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1. Введение.

Электролитами называются вещества, которые в растворе или расплаве распадаются (диссоциируют) на ионы, поэтому их растворы и расплавы проводят электрический ток. Для оценки способности электролитов к электролитической диссоциации используют величину- степень диссоциации (() – это отношение числа молекул, диссоциированных на ионы, к общему числу молекул растворенного электролита. По степени диссоциации в растворах все электролиты можно условно разделить на сильные и слабые. Сильные электролиты в растворе диссоциируют полностью (( ( 1).

 Этот процесс можно выразить уравнением:         
   KnAm = nKm+ + mAn-       


(1)

Слабые электролиты диссоциируют на ионы частично(( <<1):
KnAm ( nKm+ + mAn-  
(2)

Между ионами и недиссоциированными молекулами электролита устанавливается динамическое равновесие, называемое ионным равновесием. Количественно ионное равновесие характеризуется величиной константы равновесия, которая называется константой диссоциации: 
Kд = [Km+]n . [An-]m / [KnAm]

(3)
где [Km+],[An-],[KnAm] – равновесные концентрации катионов [Km+], анионов [An-] и недиссоциированных частиц [KnAm] соответственно. Величина Kд зависит от природы электролита и растворителя и от температуры, но не зависит от концентрации раствора. Для сильных электролитов Кд>>1; для слабых электролитов Кд <<1.

Среди электролитов можно выделить кислоты, основания, соли. Кислотами называются электролиты, которые при первичной диссоциации образуют ионы H+. Среди бескислородных кислот сильными электролитами являются HCI, HBr и HJ, остальные относятся к слабым электролитам. Для оксокислот силу электролита можно оценивать по степени окисления (С.О.) кислотообразующего элемента, если С.О. +6 или +7 , оксокислота – сильная; если С.О. равна +5 и меньше, то оксокислота – слабая ( исключение составляет азотная кислота – HNO3). Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато.

ПРИМЕР 1.   Диссоциация сернистой кислоты по первой ступени выражается уравнением:

 H2SO3 ( H+  + HSO3( ;   по второй  ступени :HSO3( ( H+ + SO32(.

Первое и второе равновесия характеризуются соответственно константами диссоциации:

Кд1= [H+].[HSO3(] / [H2SO3] = 1,3.10-2;          Кд2= [H+].[SO32-] / [HSO3 (] = 0,63.10-7 .

Суммарному равновесию отвечает суммарная константа диссоциации: 

Кд = Кд1.Кд2 = [H+]2.[SO32-]/[H2SO3] =8.10-10.

Основаниями являются электролиты, которые при первичной диссоциации образуют гидроксид – ионы OH(. Сильными электролитами являются гидроксиды щелочных и щелочно-земельных металлов (щелочи), они  растворимы в воде. Остальные гидроксиды – слабые электролиты. Основания поливалентных металлов диссоциируют ступенчато. Соли – электролиты, при первичной диссоциации которых не образуются ни ионы H+, ни ионы OH(.  Большинство хорошо растворимых в воде солей диссоциированы полностью.

2. Диссоциация воды.
Вода, будучи весьма слабым электролитом, в очень малой степени подвергается диссоциации. При диссоциации она распадается на ионы (ион гидроксония  и гидроксид – ион соответственно):

H2O + H2O(H3O+ + OH(, или в упрощенном виде уравнение реакции записывают:

H2O ( H+ + OH(
                                                        (4)

Константа диссоциации воды равна:  Кд = [H+].[OH(]/[H2O] = 1,8.10((( (при 22о С)


  (5)
Так как вода диссоциирована очень слабо, то концентрацию воды [H2O] можно принимать за постоянную величину, равную:[H2O] = m/M.V = 1000/18 = 55,5моль/л. Следовательно, и произведение  Кд.[H2O]  для данной температуры постоянно: Кд.[H2O] = 1,8.10(((.55,5 =10(((.   Это произведение обозначают через Kw.

Kw =[H+].[OH-] = 10((( 




(6)

Величина  Kw  называется  ионным произведением воды  и является  постоянной  не только для чистой воды, но и для разбавленных водных растворов. Kw зависит от температуры.

Для чистой воды 
[H+] = [OH(] = 
[image: image1.wmf]W

K

 = 10((моль/л 
 и среда является  нейтральной .

Если концентрация ионов 
 [H+] ( 10((моль/л,
 среда будет кислой.
Если концентрация ионов
 [H(] ( 10(( моль/л,
 среда будет щелочной.
Концентрация же ионов OH( наоборот : в кислой среде [OH(] ( 10(( моль/л, а в щелочной [OH(] ( 10(( моль/л.

Поскольку концентрации ионов H+ и OH( в любом водном растворе взаимосвязаны, то для характеристики водных сред принято указывать только концентрацию ионов H+.

Кислотность или щелочность раствора можно оценить по величине pH, которая называется  водородным показателем и равна: 

pH = (lg[H+].





(7)
В нейтральной среде
 pH = 7,
в кислой среде pH(((   в щелочной среде pH (7. 

Реже пользуются величиной  pOH, которая равна соответственно:
 
pOH = ( lg [OH(]                                         
(8)
рH + pOH = 14

                                   (9)
Значения pH раствора определяют с помощью pH-метров или цветных индикаторов.

3.Смещение равновесий в растворах слабых электролитов.

Равновесие, установившееся в растворах слабых электролитов, характеризуют константой диссоциации  ( КД) и степенью диссоциации ( ( ), которые связаны соотношением
 
                                                                             КД = (((С/1((                                                   (10)
где С – молярная концентрация раствора электролита. 

Для  слабых электролитов можно считать1(( (1, тогда соотношение (10) примет вид: 
                                                                                   КД = (((С
                                               (11)
Равновесие в растворах слабых электролитов, как и для любой другой обратимой реакции, подчиняется принципу Ле Шателье: при увеличении концентрации ионов в растворе (путем добавления в систему сильного электролита, содержащего одноименный ион) равновесие (2) смещается влево, т.е. степень диссоциации слабого электролита  уменьшается; при уменьшении концентрации ионов в растворе (путем связывания их в более слабый электролит) равновесие (2) смещается вправо, т.е. степень диссоциации слабого электролита увеличивается. Об этих процессах можно судить по изменению pH раствора.

ПРИМЕР 2. Рссмотрим, как влияет добавление 1М раствора цианида калия KCN (сильного электролита) на диссоциацию цианистоводородной кислоты HCN (слабого электролита) в 0,1М водном растворе. 

Диссоциация кислоты выражается уравнением: HCN (H+ + CN(.

Константа диссоциации равна: КД = [H+].[CN(]/[HCN] = 5.10(((  (см. ур-ние 3).  Из уравнения реакции видно, что концентрации ионов, образующихся при диссоциации кислоты равны [H+]=[CN(]; а так как  доля диссоциированных молекул для слабых электролитов незначительна, то можно принять, что [HCN] (СК.   Тогда               КД= [H+]2/СК   и  [H+] = (КД ( CК = (5.10((((0,1 = 7.10(6. Степень диссоциации равна (=[H+] / СК  и (=7.10(5.
 Из уравнения (7) pH = ( lg[H+] = ( lg 7.10(6 = 5,15.
Добавляем к  0,1M раствору HCN соль KCN в концентрации 1моль/л. Цианид калия в растворе полностью диссоциирует на ионы : KCN ( K+ + CN(, следовательно Ссоли=СCN-. Поэтому после добавления соли концентрация цианид-ионов в растворе станет: СCN- = Cсоли+[CN(].
Так как в растворе кислоты [CN(]= 7.10(6моль/л, а Ссоли= 1моль/л, то Ссоли(([CN(] и  можно принять СCN-( Cсоли. 

Теперь из выражения для КД получаем: [H+] =КД.[HCN]/CCN- = 5.10(10. 0,1/1=7.10(11.

 Тогда  ( = 5.10(10, а pH = (lg[H+] = (lg 5.10(11 = 10,3.

Результаты расчетов показали, что pH раствора HCN возрастает от 5,15 до 10,3 при добавлении KCN,т.е. диссоциация кислоты HCN уменьшается, ( что подтверждает и расчет ().  Среда становится щелочной за счет гидролиза соли KCN.Эти данные подтверждают принцип
 Ле - Шателье, что при введении в раствор слабого электролита одноименных ионов степень его диссоциации уменьшается.

4.Ионные равновесия в гетерогенных системах.

При растворении соли в раствор переходят не молекулы, а ионы (катионы и анионы). Растворение прекращается, когда между твердой солью и перешедшими в раствор ионами устанавливается равновесие. Такой раствор называется насыщенным. Это равновесие выражается уравнением: 

КnAm(тв.)( nKm+(р-р)+mAn-(р-р)





(12)  


Константа равновесия для этого процесса выражается уравнением: Кс = [Km+]n.[An-]m,  при этом концентрация твердой фазы есть величина постоянная  [KnAm] = const.


Таким образом, в насыщенном растворе труднорастворимого электролита произведение концентраций его ионов, возведенных в степени их стехиометрических коэффициентов, есть величина постоянная при данной температуре, и называется произведением растворимости (ПР). 

ПРКnAm = [Km+]n.[An-]m




(13)

Чем меньше ПРKnAm ,тем труднее растворяется электролит. Качественно растворимость электролита можно оценить по таблице растворимости. Значения ПРKnAm при определенной температуре приводятся в таблицах. Зная величину произведения растворимости, можно вычислить концентрации ионов в насыщенном растворе, т.е. определить растворимость вещества.

ПРИМЕР 3. Расчет концентрации ионов в насыщенном растворе.

Гетерогенное равновесие в растворе хлорида серебра выражается уравнением:  AgCI ( Ag(+CI(.
Произведение растворимости согласно выражению (11) равно: ПРAgCI =[Ag+].[CI(]=1,56.10(((.

Откуда [Ag+] = [CI(] = ( ПРAgCI = ( 1,56.10((( =1,25.10(( моль/л.


Смещение гетерогенного равновесия подчиняется принципу Ле Шателье. Так как ПРKnAm=const при данной температуре, то введение одноименного иона будет смещать равновесие в сторону образования осадка (т.е. влево). При связывании ионов равновесие смещается в сторону растворения осадка (т.е. вправо).

Для вывода об образовании осадка нужно использовать соотношение:

если   [Km+].[An-](ПРKnAm, то осадок выпадет; 

если   [Km+].[An-]( ПРKnAm , то осадок не выпадет                                                       
(14).

5.Смещение равновесий в растворах амфотерных электролитов.


Типичными амфотерными электролитами (амфолитами) являются амфотерные гидроксиды металлов способные к диссоциации, как по основному, так и по кислотному механизму в зависимости от pH среды. К ним относятся Zn(OH)2, Cr(OH)3, Al(OH)3, Be(OH)2, Sn(OH)2, Pb(OH)2  и другие гидроксиды. При диссоциации этих гидроксидов могут устанавливаться два типа ионных равновесий. Смещение этих равновесий может происходить как при добавлении кислот, так и при добавлении оснований.

ПРИМЕР 4 Гетерогенные равновесия в растворе амфотерного гидроксида цинка.

Zn2+ +2OH( +2H2O ( Zn(OH)2 + 2H2O ( [Zn(OH)4]2( + 2H+

((((((((((((((((                                  ((((((((((((((((
диссоциация по основному механизму                        диссоциация по кислотному механизму
Смещение равновесия влево происходит при взаимодействии с кислотой за счет связывания ионов OH(:
Zn(OH)2 ( + 2H+ = Zn2+ + 2H2O
Cмещение равновесия вправо происходит при взаимодействии со щелочью за счет связывания ионов H+:
Zn(OH)2 + 2OH( = [Zn(OH)4]2(
6.Реакции ионного обмена.


Обязательным условием протекания реакций между электролитами является удаление из раствора тех или иных ионов, вследствие образования слабо диссоциирующих веществ, или веществ, выделяющихся из раствора в виде осадка или газа.  Для правильного отражения сущности и механизма реакций ионного обмена уравнения реакций необходимо записывать в ионно-молекулярной форме. При этом сильные электролиты записывают в виде ионов, слабые и малорастворимые – в молекулярной форме.

ПРИМЕР 5. Реакция нейтрализации. Реакция с участием сильных электролитов.

HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O
Полное ионно-молекулярное уравнение: 
H+ + NO3(  + Na+ + OH( =  Na+ + NO3( + H2O
Краткое ионно-молекулярное уравнение: H+ + OH(  = H2O  (выражает химическую сущность реакции).

Вывод: в растворах сильных электролитов реакция протекает в результате связывания ионов с образованием слабого электролита (в данном случае – воды).
ПРИМЕР 6. Реакция с участием слабых электролитов.
HCN + NH4OH = NH4CN + H2O
Ионно-молекулярное уравнение реакции: 
HCN + NH4OH = NH4+ + CN( + H2O 


Реакция с участием слабых электролитов (пример 6) включает две стадии: диссоциацию слабых (или труднорастворимых) электролитов на ионы и связывание ионов с образованием более слабого электролита. Так как процессы разложения на ионы и связывания ионов обратимы, то реакции ионного обмена обратимы.

Направление реакций ионного обмена определяют по изменению энергии Гиббса. Самопроизвольное протекание реакции возможно только в направлении, для которого (G(0  до достижения состояния равновесия, когда (G = 0. Количественной мерой степени протекания реакции слева направо является константа равновесия КС.  Для реакции, приведенной в примере 6: 

КС = [NH4+][CN(]/[HCN][NH4OH].

 Константа равновесия связана с изменением энергии Гиббса уравнением:
               
(G0T = - 2,3RTlgKC
                                       
(15)
Если КС(1, (G < 0 самопроизвольно протекает прямая реакция, если КС(1, (G > 0   реакция протекает в обратном направлении.

Константу равновесия КС рассчитывают через константы диссоциации слабодиссоциирующих электролитов: 

КС =Кисх. в-в/Кпрод. 




(16)

Для реакции, приведенной в примере 6, константа равновесия рассчитывается по уравнению:

КС = KHCN.KNH4OH/KH2O = 4,9.10(((!,76.10((/10((=8,67.    KC(1, след. реакция протекает в прямом направлении.


Общим правилом, вытекающим из выражения для КС, является то, что реакции ионного обмена протекают в направлении более прочного связывания ионов, т.е. в направлении образования электролитов с меньшими значениями констант диссоциации.
7. Гидролиз солей.

Гидролиз соли – реакция ионного обмена между солью и водой. Гидролиз является реакцией обратной реакции нейтрализации: 
KatAn    +   H2O   (   KatOH    +    HAn  
                            (17)




 соль                            основание      кислота

В зависимости от силы образующихся кислоты и основания раствор соли в результате гидролиза становится щелочным (pH ( 7) или кислым (pH(7). 
Различают четыре случая гидролиза:
1.Соли сильных кислот и сильных оснований – гидролизу не подвергаются, так как при взаимодействии с водой не образуется слабого электролита. Поэтому в растворах таких солей pH=7, т.е. среда нейтральная.

2.Соли сильных оснований и слабых кислот – гидролиз идет по аниону. 
Для растворов солей сильных оснований и многоосновных кислот гидролиз протекает практически по первой ступени с образованием кислых солей.
ПРИМЕР 7. Определить pH сантимолярного раствора сульфида калия (СK2S =0,01моль/л ). 
K2S– соль слабой двухосновной кислоты H2S. 

Гидролиз соли выражается уравнением: 
K2S + H2O ( KHS + KOH (образуется кислая соль - KHS ).

Ионно-молекулярное уравнение реакции: 

       S(( + H2O ( HS( + OH(
                                                                               (18)
Константа равновесия реакции (константа гидролиза) равна: КГ =КH2O/KHS( = 10(((/1,2.10(14 = 0,83, т.е. Кг(1, след. равновесие смещено влево. Возникающий избыток ионов OH( приводит к изменению характера среды. Зная КГ  можно рассчитать концентрацию ионов OH(, а затем и pH раствора. КГ=[OH(].[ HS(]/[ S((]. Из уравнения (18) видно, что [OH(] = [HS(]. Так как соли гидролизуются слабо (КГ ( 1), то можно принять, что[S((] = 0,01моль/л, тогда [OH(] = ( КГ . [S((] = ( 0,83.10(( = 9.10(2. Из уравнения (6) [H+]=10((4/[ OH(]=10(((/9.10(2 = 1,1.10(11.
Из уравнения (7) 
pH = -lg1,1.10(11 = 11. 

Вывод. Так как pH(7, то среда щелочная.
3.Соли слабых оснований и сильных кислот – гидролиз идет по катиону.
Для солей, образованных сильными кислотами и многокислотными основаниями, гидролиз протекает преимущественно по первой ступени с образованием основной соли.

ПРИМЕР 8. Гидролиз соли хлорида марганца( Ссоли = 0,01моль/л ).

MnCI2 + H2O ( MnOHCI + HCI (образуется основная соль MnOHCI ).

Ионно-молекулярное уравнение : Mn2+ + H2O ( MnOH+ + H+ (первая ступень гидролиза)
Константа гидролиза: КГ = КH2O/K MnOH+ = 10(((/4.10(4 = 2,5.10(11. 

Избыток ионов H+ ведет к изменению характера среды. Расчет pH раствора проводим аналогично примеру 7. 

Константа гидролиза равна: КГ=[H+].[ MnOH+/[ Mn2+]. Так как эта соль хорошо растворима в воде и полностью диссоциирована на ионы, то Ссоли=[ Mn2+] = 0,01моль/л.

Поэтому [H+] = ( КГ . [Mn2+] =( 2,5.10(11.10(2=5.10(7, pH = 6,3.

Вывод. Так как  pH ( 7 , то среда кислая.

4.Соли слабых оснований и слабых кислот – гидролиз идет и по катиону и по аниону.
В большинстве случаев эти соли гидролизуются полностью образуя основание и кислоту.

ПРИМЕР 9. Гидролиз соли ацетата аммония.
CH3COONH4 + H2O ( CH3COOH + NH4OH 
Ионно-молекулярное уравнение: CH3COO( + NH4+ + H2O ( CH3COOH + NH4OH .

Константа гидролиза равна:  КГ = КH2O/Кк-ты.Косн..
Характер среды олределяется относительной силой кислоты и основания.

Экспериментальная часть.

ОПЫТ 1. Смещение гомогенного ионного равновесия при введении в раствор слабой кислоты одноименных ионов.

Рассматривается равновесие в растворе уксусной кислоты (см. пример 2). Смещение ионного равновесия производится добавлением к исходному раствору уксусной кислоты раствора ее соли – ацетата натрия. Направление смещения равновесия определяется по изменению величины pH раствора: увеличение pH (уменьшение концентра-ции ионов Н+ ) свидетельствует об  ослаблении диссоциации кислоты, уменьшение pH – об увеличении степени диссоциации. Измерение pH производится с помощью pH-метра (при его отсутствии – с помощью индикатора). Напишите: 1)уравнение диссоциации уксусной кислоты (см. ур-ние 2):

2)уравнение диссоциации ацетата натрия(см. ур-ние 1):

3) выражение константы диссоциации уксусной кислоты(см. ур-ние 3):
	Используемые растворы
	Смесь CH3COOH и CH3COONa



	CH3COOH
	CH3COONa
	

	Си.к.

моль/л
	Vи.к.

мл
	pH
	Си.с.

моль/л
	Vи.с.
мл
	Vи.к.+ Vи.с
мл
	Ск

моль/л
	Сс

моль/л
	pH

	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9

	
	
	
	
	
	
	
	
	


Получите у преподавателя индивидуальное задание к опыту и заполните колонки 1, 2, 4, 5, 6 таблицы.

Из бюретки в стакан отберите заданное количество раствора уксусной кислоты, на pH-метре измерьте pH раствора и результат занесите в таблицу.

Из второй бюретки в тот же стакан с раствором CH3COOH добавьте указанный объем раствора CH3COONa, измерьте pH смеси растворов. 

1) Результат занесите в таблицу.

2) Сопоставьте значение pH раствора кислоты до и после добавления CH3COONa. 
3)Сделайте вывод о направлении сдвига ионного равновессия при добавлении в раствор уксусной кислоты одноименных ацетат-ионов. 
4) Согласуется ли вывод с принципом Ле Шателье? 

5) Рассчитайте значение КД уксусной кислоты (см. пример 1) до смещения равновесия. При этом используйте допущение, что [CH3COOH] = Cи.к.(исходная концентрация кислоты). 
6) Концентрацию ионов H+  определите по величине pH раствора (см. ур-ние 7). Равновесные концентрации ионов H+ и CH3COO- равны:[H+] = [CH3COO-] (см. ур-ние 2, пример 2 ).

7) Сравните полученное значение константы диссоциации уксусной кислоты с теоретическим (при 250С КД=1,75.10(() и определите относительную ошибку опыта по формуле: 

относительная ошибка  = (Ктеор. ( Кэксп.)/(Ктеор.)(100%.

8) Рассчитайте величину КД уксусной кислоты после сдвига равновесия используя приближения [CH3COO-] (Сс и что [CH3COOH] ( Ск , где Сс и Ск – соответственно, концентрации добавляемой соли и кислоты в смеси растворов. Равновесные концентрации уксусной кислоты и ацетат-ионов после добавления ацетата натрия равны:

[CH3COO-] ( Сс =Си.с..Vи.с./(Vи.с.+ Vи.к.) =







(колонка 8)

[CH3COOH] ( Ск = Си.к.. Vи.к./ (Vи.с.+ Vи.к.) =







(колонка 7)

9) [H+] – определите соответственно по величине pH раствора, измеренному после добавления соли.

10) Сделайте вывод о влиянии концентрации вводимых в раствор одноименных ацетат-ионов на величину диссоциации уксусной кислоты.
ОПЫТ 2. Смещение ионных равновесий в растворе амфотерного электролита.


В качестве примеров смещения ионных равновесий путем связывания ионов в слабый электролит рассматривается взаимодействие амфотерного гидроксида хрома Cr(OH)3 c кислотой и щелочью (см. примеры 4,5).


Получите осадок Cr(OH)3. Для этого внесите в прибирку 5-6 капель сульфата хрома Cr2(SO4)3 и добавьте  раствор гидроксида натрия NaOH (осторожно, по каплям, при перемешивании) до образования осадка. Содержимое пробирки разделите на две части. В одну пробирку добавьте 5-6 капель раствора HCl, в другую – 5-6 капель раствора NaOH. 
1) Отметьте наблюдения:

2) Напишите молекулярное и ионно-молекулярное уравнения реакции получения Cr(OH)3: 

3) Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения растворения Cr(OH)3 в HCl и NaOH.

4) Сделайте вывод: в результате связывания каких ионов происходит растворение Cr(OH)3 в кислоте и в щелочи (составьте единую схему согласно примеру 4)?
ОПЫТ 3. Нейтрализация кислот щелочью.

Проводится нейтрализация соляной, серной и уксусной кислот раствором гидроксида натрия. Определение направления реакции производится по изменению окраски индикатора – лакмуса (при отсутствии лакмуса можно использовать фенолфталеин).

	№
	Окраска лакмуса в кислоте
	Окраска после добавления NaOH
	Вывод о протекании реакции

	1
	2
	3
	4

	1.
	HCl
	
	

	2.
	H2SO4
	
	

	3.
	CH3COOH
	
	



В три пробирки внесите по три капли 0,1 М раствора(0,1 моль./л ) кислоты: впервую- HCl, во вторую - H2SO4, в третью - CH3COOH. В каждую прибирку добавьте по одной капле лакмуса. 
1)  Отметьте в таблице окраску индикатора (колонка 2).

В пробирки с кислотами добавьте по каплям раствор NaOH (СNaOH=0,1моль/л) до изменения окраски раствора (колонка 3 таблицы). 
2) Сделайте выводы о направлении протекания реакции (колонка 4 таблицы).

3) Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения проведенных реакций (см. примеры 5,6). При составлении уравнения реакции с серной кислотой следует учесть образование кислой соли. 
4) Рассчитайте значения констант равновесия КС  (по ур-нию 16). 
5) Сделайте выводы о направлении протекания реакций. 

ОПЫТ 4. Гидролиз солей.

Исследуется характер среды растворов некоторых солей. Получите у преподавателя задание к опыту, запишите в таблицу формулы солей и значения концентраций растворов.

	№
	Исследуемая соль
	Концентрация раствора
	pH  раствора

	1.
	
	
	

	2.
	
	
	


С помощью универсальной индикаторной бумаги (или pH-метра) определите pH растворов данных солей.

1) Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидролиза солей (см. примеры 7,8,9). 2) По указанию преподавателя для одной из солей рассчитайте константу гидролиза. 
3) Сделайте вывод о состоянии равновесия. 
4) Рассчитайте теоретическое значение pH для раствора данной соли и сравните с экспериментальном значением pH.

ОПЫТ 5. Образование и растворение малорастворимых электролитов.


Исследуется возможность образования осадка карбоната магния при взаимодействии соли магния с карбонатом и гидрокарбонатом натрия:
1) MgCl2 + Na2CO3 = Mg CO3  + 2NaCl
             2) MgCl2  + NaHCO3 = Mg CO3 + NaCl + HCl


В две пробирки налейте по 2-3 капли раствора MgCl2 , после чего в одну добавьте 2-3 капли раст-вора Na2CO3 , в другую – столько же раствора NaHCO3. 
1) Отметьте, в каком случае выпадает осадок.

2) Напишите ионно-молекулярные уравнения реакций. 
3) Расчитайте значения констант равновессия (см. ур-ние 16, пример 6), на основании расчетов объясните результаты опыта. 

 (Для расчета используйте константы: ПР Mg CO3 = 2. 10(4; К HCO3( = 4,7 . 10(11).
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Введение.

Реакции, связанные с изменением степени окисления атомов в молекулах реагирующих веществ, называются окислительно-восстановительными.  

    Степень окисления - условный электрический заряд атома в химическом соединении ( вычисленный в предположении, что все электроны, участвующие в образовании химической связи, полностью смещены к более электроотрицательному атому ).

     Для определения степени окисления атомов в химическом соединении используют следующие правила:

1)  степень окисления атомов в простых веществах (напр.: Na , Cl2, O3 ) равна нулю;

2)  степень окисления одноатомного иона (напр.: Na+,  Cl-,  Zn2+, Al3+ ) равна его заряду;

3)  степень окисления металлов всегда положительна;

4)  характерные степени окисления в соединениях проявляют следующие элементы:

- щелочные металлы                  ( +1 ),

- щелочноземельные металлы   ( +2 ), 

- бор, алюминий                         ( +3 ), кроме боридов металлов

- фтор                                           ( -1 ), самый электроотрицательный элемент

- водород                                     ( +1 ), кроме гидридов металлов

- кислород                    ( -2 ), кроме пероксидов, надпероксидов, озонидов, и соединений с фтором;

5)  сумма зарядов ( степеней окисления ) всех атомов в молекуле равна нулю ( условие электронейтральности ).

ПРИМЕР 1.

Определить степени окисления атомов в бихромате калия  K2Cr2O7
     Степень окисления щелочного металла калия ( +1 ), степень окисления кислорода ( -2 ), степень окисления хрома обозначим Х. Составляем уравнение электронейтральности: 2(+1) + 2 Х+7 (-2) = 0.

Решаем уравнение относительно Х : получаем степень окисления хрома  ( +6 ). 

     Процесс повышения степени окисления - отдачи электронов - называется окислением. Процесс понижения степени окисления - присоединение электронов - называется восстановлением.

      Вещества, атомы которых окисляются (отдают электроны), называются восстановителями, вещества, присоединяющие электроны - окислителями.

     Окислителем может быть вещество, атомы которого способны понижать степень окисления (принимать электроны ), поэтому типичными окислителями являются вещества, содержащие атомы в наивысшей степени окисления. Типичными восстановителями являются вещества, содержащие атомы в низшей степени окисления. Вещества с атомами в одной из промежуточных степеней окисления для данного элемента могут проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства.

ПРИМЕР 2.

H2SO4       максимальная степень окисления серы (+6):    только окислитель

H2S           минимальная степень окисления серы (-2):      только восстановитель

H2SО3         промежуточная степень окисления серы (+4):  и окислитель, и  восстановитель.

Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций.

     Для окислительно-восстановительных реакций, протекающих в водных растворах используют метод ионно-электронных уравнений ( рассмотрим на примере реакции бихромата калия с нитритом натрия в кислой среде ).

     Метод ионно-электронных уравнений включает следующий порядок составления уравнений:

1) записываем схему реакции в молекулярной форме:

                       K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 ( Cr2(SO4)3 + NaNO3 + K2SO4 + H2O

2) составляем схему реакции в ионно-молекулярной форме по общим правилам ( сильные электролиты записываем в виде ионов, слабые электролиты, газы и осадки - в виде молекул ):

                2K+ + Cr2O72- + Na+ + NO2- + 2H+ + SO42- ( 2Cr3+ + 3SO42- + Na+ + NO3- + 2K+ + SO42- + H2O
3) определяем элементы, изменяющие степени окисления, из ионно-молекулярной схемы реакции выписываем частицы ( выделены ), содержащие атомы этих элементов ( т.е. окислитель и восстановитель ) и составляем схемы отдельно процессов окисления и восстановления:

                                     Cr2O72-      (   2 Cr3+ 
                                     NO2-         (   NO3- 
4) составляем уравнения отдельно процессов окисления и восстановления, пользуясь следующими правилами:

для реакции в кислой среде: в ту часть уравнения, которая содержит меньшее число атомов кислорода, прибавляем эквивалентное число молекул воды, в противоположную часть - удвоенное количество ионов Н+;

для реакции в щелочной ( и нейтральной ) среде: в ту часть уравнения, которая содержит меньше атомов кислорода, прибавляем ионы ОН- из расчета два иона ОН- на каждый недостающий атом кислорода , в противоположную часть - вдвое меньшее количество молекул воды;

в рассматриваемом случае реакция идет в кислой среде, поэтому получаем:

                    Cr2O72- + 14 H+        (   2Cr3+ + 7 H2O
                    NO2-       +  H2O         (   NO3-  + 2 H+
5) рассчитываем суммарный заряд левых и правых частей уравнений и прибавляем необходимое количество электронов в соответствующую часть уравнения с тем, чтобы суммарное число и знак электрических зарядов слева и справа от знака равенства в каждом уравнении были равны:

                                                           +12                                                   + 6  

           х 1          Cr2O72- + 14 H+ + 6 е-  =   2 Cr3+ + 7 H2O                       восстановление

           х 3          NO2-       +  H2O            =   NO3-  + 2 H+  + 2 е-                окисление

                                                         - 1                                                     +1

6) подбираем наименьшие коэффициенты для полученных уравнений, руководствуясь тем, что общее число электронов, отдаваемых восстановителем, должно быть равно числу электронов, присоединяемых окислителем; с учетом  этих коэффициентов складываем полученные уравнения:

                  Cr2O72- + 14 H+ + 3 NO2-     + 3 H2O    =  2 Cr3+ + 7 H2O + 3 NO3-  + 6 H+
7) производим сокращение одинаковых членов в левой и правой частях уравнения, при этом получаем   сокращенное ионное уравнение заданной реакции:

                                       Cr2O72- + 8 H+ + 3 NO2- =  2 Cr3+ + 4 H2O + 3 NO3- 
8) по полученному ионному уравнению составляем молекулярное уравнение реакции ( расставляем коэффициенты в исходном молекулярном уравнении ):

                   K2Cr2O7  +  3 NaNO2  +  4 H2SO4  =  Cr2(SO4)3  +  3 NaNO3  +  K2SO4  +  4 H2O
9) проверяем правильность полученных коэффициентов; рекомендуется делать проверку "по кислороду" ( число атомов кислорода в правой и левой частях уравнения должно быть одинаково ).

Направление реакций окисления-восстановления.

     Процессы окисления и восстановления неразрывны друг от друга и протекают всегда одновременно. Окислитель, присоединяя электроны, превращается в соответствующий восстановитель, и каждому восстановителю соответствует определенный окислитель. Таким образом, окислитель( О ) и восстановитель ( В ) образуют сопряженную окислительно-восстановительную пару, равновесие между компонентами которой выражается схемой: 

О +  n e-  (  B                              ( *)
     Можно сформулировать общий принцип, определяющий окислительно-восстановительные свойства пары О/В: чем сильнее окислитель, тем слабее восстановитель и, наоборот.

     Относительная активность различных окислителей и восстановителей количественно характеризуется величиной стандартного электродного потенциала Е(о/в*): чем выше значение Е(о/в, тем сильнее окислитель и тем слабее восстановитель пары О/В. 

     Кроме этого, окислительно-восстановительные свойства пары зависят от концентраций окислителя (Со), восстановителя (Св) и температуры в соответствии с уравнением Нернста:

                                  Eо/в = E(о/в + (RT/n) ln Cо/Cв = E( + (0.059/n) lg Cо/Cв,                              ( 1 )
-------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------

 *) стандартный электродный потенциал определяется как электродвижущая сила гальванического элемента, построенного из электрода, содержащего компоненты данной окислительно-восстановительной пары при их концентрациях 1моль/л и стандартного водородного электрода, потенциал которого по определению равна нулю.

    Окислительно-восстановительные процессы подчиняются общим законам термодинамики, т.е. могут протекать самопроизвольно при выполнении условия: (G ( 0. 

     Изменение энергии Гиббса реакции связано с ЭДС ( Е ) гальванического элемента, в котором идет данная окислительно-восстановительная реакция, соотношением: (G = - n F E ,              ( 2 ) 
      где F = 96500 Кл/моль - постоянная Фарадея.      Учитывая это, условие возможности самопроизвольного протекания окислительно-восстановительной реакции может быть записано в виде:                                                     

                                        Е = Еок - Евос  ( 0           или              Еок  ( Евос                        ( 3 )

   Иными словами , окислительно-восстановительная реакция возможна, если электродный потенциал пары, содержащей данный окислитель, больше электродного потенциала пары, содержащей данный восстановитель.  

     Значения стандартных электродных потенциалов приводятся в термодинамических таблицах

 ( см. ПРИЛОЖЕНИЕ ).

ПРИМЕР 3.

Определить возможность протекания реакции между растворами бихромата калия и нитритом натрия ( разобрана в предыдущем разделе ).

     Выписываем уравнения отдельно процессов окисления и восстановления и величины электродных потенциалов, соответствующие этим окислительно-восстановительным парам:

окислитель    Cr2O72- + 14 H+ + 6 е-  =   2 Cr3+ + 7 H2O    восстановление   Е0Cr O   +14H /2Cr  +7H O   = 1,33 В  

восстановитель NO2-     +  H2O         =   NO3-  + 2 H+ + 2 е-    окисление       Е0 NO +2H / NO  +H O       =  0,84 В

Сопоставляя значения потенциалов ( см. соотношение 3 ), делаем вывод, что Cr2O72-  более сильный окислитель, чем NO3-, следовательно данная реакция может протекать самопроизвольно в прямом направлении.
Экспериментальная часть.

ОПЫТ 1. Окислительные и восстановительные свойства химических соединений.

     Рассматривается возможность протекания реакции между перманганатом калия KMnO4 и двумя соединениями серы Na2SO3 и Na2SO4 в кислой среде:

1). KMnO4  +  Na2SO3  + H2SO4
2). KMnO4  +  Na2SO4  + H2SO4
   Протекание реакции фиксируется по изменению фиолетовой окраски раствора.
   В 2 пробирки внесите по 3 капли раствора KMnO4 и 1-2 капли раствора H2SO4. В одну пробирку добавьте 4-5 капель раствора Na2SO3 , в другую - столько же раствора Na2SO4. 

1) Отметьте признаки реакции.  
2) Определите степени окисления марганца и серы в исследуемых соединениях. Исходя из этого определите роль каждого соединения в реакциях окисления-восстановления и объясните результаты опыта.

3) Методом электронно-ионных уравнений составьте уравнение реакции:

ОПЫТ 2. Направление реакций окисления-восстановления.  Вытеснение водорода из кислот.

    Рассматривается возможность протекания окислительно-восстановительной реакции вытеснения молекулярного водорода из раствора серной кислоты металлами - цинком и медью.

1). Zn  + H2SO4 =

2). Cu  + H2SO4 =

    Образование водорода определяется визуально по выделению пузырьков газа.

    В одну пробирку поместите гранулу цинка, в другую - медную проволоку или стружку. В обе пробирки добавьте по 5-6 капель раствора ( 1 моль/л ) серной кислоты. 

1) Допишите указанные реакции, отметьте признаки реакций и сделайте выводы об их протекании. 2) Напишите электронно-ионные реакции окисления-восстановления для исследуемых металлов и водорода, выпишите значения электродных потенциалов. 

3) Сделайте вывод о возможности протекания данных реакций.

4) Сформулируйте общее правило вытеснения металлами водорода из растворов кислот.

ОПЫТ 3. Реакции диспропорционирования.

     Реакции диспропорционирования ( самоокисления-самовосстановления ) представляют собой особый тип реакций, в которых и окислителем, и восстановителем являются атомы элементов с промежуточной степенью окисления в молекуле одного и того же вещества.

     Рассматривается реакция диспропорционирования пероксида водорода: Н2О2 (Н2О + О2. Кислород в Н2О2   находится в промежуточной степени окисления ( -1 ) , поэтому может быть как окислителем, так и восстановителем.

     Реакция протекает в присутствии катализатора - диоксида марганца. Протекание реакции определяется по образованию газообразного кислорода, выделение которого вызывает возгорание тлеющей лучинки. Опыт проводится под тягой в присутствии преподавателя.

1) Составьте ионно-электронные уравнения окисления и восстановления пероксида водорода.

2) Выпишите ( см. приложение ) значения стандартных электродных потенциалов окислительно-восстановительных пар, в которые пероксид водорода входит в качестве окислителя и в качестве восстановителя.

3) Сделайте вывод о возможности самопроизвольного разложения пероксида водорода.

ОПЫТ 4. Влияние характера среды на особенности протекания реакций окисления-восстановления.

     Изучается характер взаимодействия окислителя KMnO4 и восстановителя Na2SO3  в кислой, нейтральной и щелочной средах.
 В зависимости от величины рН раствора окислитель MnO4-  восстанавливается до Mn2+ (в кислой среде), MnO2 (в нейтральной среде) и MnO42- (в сильно-щелочной среде). 

	№
	Исходный раствор
	рН среды
	Признаки реакции
	Продукты реакции

	1
	KMnO4  +  Na2SO3  +  H2SO4
	рН ( 7
	
	

	2
	KMnO4  +  Na2SO3  +  H2O
	рН = 7
	
	

	3
	KMnO4  +  Na2SO3  +  КОН
	рН ( 7
	
	


     В три пробирки внесите 3-4 капли раствора KMnO4. В первую пробирку для создания кислой среды внесите 1-2 капли раствора (1 моль/л ) H2SO4, во вторую для создания щелочной среды 5-6 капель концентрированного раствора КОН, в третьей среда останется нейтральной. В каждую из трех  пробирок добавьте 3-4 капли раствора Na2SO3. 

1)В таблице отметьте признаки протекания  и состав продуктов  реакций в каждом случае.

2) Методом электронно-ионных уравнений составьте уравнения проведенных реакций:

2.1)    KMnO4  +     Na2SO3  +     H2SO4
2.2)    KMnO4  +     Na2SO3  +     H2O
2.3)    KMnO4  +     Na2SO3  +      КОН
ПРИЛОЖЕНИЕ.
Стандартные электродные потенциалы окислительно-восстановительных пар 250С
	Окислитель
	Восстановитель
	ne-
	E0о/в, В

	К+
	К
	I e
	- 2,92

	Na+
	Na
	I e
	-2,71

	Mn2+
	Mn
	2 e
	-1,18

	Zn2+
	Zn
	2 e
	-0,76

	Fe2+
	Fe
	2 e
	-0,44

	Ni2+
	Ni
	2 e
	-0,25

	Sn2+
Pb2+
2H+
	Sn

Pb

H2
	2 e

2 e

2 e
	-0,14

-0,13

0

	Cu2+
	Cu
	2 e
	0,34

	Br2
	2Br -
	2 e
	1,09

	2BrO3-+12H+
	Br2+6H2O
	10 e
	1,52

	J2
	2J-
	2 e
	0,54

	2JO3-+6H2O
	J2+12OH-
	10 e
	0,21

	NO3-+2H+
NO2+2H+
O2+2H+
	NO2+H2O

NO+H2O

H2O2
	I e

2 e

2 e
	0,74

1,07

0,68

	H2O2+2H+
	2H2O
	2 e
	1,78

	MnO2+2H2O
	Mn(OH)2+2OH-
	2 e
	-0,5

	MnO4-+2H2O
	MnO2+4OH-
	3 e
	0,6

	Окислитель
	Восстановитель
	ne-
	E0о/в, В

	P+3H2O
	PH3+3OH-
	3 e
	-0,89

	H3PO3+3H+
	P+3H2O
	3 e
	-0,5

	
	
	
	

	ClO3-+6H+
	Cl-+3H2O
	6 e
	1,45

	ClO4-+2H+
	ClO3-+H2O
	2 e
	1,19

	S2O82-
	2SO42-
	2 e
	2,01
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