействовать на него концентри-
рованной азотной кислотой – осадок растворяется (для ускорения реак-
ции пробирку можно подогреть на пламени спиртовки). 

В отчете описать опыт. Составить уравнения реакций получения 
сульфида висмута (III) и его взаимодействия с HNO3, имея в виду, что 
вторая реакция является окислительно-восстановительной, в которой 
образуются нитрат висмута (III), серная кислота и оксид азота (II). 
Уравнять реакцию методом полуреакций. Объяснить, почему сульфид 
висмута (III) не образует сульфосоль при взаимодействии с раствором 
сульфида натрия. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Какие опытные данные свидетельствуют о химической инертно-
сти азота, как объясняется в теоретической химии инертность азота? 

 

2. Газообразный аммиак обесцвечивает подкисленный раствор 
перманганата калия; напишите уравнение соответствующей реакции. 

 

3. Объясните, почему азотистая кислота и ее соли обладают окис-
лительно-восстановительной двойственностью? Напишите уравнения 
всех возможных реакций нитрита калия с хлоратом калия и укажите 
среди них наиболее вероятную. 

 

4. Напишите уравнения всех возможных реакций разбавленной 
азотной кислоты с цинком и укажите термодинамически наиболее веро-
ятную реакцию. 

 

5. Расплавленная смесь KNO3  (NaNO3) c KOH (NaOH) называется 
окислительной смесью. Она применяется при вскрытии минералов. На-
пишите уравнение вскрытия этой смесью минерала пиролюзита. 

 

6. Ортофосфорную кислоту для химических целей получают взаи-
модействием красного фосфора с концентрированной азотной кислотой. 
Напишите уравнение этой реакции. 

 

7. Чем отличается взаимодействие As2S3 и Sb2S3 с концентрирован-
ной азотной кислотой от взаимодействия Bi2S3 с этой же кислотой? 

 

8. Почему сульфиды As2S3, As2S5, Sb2S3 и Sb2S5 называются суль-
фоангидридами? Напишите уравнения соответствующих реакций. 
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Работа 4. ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА ЧЕТВЕРТОЙ ГРУППЫ 
(углерод, кремний, германий, олово, свинец) 

 
Главную подгруппу четвертой группы периодической системы 

Д.И. Менделеева составляют химические элементы углерод, кремний, 
германий, олово и свинец. Их простые вещества и многие соединения 
широко используются в жизни и деятельности человека. 

Углерод – основа органической химии, но и в неорганической хи-
мии его соединения представлены достаточно полно. Изучение неорга-
нических соединений углерода начинается с получения углекислого га-
за и нерастворимых карбонатов, с изучения гидролиза растворимых 
карбонатов. 

При изучении соединений кремния особое внимание уделяют 
кремниевой кислоте, так как это случай нерастворимой кислоты и геле-
образного состояния вещества, с которыми знакомятся студенты при 
изучении химии. Полезны также опыты по получению нерастворимых и 
гидролизу растворимых силикатов, так как они позволяют сравнить их с 
аналогичными соединениями углерода. 

Германий и его соединения редки, и в учебных целях не использу-
ются. Олово, свинец и их соединения, наоборот, широко используются в 
лабораторных целях. Эти металлы можно получать из растворов их со-
лей вытеснением более активными металлами. Оксиды и гидроксиды 
этих металлов амфотерны. 

Особое внимание уделяется окислительно-восстановительным 
свойствам соединений олова и свинца. Хлорид олова (II) используется в 
химических лабораториях и для технических целей как восстановитель, 
а диоксид свинца – как один из самых сильных окислителей. 

Элементы одной подгруппы – это в общем сходные элементы, но 
каждый из них обладает многими индивидуальными особенностями. 
Для олова и свинца отличие проявляется, в частности, при получении и 
растворении сульфидов. Сульфид двухвалентного олова SnS нераство-
рим в разбавленных кислотах, но растворим в концентрированной HCl и 
в кислотах-окислителях; с сульфидами щелочных элементов и сульфи-
дом аммония он не взаимодействует. Сульфид четырёхвалентного олова 
SnS2 – сульфоангидрид, т.е. он взаимодействует с растворами сульфи-
дов щелочных элементов и аммония с образованием растворимых суль-
фосолей. Сульфид двухвалентного свинца PbS относится к сульфидам, 
растворимым в кислотах-окислителях, а сульфид четырёхвалентного 
свинца не существует вследствие разложения в момент образования по 
реакции внутримолекулярного окисления-восстановления. 
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Экспериментальная часть 
 

Целью работы является получение и исследование свойств наибо-
лее распространенных соединений углерода, кремния, олова и свинца. 

 

Опыт 1. Получение оксида углерода (IV) и его растворение в воде 
 

Собрать простейшую установку для получения оксида углерода 
(IV) по рисунку 12а или 12б. В первом случае используется колба Вюр-
ца (1), плотно закрывающаяся пробкой (3), а во втором – круглодонная 
колба (2), которая также закрывается пробкой со вставленной в нее га-
зоотводной стеклянной трубкой (4). В обоих случаях конец газоотвод-
ной трубки опускается в пробирку с водой (5). 

 

5 5

3
3 4

1
2

 
 

а      б 
 

Рис.12. Установки для получения диоксида углерода 
 

1 – колба Вюрца; 2 – колба; 3 – пробка; 4 – газоотводная трубка; 5 – пробирка 
 

В реакционный сосуд (1) или (2) положить 3–4 маленьких кусочка 
мрамора, внести 5 капель воды и 10 капель концентрированной соляной 
кислоты. Быстро закрыть реакционный сосуд пробкой, конец газоот-
водной трубки опустить в пробирку с дистиллированной водой. Про-
пускать газ 2–3 мин, после чего проверить среду полученного в пробир-
ке раствора универсальной индикаторной бумагой. 

Описать опыт. Написать схему равновесия, существующего в вод-
ном растворе диоксида углерода. Как и почему смещается это равнове-
сие при добавлении в раствор щелочи и кислоты? 

 
Опыт 2. Получение малорастворимых карбонатов 

 

В трех пробирках получить карбонаты кальция, стронция и бария 
взаимодействием растворимых солей этих металлов с раствором карбо-
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ната натрия. Дать растворам отстояться, после чего из пробирок слить, 
удалить пипеткой или кусочком фильтровальной бумаги всю (или хотя 
бы часть) жидкость. Добавить к осадкам по одной капле концентриро-
ванной соляной кислоты. Что наблюдается? Написать уравнения полу-
чения карбонатов и их взаимодействия с соляной кислотой в молеку-
лярном и ионно-молекулярном виде. 

 
Опыт 3. Гидролиз растворимых карбонатов 

 

С помощью универсальной индикаторной бумаги установить среду 
растворов карбонатов натрия и калия. Написать уравнения гидролиза в 
молекулярном и ионно-молекулярном виде и объяснить, почему в обоих 
случаях среда одинаковая. 

 
Опыт 4. Получение кремниевой кислоты 

 

К 4–5 каплям раствора силиката натрия добавить 6–7 капель 2 н. 
соляной кислоты. Наблюдать образование геля кремниевой кислоты. 
Написать уравнение реакции. Объяснить, почему формула кремниевой 
кислоты H2SiO3 является условной, каков действительный состав геля? 

 
Опыт 5. Получение малорастворимых силикатов 

 

В три пробирки внести по 3–4 капли растворов хлорида бария, хло-
рида никеля (II) и сульфата меди (II). Добавить в каждую пробирку по 
2–3 капли раствора силиката натрия. Описать опыт, написать уравнения 
реакций в молекулярном и ионно-молекулярном виде, отметить цвет 
осадков. 

 
Опыт 6. Гидролиз растворимого силиката 

 

С помощью универсальной индикаторной бумаги установить среду 
раствора силиката натрия. Написать уравнение гидролиза в молекуляр-
ном и ионном виде. Объяснить, почему среда раствора Na2SiO3 более 
щелочная, чем раствора Na2CO3. 

 
Опыт 7. Получение олова и свинца 

 

В одну пробирку внести раствор хлорида олова (II), а в другую – 
нитрата свинца (II). В каждую пробирку опустить по одной грануле 
цинка. Наблюдать появление на гранулах мелких кристалликов метал-
лического олова и свинца. Написать уравнения реакций и объяснить их 
самопроизвольное протекание. Возможно ли протекание таких реакций, 
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если гранулы цинка заменить на кусочки меди? Сформулировать вывод. 
Опыт 8. Получение гидроксидов олова (II) и свинца (II) 

и исследование их основно-кислотных свойств 
 

1. Гидроксид олова (II). В двух пробирках получить гидроксид оло-
ва (II) взаимодействием раствора хлорида олова (II) с гидроксидом ам-
мония. 

Для исследования свойств гидроксида олова (II) в одну пробирку 
добавить соляную кислоту, в другую – избыток раствора щелочи. 

Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 
получения гидроксида олова (II) и взаимодействия его с раствором гид-
роксида натрия и соляной кислотой, учитывая, что в щелочном растворе 
образуется гидроксокомплексное соединение. 

 

2. Гидроксид свинца (II). Взаимодействием растворённого нитрата 
свинца (II) с гидроксидом аммония получить в двух пробирках гидро-
ксид свинца (II). Отметить цвет осадка. Растворить осадок, добавляя в 
первую пробирку 2 н. азотную кислоту, а во вторую – раствор щелочи. 
Написать уравнения реакций получения гидроксида свинца (II) и взаи-
модействия его с кислотой и щелочью в молекулярном и ионно-
молекулярном виде. 

Почему для растворения Sn(OH)2 можно использовать серную и 
соляную кислоту, а для растворения Pb(OH)2 – нельзя? 

Сформулировать вывод об основно-кислотных свойствах гидро-
ксидов олова (II) и свинца (II). 

 
Опыт 9. Получение гидроксида олова (IV) и оксида свинца (IV) 

и исследование их основно-кислотных свойств 
 

1. Гидроксид олова (IV). В две пробирки внести по 3–5 капель рас-
твора хлорида олова (IV) и добавить гидроксид натрия до появления 
осадков гидроксида олова (IV). Растворить осадки, добавляя в первую 
пробирку разбавленную соляную кислоту, а во вторую – разбавленный 
раствор гидроксида натрия. Написать уравнения получения гидроксида 
олова (IV) и его взаимодействия с кислотой и раствором щелочи в мо-
лекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

2. Амфотерные свойства оксида свинца (IV). В фарфоровый тигель 
внести один микрошпатель оксида свинца (IV), 6–8 капель концентри-
рованного раствора гидроксида натрия и нагреть тигель на спиртовке. 
После охлаждения отобрать пипеткой в пробирку образовавшийся рас-
твор гексагидроксоплюмбата (IV) натрия и добавить к нему по каплям 
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концентрированную соляную кислоту до появления осадка хлорида 
свинца (IV) желтого цвета. 

Написать уравнения реакций получения гексагидроксоплюмбата 
(IV) натрия и его взаимодействия с соляной кислотой. Какие свойства 
проявляет оксид свинца (IV) в этом опыте? 

Как можно на опыте установить свойства оксида свинца (IV), про-
тивоположные тем, которые он проявляет при взаимодействии с гидро-
ксидом натрия? Чем затруднено проведение такого опыта? 

 
Опыт 10. Гидролиз солей олова (II) и свинца (II) 

 

1. Гидролиз хлорида олова (II). В пробирку с 3–4 каплями воды 
опустить 2–3 кристаллика хлорида олова (II). Размешать содержимое 
пробирки стеклянной палочкой до полного растворения кристаллов и с 
помощью универсальной индикаторной бумаги определить рН раство-
ра. Добавить в пробирку еще 5–6 капель воды, отметить образование 
осадка основной соли – хлорида гидроксоолова (II). Прибавлением ка-
кого реактива можно уменьшить гидролиз хлорида олова (II)? Прове-
рить свое заключение опытом. Написать уравнения всех реакций. Ука-
зать тип гидролиза и рН среды. Объяснить влияние добавления воды и 
кислоты на смещение равновесия гидролиза этой соли. 

 

2. Гидролиз нитрата свинца (II). Поместить в пробирку несколько 
кристалликов нитрата свинца (II) и 3–4 капли дистиллированной воды. 
Размешать содержимое пробирки стеклянной палочкой до полного рас-
творения соли. Определить рН полученного раствора с помощью уни-
версального индикатора. Какова среда этого раствора? Нагреть раствор 
в пламени спиртовки, добавить 2–3 капли карбоната натрия, снова на-
греть. Наблюдать выпадение осадка основной соли свинца (PbOH)2CO3, 
состав которой можно также выразить формулой 2PbCO3·Pb(OH)2. В ка-
кой кислоте растворяется этот осадок? Проверить свое заключение на 
опыте. 

Написать уравнение гидролиза нитрата свинца (II) по первой сту-
пени. Как влияет добавление карбоната натрия на этот процесс? Проис-
ходит ли здесь взаимное усиление или взаимное ослабление гидролиза 
Pb(NO3)2 и Na2CO3? Написать уравнение совместного гидролиза нитрата 
свинца (II) и карбоната натрия. 

 
Опыт 11. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений свинца и олова 
 

1. Восстановление перманганата калия хлоридом олова (II). В про-
бирку с раствором перманганата калия добавить для создания кислой 
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среды разбавленную соляную кислоту, а затем раствор хлорида олова 
(II). Что наблюдается? Описать опыт и написать уравнение реакции, оп-
ределив стехиометрические коэффициенты методом полуреакций. Ис-
пользуя стандартные значения окислительно-восстановительных потен-
циалов ϕº (табл. 13, с. 151), показать возможность протекания реакции. 

 

2. Окисление иодида калия оксидом свинца (IV). В пробирку внести 
один микрошпатель оксида свинца (IV), 3–5 капель 2 н. серной кислоты 
и 5–6 капель йодида калия. Нагреть пробирку на спиртовке. Отметить 
изменение цвета раствора. Перенести стеклянной палочкой каплю этого 
раствора в пробирку с 8–10 каплями раствора крахмала. Отметить появ-
ление синей окраски раствора. На образование какого вещества указы-
вает появление этой окраски раствора крахмала? 

Описать опыт и написать уравнение реакции, определив стехио-
метрические коэффициенты методом полуреакций. Используя стан-
дартные значения окислительно-восстановительных потенциалов ϕº, 
показать возможность протекания реакции. 

 

3. Окисление сульфата марганца (II) оксидом свинца (IV). В про-
бирку поместить оксид свинца (IV) на кончике микрошпателя, добавить 
6–8 капель 2 н. азотной кислоты и одну каплю раствора сульфата мар-
ганца (II). Содержимое пробирки прокипятить, дать раствору отстоять-
ся. Отметить окраску полученного раствора. 

Написать уравнение реакции, учитывая, что образовалась марган-
цевая кислота и соль свинца (II). По результатам опыта сравнить окис-
лительные свойства оксида свинца (IV) и MnO -ионов и сопоставить 
результаты сравнения со значениями ϕº соответствующих полуреакций 
(табл. 13). 

4
−

 
Опыт 12. Получение сульфидов олова и свинца 

и исследование их свойств 
 

В три пробирки внести растворы солей: в первую – хлорида двух-
валентного олова, во вторую – хлорида олова (IV), в третью – нитрата 
свинца (II). Добавить в каждую пробирку по 2–3 капли сульфида аммо-
ния (NH4)2S. Отметить образование сульфидов соответствующих метал-
лов во всех пробирках, энергично перемешать стеклянной палочкой их 
содержимое, после чего разделить каждый осадок на две части. К одной 
из них прибавить избыток сульфида аммония, а к другой – концентри-
рованную азотную кислоту. Во всех ли пробирках наблюдается раство-
рение осадков? 
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В отчете описать опыт, написать уравнения реакций получения 
сульфидов олова и свинца в молекулярном и ионном виде и указать их 
цвет. Написать уравнение реакции сульфида олова (IV) с сульфидом 
аммония и cделать вывод о его принадлежности к сульфоангидридам. 

Объяснить, почему сульфида олова (II) и сульфид свинца (II) с 
сульфидом аммония не взаимодействуют. 

Написать уравнения окислительно-восстановительных реакций при 
взаимодействии  SnS,  SnS2  и  PbS  с концентрированной азотной ки-
слотой, учитывая, что преимущественным продуктом восстановления 
кислоты является оксид азота (IV). 

Результаты исследования свойств сульфидов представить в виде 
таблицы (табл. 12).  

 

Таблица 12 
 

Взаимодействие сульфидов свинца и олова с сульфидом аммония 
и азотной кислотой 

 

Сульфид Реагент Уравнение реакции 
SnS 
SnS2

PbS 

(NH4)2S 
(NH4)2S 
(NH4)2S 

 

SnS 
SnS2

PbS 

HNO3

HNO3

HNO3

 

 
Таблица 13 

 

Стандартные электродные потенциалы полуреакций 
 

Полуреакция ϕо, В 
Sn2+ + 2e = Sn 
Sn4+ + 2e = Sn2+

Sn4+ + 4e = Sn 

–0,14 
+0,15 
+0,01 

Pb2+ + 2e = Pb 
Pb4+ + 2e = Pb2+

Pb4+ + 4e = Pb 

–0,13 
+1,80 
+0,84 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2О 
MnO  + 8H4

− + + 5e = Mn2+ + 4H2O 
+1,46 
+1,51 

Cr2O  + 14H7
2− + + 6e = 2Cr3+ + 7H2O 

I2 + 2e = 2I–
+1,33 
+0,54 
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Mn2+ + 2e = Mn –1,19 
 

 
Контролирующие задания 

 
1. Покажите уравнениями реакций получение углекислого газа из 

природных соединений (минералов) кальцита, магнезита и малахита. 
 

2. Растворимость углекислого газа в воде при 20 °С равна 87,2 мл 
на 100 г воды. Чему равна молярная концентрация этого раствора? 

 

3. Напишите уравнения гидролиза карбоната натрия и силиката на-
трия. Какая соль и почему гидролизуется полнее? 

 

4. Объясните, почему реакция 
 

СО2(г) + Na2SiO3 = Na2CO3 + SiO2(к) 
 

в растворах протекает в прямом направлении, а в расплавах – в обрат-
ном? 

 

5. Раствор силиката натрия используется в качестве клея. Почему 
при хранении в негерметичной емкости этот раствор становится мут-
ным и теряет клеящие свойства? 

 

6. Покажите уравнениями реакций амфотерные свойства гидрокси-
дов олова Sn(OH)2 и Sn(OH)4. 

 

7. Покажите уравнениями реакций восстановительные свойства 
SnCl2 и окислительные свойства PbO2. 
 

Работа 5. БОР, АЛЮМИНИЙ 
 

Бор и алюминий относятся к р-элементам третьей группы. Состоя-
ние их валентных электронов характеризуется общей формулой ns2np1. 
В своих соединениях бор и алюминий проявляют единственную и ус-
тойчивую степень окисления равную +3, поэтому для соединений бора 
и алюминия как окислительные, так и восстановительные свойства не 
характерны. 

Кристаллический бор – неметалл и химически инертное вещество, 
алюминий – активный металл (ϕо = –1,67 В), но из-за наличия защитной 
оксидной пленки многие реакции с алюминием идут с так называемым 
латентным периодом, во время которого разрушается Al2O3. 

Оксиды и гидроксиды бора и алюминия амфотерны, причём у этих 
соединений бора преобладают кислотные свойства, а у соединений 
алюминия – основные. Необычной особенностью оксида бора является 
его склонность к стеклообразованию. В этом проявляется диагональное 
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сходство бора с кремнием. Устойчивые к действию химических реакти-
вов и термостойкие боратные стекла используются для изготовления 
лабораторной посуды. 

Из соединений алюминия самое широкое применение имеет суль-
фат алюминия, который используется как наполнитель при изготовле-
нии бумаги, для осветления воды (осаждения взвешенных частиц) и в 
других производствах. 

 
Экспериментальная часть 

 

Целью работы является получение и изучение свойств наиболее 
характерных соединений бора и алюминия. 

 
Опыт 1. Получение ортоборной кислоты и изучение ее свойств 

 

1. Получение ортоборной кислоты. В пробирку поместить 5–6 ка-
пель насыщенного раствора буры Na2BB4O7·10H2O, добавить 2–3 капли 
концентрированной серной кислоты. Наблюдать выпадение белых кри-
сталлов. 

В отчёте описать опыт и написать уравнение реакции. Солью какой 
кислоты является тетраборат натрия? Почему в реакции получается не 
тетраборная, а ортоборная кислота? 

 

2. Кислотые свойства ортоборной кислоты. В двух пробирках 
приготовить раствор ортоборной кислоты. В первую пробирку внести 
кусочек магниевой ленты, наблюдать выделение газообразного вещест-
ва. Написать уравнение реакции магния с ортоборной кислотой. 

Во второй пробирке определить рН раствора с помощью универ-
сальной индикаторной бумаги. Указать значение рН раствора кислоты и 
написать схему электролитической диссоциации. Чем диссоциация ор-
тоборной кислоты отличается от диссоциации других кислот? Какова её 
основность? 

Сделать вывод о силе ортоборной кислоты, константа диссоциации 
которой равна 5·10–10. 

 

3. Получение эфира ортоборной кислоты. В фарфоровый тигель 
поместить несколько кристалликов ортоборной кислоты, 2–3 капли сер-
ной кислоты и 5–6 капель этилового спирта. Смесь растереть стеклян-
ной палочкой и поджечь. Отметить окраску пламени. В отчете написать 
уравнение взаимодействия этанола с ортоборной кислотой с образова-
нием борноэтилового эфира B(OC2H5)3. Какова роль серной кислоты в 
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этой реакции? Сделать вывод об амфотерных свойствах ортоборной ки-
слоты. 

 
Опыт 2. Гидролиз тетрабората натрия 

 

В пробирке приготовить 1–2 мл раствора буры. С помощью уни-
версальной индикаторной бумажки определить рН раствора. В отчете 
написать уравнения ступенчатого гидролиза тетрабората натрия, учиты-
вая, что на первой ступени образуется ортоборная кислота и метаборат 
натрия, а на второй – ортоборная кислота и гидроксид натрия. 

 
Опыт 3. Получение малорастворимых боратов 

 

В две пробирки внести по 3–4 капли насыщенного раствора тетра-
бората натрия и добавить по несколько капель растворов: в первую – 
нитрата серебра, во вторую – сульфата меди (II). Наблюдать выпадение 
осадков. 

Написать уравнения реакций, учитывая, что в первой пробирке об-
разуется метаборат серебра, а во второй – гидроксометаборат меди (II). 
Почему во второй пробирке образовалась основная, а не средняя соль? 

 
Опыт 4. Получение перлов буры 

 

Метабораты хрома, никеля, кобальта и некоторых других металлов 
имеют стеклообразную структуру и характерную окраску. Эти цветные 
стёкла называются перлами буры. Они используются в анализе и при 
изготовлении художественных изделий из цветных стёкол. 

Раскаленной платиновой или стальной проволочкой с ушком кос-
нуться поочередно кристалликов буры и соли кобальта. Нагреть полу-
ченную каплю расплава до получения однородной стекловидной массы. 
Охладить полученный перл и отметить его окраску. Таким же способом 
получить перлы хрома, никеля, меди и железа. 

Описать опыт и наблюдения. Написать уравнения реакций: 
1) обезвоживания буры и её разложения на метаборат и оксид бора, 
2) взаимодействия оксида бора с солями кобальта, хрома, никеля, 

меди и железа. 
 

Опыт 5. Свойства металлического алюминия  
 

1. Взаимодействие с разбавленными кислотами. В три пробирки 
поместить по 5–6 капель разбавленных соляной, серной и азотной ки-
слот. В каждую опустить по небольшому кусочку алюминиевой фольги. 
Во всех ли случаях реакция протекает на холоду? Пробирки подогреть. 
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Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Какие газообразные 
вещества выделяются при взаимодействии алюминия с разбавленными 
кислотами? 

 

2. Взаимодействие с концентрированными  кислотами. В три про-
бирки поместить по 3–4 капли концентрированных растворов соляной, 
серной и азотной кислот. В каждую опустить по кусочку алюминия. С 
какими кислотами алюминий при комнатной температуре не взаимо-
действует? Осторожно нагреть пробирки. Как влияет нагревание? 

Описать опыт. Написать уравнения реакций, учитывая, что при на-
гревании концентрированная азотная кислота восстанавливается алю-
минием преимущественно до оксида азота (IV), а серная – до серы. 

 

3. Взаимодействие со щелочами. В пробирку налить 2–3 мл раство-
ра щелочи и добавить один микрошпатель алюминиевой пудры. Что на-
блюдается? Почему реакция начинается не сразу? 

Описать опыт. Написать уравнения реакций: 1) оксида алюминия 
со щелочью с образованием гидроксокомплексного соединения; 2) 
алюминия с водой и щелочью. Во второй реакции указать окислитель. 

 

4. Взаимодействие с водой. В пробирку с водой опустить полоску 
алюминиевой фольги. Наблюдается ли взаимодействие алюминия с водой? 

Вторую полоску фольги опустить на 2–3 минуты в пробирку с рас-
твором нитрата ртути (II); за это время в поверхностном слое алюми-
ниевой фольги образуется амальгама алюминия. Полоску вынуть из 
пробирки, высушить фильтровальной бумагой и опустить в пробирку с 
водой. Наблюдать выделение водорода. 

Описать опыт. Сравнить окислительно-восстановительные потен-
циалы воды и алюминия, сделать вывод о возможности взаимодействия 
алюминия с водой. Написать уравнения реакций алюминия с нитратом 
ртути (II) и водой. 

 
Опыт 6. Получение и исследование свойств гидроксида алюминия 

  

В двух пробирках получить гидроксид алюминия взаимодействием 
сульфата алюминия с гидроксидом аммония. В первой пробирке на оса-
док Al(OH)3 подействовать соляной кислотой, а во второй – щелочью. 

Описать наблюдения и написать уравнения реакций. Написать схе-
му диссоциации гидроксида алюминия по типу оснований и по типу ки-
слот. Как смещается равновесие этих процессов при добавлении кисло-
ты и щелочи? Сделать вывод о свойствах гидроксида алюминия. 

 
Опыт 7. Гидролиз солей алюминия 
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1. Гидролиз сульфата алюминия. Универсальной индикаторной бу-
магой определить рН раствора сульфата алюминия. В отчете написать 
уравнения ступенчатого гидролиза сульфата алюминия в молекулярном 
и ионном виде. Почему гидролиз этой соли не идет до конца? 

2. Совместный гидролиз сульфата алюминия и карбоната натрия. 
В пробирку внести 3–4 капли раствора сульфата алюминия и добавить 
столько же раствора карбоната натрия. Отметить выпадение осадка и 
выделение газа. В отчете написать уравнение совместного гидролиза 
двух солей. Почему в этом случае гидролиз идет до конца? 

 
Контролирующие задания 

 

1. Кислотные свойства ортоборной кислоты объясняются необыч-
ной реакцией, которая протекает при растворении этой кислоты в воде; 
напишите уравнение этой реакции. 

 

2. Почему ортоборная кислота является одноосновной кислотой, 
почему формулу этой кислоты часто записывают в виде основания? 

 

3. По названиям напишите формулы следующих соединений бора: 
оксид бора, боран, диборан, борид магния, метаборная кислота, тетра-
борат натрия, бура, метаборат серебра, метаборат гидроксомеди (II). 

 

4. Как получают алюминий в промышленности? Какова роль крио-
лита в этом процессе? 

 

5. Напишите уравнения реакций алюминия с соляной кислотой, 
разбавленной серной кислотой, с раствором и расплавом гидроксида на-
трия. Напишите реакцию горения алюминия в атмосфере углекислого 
газа. 

 

6. Напишите уравнения гидролиза сульфата алюминия, сульфида 
алюминия и совместного гидролиза сульфата алюминия и карбоната на-
трия. 

 
Работа 6. ХИМИЯ s-ЭЛЕМЕНТОВ 

 
К s-элементам, в атомах которых валентные электроны находятся 

на s-подуровнях, относятся два неметалла (H, He), элементы главной 
подгруппы первой группы (щелочные металлы) и элементы главной 
подгруппы второй группы периодической системы Д.И. Менделеева. В 
данной работе изучаются свойства наиболее распространенных s-
элементов – металлов и их соединений. 

Щелочные металлы чрезвычайно активны в химических реакциях, 
поэтому опыты с их применением опасны и в учебных лабораториях не 
проводятся. Среди соединений щелочных металлов наибольшее практи-
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ческое значение имеют NaCl, NaOH, Na2CO3, NaHCO3. Эти вещества 
использовались во многих предыдущих работах, однако некоторые 
опыты полезно повторить: получение хлора из NaCl, гидролиз Na2CO3 и 
другие. 

Среди s-элементов второй группы особое положение занимает бе-
риллий, гидроксид которого нерастворим и является амфотерным со-
единением, а растворимые соли гидролизуются по катиону. По-своему 
интересен магний: этот металл не взаимодействует с водой при обыч-
ных условиях, так как образующийся на его поверхности слой гидро-
ксида нерастворим и обладает защитными свойствами. Но при нагрева-
нии Mg(OH)2 растворяется, поэтому реакция магния с горячей водой 
идет без кинетических затруднений. Гидроксид магния, как и гидроксид 
бериллия, – слабое основание, но, в отличие от Be(OH)2, он не амфотерен. 

Кальций, стронций, барий – активные щелочно-земельные метал-
лы. Они взаимодействуют с водой, образующиеся при этом гидроксиды 
растворимы в воде и являются щелочами. Но многие соли щелочно-
земельных металлов, в отличие от солей щелочных металлов, нераство-
римы в воде. Опыты по изучению растворимости карбонатов, сульфатов 
и хроматов кальция, стронция и бария имеют практическое значение. 

Соединения щелочных и щелочно-земельных металлов окрашива-
ют пламя горящего спирта в различные цвета, что используется в фото-
метрических методах анализа. Этот опыт проводится последним для 
всей студенческой группы преподавателем. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является изучение свойств важнейших соединений 
щелочных металлов и s-элементов второй группы.  

 
Опыт 1. Получение хлора из хлорида натрия 

 

Поместить в три пробирки по одному микрошпателю смесей хло-
рида натрия с различными окислителями: NaCl + KMnO4 (первая про-
бирка), NaCl + MnO2 (вторая пробирка) и NaCl + PbO2 (третья пробир-
ка). Добавляя в каждую пробирку по 1–2 капли концентрированной 
серной кислоты (опыт проводить в вытяжном шкафу!), наблюдать вы-
деление хлора. Какую окраску имеет этот газ? 

В отчете написать уравнения реакций и объяснить, почему реакции 
не идут между твердыми веществами в этих смесях и почему они не 
идут при добавлении (вместо серной кислоты) воды? 

 
Опыт 2. Гидролиз карбонатов и гидрокарбонатов 
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щелочных металлов 
 

С помощью универсальной индикаторной бумаги определить среду 
и водородный показатель растворов Na2CO3, NaHCO3 и K2CO3. 

В отчете привести значения рН, написать уравнения гидролиза и 
ответить на следующие вопросы: а) почему водородный показатель рас-
творов Na2CO3 и K2CO3 выше семи и практически одинаков? б) почему 
среда раствора гидрокарбоната близка к нейтральной? 

 
Опыт 3. Гидроксид бериллия и его свойства 

 

Поместить в пробирку 5–6 капель раствора соли бериллия и доба-
вить (по каплям) раствор щелочи до образования осадка гидроксида бе-
риллия. Осадок разделить на две части; на одну часть осадка подейство-
вать соляной кислотой, на другую – избытком щелочи.  

В отчете описать опыт и привести уравнения реакций получения 
Be(OH)2 и его взаимодействия с кислотой и щёлочью. Сделать вывод о 
свойствах гидроксида бериллия. Написать схемы его диссоциации по 
основному и кислотному типу. Привести название комплексного соеди-
нения, образующегося при взаимодействии Be(OH)2 с избытком щело-
чи. Объяснить, почему бериллий образует комплексные соединения и 
почему его координационное число равно четырем. 

 
Опыт 4. Гидролиз солей бериллия 

 

С помощью универсальной индикаторной бумаги определить водо-
родный показатель раствора хлорида (или нитрата) бериллия. В отчете 
привести значение рН и написать уравнение гидролиза в молекулярном 
и ионном виде. 

 
Опыт 5. Взаимодействие магния с водой 

 
Взять кусочек магниевой ленты и очистить её поверхность от окси-

да наждачной бумагой. В пробирку внести 6–7 капель дистиллирован-
ной воды и опустить в неё очищенный магний. Отметить отсутствие ре-
акции при комнатной температуре. Нагреть пробирку на спиртовке. Что 
наблюдается? Прибавить к полученному раствору одну каплю фенол-
фталеина. Образование каких ионов в растворе приводит к появлению 
окраски фенолфталеина? В отчете описать опыт, ответить на вопросы и 
написать уравнение взаимодействия магния с водой при нагревании. 

 
Опыт 6. Взаимодействие магния с кислотами 
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В четыре пробирки опустить по кусочку магниевой стружки. В од-
ну пробирку внести 5–6 капель 2 н. соляной кислоты, в другую такое же 
количество капель 2 н. серной кислоты, в третью концентрированной 
серной кислоты, в четвертую – 2 н. азотной кислоты (опыты с концен-
трированной серной и азотной кислотами проводятся в вытяжном 
шкафу!). По окраске и запаху определить выделяющиеся из пробирок 
газы. В отчете описать опыт и написать уравнения реакций. 

 
Опыт 7. Получение оксида магния и взаимодействие его с водой 

 

Взять щипцами кусочек магниевой стружки и поджечь его в пла-
мени спиртовки. Как только магний загорится, вынуть его из пламени и 
держать над тиглем. Образовавшийся оксид магния сбросить в тигель, 
прибавить туда же несколько капель дистиллированной воды, разме-
шать всё стеклянной палочкой и перелить содержимое тигля в пробир-
ку. Почему жидкость мутная? Доказать образование в растворе 
Mg(OH)2, добавив одну каплю фенолфталеина. 

В отчете описать опыт. Написать уравнения реакций образования 
MgO и его превращения в Mg(OH)2. Объяснить, почему при обработке 
оксида магния водой получается мутный раствор. 

 
Опыт 8. Получение гидроксида магния 

и взаимодействие его с кислотой и солями аммония 
 

В двух пробирках получить гидроксид магния действием раствора 
щелочи на раствор соли магния. В одну пробирку прибавить по каплям 
2 н. соляную кислоту до полного растворения осадка. В другую пробир-
ку внести по каплям 2 н. раствор хлорида аммония также до полного 
растворения осадка.  

В отчете описать опыт. Написать уравнения реакций получения 
Mg(OH)2 и его взаимодействия с HCl и NH4Cl. Объяснить, почему гид-
роксид магния взаимодействует с кислотой и с хлоридом аммония. 

 
Опыт 9. Получение оксида и гидроксида кальция 

 

Кусочек мрамора поместить в сухой фарфоровый тигель и поста-
вить прокаливаться в горячую муфельную печь при температуре 900–
950 0С. Примерно через 20–25 минут щипцами перенести тигель в экси-
катор. После охлаждения вынуть тигель из эксикатора и добавить в него 
8–10 капель воды. Размешать образовавшийся гидроксид кальция и дать 
осадку отстояться. Несколько капель полученного раствора перенести 
пипеткой в пробирку и добавить одну каплю фенолфталеина. Наблю-
дать изменение окраски индикатора. 
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Описать опыт и написать уравнения реакций разложения карбоната 
кальция при нагревании и взаимодействия оксида кальция с водой. Как 
называется вторая реакция в технике? Какое техническое название имеет 
гидроксид кальция? Как называется раствор гидроксида кальция в воде? 

Опыт 10. Карбонат и гидрокарбонат кальция 
 

1. Получение CaCO3 и Ca(HCO3)2. Наполнить пробирку на полови-
ну её высоты известковой водой и пропустить через нее углекислый газ 
из аппарата Киппа. Отметить появление взвеси карбоната кальция. Про-
должать пропускать диоксид углерода до исчезновения взвеси вследст-
вие образования растворимого гидрокарбоната кальция. Как называется 
вода, содержащая растворенные гидрокарбонаты кальция и магния? 
Раствор сохранить для следующего опыта. В отчете описать наблюдае-
мые явления и написать уравнения реакций: а) образования карбоната 
кальция при взаимодействии углекислого газа с известковой водой; б) 
растворения карбоната кальция под действием диоксида углерода и во-
ды с образованием гидрокарбоната. Указать практическое значение 
данного опыта. 

 

2. Устранение временной жесткости воды. Разделить полученный 
в опыте 10а раствор гидрокарбоната кальция на две части, перелив по-
ловину его в другую пробирку. В одну пробирку добавить 1–2 капли 
раствора щелочи, наблюдать образование осадка CaCO3. Другую про-
бирку прокипятить на спиртовке. Наблюдать образование такого же 
осадка. 

В отчете описать опыт и привести уравнения реакций разрушения 
гидрокарбоната кальция при кипячении и при взаимодействии со щело-
чью. Указать практическое значение данного опыта. 

 

Опыт 11. Свойства нерастворимых солей 
 

1. Карбонаты кальция, стронция, бария. Получить в трех пробир-
ках осадки карбонатов кальция, стронция и бария взаимодействием рас-
творов соответствующих солей с раствором соды. Подействовать на по-
лученные карбонаты раствором 2 н. соляной кислоты, добавляя её по 
каплям. В отчете написать уравнения реакций в молекулярном и ионном 
виде, объяснить их протекание. Указать практическое значение данного 
опыта. 

 

2. Сульфаты кальция, стронция, бария. Получить в трех пробирках 
осадки сульфатов кальция, стронция и бария взаимодействием раство-
ров соответствующих солей с раствором сульфата натрия. Подейство-
вать на полученные сульфаты 2 н. соляной кислотой. Наблюдается ли 
при этом протекание реакций? В отчете написать уравнения реакций 
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образования сульфатов и объяснить, почему они не взаимодействуют с 
соляной кислотой. Указать практическое значение данного опыта. 

3. Оксалаты кальция, стронция, бария. Получить в трех пробирках 
осадки оксалатов кальция, стронция и бария взаимодействием раство-
ров соответствующих солей с раствором оксалата аммония. Испытать 
действие соляной кислоты на осадки оксалатов. В отчете написать 
уравнения реакций образования оксалатов и их растворения в соляной 
кислоте. 

4. Хроматы кальция, стронция, бария. Получить в трех пробирках 
осадки хроматов кальция, стронция и бария взаимодействием растворов 
соответствующих солей с раствором хромата калия. Отметить их цвет. 
Испытать действие уксусной кислоты на осадки хроматов. Какой из них 
не растворяется в уксусной кислоте? Хромат, не растворяющийся в ук-
сусной кислоте, получить повторно и подействовать на него соляной 
кислотой. 

В отчете написать уравнения реакций а) образования хроматов 
кальция, стронция и бария; б) их взаимодействия с уксусной кислотой; 
в) взаимодействие хромата бария с соляной кислотой. Указать практи-
ческое значение данного опыта. 

 

5. Дробное осаждение сульфата и карбоната кальция. Получить 
сульфат кальция, добавив к 3–4 каплям раствора CaCl2 5–6 капель рас-
твора cульфата натрия. Дать раствору отстояться и пипеткой перенести 
его осветлённую часть в чистую пробирку. В раствор внести несколько 
капель раствора карбоната натрия; что при этом наблюдается? 

В ответе описать опыт, написать уравнения и объяснить, почему 
раствор, после того как из него выпал осадок CaSO4, снова образует оса-
док при действии Na2CO3. При объяснении использовать справочные 
данные из таблицы 14.  

Таблица 14 
 

Произведения растворимости 
соединений бериллия, магния и щелочно-земельных элементов 

 

Соединения ПР Соединения ПР 
Be(OH)2 (Be2+, 2OH-) 
             (BeOH+, OH-) 

6,3·10-23

2·10-14
CaCrO4

SrCO3

7,1·10-4

1,1·10-10

Mg(OH)2 (Mg2+, 2OH-) 
            (MgOH+, OH-) 

7,1·10-12

2,7·10-9
SrSO4

SrC2O4

3,2·10-7

1,6·10-7

Ca(OH)2 (Ca2+, 2OH-) 
             (CaOH+, OH-) 

5,5·10-6

1,4·10-4
SrCrO4

BaCO3

3,6·10-5

4,0·10-10
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CaCO3 3,8·10-9 BaSO4 1,1·10-10

CaSO4 2,5·10-5 BaC2O4 1,1·10-7

CaC2O4 2,3·10-9 BaCrO4 1,2·10-10

Опыт 12. Окрашивание пламени солями 
щелочных и щелочно-земельных металлов 

 

Опыт проводится в вытяжном шкафу. В шесть фарфоровых тиглей 
поместить по половине микрошпателя соединений лития, натрия, калия, 
кальция, стронция, бария. Залить соли до половины объема тиглей эти-
ловым спиртом, перемешать с целью некоторого растворения соедине-
ний в спирте и поджечь. Наблюдать окрашивание пламени, которое 
особенно заметно в конце горения. В отчете описать опыт и указать его 
практическое значение. 

 

Контролирующие задания 
 

1. Объясните, какие химические свойства характерны для щелоч-
ных металлов и как они изменяются в ряду литий – натрий – калий – 
рубидий – цезий. 

 

2. Хлорид натрия является исходным веществом для получения в 
большом количестве едкого натра. Опишите этот процесс. 

 

3. Хлорид натрия является исходным веществом для получения в 
большом количестве кальцинированной соды. Опишите этот процесс. 

 

4. Объясните, почему среда раствора средних солей Na2CO3 и 
K2CO3 щелочная, а кислых солей NaHCO3 и КНСО3 – нейтральная. 

 

5. Почему четыре s-элемента второй группы периодической систе-
мы (кальций, стронций, барий, радий) имеют общее название «щелоч-
ноземельные элементы», а бериллий и магний к ним не относятся? 

 

6. Объясните, как изменяются химические свойства оксидов в ряду 
ВеО – MgO – CaO – SrO – BaO; напишите уравнения соответствующих 
реакций. 

 

7. Объясните, как изменяются химические свойства оснований в 
ряду Ве(ОН)2 – Mg(OН)2 – Ca(OН)2 – Sr(OН)2 – Ba(OН)2; напишите 
уравнения соответствующих реакций. 

 

8. Если через мутную взвесь карбоната кальция или магния пропус-
кать углекислый газ, то взвесь постепенно исчезает и раствор становит-
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ся прозрачным, но при кипячении этого раствора взвесь появляется сно-
ва. Объясните этот опыт уравнениями реакций. 
 

Работа 7. ХРОМ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ 
 

Хром – это металл средней активности (ϕо = –0,74 В). Он взаимо-
действует с кислотами-неокислителями, но пассивируется в концентри-
рованных кислотах-окислителях: азотной, серной, хлорной и хлорнова-
той. Характерными степенями окисления хрома в соединениях являют-
ся +2, +3 и +6, но наиболее всего распространены и устойчивы соедине-
ния хрома (+3).  

Оксид и гидроксид хрома (II) проявляют основные свойства и яв-
ляются сильными восстановителями. Соединения хрома (III) – самые 
устойчивые и многочисленные. Оксид и гидроксид хрома (III) амфотер-
ны. С кислотами и растворами щелочей оксид хрома (III) практически 
не взаимодействует, но при спекании с карбонатом калия и щелочами 
образует хромиты. 

Свежеприготовленный гидроксид хрома (III) легко растворяется и в 
растворах кислот, и в растворах щелочей с образованием аквакомплекс-
ных и гидроксокомплексных солей, например: 

 

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 + 6H2O = [Cr(H2O)6]2(SO4)3
 

Cr(OH)3 + 3KOH = K3[Cr(OH)6] 
 

В степени окисления +6 хром образует соединения, свойственные 
неметаллам: это хромовый ангидрид CrO3, хромовая Н2CrO4 и двухро-
мовая Н2Cr2O7 кислота и соли этих кислот. Они известны своими окис-
лительными свойствами, которые особенно заметны в кислой среде: 

 

Cr2O7
2- + 14H+ + 6е- = 2Cr3+ + 7H2O    ϕо = +1,33 B 

 
Экспериментальная часть 

 

Целью работы является получение и изучение свойств хрома и его 
наиболее распространённых соединений. 

 
Опыт 1. Взаимодействие хрома с кислотами 

 

В две пробирки поместить по 6–8 капель концентрированных рас-
творов соляной и азотной кислоты, в каждую опустить по кусочку ме-
таллического хрома. Наблюдать выделение в первой пробирке газа и 
появление синей окраски, характерной для иона [Cr(H2O)6]2+. Наблюда-
ется ли взаимодействие хрома с азотной кислотой? Вылить азотную ки-
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слоту из пробирки, промыть металл водой и добавить соляную или сер-
ную разбавленную кислоту. Наблюдается ли реакция в этом случае? 

Описать опыт. Написать уравнение реакции хрома с соляной ки-
слотой. Объяснить, какое действие оказывает азотная кислота на хром. 

Опыт 2. Соединения хрома (III) 
 

1. Получение и свойства оксида хрома (III). В фарфоровую чашку 
поместить горкой кристаллический дихромат аммония. Зажженной 
спичкой прикоснуться к его поверхности. Что наблюдается в ходе реак-
ции? Описать ход реакции. Написать схему реакции, учитывая, что про-
дуктами разложения является оксид хрома (III), свободный азот и вода. 
Уравнять реакцию методом электронного баланса. Каков тип этой реак-
ции? Какое природное явление в уменьшенном масштабе она напоми-
нает? Какой цвет имеет полученный оксид? Проверить действие на ок-
сид кислоты и щелочи. 

Небольшую часть полученного оксида хрома (III) поместить в 
фарфоровый тигель, добавить равный объем карбоната калия и сплавить 
смесь. Охладить продукт сплавления, растворить его в воде. Отметить 
цвет раствора. Написать уравнение взаимодействия оксида хрома (III) с 
карбонатом калия с образованием хромита калия. Отметить инертность 
Cr2O3 в растворах кислот и щелочей. Сделать вывод о свойствах оксида. 

2. Получение и свойства гидроксида хрома (III). Получить в про-
бирке гидроксид хрома (III), добавляя к раствору его соли раствор раз-
бавленного гидроксида натрия (осторожно, по каплям). Половину полу-
ченного осадка перенести в другую пробирку. На оставшийся в первой 
пробирке осадок подействовать соляной кислотой, на содержимое вто-
рой пробирки – тем же раствором NaOH. Отметить цвет образовавших-
ся растворов. 

В отчете написать уравнения реакций получения гидроксида хрома 
(III), его взаимодействия с соляной кислотой и щелочью, учитывая, что 
и в том, и в другом случае образуются комплексные соли: хлорид гекса-
аквахрома (III) и гексагидроксохромат (III) натрия. Сделать вывод о ки-
слотно-основных свойствах гидроксида хрома (III). 

 

3. Гидролиз солей хрома (III). Одну каплю раствора соли хрома (III) 
поместить на кусочек универсальной индикаторной бумажки. Опреде-
лить рН раствора. Написать уравнение гидролиза в молекулярной и 
ионной форме. Объяснить, влияние нагревания раствора на смещение 
равновесия гидролиза. 

 

4. Восстановительные свойства солей хрома (III). В пробирке по-
лучить гексагидроксохромат (III) калия (см. опыт 2). К раствору при-
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лить 2–3 капли бромной воды, пробирку слегка подогреть. Наблюдать 
изменение окраски раствора. 

В отчете написать уравнение окисления CrCl3 в щелочной среде 
бромной водой, учитывая, что появление желтой окраски свидетельст-
вует об образовании хромата. Уравнять реакцию методом полуреакций. 

Опыт 3. Соединения хрома (VI) 
 

1. Получение малорастворимых хроматов. В двух пробирках к 5 
каплям растворов хромата и дихромата калия добавить по 2–3 капли 
раствора хлорида бария. Отметить различия в окраске полученных 
осадков. Наблюдать за изменениями, происходящими в пробирке с ди-
хроматом.  

В отчёте написать уравнения реакций в молекулярном и ионном 
виде, учитывая, что при взаимодействии хлорида бария с хроматами и 
дихроматами щелочных металлов образуется одно и то же вещество – 
хромат бария. Объяснить явление с учётом процессов, происходящих в 
растворе с дихроматом калия:  

 

2Cr2O7
2- + H2O  2CrO4

2- + 2H+. 
 

2. Смещение равновесия между хроматами и дихроматами. В 
пробирку поместить 2–3 капли раствора хромата калия, прибавить не-
сколько капель раствора серной кислоты. Отметить изменение цвета 
раствора. Сюда же добавить несколько капель раствора щелочи. Раствор 
приобретает первоначальную окраску. Опыт повторить два–три раза. 

Описать опыт. Написать уравнения взаимных переходов хроматов 
в дихроматы. Сформулировать вывод о влиянии среды на существова-
ние растворимых хроматов и дихроматов. 

 

3. Окислительные свойства соединений хрома (VI). В три пробирки 
внести по 4–5 капель раствора дихромата калия, добавить 3–4 капли 
серной кислоты. В первую пробирку прилить несколько капель раствора 
йодида калия, во вторую добавить один микрошпатель сульфита натрия 
и пробирку слегка подогреть, в третью пробирку внести один микро-
шпатель сульфата железа (II). Наблюдать изменение окраски растворов. 

Описать опыт. Написать уравнения реакций, коэффициенты перед 
веществами найти методом полуреакций. 

 
Контролирующие задания 

 

1. Напишите полную электронную формулу атома хрома. Укажите 
его валентные электроны. Для валентных электронов постройте элек-
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тронно-графическую формулу. Каковы возможные степени окисления 
хрома? 

2. Укажите наиболее характерные степени окисления хрома, приве-
дите формулы оксидов и гидроксидов хрома в указанных степенях 
окисления. 

3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения: 

 

(NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 → KCrO2 → Cr(OH)3 → Cr(NO3)3 → Cr2O3
 

4. Опишите свойства гидроксида хрома (III). 
5. В какой среде более устойчивы хроматы металлов, а в какой ди-

хроматы? Как из дихромата калия получить хромат калия? 
 

Работа 8. МАРГАНЕЦ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ 
 

Изучение химических свойств марганца и его соединений имеет 
большое познавательное значение вследствие их разнообразия и широ-
кого применения. 

Марганец – металл со средними восстановительными свойствами: в 
ряду напряжений он находится между алюминием и цинком, его элек-
тродный потенциал отрицателен (–1,18 В). Марганец активно взаимо-
действует с кислотами, но не взаимодействует со щелочами. 

В периодической системе марганец расположен в седьмой группе. 
В его атоме имеется семь валентных электронов в состоянии 3d54s2. В 
соединениях марганец проявляет степени окисления  +2,  +3,  +4,  +6  и  
+7. Максимальная степень окисления соответствует его положению в 
периодической системе и числу валентных электронов в его атоме. Са-
мая устойчивая степень окисления марганца +4, которую он проявляет в 
природном соединении – минерале пиролюзите МnО2. 

У однотипных соединений марганца при увеличении его степени 
окисления наблюдается закономерное изменение основно-кислотных и 
окислительно-восстановительных свойств. Так, в ряду оксидов основ-
ные свойства уменьшаются, а кислотные увеличиваются: 

   

MnO Mn2O3 MnO2 MnO3 Mn2O7
основной основной амфотерный кислотный кислотный 

 
Также изменяются основно-кислотные свойства гидроксидов: 
 

Mn(OH)2 Mn(OH)3 Mn(OH)4  или  H2MnO3 H2MnO4 HMnO4
основание основание амфолит кислота  кислота 
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Окислительно-восстановительные свойства соединений марганца 
зависят от степени его окисления: металлический марганец – восстано-
витель, соединения марганца (+7) – окислители, а соединения в проме-
жуточных степенях окисления обладают окислительно-
восстановительной двойственностью. 

В химической практике в качестве окислителя часто используется 
перманганат калия KMnO4. Его окислительные свойства и продукты 
восстановления зависят от среды раствора, что видно из уравнений по-
луреакций и их потенциалов: 

 

кислая среда MnO  + 8H4
− + + 5е = Mn2+ + 4H2O, ϕо = 1,531 В; 

нейтральная среда MnO  + 2H4
−

2O + 3е = MnO2 + 4OH-, ϕо = 0,621 В; 
щелочная среда MnO  + е = MnO , 4

−
4
2− ϕо = 0,558 В. 

 
Экспериментальная часть 

 

Целью работы является получение и исследование свойств мар-
ганца и его наиболее распространенных соединений. 

 
Опыт 1. Получение марганца и его взаимодействие с кислотами 

 

1. Получение порошкообразного марганца. В сухую пробирку по-
местить кристаллический оксалат марганца и нагреть в пламени спир-
товки до разложения соли с образованием мелкодисперсного металла. 
Высыпать из пробирки с большой высоты на металлическую поверх-
ность мелкодисперсный металл, наблюдать вспышки. 

Описать опыт, написать уравнение реакции разложения оксалата. 
Как называется явление самовоспламенения металлов в тонкодисперс-
ном состоянии? 

 

2. Взаимодействие марганца с кислотами. В пять пробирок налить 
по несколько капель кислот: соляной, серной разбавленной, серной 
концентрированной, азотной разбавленной, азотной концентрирован-
ной. 

Во все пробирки внести порошкообразного марганца, полученного 
в предыдущем опыте. Описать ход реакций, написать их уравнения. 

 
Опыт 2. Получение и исследование свойств 

гидроксида марганца (II) 
 

В три пробирки внести по 2–3 капли раствора сульфата марганца 
(II) и в каждую добавить по 2–3 капли раствора щелочи; наблюдать об-
разование осадка Mn(OH)2, отметить цвет осадка.  
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В первую пробирку добавить 5–6 капель серной кислоты. Что про-
исходит с осадком? Содержимое второй пробирки перемешать стеклян-
ной палочкой – осадок изменяет окраску. В третью пробирку прилить 
5–6 капель бромной воды – окраска осадка также изменяется. 

Описать опыт. Написать уравнения реакций: а) получения гидро-
ксида марганца (II); б) взаимодействия Mn(OH)2  с серной кислотой; в) 
окисления его кислородом воздуха (при перемешивании) с образовани-
ем гидроксида марганца (IV); г) его окисления бромной водой с образо-
ванием MnO2. 

Сделать вывод об основно-кислотных и окислительно-
восстановительных свойствах гидроксида марганца (II). 

 

Опыт 3. Окислительно-восстановительные свойства MnO2
 

1. Окислительные свойства оксида марганца (IV). В сухую про-
бирку внести микрошпатель оксида марганца (IV) и прилить3–4 капли 
концентрированной соляной кислоты. Наблюдать выделение хлора. Ес-
ли хлор не выделяется, пробирку подогреть. Опыт проводить под тягой! 

Написать уравнение реакции. Какова роль MnO2 в этой реакции? 
2. Восстановительные свойства MnO2. В тигель поместить не-

сколько гранул гидроксида калия и один микрошпатель нитрата калия. 
Смесь расплавить в пламени спиртовки и внести на кончике микрошпа-
теля несколько кристалликов диоксида марганца. Отметить цвет полу-
ченного расплава. 

В отчете написать уравнение реакции окисления MnO2 до K2MnO4 
(манганат калия), подобрать коэффициенты методом полуреакций. 

 
Опыт 4. Получение и свойства манганата калия 

 

1. Получение манганата калия. В пробирку внести 5–6 капель кон-
центрированного раствора KOH (или NaOH). Добавить 3–4 капли рас-
твора перманганата калия и нагреть смесь на спиртовке до изменения 
цвета раствора на изумрудно-зеленый. 

 

KMnO4 + 4KOH(конц) = 4K2MnO4 + O2 + 2H2O 
 

Раствор манганата разлить в три пробирки и использовать в сле-
дующих опытах. В отчете написать уравнение реакции и указать, к ка-
кому типу она относится.  

2. Взаимодействие манганата калия с хлором. К раствору мангана-
та калия в первой пробирке прилить 4–5 капель хлорной воды (или 
бромной) – наблюдается изменение окраски раствора. Указать, как из-
меняется окраска раствора. Написать уравнение реакции. Определить 
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роли K2MnO4 и хлора (брома) в этой реакции. Коэффициенты найти ме-
тодом полуреакций. 

3. Взаимодействие K2MnO4 с сульфитом натрия. Во вторую про-
бирку с раствором манганата калия добавить микрошпатель кристалли-
ческого сульфита натрия. Наблюдать обесцвечивание раствора и появ-
ление коричневого осадка MnO2. Качественной реакцией на сульфат-
ион SO4

2- доказать его образование в ходе реакции. Написать уравнение 
взаимодействия манганата калия с сульфитом натрия и определить роли 
K2MnO4 и Na2SO3 в этой реакции. 

 

4. Диспропорционирование манганата калия в нейтральной среде. 
Манганат калия устойчив в сильнощелочной среде. При нейтрализации 
щелочи кислотой он разлагается. В пробирку с полученным щелочным 
раствором манганата калия (третья пробирка) прибавлять по каплям 
разбавленную серную кислоту. При этом наблюдается изменение окра-
ски раствора и выпадение осадка, что свидетельствует о протекании ре-
акции: 

 

K2MnO4 + H2SO4 → MnO2 + KMnO4 + K2SO4 + H2O 
 

Определить тип реакции, уравнять ее методом полуреакций. Сде-
лать общий вывод об окислительно-восстановительных свойствах ман-
ганатов. 

 
Опыт 5. Влияние среды на свойства перманганата калия 

 

В трех пробирках провести параллельно три реакции между пер-
манганатом калия и сульфитом натрия. 

В первой пробирке реакция проводится в кислой среде: 
 

KMnO4 + Na2SO3 +H2SO4 = ... 
 

Во второй пробирке реакция проводится в нейтральной среде: 
 

KMnO4 + Na2SO3 +H2O = … 
 

В третьей пробирке – в щелочной среде: 
 

KMnO4 + Na2SO3 +KOH = … 
 

Описать изменения в каждой из пробирок при протекании реакций. 
Закончить уравнения всех трех реакций, имея в виду, что в кислой среде 
перманганат-ионы восстанавливаются до ионов Mn2+, в нейтральной 
среде – до оксида марганца (IV), а в щелочной среде – до манганат-
ионов. Сделать вывод о том, как изменяются окислительные свойства 
перманганата калия при переходе от кислой среды к нейтральной и ще-
лочной. 
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Контролирующие задания 
 

1. Выпишите все элементы, входящие в подгруппу марганца. Ука-
жите характер изменения свойств этих элементов. 

2. Какими свойствами обладает оксид марганца (II)? Напишите не-
сколько уравнений реакций, подтверждающие его свойства. 

3. Приведите примеры соединений марганца, обладающих только 
окислительными, только восстановительными свойствами и окисли-
тельно-восстановительными свойствами. 

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения: 

 

MnO2 3KClO KOH+⎯⎯⎯⎯⎯→  K2MnO4  X⎯→⎯ 2Cl
1 → MnCl2  X⎯⎯ →⎯NaOH

2 → Mn(OH)4 
 

5. Рассчитайте объем кислорода (н.у.), который можно получить 
при действии 500 мл 0,5 М раствора перманганата калия на пероксид 
водорода в кислой среде. 

 
Работа 9. ЖЕЛЕЗО, КОБАЛЬТ, НИКЕЛЬ 

 
Железо, кобальт и никель – d-элементы (металлы) восьмой группы 

периодической системы. Они близки по физическим и химическим 
свойствам, поэтому их изучают совместно как «семейство железа». 

В электрохимическом ряду напряжений эти металлы расположены 
в средней части, до водорода. Они взаимодействуют с соляной и раз-
бавленной серной кислотой с выделением водорода и окислением до 
двухвалентного состояния. В концентрированных серной и азотной ки-
слотах металлы пассивируются, что позволяет концентрированную 
H2SO4 перевозить в железных цистернах. С разбавленной азотной ки-
слотой железо и кобальт взаимодействуют с образованием Fe(NO3)3 и 
Co(NO3)3, а никель – с образованием Ni(NO3)2. Никель устойчив к дей-
ствию щелочных растворов и расплавов; железо и кобальт взаимодейст-
вуют с концентрированными (>50 %) растворами щелочей при нагрева-
нии, что свидетельствует об их слабой амфотерности. 

Для всех трех элементов в соединениях характерна степень окис-
ления +2, однако соединения двухвалентного железа, как гидроксид, так 
и соли, окисляются до трехвалентного состояния кислородом воздуха. 
Соединения кобальта (II) и никеля (II) устойчивее подобных соедине-
ний железа; например, соединения никеля (II) окисляются до никеля 
(III) действием более сильных, чем кислород, окислителей: H2O2, NaClO 
и т.п. Из этого следует, что соединения кобальта (III) и никеля (III) об-
ладают окислительными свойствами. Действительно, эти свойства на-

 185



блюдаются при взаимодействии Ni(OH)3 и Co(OH)3 с соляной кислотой: 
вместо обменных идут окислительно-восстановительные реакции с вы-
делением хлора и образованием NiCl2 и CoCl2. 

Окислительные свойства соединений железа (III) выражены слабее: 
они не выделяют хлор из соляной кислоты, но с йодоводородной кисло-
той HI и её солями (йодидами) окислительно-восстановительные реак-
ции с образованием йода возможны. Окислительные свойства солей же-
леза (III) также можно наблюдать при их взаимодействии с сульфидами 
щелочных металлов и аммония: в этих реакциях железо (III) восстанав-
ливается сульфид-ионами до двухвалентного состояния и наблюдается 
образование FeS и серы. 

Для железа, кобальта и никеля характерно существование большо-
го числа комплексных соединений. Особенно интересно наблюдать об-
разование окрашенных амминокомплексных соединений кобальта и ни-
келя и цианокомплексных соединений железа: берлинской лазури и 
турнбулевой сини. Современными исследованиями установлено, что их 
состав одинаков, а разная окраска обусловлена различным строением 
этих веществ. 

Железо отличается от кобальта и никеля существованием ферратов 
– соединений в степени окисления +6. Их получают в щелочных средах 
действием сильных окислителей (Cl2, Br2, O3, NaClO и т.п.) на гидро-
ксид железа (III). Все ферраты – сильные окислители. 

 
Экспериментальная часть 

 

Целью работы является исследование свойств металлов семейства 
железа; получение и исследование свойств соединений железа, кобальта 
и никеля. 

 
Опыт 1. Взаимодействие металлов с кислотами 

 

1. Взаимодействие железа с кислотами. В три пробирки внести 
по 5 капель 2 н. растворов соляной, серной и азотной кислот. В четвер-
тую пробирку внести 4 капли концентрированной серной кислоты. В 
каждую пробирку поместить по одному кусочку железной стружки. 
Пробирку с концентрированной серной кислотой осторожно нагреть. 
Наблюдать происходящие реакции.  

В каждую пробирку добавить по одной капле раствора роданида 
калия, который является качественным реактивом на ионы железа (+3). 
Убедится в том, что в соляной и разбавленной серной кислоте образу-
ются ионы железа (+2), а в азотной и концентрированной серной кисло-
те (при нагревании) – ионы железа (+3). 
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В отчете описать опыт, написать уравнения реакций и сформули-
ровать общий вывод о взаимодействии железа с кислотами. 

 

2. Взаимодействие кобальта и никеля с кислотами. Поместить в 
три пробирки по маленькому кусочку кобальтовой стружки и в каждую 
добавить по 10 капель 2 н. растворов соляной, серной и азотной кислот. 
Пробирки слегка нагреть и наблюдать выделение газообразных продук-
тов. Обратить внимание на окраску образующихся растворов солей. 

В отчете описать опыт, написать уравнения реакций и сформули-
ровать общий вывод о взаимодействии кобальта с кислотами. 

Проделать точно такие же опыты, используя никелевую стружку. 
Отметить окраску образующихся растворов солей. В отчете описать 
опыт, написать уравнения реакций и сформулировать общий вывод о 
взаимодействии никеля с кислотами. 

 
Опыт 2. Получение и исследование свойств 

гидроксидов железа (II), кобальта (II) и никеля (II) 
 

1. Гидроксид железа (II). Растворы солей железа (II) никогда не го-
товят заранее, так как они легко окисляются кислородом воздуха. По-
этому в опытах используется наиболее устойчивая кристаллическая 
двойная соль – соль Мора (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O или её раствор, кото-
рый готовится непосредственно перед опытом (в пробирку насыпают 
один микрошпатель соли Мора и растворяют в 6–8 каплях воды). В 
уравнениях реакций вместо формулы соли Мора можно пользоваться 
формулой сульфата железа (II). 

В пробирку с 6 каплями раствора соли Мора добавить по каплям 
2 н. раствор щелочи до выпадения осадка Fe(OH)2. Обратить внимание 
на цвет полученного гидроксида. Перемешать полученный осадок стек-
лянной палочкой, наблюдать постепенный переход окраски в бурый 
цвет вследствие окисления гидроксида железа (II) в гидроксид железа 
(III), формулу которого следует записывать в виде FeO(OH), т.к. катион 
железа (+3) обладает сильным поляризующим действием, следствием 
которого является протекание в момент образования Fe(OH)3 реакции: 

 

Fe(OH)3 = FeO(OH) + H2O 
 

В отчете написать уравнения реакций: а) образования гидроксида 
железа (II); б) его окисления в гидроксид железа (III) под действием ки-
слорода воздуха и воды; в) превращения Fe(OH)3 в гидроксид оксожеле-
за (III). 

 

2. Гидроксид кобальта (II). В две пробирки внести по 6 капель рас-
твора соли кобальта (II) и добавить по каплям раствор щелочи. Реакция 
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протекает ступенчато. Сначала появляется синий осадок основной соли 
CoOHCl, который затем становится розовым, что указывает на образо-
вание гидроксида кобальта (II). Осадок в одной пробирке размешать 
стеклянной палочкой и оставить на воздухе, а в другую прибавить 2–3 
капли 3 %-го раствора пероксида водорода. В какой из пробирок на-
блюдается окисление гидроксида кобальта (II)? 

В отчете описать опыт и написать уравнения реакций. Пробирку с 
гидроксидом кобальта (III) сохранить для опыта 3. 

 

3. Гидроксид никеля (II). В три пробирки поместить по 6 капель 
раствора соли никеля (II) и добавить по каплям раствор щелочи до вы-
падения осадка Ni(OH)2. Отметить цвет осадка. В первой пробирке оса-
док перемешать стеклянной палочкой и оставить на воздухе, во вторую 
добавить 2–3 капли 3 % раствора H2O2, а в третью – 1 каплю бромной 
воды. В каком случае происходит окисление Ni(OH)2? 

В отчете описать опыт и написать уравнения реакций. Пробирку с 
гидроксидом никеля (III) сохранить для опыта 3. 

По опыту 2 сделать общий вывод об изменении восстановительных 
свойств соединений в ряду  Fe(OH)2 – Co(OH)2 – Ni(OH)2

 
Опыт 3. Окислительныые свойства Co(OH)3 и Ni(OH)3

 

Слить жидкость с осадков гидроксидов кобальта (III) и никеля (III), 
полученных во втором опыте, и подействовать на них концентрирован-
ной соляной кислотой (опыт проводить в вытяжном шкафу!). Пробирки 
подогреть на спиртовке, прикрыв их фильтровальной бумагой, смочен-
ной раствором йодида калия. Наблюдать образование йода на бумаге. 

В отчете описать опыт и написать уравнения реакций: а) взаимодей-
ствия гидроксидов кобальта (III) и никеля (III) с соляной кислотой; б) об-
разования йода на фильтровальной бумаге. Сделать вывод об изменении 
окислительных свойств соединений в ряду  Fe(OH)3 – Co(OH)3 – Ni(OH)3. 
 

Опыт 4. Окислительно-восстановительные свойства 
соединений железа (II) и железа (III) 

 

1. Восстановительные свойства ионов Fe2+. В пробирку поместить  
6 капель раствора дихромата калия, подкислить разбавленной серной 
кислотой (5–6 капель), затем добавить один микрошпатель кристалли-
ческого сульфата железа (II). Наблюдать изменение окраски раствора. 

В отчете написать уравнение реакции, уравнять её методом полуре-
акций. Используя значения окислительно-восстановительных потенциа-
лов полуреакций, приведенные в таблице 15, определить, возможно ли 
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окисление солей Со2+ и Ni2+ дихроматом калия. Сделать вывод о восста-
новительных свойствах ионов Fe2+ в сравнении с ионами Со2+ и Ni2+.  

 

2. Окислительные свойства ионов Fe3+. Используя значения окисли-
тельно-восстановительных потенциалов полуреакций, приведенные в 
таблице 15, определить, какой галоген можно получить в молекулярном 
виде по реакции: 

 

2FeCl3 + 2NaГ = Г2 + 2FeCl2 + 2NaCl 
Провести реакцию получения этого галогена и подтвердить его об-

разование качественной реакцией. В отчете описать опыт и сделать вы-
вод об окислительных свойствах соединений железа (III). 

 

Таблица 15 
 

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы  
некоторых полуреакций 

 

Элемент Полуреакция ϕо, В 
Железо Fe – 2е- = Fe2+

Fe2+ – е- = Fe3+

Fe(OH)2 + OH- – е- = Fe(OH)3

Fe(OH)3 + 5OH- – 3е- = FeO4
2- + 2H2O 

–0,44 
 

+ 0,77 
 

–0,56 
 

+ 0,72 
Кобальт Co – 2е- = Co2+

Co2+ – е- = Co3+

Co(OH)2 + OH- – е- = Co(OH)3

–0,28 
 
 

+ 1,81 
 

+ 0,17 
Никель Ni – 2е- = Ni2+

Ni2+ - е- = Ni3+

Ni(OH)2 + OH- – е- = Ni(OH)3

–0,25 
 

> +2 
 

+0,49 
Другие O2 + 2H2O + 4е- = 4OH-

Cl2 + 2е- = 2Cl-

Br2 + 2е- = 2Br-

I2 + 2е- = 2I-

S2- – 2е- = S 
H2S – 2е- = S + 2H+  
MnO4

- + 8H+ + 5е- = Mn2+ + 4H2O 
Cr2O7

2- + 14H+ + 6е- = 2Cr3+ + 7H2O 

+0,40 
 

+1,36 
 

+1,07 
 

+0,54 
 

–0,48 
 

+0,14 
 

+1,51 
 

+1,33 
 

Опыт 5. Гидролиз солей железа 
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1. Гидролиз FeSO4 и FeCl3. Приготовить или взять из штатива гото-
вые растворы сульфата железа (II) и хлорида железа (III). С помощью 
универсального индикатора определить водородный показатель раство-
ров. 

Пробирку с раствором FeCl3 подогреть на спиртовке, сравнить зна-
чения водородного показателя нагретого и холодного раствора. 

Описать опыт, написать уравнения гидролиза обеих солей. Какая из 
них (FeSO4 или FeCl3) и почему в большей степени подвергается гидро-
лизу? Ответ мотивировать, используя представления о поляризующих 
свойствах катионов. Написать уравнения гидролиза хлорида железа (III) 
при нагревании. Чем объясняется различие в значениях рН холодного и 
нагретого раствора этой соли? 

 

2. Совместный гидролиз FeCl3 и карбоната натрия. К 3–4 каплям 
раствора хлорида железа (III) прибавить по каплям раствор карбоната 
натрия. Наблюдать выпадение бурого осадка гидроксида железа (III) и 
выделение газа. Какой газ выделяется? В отчете объяснить, почему в 
присутствии карбоната натрия гидролиз хлорида железа (III)  идет до 
конца и написать уравнение реакции. 

 
Опыт 6. Получение и исследование свойств сульфидов железа 

 

1. Сульфид железа (II). В две пробирки поместить по 5–6 капель 
свежеприготовленного раствора сульфата железа (II). В одну пробирку 
добавить две капли сероводородной воды, в другую – две капли раство-
ра сульфида натрия. В какой пробирке выпал осадок сульфида железа 
(II)? Проверить растворимость осадка в разбавленной серной кислоте. 

В отчете описать опыт и объяснить, почему сульфид железа (II) не 
выпадает при действии H2S, но образуется при действии Na2S? Вывод 
подтвердить математическими расчетами. Написать уравнения реакций 
образования FeS и его взаимодействия с соляной кислотой в ионном и 
молекулярном виде.  

 

2. Действие H2S и Na2S на соли железа (III). В две пробирки помес-
тить по 3–4 капли раствора FeCl3. В первую добавить две капли серово-
дородной воды, во вторую – две капли раствора сульфида натрия. На-
блюдать образование в обеих пробирках коллоидной серы. Отметить, 
что при действии сульфида аммония образуется, кроме серы, осадок 
сульфида железа (II), тогда как при действии H2S такой осадок не выпа-
дает. В отчете объяснить, почему в обеих пробирках образуется сера и 
почему FeS образуется только при действии сульфида натрия.  

 
Опыт 7. Получение и исследование свойств ферратов 
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В пробирку поместить пинцетом несколько гранул гидроксида ка-
лия, добавить 1–2 капли насыщенного раствора FeCl3 и две капли брома 
(опыт проводить в вытяжном шкафу!). 

После слабого нагревания образуется фиолетовый раствор феррата 
калия K2FeO4, в котором железо находится в степени окисления +6. 

Внести в полученный раствор 3–4 капли раствора хлорида бария, 
наблюдать выпадение красно-фиолетового осадка феррата бария BaFeO4. 

Оба феррата получены в щелочной среде, в которой они устойчи-
вы. Проверить на опыте устойчивость ферратов в кислой среде. Для 
этого осторожно слить с осадка BaFeO4 жидкость и добавить к осадку 
по каплям разбавленную соляную кислоту. Наблюдать вначале выделе-
ние газа и изменение цвета осадка, а затем полное растворение осадка. 

Описать опыт и написать уравнения реакций: а) окисления хлорида 
железа (III) бромом в щелочной среде; б) образования малорастворимо-
го феррата бария; в) разложения феррата бария при действии первых 
капель HCl с образованием  Fe2O3,  O2,  BaCl2  и  H2O (к какому типу от-
носится эта реакция?); г) растворения Fe2O3 в избытке соляной кислоты. 

 

Опыт 8. Комплексные соединения железа, кобальта и никеля 
 

1. Получение турнбулевой сини и берлинской лазури. Приготовить в 
пробирке раствор сульфата железа (II) и добавить одну каплю красной 
кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Наблюдать образование осадка комплексно-
го соединения, тривиальное название которого «турнбулева синь». На-
писать уравнение реакции в молекулярной и ионной форме, привести 
номенклатурные названия обоих соединений. 

Поместить в пробирку 2–3 капли раствора хлорида железа (III) и 
добавить одну каплю раствора желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6]. На-
блюдать выпадение осадка комплексного соединения, тривиальное на-
звание которого «берлинская лазурь». Написать молекулярное и ионное 
уравнения образования комплексного соединения, привести его но-
менклатурное название. 

В отчете отметить, что современные исследования показали иден-
тичность состава турнбулевой сини и берлинской лазури, которые отли-
чаются только строением комплексов (Ахметов Н.С. Общая и неоргани-
ческая химия. Часть вторая, раздел III, глава 8). 

2. Аквакомплекс кобальта (II) и его разрушение. Написать стеклян-
ной палочкой, смоченной раствором хлорида кобальта (II), какую-либо 
цифру или слово на фильтровальной бумаге. Подсушить бумагу до поч-
ти полного исчезновения надписи, а затем подогреть на пламени спир-
товки, пока надпись не станет видимой. Обратить внимание на после-
дующее обесцвечивание надписи при охлаждении бумаги. 
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Описать и объяснить опыт, имея в виду, что простые ионы Co2+ 
имеют синюю окраску, а аквакомплексные  [Co(H2O)6]2+ – розовую. 

3. Амминокомплексное соединение кобальта (II). К 6 каплям хло-
рида кобальта (II) прибавить по каплям 25%-й раствор аммиака до вы-
падения осадка гидроксида кобальта (II). Полученный осадок раство-
рить в избытке аммиака. Раствор перемешать стеклянной палочкой, на-
блюдать изменение окраски раствора вследствие окисления полученно-
го комплексного соединения кобальта (II) в комплексное соединение 
кобальта (III) кислородом воздуха. 

Прилить в пробирку раствор сульфида натрия (2–3 капли), наблю-
дать выпадение осадка (какого вещества?). 

В отчете описать опыт и написать уравнения реакций: а) образова-
ния амминокомплексного соединения кобальта (II); б) его окисления 
кислородом воздуха; в) взаимодействия амминокомплекса кобальта (III) 
с сульфидом натрия. 

Сделать вывод об устойчивости степеней окисления +2 и +3 для 
кобальта в некомплексных и комплексных соединениях, имея в виду, 
что обычные соединения (соли) кобальта (II) кислородом воздуха не 
окисляются, и только гидроксид кобальта (II) окисляется очень медленно. 

Также указать в выводе причину разрушения амминокомплекса ко-
бальта (III) сульфидом натрия, используя значения константы нестойко-
сти комплекса (4·10–5) и произведения растворимости СоS (4·10–21). 

 

4. Амминокомплексное соединение никеля (II). К 6 каплям раствора 
соли никеля (II) прибавить по каплям 25%-й раствор аммиака до выпа-
дения осадка гидроксида никеля (II) и его дальнейшего растворения 
вследствие образования комплексного соединения. Отметить, как изме-
няется при этом цвет раствора. Добавить к полученному раствору 2–3 
капли раствора сульфида натрия. Наблюдать выпадение осадка (какого 
вещества?). 

В отчете описать опыт и привести уравнения реакций образования 
амминокомплексного соединения никеля (II) и его взаимодействия с 
сульфидом натрия. Объяснить причину разрушения комплекса сульфи-
дом аммония, используя значения константы нестойкости комплекса 
(2·10–9) и произведения растворимости NiS (1,4·10–24). 

По опыту 8 сформулировать общий вывод о свойствах катионов 
железа, кобальта и никеля в реакциях комплексообразования. 

 
Контролирующие задания 
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1. Чем обусловлено сходство химических свойств металлов триады 
железа и их соединений? 

 

2. Укажите возможные, характерные и устойчивые степени окисле-
ния железа, кобальта, никеля. 

 

3. Напишите уравнения реакций, которые иллюстрируют различ-
ные способы получения гидроксида железа (III).  

 

4. Напишите уравнения реакций для цепочки превращений: 
 

Fe(OH)2 ⎯⎯ →⎯ 22OH X1
HCl⎯⎯⎯→  X2

NaI⎯⎯→  X3
NaOH⎯⎯⎯→  X4

 

5. Вычислите константу равновесия реакции: 
 

FeS + 2HCl  FeCl2 + H2S. 
 

Сделайте вывод о направлении её протекания. 
 

6. Закончите уравнения реакций: 
 

Fe(OH)3 + HCl →         Co(OH)3 + HCl →          Ni(OH)3 + HCl → 
 

Сделайте вывод об изменении устойчивых степеней окисления в триаде 
железа. 
 

Работа 10. МЕДЬ И СЕРЕБРО 
 

Медь, серебро и золото относятся к d-металлам первой группы – 
это её побочная подгруппа. Эти элементы известны человеку с глубокой 
древности. 

Физические свойства простых веществ этих элементов очень близ-
ки и во многом уникальны: медь, серебро и золото обладают наивысшей 
тепло- и электропроводностью, очень пластичны, кристаллизуются в 
одинаковой кубической решетке. В электрохимическом ряду напряже-
ний эти металлы расположены после водорода, поэтому с разбавленной 
соляной и серной кислотами они не взаимодействуют. Медь и серебро 
взаимодействуют с азотной и концентрированной серной кислотой, а 
золото растворяется в селеновой кислоте и «царской водке». 

Медь в соединениях бывает в степенях окисления +1, +2, +3. Но 
преимущественной степенью окисления является +2 (CuO, CuСl2, CuSO4 
и др.); соединения со степенью окисления +1 менее устойчивы и, как 
правило, в растворах диспропорционируют: 

 

Cu+ = Cu2+ + Cu↓, 
 

а соединения меди (+3) являются сильнейшими окислителями. 
Для серебра характерной степенью окисления является +1, что объ-

ясняется повышенной устойчивостью предвнешнего полностью запол-
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ненного электронами d-подуровня (4d10), сформировавшегося еще у 
палладия. Самое распространённое соединение одновалентного серебра 
– это его нитрат АgNO3, который используется в аналитической химии 
как надёжный реагент для обнаружения в растворах галогенид-ионов, а 
в медицине как лекарственный препарат «ляпис».  

Гидроксиды меди (II) и серебра (I) – неустойчивые соединения: 
первый разлагается на оксид СuO и воду при 40–50 оС, а второй – при 
комнатной температуре. Соли серебра, особенно хлорид и бромид, вви-
ду их способности разлагаться под влиянием света с выделением метал-
лического серебра, используются для изготовления фотоматериалов. 

Наиболее характерная степень окисления золота в соединениях +3, 
но обычных соединений этого элемента мало, т.к. они, как правило, 
термодинамически неустойчивы. 

Медь, серебро и золото входят в состав многих комплексных со-
единений. На образовании одного из комплексных соединений – дициа-
ноаурата (I) натрия основан наиболее распространённый способ извле-
чения золота из песка и горных пород. 

Из-за различия состава и химических свойств соединений меди и 
серебра, они рассматриваются отдельно. Золото и его соединения из-за 
дороговизны в учебных химических лабораториях не применяются. 

 
Экспериментальная часть 

 
Целью работы является изучение свойств металлической меди и 

важнейших соединений меди и серебра. 
 

Опыт 1. Получение меди и исследование её свойств 
 

1. Получение меди восстановлением из раствора. В пробирку на-
лить раствор сульфата меди (II) и опустить гранулу цинка. Наблюдать 
выделение кристаллической меди на поверхности цинка. 

В отчете написать уравнение реакции. Используя значения элек-
тродных потенциалов, привести примеры других металлов, способных 
вытеснять медь из растворов её солей. 

 

2. Взаимодействие меди с кислотами. Исследовать взаимодействие 
меди с соляной, разбавленной серной, разбавленной азотной кислотами 
и с концентрированной серной и азотной кислотами. 

В отчете написать уравнения реакций, коэффициенты подобрать 
методом полуреакций. Объяснить разный состав продуктов взаимодей-
ствия меди с разбавленной и концентрированной серной, с разбавлен-
ной и концентрированной азотной кислотами. 
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Опыт 2. Получение и свойства соединений меди (II) 
 

1. Получение и свойства гидроксида меди (II). В четырёх пробирках 
получить осадок гидроксида меди (II) взаимодействием раствора суль-
фата меди (II) с раствором щелочи. Испытать отношение гидроксида 
меди (II) к нагреванию, к растворам серной кислоты, аммиака и щелочи. 

Описать опыт. Написать уравнения реакций. Сформулировать вы-
вод о термической устойчивости гидроксида меди (II) и его свойствах. 

 

2. Свойства оксида меди (II). Оксид меди (II), полученный при на-
гревании гидроксида меди (II), испытать к действию кислоты и щелочи. 
В отчете написать уравнения реакций. Сделать вывод о свойствах окси-
да меди (II). 

 

3. Получение сульфида меди (II). В пробирку с 5–7 каплями сульфа-
та меди (II) добавить столько же раствора сульфида натрия. Отметить 
цвет выпавшего осадка. Разделить осадок на две части. В одну добавить 
несколько капель концентрированной соляной кислоты, в другую – 
концентрированной азотной. В какой пробирке осадок растворился? 

В отчете написать уравнения получения сульфида меди и его взаи-
модействия с одной из кислот. 

К какой группе сульфидов относится CuS? Можно ли его получить 
действием сероводородной воды на соль меди? 

 

4. Гидролиз соли меди (II). В пробирку поместить 5–6 капель рас-
твора сульфата меди (II) и с помощью полоски универсального индика-
тора определить среду раствора. Затем в пробирку внести 5–6 капель 
раствора карбоната натрия, отметить образование зеленого осадка ос-
новного карбоната меди (II) (CuOH)2CO3 (тривиальное название - мала-
хит). 

Описать опыт. Написать уравнения реакций в ионном и молеку-
лярном виде. Почему при взаимодействии соли меди (II) с раствором 
соды не выпадает средний карбонат меди? 

 

5. Получение амминокомплексного соединения меди (II). К 4–5 кап-
лям раствора сульфата меди (II) добавить1–2 капли раствора аммиака. 
Наблюдать выпадение осадка основной соли (CuOH)2SO4. Растворить 
осадок в избытке аммиака. Отметить цвет раствора. Внести в пробирку 
5–7 капель сероводородной воды. Что наблюдается? 

Описать опыт. Написать уравнения реакций. Пользуясь значениями 
константы нестойкости амминокомплекса меди (2·10-13) и произведения 
растворимости сульфида меди (6·10-36), объяснить образование CuS. 

 
Опыт 3. Получение и свойства соединений меди (I) 

 

 195



1. Получение йодида меди (I). В пробирку с 5–6 каплями раствора 
сульфата меди (II) внести 5–6 капель раствора йодида калия. Отметить 
выпадение осадка и окрашивание раствора. С помощью крахмала дока-
зать, что в реакции образовался молекулярный йод. 

В отчете написать уравнение и определить тип реакции. Объяс-
нить, почему в растворе не идёт ионообменная реакция и не образуется 
йодид меди CuI2.  

 

2. Получение комплексного соединения меди (I). В пробирку с йоди-
дом меди (I), полученным в предыдущем опыте, прибавить несколько 
капель раствора тиосульфата натрия. Наблюдать растворение осадка. 

В отчете написать уравнение образования комплексного соедине-
ния меди (I), учитывая что координационное число меди (I) равно 2, а 
тиосульфат-ион является монодентатным лигандом. 

 
Опыт 4. Получение оксида серебра (I) 

 
В пробирку с 3–4 каплями нитрата серебра (I) прилить столько же 

раствора гидроксида натрия. Отметить цвет выпавшего осадка оксида 
серебра (I). 

Написать уравнения образования гидроксида серебра и его мгно-
венного разложения, объяснить причину неустойчивости гидроксида, 
учитывая сильное поляризующее действие катиона Аg+. 

 
Опыт 5. Получение малорастворимых галогенидов серебра (I) 

 
В три пробирки внести по 2–3 капли раствора нитрата серебра и 

добавить по 2–3 капли растворов хлорида натрия, бромида натрия и йо-
дида калия. Отметить цвет выпавших осадков и сохранить их для сле-
дующего опыта. В отчете написать уравнения реакций в молекулярном 
и ионном виде. Какой галогенид-ион является наиболее чувствитель-
ным реагентом на катион серебра, если произведения растворимости га-
логенидов серебра равны: 

 

ПР(AgCl) = 1,78·10–10,   ПР(AgBr) = 7,7·10–13,   ПР(AgI) = 8,3·10–17

 
Опыт 6. Получение комплексных соединений серебра 

 
Каждый осадок, полученный в опыте 2, разделить на две части. К 

первой добавить раствор аммиака, ко второй – раствор тиосульфата на-
трия. Все ли осадки растворились? 
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Описать опыт. Используя значения константы нестойкости ком-
плексов – Кн([Ag(NH3)2]+) = 9,3·10–8,  Кн([Ag(S2O3)2]3-) = 2,5·10–14 – объ-
яснить, почему йодид серебра не растворяется в избытке аммиака, но 
растворяется в растворе тиосульфата натрия. 

 
Опыт 7. Окислительные свойства катиона Ag+

 
В пробирку внести 1–2 капли раствора АgNO3, 3–5 капель 3%-го 

раствора пероксида водорода и 1–2 капли раствора щелочи. Наблюдать 
образование мелкодисперсного металлического серебра. В отчете напи-
сать уравнение реакции, уравнять её методом полуреакций. 

Контролирующие задания 
 

1. Какие степени окисления являются характерными для меди? 
Приведите примеры соединений меди в данных степенях окисления. 

2. Какой из реактивов позволит перевести металлическую медь в 
растворимое состояние: HCl, H2SO4(конц), HNO3(конц), H2SO4(разб), 
ZnSO4, HI, NaOH, Pb(NO3)2? Напишите уравнения реакций. 

3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения: 

 

Cu → CuCl2 → Cu(OH)2 → CuO → [Cu(NH3)4](OH)2
 

4. Объясните причину устойчивости степени окисления +1 у серебра. 
5. К нитрату серебра прилили раствор щелочи. Какое соединение 

выпало в осадок. Напишите уравнение реакции. 
6. Какой из галогенидов серебра растворяется в воде? Объясните 

причину его хорошей растворимости. 
 

Работа 11. ЦИНК, КАДМИЙ, РТУТЬ 
 

Цинк, кадмий и ртуть находятся в побочной подгруппе второй 
группы периодической системы. Полное заполнение электронами пред-
внешних d-орбиталей и внешних s-орбиталей объясняет свойства этих 
элементов. 

Zn, Cd, Hg – мягкие, легкоплавкие металлы, их температуры плав-
ления ниже по сравнению с другими d-металлами, так как спаренные d-
электроны атомов не принимают участия в образовании металлической 
связи. Ртуть, имеющая температуру плавления –38,8 оС, является самым 
легкоплавким металлом, что позволяет использовать её в термометрах. 

В своих соединениях цинк, кадмий и ртуть всегда двухвалентны. 
Для ртути известны соединения, в которых она, будучи двухвалентной 
(электронная валентность) проявляет степень окисления +1, например 
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Hg2Cl2, Hg2(NO3)2 и др. Такие соединения со связью металл–металл (на-
пример: Cl–Hg–Hg–Cl) называются кластерами (от английского слова 
cluster – гроздь). Образование таких соединений у ртути объясняется 
повышенной устойчивостью 6s2-состояния. 

Образование химической связи в двухатомных ионах Hg2
2+ проис-

ходит по донорно-акцепторному механизму: 
 

Hg: + �Hg2+ = [Hg – Hg]2+, 
где � – 6s-орбиталь. 

В ряду Zn – Cd – Hg увеличивается химическое «благородство» ме-
таллов, что подтверждается значениями электродных потенциалов: –
0,76 В (Zn), –0,40 В (Cd), +0,85 В (Hg). Поэтому цинк и кадмий взаимо-
действуют как с разбавленными, так и с концентрированными кислота-
ми. Ртуть с кислотами-неокислителями не взаимодействует, а с азотной 
кислотой взаимодействует своеобразно: в зависимости от концентрации 
и избытка кислоты образуются или Hg(NO3)2, или Hg2(NO3)2: 

 

3Hg + 8HNO3 = 3Hg(NO3)2 + 2NO + 4H2O – при избытке HNO3, 
 

6Hg + 8HNO3 = 3Hg2(NO3)2 + 2NO + 4H2O – при недостатке HNO3. 
 

Основные свойства оксидов и гидроксидов увеличиваются от цин-
ка к ртути. Соединения цинка ZnO и Zn(OH)2 взаимодействуют с раз-
бавленными растворами щелочей при обычных условиях. Амфотер-
ность гидроксида кадмия проявляется в более жёстких условиях: он 
взаимодействует с концентрированными растворами едких щелочей при 
нагревании. Оксид ртути проявляет только основные свойства, а гидро-
ксид ртути не существует (разлагается в момент образования). 

Как и все d-металлы, цинк, кадмий и ртуть – комплексообразовате-
ли. Для цинка и ртути характерно координационное число, равное че-
тырем, для кадмия – шести. Комплексные соединения цинка, кадмия и 
ртути бесцветны ввиду полного заполнения электронами d-подуровня. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является изучение химических свойств цинка, кад-
мия, ртути и их характерных соединений. 

 

Опыт 1. Исследование химических свойств металлов 
 

1. Изучение свойств металлов. В две пробирки внести по 5–7 ка-
пель растворов сульфата кадмия и нитрата ртути (II). В каждую пробир-
ку опустить гранулу цинка. Наблюдать выделение металлов на поверх-
ности цинка. Описать опыт, привести уравнения реакций, сравнить вос-
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становительные свойства цинка, кадмия и ртути, пользуясь значениями 
стандартных электродных потенциалов. 

 

2. Взаимодействие цинка с кислотами. В четыре пробирки помес-
тить по одной грануле цинка и добавить по 8–10 капель кислот: соляной, 
разбавленной серной, концентрированной серной (пробирку подогреть), 
разбавленной азотной. Выделение каких газов наблюдается? Описать 
опыт, написать уравнения реакций, уравнять их методом полуреакций.  

 

3. Взаимодействие цинка со щелочами. В пробирку с раствором 
гидроксида натрия опустить гранулу цинка, наблюдать выделение газо-
образного вещества? Написать уравнение реакции, учитывая, что в ней 
участвует вода и образуется гидроксокомплексное соединение. 

Опыт 2. Гидроксиды металлов 
 

1. Получение и свойства гидроксидов цинка и кадмия. В две про-
бирки поместить по 5 капель растворов солей цинка и кадмия. В каж-
дую добавить по 2 капли раствора щелочи. Полученные осадки разде-
лить на три части и исследовать взаимодействие гидроксидов с раство-
рами соляной кислоты, щелочи и аммиака.  

В отчете описать опыт. Написать уравнения реакций в ионном и 
молекулярном виде, принимая во внимание, что в комплексных соеди-
нениях координационное число цинка равно 4, а кадмия – 6. Сделать 
вывод о кислотно-основных свойствах гидроксидов цинка и кадмия. 

 
 

2. Взаимодействие солей ртути со щелочью. В одну пробирку вне-
сти 5 капель раствора нитрата ртути (II), в другую – столько же нитрата 
ртути (I), добавить по 3 капли раствора NaOH. Отметить цвет выпавших 
осадков. В отчете написать уравнения реакций, имея в виду, что в пер-
вой пробирке образуется оксид ртути (II), а во второй – смесь металли-
ческой ртути и оксида ртути (II), получившихся в результате диспро-
порционирования оксида ртути (I). Сделать вывод об устойчивости гид-
роксида ртути (II) и гидроксида ртути (I). 
 

Опыт 3. Получение малорастворимых солей цинка, кадмия, ртути 
 

1. Получение сульфидов цинка, кадмия, ртути. В три пробирки с 
растворами солей цинка, кадмия и ртути (3–4 капли) добавить 1–2 капли 
свежеприготовленного раствора сульфида аммония. Отметить цвет об-
разовавшихся осадков. В каждую пробирку добавить 2–3 капли соляной 
кислоты. В какой пробирке наблюдается растворение осадка? 

В отчете описать опыт. Написать уравнения реакций в молекуляр-
ной и ионной форме. Объяснить различную растворимость сульфидов в 
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соляной кислоте, используя значения произведения растворимости: 
ПР(ZnS) = 1,6·10-24;  ПР(CdS) = 1,1·10-29;  ПР(HgS) = 3,0·10-53. Какие суль-
фиды металлов подгруппы цинка можно получить по реакции: 

 

Me2+ + H2S = MeS↓ + 2H+
 

2. Получение хлоридов ртути. Действием раствора хлорида натрия 
на растворы солей Hg(NO3)2 и Hg2(NO3)2 получить хлорид ртути (I) и 
хлорид ртути (II). Какой из хлоридов выпадает в осадок? 

В отчете написать уравнения реакций, сравнить растворимость су-
лемы HgCl2 и каломели Hg2Cl2. Где применяются эти соединения? 

 

Опыт 4. Комплексные соединения цинка, кадмия, ртути 
 

1. Получение амминокомплексных соединений. В три пробирки по-
местить по 3 капли растворов солей цинка, кадмия и ртути. Добавить 
2 капли раствора аммиака. Наблюдать выпадение осадков. В каждую 
пробирку по каплям прибавить избыток раствора аммиака. В какой про-
бирке осадок не растворился? Описать опыт. Уравнениями реакций по-
казать образование гидроксидов цинка, кадмия и ртути и растворения 
первых двух в избытке аммиака. 

 

2. Получение тетрайодогидраргирата (II) калия. В пробирку 
с 3 каплями нитрата ртути (II) внести 2 капли раствора йодида калия. 
Отметить цвет выпавшего осадка. Прибавить избыток йодида калия. 
Что наблюдается? 

В отчёте написать уравнения реакций получения йодида ртути (II) 
и комплексного соединения в молекулярной и ионной форме. Написать 
схемы диссоциации и выражения константы диссоциации и константы 
нестойкости тетрайодогидраргирата (II) калия. 
 

Опыт 5. Диспропорционирование соединений ртути (I) 
 

В три пробирки внести по 3 капли раствора нитрата ртути (I). В 
первую добавить 2 капли раствора щелочи, во вторую – столько же рас-
твора йодида калия, в третью – сульфида аммония. Отметить цвет вы-
павших осадков.  

В отчете написать уравнения реакций, учитывая, что в растворе ка-
тионы Hg2

2+ не устойчивы и диспропорционируют по схеме: 
 

Hg2
2+ = Hg↓ + Hg2+. 

 

Сравнить устойчивость соединений ртути (II) и ртути (I). Привести 
примеры устойчивых соединений ртути (I). 
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Контролирующие вопросы 
 

1. Как сказывается на свойствах цинка, кадмия, ртути и их соедине-
ний наличие полностью заполненных s- и р-подуровней? 

 

2. С помощью каких реакций можно доказать амфотерность оксида 
и гидроксида цинка? Напишите уравнения этих реакций. 

 

3. Сравните свойства (амфотерность, устойчивость) гидроксидов 
цинка, кадмия и ртути. 

 

4. Какой из сульфидов цинка, кадмия и ртути взаимодействует с 
соляной кислотой? Напишите уравнение реакции. 

 

5. Напишите формулы каломели и сулемы. Где они применяются? 
Работа 12. СИНТЕЗ НЕОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ 

 

Методика синтеза неорганического соединения – это совокупность 
приемов, позволяющих получить заданное вещество. 

Используются, в основном, шесть методов синтеза. 
1. Синтез в водном растворе на воздухе. Это наиболее широко 

применяемый, дешевый и простой метод. Этим методом получают мно-
гие соли, кристаллогидраты, комплексные соединения, гидроксиды. 

2. Синтез в водном растворе в инертной атмосфере. Применяется к 
легко окисляющимся или восстанавливающимся на воздухе веществам 
(гидроксиды железа (II), ванадия (II), кобальта (II) и др.). 

3. Синтез в водном растворе с использованием электрического то-
ка. Используется для синтеза сильных окислителей и восстановителей 
(например, (NH4)2S2O8 и др.). 

4. Синтез в неводном растворе. Используется для получения неус-
тойчивых в воде веществ (гидролизующихся, окисляющихся водой и 
т.д.). В неводных растворах синтезируют многие безводные галогениды. 

5. Синтез при высокой температуре. Этот метод применяют для реак-
ций, невозможных или сильно заторможенных при обычных температу-
рах. Примером может служить синтез хроматов, манганатов, ферритов и др.  

6. Синтез при низкой температуре. Его используют для получения 
веществ, неустойчивых при обычной температуре или в случае исполь-
зования низкокипящих растворителей (жидкий аммиак и другие). На-
пример, так получают гексахлороплюмбаты, пероксид натрия и др.  

Синтез невозможен без предварительной подготовки. Подготовка к 
синтезу включает следующее. 

1. Установление формулы, структуры и свойств получаемого веще-
ства, задание его необходимого количества или массы. 

2. Ознакомление с возможными методами получения этого вещест-
ва и выбор наилучшего для данных условий и требований, с учетом 
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термодинамических и кинетических факторов и доступности исходных 
веществ, материалов, аппаратуры, количества, выхода, чистоты и т.д. 

3. Выбор методов разделения, позволяющих (если это необходимо) 
очистить это вещество от примесей.  

4. Описание методов идентификации и анализа примесей. 
5. Подбор аппаратуры, исходных веществ и материалов, сборка ус-

тановки для синтеза. 
Образование осадков из растворов (осаждение) – наиболее распро-

страненная операция препаративной химии (так называют раздел хи-
мии, который изучает и разрабатывает методы синтеза химических со-
единений). При проведении этой операции необходимо учитывать рас-
творимость, гидролиз и комплексообразование. 

Кристаллические осадки полезно выдержать несколько часов, су-
ток в маточном растворе, где происходят процессы их кристаллизации. 
При этом мелкие частички растворяются, а крупные растут. 

При осаждении осадков происходит соосаждение примесей; его 
необходимо учитывать и предотвращать при получении чистых ве-
ществ. Очистку растворимых осадков от соосажденных примесей мож-
но осуществлять методом многократной перекристаллизации, т.е. по-
вторением циклов растворение – осаждение. 

Промывание осадков производится методами декантации и промы-
ванием на фильтре. В качестве промывных жидкостей используется во-
да, разбавленные растворы кислот и щелочей (для предотвращения гид-
ролиза), а также органические жидкости. Промывание горячей водой 
рекомендуется при низкой растворимости осадков и её слабой зависи-
мости от температуры.  

Высушивание осадков зависит от их свойств. Соли, образующие 
кристаллогидраты, высушивают в вакууме, в специальных сухих каме-
рах или эксикаторах. При этом в качестве осушителей используются 
безводный фосфорный ангидрид Р2О5, хлорид кальция СаСl2, концен-
трированная серная кислота, ангидрон Mg(ClO4)2, силикагель, цеолиты.  

На воздухе при обычной температуре высушивают неустойчивые 
при нагреве негигроскопичные вещества. Нагреванием в сушильных 
шкафах высушивают устойчивые вещества. При этом температуру под-
нимают не сразу, а постепенно во избежание разбрызгивания вещества. 

Химические реактивы классифицируются по содержанию приме-
сей (по мере уменьшения их содержания) на технические (техн), чистые 
(ч), чистые для анализа (чда), химически чистые (хч) и особой чистоты 
(осч). Необходимая степень чистоты реагентов определяется как требо-
ваниями к продукту, так и целью синтеза. Как правило, исходные пре-
параты должны иметь ту же или более высокую степень чистоты, чем 
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требуемая для продукта. Но если в процессе отделения продукта проис-
ходит его очистка, то это требование отпадает. Например, при получе-
нии газов часто примеси не образуют летучих соединений. 

Для обычных лабораторных синтезов и анализов достаточно иметь 
препараты марки «чда» или даже «ч». 

Чтобы не загрязнять реактивы, необходимо соблюдать некоторые 
элементарные правила. 

1. Хранить реактивы в посуде с маркировкой (этикеткой), на кото-
рой четко указаны название, формула, чистота, дата изготовления. 

2. Реактивы из банок брать сухими фарфоровыми шпателями. 
3. Не сыпать подобранные со стола и неиспользованные реактивы 

из лабораторной посуды обратно в упаковку (банку). 
4. Взвешивание проводить только в сухих чистых бюксах, чашках, 

на кальке; гигроскопичные реактивы должны взвешиваться в банках 
или колбах с притертыми крышками или пробками. 

При работе необходимо строго соблюдать как общие правила безо-
пасности, так и специальные меры предосторожности, указанные в опи-
сании к каждому синтезу. 

 

Экспериментальная часть 
 

Целью работы является освоение простых методов синтеза неко-
торых обычных и комплексных соединений. 

 

Опыт 1. Синтез алюмокалиевых квасцов 
 

Получить у преподавателя задание – сколько граммов алюмокалие-
вых квасцов KAl(SO4)2·12H2O необходимо синтезировать (для освоения 
методики достаточно 10–20 г). По уравнению реакции рассчитать массу 
сульфата калия и сульфата алюминия, теоретически необходимую для 
получения заданной массы квасцов. 

Ход синтеза. 1. Взвесить теоретически необходимые для синтеза 
массы сульфата калия и сульфата алюминия на технохимических весах. 

2. Растворить сульфаты в двух отдельных стаканах в минимальных 
объёмах воды: для сульфата калия массу (и численно равный массе объ-
ём воды) взять в 4 раза больше навески соли, а для сульфата алюминия 
– на 10 % меньше, чем навеска соли. 

2. Установить с помощью универсальной индикаторной бумаги рН 
растворов. Нагреть растворы до кипения, накрыв стаканы часовыми 
стеклами. 

3. Горячие растворы слить вместе (в стакан с сульфатом калия) и 
размешать стеклянной палочкой. 
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4. Полученный раствор охладить. При быстром охлаждении (на 
снегу) и перемешивании получаются мелкие кристаллы, для получения 
крупных кристаллов раствор без перемешивания оставить для медлен-
ного охлаждения. 

5. Кристаллы отфильтровать на воронке Бюхнера и, не промывая, 
удалить видимую часть воды помощью фильтровальной бумаги; для 
полной осушки оставить кристаллы сушиться на воздухе. 

6. После высыхания взвесить, определить выход в процентах. 
7. Один микрошпатель квасцов растворить в воде (в пробирке), ус-

тановить рН раствора и провести качественные реакции на все ионы. 
В отчете должно быть отражено: уравнение реакции и расчеты; 

описание хода синтеза, расчет выхода продукта и обсуждение причин 
потерь (низкого выхода) квасцов. 

 

Опыт 2. Синтез хромокалиевых квасцов 
 

Один из способов получения хромокалиевых квасцов 
KCr(SO4)2·12H2O – восстановление дихромата калия этиловым спиртом 
в присутствии серной кислоты: 

 

K2Cr2O7 + 3C2H5OH + 4H2SO4 + 12H2O = 2KCr(SO4)2·12H2O + 3C2H4O. 
 

В этом способе для синтеза используются дихромат калия (сухая соль), 
серная кислота (ω = 96 %, ρ = 1,84) и этиловый спирт (ω = 96 %, ρ = 0,8). 

Ход синтеза. 1. Рассчитать массу дихромата калия, объемы воды, 
серной кислоты и спирта, необходимые для синтеза 50 г хромокалиевых 
квасцов. Объем воды рассчитать на основании растворимости K2Cr2O7: 
в 89 г воды при 20 оС растворяется 11 г соли. Кислоты взять на 20 % и 
спирта на 50 % больше расчетного по уравнению реакции. 

2. Дихромат калия измельчить, взвесить необходимую массу, помес-
тить в фарфоровый стакан и прилить воду. Раствор перемешать и при пе-
ремешивании долить малыми порциями рассчитанный объём серной ки-
слоты. Стакан поместить в ванну со снегом и охладить примерно до 5 оС. 

3. Прилить малыми порциями спирт, все время перемешивая рас-
твор и следя за тем, чтобы температура не повышалась выше 50 оС. Ок-
раска раствора должна измениться от оранжевой в сине-зеленую. Если 
раствор не принял сине-зеленую окраску, то следует добавить еще 
3–5 мл серной кислоты и 5–10 мл спирта. 

4. Раствор охладить в ванне со снегом до 10–15 оС и оставить на 
неделю для завершения кристаллизации. 

5. Через неделю выпавшие в осадок кристаллы квасцов отфильтро-
вать на воронке Бюхнера, подсушить и взвесить сухой продукт. Рассчи-
тать выход квасцов в % от заданной массы.  
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В отчете описать ход синтеза, провести расчеты, объяснить низкий 
выход квасцов, описать форму и цвет кристаллов.  

 

Опыт 3. Синтез сульфата тетрааминмеди (II) 
 

Кристаллогидрат (моногидрат) сульфата тетраамминмеди (II) син-
тезируют действием аммиака на раствор сульфата меди (II): 

 

CuSO4  + H2O + 4NH3 = [Cu(NH3)4]SO4·H2O. 
 

Для синтеза необходимы весы технохимические, воронка Бюхнера, 
стакан на 150 мл, мерные цилиндры ёмкостью 50, 25, 10 мл, комплект 
пробирок, спиртовка, фильтры бумажные, эксикатор, железная пла-
стинка. Реактивы: сульфат меди (II), 25%-й раствор аммиака, этиловый 
спирт. 

Ход синтеза. 1. Получить у преподавателя задание – сколько грам-
мов препарата (комплексного соединения) следует получить. 

2. Рассчитать, какую массу CuSO4·5H2O и какой объём NH3 необхо-
димо взять для синтеза. Аммиак берется в виде раствора; зная его плот-
ность и концентрацию, рассчитать объем раствора, необходимый для 
проведения реакции. Для синтеза используют раствор, содержащий не 
менее 20 % NH3; его берут в два раза больше, чем требуется по уравне-
нию реакции. Это делается для смещения равновесия реакции вправо и 
увеличения выхода продукта.  

3. Взвесить медный купорос, перенести его в химический стакан, 
добавить в него раствор аммиака и перемешивать стеклянной палочкой 
до тех пор, пока вся соль не перейдет в раствор. 

4. К полученному раствору добавить этиловый спирт, объём кото-
рого равен половине объёма раствора аммиака. Это вызывает выпадение 
кристаллов комплекса [Cu(NH3)4]SO4·H2O, который в спирте растворим 
значительно хуже, чем в воде. Полнота осаждения комплекса возраста-
ет, если стакан с его содержимым поставить на 15–20 мин в кристалли-
затор со льдом или снегом. 

5. После охлаждения полученное вещество отфильтровать на во-
ронке Бюхнера, промыть небольшим количеством этилового спирта. 
Просушить листами фильтровальной бумаги и взвесить. 

В отчёте должно быть отражено:1) уравнение реакции и её внеш-
ние признаки; 2) стехиометрические расчеты; 3) описание хода синтеза; 
4) расчет выхода комплексной соли; 5) объяснение отклонения выхода 
продукта от теоретического. 

 

Контролирующие задания 
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1. Каким образом по степени чистоты маркируются химические ре-
активы? 

2. В какой химической посуде можно хранить гигроскопичные ве-
щества? 

3. Какие соединения называются квасцами? Приведите формулы 
ванадийкалиевых и марганецкалиевых квасцов. 

4. Напишите уравнение диссоциации алюмокалиевых квасцов. С 
помощью каких химических реакций можно доказать наличие катионов 
и анионов в растворе данной соли? 

5. Почему кристаллы хромокалиевых квасцов имеют октаэдриче-
скую форму? 
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