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ОБЩИЕ УКАЗАНИЯ 

К ВЫПОЛНЕНИЮ ЛАБОРАТОРНЫХ РАБОТ 

 

Лабораторные занятия должны помочь студентам усвоить зако-

ны и теоретические положения химии, уяснить влияние различных 

условий на течение химических процессов, ознакомиться со свойст-

вами наиболее важных элементов и их соединений. 

Лабораторные работы приносят пользу лишь в том случае, если 

выполняются сознательно, не механически. Поэтому перед каждым ла-

бораторным занятием студент должен быть теоретически подготовлен. 

С целью проверки знаний и готовности студентов к практическим ра-

ботам в начале занятия проводится их опрос. Для выполнения лабора-

торных работ студенты объединяются в бригады по два человека; со-

став бригады сохраняется на все время выполнения практикума. 

Если нет специальных указаний преподавателя, опыты должны 

проводиться в точном соответствии с их описанием в данном руково-

дстве. 

По окончании каждого занятия, перед уходом из лаборатории, 

студент должен привести в порядок свое рабочее место и предъявить 

преподавателю результаты работы, позволяющие судить о качестве 

ее выполнения. Окончательное оформление работы в лабораторном 

журнале можно сделать дома. 

 

Лабораторный журнал 

 

Результаты наблюдений студент должен записать сразу же после 

каждого опыта в специальную тетрадь (лабораторный журнал). 

На обложке лабораторного журнала должна быть записана фа-

милия студента и номер группы. Запись в журнале начинается с ука-

зания номера и названия лабораторной работы, а также даты ее вы-

полнения. Записи должны быть краткими и четкими. 

В лабораторном журнале необходимо записать: 

1) цель работы; 

2) условия, при которых производится опыт, 

в случае работы с прибором следует нарисовать его схему; 

3) наблюдения (образование осадка, изменение цвета раствора или 

осадка, выделение или поглощение теплоты, газообразование и т. д.); 

4) уравнения происходящих реакций; 
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5) расчеты, ответы на вопросы, сформулированные в лаборатор-

ной работе, и выводы. 

 

Итоги выполнения лабораторных работ 

 

Выполненные лабораторные работы защищаются студентом в 

сроки, указанные преподавателем. К защите студенты предъявляют 

полностью оформленный лабораторный журнал. 

Защита лабораторных работ проводится в форме беседы. 

Студенты, защищающие работу должны: 

– уметь  изложить технику опытов; 

– уметь дать теоретическое объяснение результатов опытов; 

– предъявить результаты выполненного самостоятельного зада-

ния. 

Студенты, выполнившие и защитившие все плановые лабора-

торные работы, получают зачет или допуск на экзамен. 

 

ПЛАН 
лабораторных работ по химии для студентов 1 курса специальности 

15.05.01 Проектирование технологических машин и комплексов  

 
Номер  

работы 
Тема занятия 

Объѐм  

в часах 

1–2 

Техника безопасности. Правила работы в хими-

ческой лаборатории. Классификация и номенк-

латура неорганических веществ 

2 

3 
Измерение термодинамических характеристик 

химических процессов 
2 

4 
Кинетика химических реакций. Химическое 

равновесие 
2 

5 
Приготовление растворов заданной концентра-

ции 
2 

6 
Свойства растворов электролитов. Электроли-

тическая диссоциация 
2 

7 Направление ионных реакций. Гидролиз солей 2 

8, 9 

Гальванические элементы. Направление окисли-

тельно-восстановительных процессов. Коррозия 

металлов 

2 

10 Электролиз водных растворов 2 

Итого 16 
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Тема 1. ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ.  

ПРАВИЛА РАБОТЫ В ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ 

  

1. Техника безопасности 

 

Изучите каждый пункт правил работы в химической лаборато-

рии и строго соблюдайте их. Это необходимо для обеспечения безо-

пасности вашей работы. 

1. Нельзя работать в лаборатории без халата. Он должен быть 

сшит только из хлопчатобумажной ткани. 

2. На лабораторном столе нельзя держать посторонние вещи 

(портфель, сумку, головной убор, одежду и т. д.).  

3. В лаборатории категорически запрещается пить воду, прини-

мать пищу. 

4. Работая в лаборатории, следует соблюдать тишину, чистоту и 

порядок на рабочем месте. 

5. Выполняйте лишь те опыты, которые описаны в методических 

указаниях. Запрещается проводить посторонние опыты. Все опыты с 

ядовитыми и неприятно пахнущими веществами, а также с концен-

трированными кислотами и щелочами проводите в вытяжном шкафу 

(под тягой). 

6. Химические вещества для опытов берите в количествах, ука-

занных в инструкции. Твердые вещества отбирайте с помощью ло-

жечки или стеклянной лопатки, а жидкость – пипетками. Не берите 

вещества руками. 

7. Не меняйте пипетки с пробками от различных склянок. Не на-

бирайте одной пипеткой растворы различных веществ. 

8. Не выливайте излишек реактива из пробирки в склянку, из ко-

торой он взят. 

9. Не пробуйте химические вещества на вкус. Помните: многие 

вещества ядовиты. При исследовании запаха жидкости нужно осто-

рожно направлять к себе ее пары легким движением ладони. 

10. При разбавлении кислоты (особенно серной) необходимо ос-

торожно, небольшими порциями, при постоянном перемешивании 

прибавлять ее к воде (а не наоборот). При этом глаза должны быть 

защищены очками. 

11. Осторожно обращайтесь с растворами кислот и щелочей: они 

могут вызвать ожоги, порчу одежды. В случае попадания капель этих 
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растворов на стол, одежду или руки немедленно смойте их водой и 

сообщите преподавателю. 

12. Работу с органическими растворителями (эфир, спирт, аце-

тон и др.) следует проводить вдали от источника открытого огня (го-

релки, электрические плитки, муфельные печи). 

13. Нельзя держать при нагревании пробирку или колбу отвер-

стием к себе или в сторону стоящего рядом человека. 

14. Нагревание пробирки, в которой содержится жидкость, или 

твердое вещество, или то и другое вместе, начинайте со слабого про-

гревания всей пробирки, а затем пламя переместите в то место, где 

находится вещество. Такой прием уменьшает возможность растрес-

кивания пробирки или выброса жидкости. 

15. Не заглядывайте в нагреваемый сосуд, пробирку, так как 

возможен выброс горячей массы. 

16. При возникновении очага возгорания необходимо обесто-

чить рабочее место и гасить огонь средствами пожаротушения в за-

висимости от природы очага: 

– воспламеняющиеся горючие жидкости нельзя гасить водой, 

для тушения применяйте песок или лист асбеста; 

– горящие щелочные металлы нельзя гасить углекислотой или 

водой, для ликвидации возгорания применяйте сухой песок. 

17. При невозможности ликвидации очага возгорания собствен-

ными силами следует без промедления вызвать пожарную команду. 

18. Бережно и аккуратно обращайтесь с лабораторной посудой, 

приборами и предметами оборудования. Старайтесь разумно эконо-

мить реактивы, воду и электроэнергию. 

 

Оказание помощи при несчастных случаях 

 

В любой химической лаборатории по правилам техники безопас-

ности должна находиться медицинская аптечка с набором лекарств, не-

обходимых для оказания первой медицинской помощи. Если повреж-

дение легкое (порезы стеклом, химические или термические ожоги), 

пострадавшему оказывается помощь сотрудниками лаборатории. В 

серьезных случаях травмирования необходимо после оказания первой 

помощи срочно вызвать врача.  

При порезах стеклом из раны удаляют осколки, промывают ее 

растворами перманганата калия, пероксида водорода или спиртом, 
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края обрабатывают спиртовым раствором йода. Затем накладывают 

повязку из бинта. 

При ожогах кожи концентрированными растворами кислот ме-

сто ожога промывают большим количеством холодной воды или  

2 %-м раствором гидрокарбоната натрия (соды). Затем накладывают 

повязку из ваты, смоченной 3 %-м раствором перманганата калия. 

Если на кожу попала концентрированная щелочь, место ожога 

промывают большим количеством холодной воды или  

2 %-м раствором уксусной кислоты, после чего накладывают такую 

же повязку как при ожоге концентрированными растворами кислот. 

При попадании капель кислоты или щелочи на слизистую оболоч-

ку глаза необходимо сразу же промыть поврежденный глаз большим 

количеством воды комнатной температуры, после чего закапать 1–2 ка-

пли касторового масла и обратиться к окулисту. 

При термическом ожоге пострадавший участок кожи смачивают 

3 %-м раствором перманганата калия, а затем накладывают повязку с 

мазью от ожогов. 

 

2. Оборудование и посуда в лабораторной практике  
 

Химическая посуда 

 

Химическая посуда и лабораторные приборы делятся на предме-

ты общего и специального назначения. 

К группе общего назначения относятся те предметы, без кото-

рых нельзя провести большинство работ. Такими являются: спиртов-

ки, штативы, пробирки и др. 

Рис. 1. Аппарат Киппа 

                      а          б 

 Рис. 2. Ареометры для определения 

плотности жидкости:  

а – легче воды; б – тяжелее воды 
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К группе специального назначения относятся те предметы, ко-

торые употребляются для одной какой-либо цели, например: аппарат 

Киппа (прибор для получения газа), приборы для определения темпе-

ратуры кипения и плавления и др. Аппарат Киппа (рис. 1) – прибор 

для получения газов (НС1, CO2, H2 и др.). Разборку, промывку и за-

рядку аппарата Киппа производят под тягой. 

Ареометры (рис. 2) – приборы для определения плотности жид-

кости. Различают ареометры для жидкостей легче и тяжелее воды. У 

ареометров первого типа отсчет шкалы производится от 0,700 до 1,000, 

у ареометров второго типа – от 1,000 до 1,840 г/мл. Измерения плотно-

сти ареометрами проводят при 20 °С.  

Бюретки (рис. 3) служат для измерения объема выливаемой жид-

кости. Бюретки могут быть со стеклянным краном и без крана (с зажи-

мом или специальным шариковым запором). Наиболее часто применя-

ются бюретки на 25 и 50 мл. Деления бюретки соответствуют милли-

литрам и их десятым долям. В лабораторной практике бюретки в ос-

новном используются для титрования. Крепление бюретки для титро-

вания изображено на рис. 3 (г).  

 

 
          а      б        в              г 

Рис. 3. Бюретки: а – с зажимом Мора; б – с краном;  

в – микробюретка; г – крепление бюретки для титрования 

 

Бюксы стеклянные (рис. 4) с притертыми крышками служат для 

взвешивания твердых и жидких веществ, а также для их хранения. 
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Воронки стеклянные (рис. 5) простые с длинной ножкой (а) 

служат для переливания жидкостей и фильтрования, а воронки с ко-

роткой широкой ножкой (б) – для пересыпания порошкообразных 

веществ.  

 

 

 

 

 

 

 

 

Капельницы (рис. 6) используют в основном для хранения ин-

дикаторов, а также для отмеривания жидкостей каплями. 

 

 
Рис. 6. Капельницы 

 

Колбы конические Эрленмейера (рис. 7). Часто применяют 

при титровании. Конические колбы бывают различной вместимости. 

Нагревают содержимое в них только через асбестированную сетку 

или на водяной бане. 

Рис. 4. Бюксы стеклянные 

                                 а                          б 

Рис. 5. Воронки стеклянные: 

а – с длинной ножкой; б – с короткой ножкой 
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Колбы мерные (рис. 8) используют для приготовления раство-

ров точной концентрации. Они имеют удлиненную узкую шейку, на 

которой нанесена кольцевая черта, показывающая уровень наполне-

ния. 

 

  

 

 

 

 

 

 

В отличие от бюреток и пипеток мерные колбы рассчитаны 

обычно не на выливание, а на вливание определенного объема жид-

кости. Для количественного анализа наиболее часто используют мер-

ные колбы вместимостью 50; 100; 200; 250; 500 и 1000 мл. 

Колбы Бунзена и воронки Бюхнера для фильтрования  
(рис. 9). Колба Бунзена – толстостенная колба конической формы с 

отростком в верхней части (для соединения с вакуумным насосом), 

служит для фильтрования при пониженном давлении. Фарфоровые 

воронки Бюхнера имеют дырчатое дно, на которое укладывают влаж-

ный фильтр, закрывающий все отверстия на дне воронки. 

Рис. 7. Колбы конические (колбы Эрленмейера) 

Рис. 8. Колбы мерные 
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Колбы химические (рис. 10) бывают круглодонные и плоско-

донные. Последние служат для хранения жидких реактивов и раство-

ров. Круглодонные колбы применяют для нагревания жидкостей. 

 

 

 
                                  а                      б 

Рис. 10. Колбы химические: 

а – круглодонные; б – плоскодонные 

 

 

Пробирки (рис. 11). Применяют стеклянные цилиндрические и 

конические пробирки вместимостью 2÷5 мл. Цилиндрические про-

бирки используют для проведения качественных реакций, а кониче-

ские – для реакций осаждения. Для размещения и хранения пробирок 

служат штативы. 

 

 

                              а              б 

Рис. 9. Посуда для фильтрования под вакуумом: 

а – колба Бунзена; б – воронка  Бюхнера 

 

 

 



 12 

 
                                            а          б   

Рис. 11. Пробирки: а – конические, б – цилиндрические 

 

Пипетки простые (рис. 12) представляют собой стеклянные 

трубки диаметром 4÷5 мм и длиной 25÷40 мм. На один конец трубки 

надевают резиновый баллончик, а другой конец оттягивают до обра-

зования капилляра и слегка оплавляют его. Такие капиллярные пи-

петки применяют для отбора проб анализируемых растворов, внесе-

ния реактивов и т. д.  

 

 

 

 

 

                                                а             б    

Рис. 12. Пипетки простые: 

а – капиллярные с резиновым баллончиком;  

б – положение пипетки  при прибавлении реактива 

 

Посуда фарфоровая (рис. 13) используется для выпаривания 

жидкостей (стаканы, чашки), для фильтрования растворов (воронки), 

для измельчения образцов (ступка с пестиком), для прокаливания ве-

ществ (тигли). 
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              а                        б                      в                      г                д 

Рис. 13. Посуда фарфоровая: а – стаканы;  

б – чашка для выпаривания жидкости; в – ступка с пестиком;  

г – тигель с крышкой; д – воронка 

 

Пипетки мерные (градуированные и пипетки Мора) – длинные 

узкие трубки с расширением в середине (рис. 14). На узкой верхней 

части имеется специальная метка.  

 

 
               а     б      в                г              д                 е 

Рис. 14. Пипетки мерные: 

а – пипетка Мора; б – градуированная пипетка; в – микропипетка;  

г – штатив для мерных пипеток;  

д – заполнение пипетки Мора жидкостью; 

е – определение отмеренного объема жидкости 

 

Мерные пипетки служат для отбора точно отмеренного объема 

раствора. Для этого оттянутый (нижний) конец пипетки погружают в 

жидкость, а через верхний конец с помощью груши осторожно заса-

сывают раствор. При этом нужно добиться, чтобы раствор заполнил 

пипетку выше метки приблизительно на 3–5 мм. Затем быстро закры-
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вают верхнее отверстие пипетки указательным пальцем и вынимают 

ее из жидкости. Осторожно манипулируя пальцем, выпускают лиш-

нюю жидкость до тех пор, пока нижний край мениска не достигнет 

метки. Потом палец снова прижимают к отверстию. 

Наполненную таким образом пипетку переносят в другой сосуд,  

открывают верхнее отверстие и дают жидкости стечь. В лабораторной 

практике чаще всего используют пипетки Мора вместимостью 10, 20, 

25 и 50 мл. Особая точность достигается с помощью микропипеток. 

Промывалка (рис. 15) применяется для споласкивания лабора-

торной посуды дистиллированной водой, для добавления дистилли-

рованной воды к раствору, промывания осадков и т. д. 

 

 
Рис. 15. Промывалка 

 

Склянки промывные (рис. 16) применяют для осушки, очистки 

или улавливания некоторых газов. Наиболее часто используют 

склянки Тищенко и Дрекселя. Заполняют их серной кислотой или 

концентрированным раствором щелочи. 

Спиртовка (рис. 17) состоит из резервуара для спирта и трубки 

с диском, через которые пропущен фитиль. Диск с трубкой должен 

плотно прикрывать отверстие резервуара спиртовки: иначе во время 

работы может воспламениться спирт. Зажигайте спиртовку только 

спичкой.  

Помните: если не пользуетесь спиртовкой, она должна быть за-

крыта колпачком во избежание испарения спирта через фитиль. Пла-

мя спиртовки гасите только колпачком. Категорически запрещено 

задувать пламя спиртовки! 
Для того чтобы правильно нагревать пробирки, нужно знать  

строение пламени (рис. 18). 
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а                          б 

Рис. 16. Склянки промывные: 

а – склянка Тищенко; б – склянка Дрекселя 

 

Если внести в верхнюю часть пламени лучинку, то она быстро 

загорается. В нижней части пламени лучинка обугливается только в 

местах, которые находились по краям пламени (рис. 19).  

Таким образом, нагревание необходимо проводить только в 

верхней части пламени: оно оптимально горячее (рис. 20). 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 17. Спиртовка                                Рис. 18. Строение пламени 

 

 

                             
 

Рис. 19. Обугливание лучинки  Рис. 20. Нагревание пробирки  

различных частях пламени  с помощью держателя 

 

менее яркое, горячее 

яркое, более горячее 

тѐмное, негорячее 

колпачок 

трубка с диском 

фитиль 

резервуар 
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Стеклянные палочки для перемешивания (рис. 21). Обычная 
длина таких палочек 15–20 см, диаметр около 4 мм. На конце, кото-
рый немного оттянут, имеется небольшой шарик. Часто на конец па-
лочки надевают кусочек резиновой трубки. 

Стаканы химические (рис. 22) изготавливаются из термостойко-
го стекла. Они отличаются различной вместимостью (от 50 до 1000 мл). 

 

  
Рис. 21. Стеклянные палочки Рис. 22. Стаканы 

 

Термометры (рис. 23). Без них не обходится ни одна химиче-
ская лаборатория. Чаще всего используют ртутные термометры, 
представляющие собой стеклянные капилляры, имеющие на конце 
резервуар для ртути. Капилляр находится в центре полой стеклянной 
трубки и лежит на фарфоровой или фторопластовой пластинке, на ко-
торую нанесена шкала в градусах Цельсия. 

Обычные химические термометры позволяют измерять темпера-
туру от –30 до 360 °С. Наиболее распространены термометры со шка-
лой в 100, 150, 200, 250, 300 и 360 °С. Для очень точных измерений 
(определение температуры плавления и кипения) применяют специ-
альные термометры («нормальные»), имеющие цену деления 0,1 °С. 
Термометры – очень хрупкие приборы, поэтому с ними нужно обра-
щаться очень осторожно и бережно. 

 

 
а         б           в 

Рис. 23. Термометры: 

а – химический; б – технический прямой; в – технический угловой 
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Установка для фильтрования холодных растворов через стек-

лянную воронку (рис. 24). На штативе крепится стеклянная воронка, 

под которую ставят стакан. В воронку помещают бумажный фильтр.  

 

 
 

 

 

Эксикаторы (рис. 25) – ѐмкости из толстостенного стекла, 

предназначенные для высушивания твердых веществ. Различают 

обычные и вакуум-эксикаторы. В последних на крышке имеется ту-

бус, в который вставляют трубку с краном. Эту трубку через мано-

метр и предохранительную склянку соединяют с водоструйным насо-

сом (рис. 26) и создают в эксикаторе вакуум. 

 

 
 

Рис. 26. Водоструйный  

вакуум-насос 

 

 

Вещество, которое подвергают сушке, на часовом стекле или 

чашке Петри ставят на фарфоровую подставку, лежащую на высту-

пающих бортах средней части эксикатора. В качестве осушителей 

 

к вакууму 

                  а           б          

     Рис. 25. Эксикаторы:                 

    а – обычный; б – вакуумный     

 вакуум-насос   

     

  

Рис. 24. Установка для фильтрования растворов через воронку 
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применяют безводные хлорид кальция, сульфат магния, оксид фос-

фора (V) и др. 

Цилиндры мерные (рис. 27) используют для измерения объѐма 

жидких реактивов, для приготовления растворов приблизительной 

концентрации (но не для точного измерения объемов). 

 

 
Рис. 27. Цилиндры мерные 

 

 

Приборы, используемые в химической лаборатории  

Баня водяная (рис. 28) применяется для нагревания растворов 

до 100 °С. Бани бывают различных конструкций (круглая или четы-

рехугольная) со съемными кольцами для размещения колб, фарфоро-

вых чашек, стаканов, пробирок. 
 

                 
 

 

 

 

 

Муфельная (или тигельная) электрическая печь (рис. 29) ис-

пользуется для прокаливания осадков. Обычно применяют печь, ко-

торой можно прокаливать одновременно от 12 до 25 тиглей с осадка-

ми. Температура печи может достигать 800–1200 °С (и выше). Му-

фельные печи включают в электрическую сеть напряжением 220 или 

380 В. 

а                                        б 

Рис. 28. Бани водяные: 

а – со снимаемыми кольцами; б – с отверстиями для колб 
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Рис. 29. Муфельные (тигельные) электрические печи 

 

Мешалки магнитные (рис. 30) служат для перемешивания не-

больших объемов подвижных жидкостей, помещенных в плоскодон-

ные сосуды (колбы, стаканы). На дно сосуда опускается «мешальник» 

– небольшой стальной стержень в стеклянной или полиэтиленовой 

«рубашке», который приводится в движение при помощи вращающе-

гося магнита. Этот магнит размещен в корпусе, выполненном в виде 

столика для установки сосуда с жидкостью. 

 

 

 

 

 

Некоторые магнитные мешалки оборудованы электрообогревом 

для перемешиваемой жидкости.  

Рис. 30. Мешалка магнитная: 

1 – стакан с жидкостью; 

2 – «мешальник»; 3 – корпус 

Рис. 31. Плитка электрическая 
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Плитки электрические (рис. 31) с закрытой спиралью исполь-

зуют для нагревания сосудов с жидкостью, размещения водяных 

бань. Иногда их используют в качестве песочных бань. 

Шкафы сушильные электрические (рис. 32) незаменимы для 

высушивания осадков. Шкафы снабжены терморегулятором, который 

автоматически поддерживает необходимую температуру внутри 

шкафа. Температура контролируется термометром и ретируется пере-

ключателем. Внутри шкафа имеются полки с отверстиями, в которые 

помещают воронки с осадками. 

Штатив металлический с набором муфт, лапок, колец  

(рис. 33). При помощи муфт, лапок и колец закрепляют различные 

приборы, холодильники, колбы, делительные воронки и др.  

 

  
Рис. 32. Шкаф сушильный: 

1 – гнездо для термометра; 

2 – температурный 

 регулятор; 

3 – тумблер включения; 

4 – индикаторная лампочка 

Рис. 33. Штатив металлический: 

1 –  штатив; 2 – муфты;  

3 – кольца; 4 – лапки 

 

 

Щипцы тигельные (рис. 34) применяют для вынимания горя-

чих тиглей из муфельной печи, при снятии раскаленных тиглей с 

фарфоровых треугольников.  
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Рис. 34. Щипцы тигельные 

 

Весы и правила взвешивания на технохимических весах 

 

В лабораторной практике используют технохимические весы, 

которые позволяют взвешивать с точностью до 0,010 г. Для аналити-

ческих целей используют специальные более точные аналитические 

весы (точность взвешивания 2·10
–4

÷2·10
–6

 г). Технохимические весы 

(рис. 35) обычно помещают непосредственно в лаборатории, анали-

тические – в специальной весовой комнате. Весы смонтированы на 

подставке, имеющей установочные винты 2, с помощью которых ве-

сы устанавливают горизонтально, по отвесу 1. Главной частью весов 

является колонка с коромыслом 5 и чашками 4 для взвешивания. На 

коромысле 5 имеются три трехгранные призмы и два регулировочных 

винта 6. Одна из призм находится посредине коромысла, ребро ее 

опирается на колонку. 

 

 
Рис. 35. Технохимические весы: 

1 – отвес; 2 – установочные винты; 3 – арретир; 4 – чашки;  

5 – коромысло; 6 – регулировочные винты; 7 – стрелка; 8 – шкала 

 

Две другие призмы находятся на концах коромысла, на них под-

вешиваются чашки весов. Чтобы центральная призма не скашивалась, 

в нерабочем состоянии коромысло с чашками поднимают с нее спе-

циальным приспособлением – арретиром 3. Устанавливают и уравно-
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вешивают весы лаборанты. Около весов находится коробочка с раз-

новесом и пинцетом. 

 

Правила взвешивания на технохимических весах 

 

1. Весы нельзя переносить с места на место. 

2. Обращаться с весами следует очень аккуратно. 

3. В начале работы следует проверить: 

а) по отвесу – горизонтально ли стоят весы; неправильность по-

ложения устраняется с помощью установочных винтов; 

б) по отклонению стрелки от середины шкалы;  

в) в обе стороны во время качания при открытом арретире – на-

ходятся ли весы в равновесии.  

Поворачивать арретир следует медленными плавными движе-

ниями без рывков. При открытом арретире стрелка исправных весов 

будет все время колебаться. Недопустимо успокаивать ее рукой и 

подводить к нулевому делению. Для нахождения нулевой точки весов 

разность отклонений стрелки в ту и другую сторону от середины 

шкалы делят пополам. Если нулевая точка отстоит более чем на 1,5 

деления от середины шкалы, весы следует отрегулировать осторож-

ным вращением регулировочных винтов 6. 

4. На чашки весов нельзя ставить горячие или грязные предме-

ты. Никакие вещества нельзя взвешивать непосредственно на чашке 

весов. Сначала взвешивают пустой сосуд, потом взвешивают его с 

веществом и по разности находят массу вещества. Небольшие коли-

чества негигроскопичных веществ можно взвешивать на часовом 

стекле или листе гладкой бумаги. 

5. Класть разновесы и взвешиваемые предметы, а также снимать 

их с чашек можно только при арретированных весах. 

6. Взвешиваемый предмет кладут на левую чашку весов, а раз-

новесы – на правую. Нельзя класть разновесы на чашку весов рядом 

со взвешиваемым предметом. 

7. Разновесы следует брать только пинцетом; они должны нахо-

диться или на чашке весов, или на своих местах в коробке. 

8. Для одной работы все взвешивания должны производиться на 

одних и тех же весах и одними и теми же разновесами. Пользуясь на-

бором разновесов (гирьками от 100 до 1 г и разновесками – пластин-

ками от 500 до 10 мг), можно составить любую массу от 0,010 до 

211,010 г. 
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9. При взвешивании следует брать разновесы, начиная с больше-

го и постепенно переходя к меньшему. На правую чашку весов ставят 

гирьку большей массы, чем предполагаемая масса предмета. Слегка 

приоткрывая арретир, смотрят, действительно ли масса гири превы-

шает массу предмета. Если это так, то, закрыв арретир, снимают 

гирьку, переносят ее в коробку, а на весы ставят следующую гирьку – 

меньшей массы. Вновь приоткрывают арретир, если масса гирьки 

опять велика, ее заменяют меньшей, если мала – добавляют следую-

щую за ней разновеску. Эту операцию повторяют, не пропуская ни 

одной гирьки, до тех пор, пока предмет не будет уравновешен. Когда 

масса гирь начинает приближаться к массе предмета, арретир откры-

вают полностью, и наблюдают за качаниями стрелки. 

10. Когда равновесие достигнуто, нужно закрыть арретир и за-

писать массу предмета. Здесь следует быть особо внимательным, 

чтобы не допустить ошибок. 

11. Порядок записи результатов взвешивания следующий: запи-

сывают цену всех положенных на весы разновесов по пустым гнездам 

в коробке, а затем запись проверяют по разновесам на чашке весов. 

После этого суммируют массы, разновесы убирают в коробку. 

12. После окончания взвешивания весы должны оставаться чис-

тыми и в полном порядке. 

При взвешивании на аналитических весах взвешиваемое веще-

ство обязательно должно находиться в какой-либо таре: часовом 

стекле, стакане, тигле, бюксе (рис. 36), чашке Петри (рис. 37), чашке 

Коха (рис. 38) или на кальке. 

 

 

 

Рис. 37. Чашки Петри Рис. 38. Чашки Коха 

Рис. 36. Бюксы 
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В данных методических указаниях представлено описание об-

щелабораторного оборудования и химической посуды, применяемых 

в лабораторной практике. Не исключено применение и других видов 

посуды и оборудования, описание которых приводится в соответст-

вующей литературе. 

 

Тема 2. КЛАССИФИКАЦИЯ НЕОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы 

 

Ознакомление с номенклатурой неорганических веществ; изу-

чение характерных химических свойств основных классов неоргани-

ческих соединений. 

 

Общие положения 

 

Классификация неорганических веществ и их номенклатура ос-

нованы на химическом составе, который показывает атомы элемен-

тов, образующих данное вещество, в их числовом соотношении. 

Любая химическая формула построена из символов элементов, 

предложенных Я. Берцелиусом. Международный союз теоретической 

и прикладной химии (ИЮПАК) одобрил следующие групповые на-

звания: актиниды или актиноиды (Ac, Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm, Bk, 

Cf, Es, Fm, Mb, No, Lr); щелочные металлы (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr); ще-

лочно-земельные металлы (Ca, Sr, Ba, Ra); халькогены (O, S, Se, Te, 

B); галогены (F, Cl, Br, I, As); лантаноиды или лантаниды (La, Ce, Pr, 

Nd, Pm, Sm, Eu, Gd, Tb, Ho, Er, Tm, Yb, Lu); благородные газы (He, 

Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). 

Химические элементы объединены в таблицу элементов 

Д. И. Менделеева. Элементы условно делят на металлы и неметаллы. 

К неметаллам относят все элементы VIIIA группы (благородные га-

зы) и VII А группы (галогены), элементы VIA группы (кроме поло-

ния), элементы азот, фосфор, мышьяк (VA группы), углерод, кремний 

(IVA группа), бор (IIIA группа), а также водород. Остальные элемен-

ты относятся к металлам. 

Неорганические соединения можно разделить на четыре важ-

нейших класса: оксиды, основания, кислоты, соли. 

По современным правилам ИЮПАК чтение формул начинают с 

катиона, то есть слева направо. В России сохраняется порядок чтения, 
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начиная с аниона (справа налево). Числовая приставка моно- обычно 

опускается, за исключением тех случаев, когда название становится 

неоднозначным: СО – углерод монооксид, NO – азот монооксид. 

Классификацию основных классов неорганических соединений 

можно представить следующей схемой: 

 

 
 

Гидроксиды – тип сложных веществ, в состав которых входят 

атомы некоторого элемента Е и гидроксогруппы ОН; общая формула 

гидроксидов Е(ОН)n, где n = 16. Форма гидроксидов Е(ОН)n называ-

ется орто-формой; при n  2 гидроксид может находиться также в 

мета-форме, включая кроме атомов Е и групп ОН ещѐ атомы кисло-

рода О, например: Е(ОН)3, ЕО(ОН), ЕО(ОН)2. Гидроксиды делятся на 

две противоположные по химическим свойствам группы: кислотные 

и основные. 

Кислотные гидроксиды (кислоты) содержат атомы водорода, 

которые способны замещаться на атомы металла, причѐм атомы во-

дорода в формулах кислотных гидроксидов ставят на первое место, 

например: Н2SO4, HNO3, H2CO3, а не SO2(OH)2, NO2(OH), CO(OH)2. 

Общая формула – НхЕОу, где ЕОу – кислотный остаток. Кислотные 

гидроксиды обычно сообщают раствору кислую реакцию среды. 

Простые Вещества Сложные 

Неметаллы 

S8, Cl2, H2 

Металлы 

Li, Ni, Cu 

Оксиды 

ЭnOm 

Гидроксиды 

Э(ОН)n 

Соли 

Мх(ЭОу)n  

Солеобра-

зующие 

Несолеобра-

зующие 

СО, NO, N2O 

 

Основные 

NaOH, 

Ca(OH)2 

Кислотные 

H2SO4, 

HNO3 

Амфотерные 

Al(OH)3, 

Zn(OH)2 

Основные 

Na2O, CaO 

Кислотные 

SO3, P2O5 

Амфотерные 

Al2O3, Cr2O3 

 

Растворимые  

в воде  

(щелочи) 

NaOH, Ba(OH)2 

Нераство-

римые  

в воде 

Cu(OH)2, 

Fe(OH)3 

Средние 

CuSO4, NaCl 

Кислые 

KHCO3, 

Ca(HCO3)2 

 

Основные 

Fe(OH)Cl, 

(CuOH)2CO3 

Двойные 

KAl(SO4)2 

Комплексные 

(NH4)2[PtCl4] 
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Названия кислородсодержащих кислот, в которых степень окис-

ления кислородообразующего элемента (центрального атома) равна 

номеру группы в периодической системе элементов (высшая степень 

окисления), образуются от названия элемента с добавлением суффик-

са -н (-ов или -ев) и окончания -ая, например: HNO3 – азот-н-ая ки-

слота, H3AsO4 – мышьяковая кислота, H2SiO3 – кремниевая кислота. 

При меньшей степени окисления центрального атома название кислот 

образуется с суффиксом -ист-. Например, HNO2 – азотистая кислота, 

H2SO3 – серн-ист-ая кислота. В названиях бескислородных кислот к 

наименованию элемента добавляют слово «водородная». Например, 

HCl – хлороводородная, H2S – сероводородная. Примеры названия 

кислот по ИЮПАК: HNO3 – водород триоксоазот, H2SO3 – водород 

триоксосера (IV). 

В растворах кислот индикаторы меняют свою окраску. Фиоле-

товый лакмус становится красным, метиловый оранжевый – розовым. 

Наиболее распространѐнными методами получения кислот яв-

ляются:  

гидратация кислотных оксидов 

P2O5+3H2O=2H3PO4; 

обменная реакция соли с кислотой 

Ca3(PO4)2+3H2SO4=3CaSO4+2H3PO4 

Основные гидроксиды содержат гидроксид-ионы, которые мо-

гут замещаться на кислотные остатки. Все основные гидроксиды на-

ходятся в орто-форме; их общая формула М(ОН)n, где n = 1, 2  

(реже 3, 4) и М 
n+

 – катион металла. Основные гидроксиды обычно 

сообщают раствору щелочную реакцию среды. Примеры формул и 

названий основных гидроксидов: 

NaOH – гидроксид натрия, Ba(OH)2 – гидроксид бария, 

KOH  – гидроксид калия, La(OH)3 – гидроксид лантана. 

По растворимости в воде различают: 

а) растворимые в воде гидроксиды, называемые щѐлочами. К 

ним относятся: LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, 

Ba(OH)2, TlOH; 

б) нерастворимые в воде гидроксиды, например: Сu(OH)2, 

Fe(OH)3, Cr(OH)3 и другие. 

Водные растворы щелочей изменяют окраску индикаторов: 

фиолетовый лакмус синеет, бесцветный фенолфталеин становится 

малиновым, метиловый оранжевый желтеет. 
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Щѐлочи взаимодействуют с кислотами с образованием соли и 

воды (реакция нейтрализации): 

2NaOH+H2SO4=Na2SO4+2H2O; 

ионно-молекулярное уравнение: 

ОН
–
+Н

+
=Н2О 

При действии щелочей на растворы солей получаются новая 

соль и новое основание: 

2KOH+CuSO4=Cu(OH)2+K2SO4; 

ионно-молекулярное уравнение: 

2ОН
–
+Сu

2+
=Cu(OH)2 

Общий способ получения нерастворимых в воде гидроксидов – 

действие щелочи на растворимые соли этих металлов: 

2NaOH+FeSO4=Fe(OH)2+Na2SO4 

Важнейшим химическим свойством основных и кислотных гид-

роксидов является взаимодействие их между собой с образованием 

солей (реакция солеобразования), например: 

Ca(OH)2+H2SO4 = CaSO4+2H2O; 

Ca(OH)2+H2SO4 = Ca(HSO4)2+2H2O; 

2 Ca(OH)2+H2SO4 = (CaOH)2SO4+2H2O 

Соли – тип сложных веществ, в состав которых входят катионы 

М
n+

 и кислотные остатки. 

Соли с общей формулой Мх(ЕОу)n называют средними солями, а 

соли, содержащие кислотные остатки с незамещенными атомами во-

дорода, – кислыми солями. Соли, содержащие в своем составе также 

гидроксид или (и) оксид-ионы, называют основными.
 

Название соли образуется из названия аниона (кислотного ос-

татка) и названия катиона (металла или остатка основания) с указани-

ем его степени окисления, если она не постоянная. Например, СаСО3 

– карбонат кальция; Cr2(SO4)3 – сульфат хрома (III). 

Название кислых солей образуется добавлением к названию анио-

на приставки гидро-, указывающей на наличие атома водорода, а при 

необходимости соответствующих числительных, например: NaHSO3 – 

гидросульфат натрия, Ca(H2PO4)2 – дигидрофосфат кальция. 

Наличие гидроксид-ионов в составе основной соли обозначается 

приставкой гидроксо- перед названием катиона, например: 

(CuOH)2CO3 – карбонат гидроксомеди; Al(OH)2Cl – хлорид дигидрок-

соалюминия. 
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Соли взаимодействуют с кислотами и щелочами. При взаимо-

действии двух растворимых в воде солей образуются две новые соли, 

одна из которых может выпадать в осадок: 

Ba(NO3)2+K2SO4=2KNO3+BaSO4 

Ba
2+

+SO4
2-

=BaSO4 

Соли взаимодействуют с металлами, находящимися в ряду стан-

дартных электродных потенциалов левее вытесняемого металла: 

Fe+CuSO4=FeSO4+Cu 

Кислые соли могут быть получены, например: 

при взаимодействии основания с избытком кислоты: 

NaOH+H3PO4=NaH2PO4+H2O; 

при взаимодействии средней соли с кислотой: 

Na3PO4+2H3PO4=3NaH2PO4 

Диссоциация кислых солей в водном растворе протекает сту-

пенчато с образованием катиона металла, катиона водорода и аниона 

кислотного остатка: 

NaH2PO4Na
+
+H2PO4

–
  (I ступень диссоциации) 

H2PO4
–
H

+
+HPO4

2–
   (II ступень диссоциации) 

HPO4
2–
H

+
+PO4

3–  
(III ступень диссоциации) 

Основные соли получают, например: 

при взаимодействии кислот с избытком основания 

H2SO4+2Cu(OH)2=(CuOH)2SO4+2H2O; 

при взаимодействии средней соли с недостатком щелочи 

2CuSO4+2NaOH=(CuOH)2SO4+Na2SO4 

При диссоциации основных солей в растворе образуются анион 

кислотного остатка, гидроксид-ион и катион металла: 

 (CuOH)2SO42CuOH
+
+SO4

2–
 (I ступень диссоциации) 

   CuOH
+
Cu

2+
+OH

-
          (II ступень диссоциации) 

Кислые и основные соли могут быть превращены в средние соли 

взаимодействием с соответствующим основным и кислотным гидро-

ксидом, например: 

NaHSO4+NaOH=Na2SO4+H2O 

Ca(H2PO4)2+2Ca(OH)2=Ca3(PO4)2+4H2O 

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

Встречаются также соли, содержащие два различных катиона; 

их часто называют двойными солями, например: 

KAl(SO4)2      – сульфат алюминия-калия; 

CaMg(CO3)2 – карбонат магния-кальция. 
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Оксиды общей формулы ЕхОу – продукты полной дегидратации 

гидроксидов: 

 

 

 

 

 

Оксиды делятся на солеобразующие и несолеобразующие. По-

следних довольно мало (СО, NO, N2O), они не образуют солей ни с 

кислотами, ни со щелочами. Солеобразующие оксиды делятся на ос-

новные и кислотные. 

Кислотные и основные оксиды сохраняют солеобразующие 

свойства соответствующих гидроксидов при взаимодействии с про-

тивоположными по свойствам гидроксидами или между собой: 

N2O5+2NaOH = 2NaNO3+H2O; 

3CaO+2H3PO4 = Ca3(PO4)2+3H2O; 

La2O3+3SO3 
 
 = 

 
La2(SO4)3 

Для гидроксидов и оксидов характерно ещѐ одно общее химиче-

ское свойство – амфотерность, заключающаяся в образовании ими 

двух рядов солей, например для гидроксида и оксида алюминия: 

 

 
В реакциях (а) гидроксид и оксид алюминия проявляют свойства 

основных гидроксидов и оксидов, то есть реагируют с кислотным 

гидроксидом и оксидом, образуя соответствующую соль – сульфат 

алюминия Al2(SO4)3. В реакциях (б) проявляют кислотные свойства, 

образуя соль – диоксоалюминат (III) натрия. 

В случае если реакция (б) протекает в растворе щелочи или в еѐ 

избытке, то образуется комплексное соединение: 

a) 2Al(OH)3+3SO3=Al2(SO4)3+3H2O 

Al2O3+3H2SO4=Al2(SO4)3+3H2O 

t 

б) 2Al(OH)3+Na2O=2NaAlO2+3H2O 

t 

Al2O3+2NaOH=2NaAlO2+H2O 

H2SO4      SO3    H2CO3       CO2 
    -H2O                  -H2O 

NaOH      Na2O    Ca(OH)2    CaO 
      -H2O           -H2O 
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Al(OH)3+NaOH(р-р)=NaAl(OH)4(Н2О)2 

диакватетрагидроксоалюминат натрия 

 

К амфотерным относятся также гидроксиды и оксиды: берил-

лия, алюминия, олова, свинца и другие. 

Обширный тип неорганических соединений – бинарные соеди-

нения. К ним относят в первую очередь все двухэлементные соедине-

ния (кроме основных, кислотных и амфотерных оксидов), например: 

H2O, KBr, H2S, N2O. Названия бинарных соединений строятся по 

обычным номенклатурным правилам, например: 

OF2 – дифторид кислорода CaC2 – ацетиленид кальция 

HgCl2 – хлорид ртути (II)  Na2S – сульфид натрия 

 

Экспериментальная часть 

  

Приборы и реактивы: Пробирки, пипетки, стеклянные палочки, 

спиртовка. 

Индикаторы: лакмус, фенолфталеин, метилоранж, универсаль-

ная индикаторная бумага. 

Растворы: соляной кислоты (1н.), гидроксида натрия (1н.), хло-

рида железа (III), сульфата меди (II), сульфата натрия, нитрата свин-

ца, сульфида натрия или аммония, хлорида бария, сульфата или хло-

рида алюминия, сульфата или хлорида магния. 

 

Опыт 1. Определение окраски некоторых индикаторов  

в различных средах 

 

Каждый индикатор меняет окраску раствора в определѐнном, 

характерном для него интервале значений рН, который называется 

областью перехода индикатора. 

Определите в нейтральной, кислой и щелочной средах окраску 

наиболее часто применяемых индикаторов: метилоранжа, лакмуса, 

фенолфталеина. 

Выполнение работы. В одну пробирку внесите 10 капель 0.1н. 

раствора хлороводородной кислоты; во вторую – такой же объѐм рас-

твора гидроксида натрия; в третью – дистиллированной воды. До-

бавьте в каждую пробирку по 1–3 капле метилоранжа. Отметьте цвет 

индикатора в различных средах. Аналогичные опыты проделайте с 

другими индикаторами (лакмусом и фенолфталеином). 
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Запись данных опыта. Результаты опыта представьте в виде 

таблицы: 

 

Наименование 

индикатора 

Окраска индикатора 

в кислой среде 
в щелочной 

среде 

в нейтральной 

среде 

Метилоранж    

Лакмус    

Фенолфталеин    

 

Для быстрого определения среды в растворах пользуются уни-

версальной индикаторной бумагой, к которой прилагается шкала, по-

казывающая окраску индикаторной бумаги в различных средах. 

 

Опыт 2. Получение нерастворимых в воде гидроксидов 

 

Выполнение работы. Нагрейте в пробирке небольшое количество 

раствора хлорида железа (III) и прибавьте к нему раствор гидроксида 

натрия до получения осадка и обесцвечивания раствора над ним. 

То же самое (без нагревания) проделайте с солями алюминия, 

магния. 

Запись данных опыта. Напишите уравнения проведенных реак-

ций в молекулярной и ионно-молекулярной формах. Отметьте цвет 

образующихся осадков. 

Осадки сохраните для опыта 3. 

 

Опыт 3. Отношение гидроксидов к щелочам и кислотам 

 

Выполнение работы. Полученные в опыте 2 осадки нераствори-

мых гидроксидов разлейте в две пробирки. В одну из них добавьте 

избыток раствора гидроксида натрия, в другую – раствор соляной ки-

слоты. Осадок какого гидроксида растворяется и в щелочах, и в ки-

слотах? 

Запись данных опыта. Напишите соответствующие уравнения 

реакций в молекулярной и ионной формах. Из опыта сделайте вывод 

о свойствах полученных гидроксидов. 
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Опыт 4. Получение нерастворимых солей  

по реакциям ионного обмена между солями 
 

Выполнение работы. Сливая попарно имеющиеся в лаборатории 

растворы солей, а также пользуясь таблицей растворимости, получите 

осадки следующих солей: сульфата бария, иодида свинца, сульфида 

меди. 

Запись данных опыта. Напишите уравнения реакций в молеку-

лярной и ионной формах. Отметьте цвет образующихся осадков. 

 

Опыт 5. Взаимодействие солей с кислотами 
 

Выполнение работы. В пробирку налейте 2–3 мл раствора аце-

тата натрия, осторожно нагрейте на спиртовке и прилейте к нему та-

кой же объѐм раствора серной кислоты. Вновь слегка нагрейте, по-

нюхайте. 

Запись данных опыта. Напишите уравнение протекающей реак-

ции. Какому из полученных веществ принадлежит запах? 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Напишите уравнения превращений: 

 

а) S→SO2→SO3→H2SO4→CuSO4→Cu(OH)2 

 

б) Ca→CaC2→Ca(OH)2→CaCO3→Ca(HCO3) 

 

в) Fe→Fe2O3→FeCl3→Fe(OH)3→FeOHSO4 

 

2. Напишите формулы средней, кислой и основной солей, кото-

рые могут образовываться при взаимодействии:  

а) Mg(OH)2 и H2SO4;  

б) Fe(OH)3 и H2SO4. 

3. Составьте в молекулярной и ионной формах уравнения сле-

дующих реакций: 

а) Cr(OH)3+H2SO4= средняя соль + 

б) NaOH+H3PO4= кислая (моногидро) соль + 

в) Ni(OH)2+H2SO4= основная соль + 
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4. Приведите пример амфотерного вещества и докажите это со-

ответствующими уравнениями реакций. 

5. Как кислую и основную соли можно превратить в средние? 

Для доказательства воспользуйтесь результатами задания.  

 

Тема 3. ИЗМЕРЕНИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ 

ХАРАКТЕРИСТИК ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 

 

Цель работы  

 

Ознакомление с основными понятиями термодинамики, опреде-

ление теплового эффекта реакции нейтрализации сильной кислоты 

сильным основанием. 

 

Общие положения 

 

Химическая термодинамика – раздел химии, который изучает 

энергетические эффекты и направление химических процессов, воз-

можность или невозможность их самопроизвольного протекания в 

системе. 

При протекании химических реакций изменяется энергетическое 

состояние системы. Основными термодинамическими параметрами 

состояния системы являются: давление p, объѐм V, температура Т и 

концентрация c. При изменении одного из параметров меняется и со-

стояние системы. 

Термодинамические свойства системы выражают с помощью 

термодинамических функций, называемых характеристическими.  Их 

значение определяется термодинамическими параметрами состояния 

и не зависит от способа (пути) достижения данного состояния. Ха-

рактеристические функции – величины удельные, они зависят от ко-

личества или массы вещества, поэтому их относят к одному молю 

или грамму вещества. 

Состояние системы описывают набором четырѐх характеристи-

ческих функций: внутренней энергии U, энтальпии H, энтропии S и 

энергии Гиббса G. Изменение состояния системы в ходе процесса 

оценивают по изменению этих функций от начального (Х1) до конеч-

ного (Х2) значений и выражают через ΔХ. 

Внутренней энергией (U) называется энергия, которая заклю-

чена в системе и складывается из кинетической, потенциальной и 
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других видов энергии всех частиц, составляющих данную систему. 

Кроме кинетической энергии движения системы, как целого, и по-

тенциальной энергии еѐ положения. Она представляет собой способ-

ность системы к совершению работы или передаче теплоты. Как и 

любую энергию, внутреннюю энергию нельзя измерить. Однако, 

можно определить еѐ изменение ∆U при переходе системы из одного 

состояния в другое: 

∆U = U2 – U1, 

где U2 и U1 – внутренняя энергия системы в конечном и начальном 

состояниях. Значение ∆U положительно (∆U > 0), если внутренняя 

энергия системы возрастает. 

Изменение внутренней энергии можно измерить с помощью те-

плоты и работы, так как система может обмениваться с окружающей 

средой веществом или энергией в форме теплоты Q и работы W. 

Теплота представляет собой количественную меру хаотическо-

го движения частиц данной системы. Энергия более нагретого тела в 

форме теплоты передаѐтся менее нагретому телу. При этом не проис-

ходит переноса вещества от одной системы к другой или от одного 

тела к другому. 

Работа является количественной мерой направленного движе-

ния частиц, мерой энергии, передаваемой от одной системы к другой 

под действием тех или иных сил (например, гравитационных) за счѐт 

переноса вещества. 

Теплота Q не является функцией состояния, но в различных 

процессах она связана с функциями состояния.  Величина работы W 

зависит от вида процесса и поэтому функцией состояния системы 

также не является. Если единственным видом работы системы явля-

ется расширение идеального газа, то W = p   ΔV. 

Количественное соотношение между изменением внутренней 

энергии, количеством теплоты и работой выражает первый закон 

термодинамики: количество теплоты, поглощѐнное системой, рас-

ходуется на увеличение внутренней энергии и совершение рабо-

ты против внешних сил:  
Q = ∆U + W 

Процессы, протекающие с выделением теплоты и соответст-

вующим уменьшением внутренней энергии, называют экзотермиче-

скими, идущие с поглощением теплоты и увеличением внутренней 

энергии, называют эндотермическими. 
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При изохорном процессе работа расширения не производится, и 

вся подводимая теплота (Qv) идѐт на изменение внутренней энергии 

системы: 

Qv = ∆U 

При изотермическом процессе изменения внутренней энергии 

не происходит, и вся подводимая теплота (Qт) идѐт на совершение 

работы расширения: 

Qт = p · ΔV 

При адиабатном процессе теплообмен не происходит (Q = 0), и 

работа совершается за счѐт убыли внутренней энергии системы: 

∆U = −W 

При изобарном процессе изменяется и внутренняя энергия сис-

темы, и совершается работа расширения: 

Qp = ∆U + p·ΔV = U2 – U1 + pV2 – pV1 = (U2 + pV2) – (U1 + pV1) 

Обозначив  Н = U + pV, получим Qp = H2 – H1 = ∆Н, т. е. подво-

димая теплота (Qр) идѐт на изменение энтальпии системы.  

Энтальпия (Н) – функция состояния системы, отвечающая теп-

ловому (энергетическому) эффекту реакции в изобарных условиях. 

Если реакция протекает с выделением теплоты (экзотермический эф-

фект), то изменение энтальпии отрицательно (∆Н < 0), в противном 

случае (эндотермический эффект) оно положительно (∆Н > 0).  

Поскольку большинство химических реакций протекают при 

постоянном давлении, то чаще всего тепловой эффект процесса вы-

ражают через изменение энтальпии системы. Уравнения процессов, в 

которых указаны полная схема превращения, агрегатные состояния 

веществ и соответствующий тепловой эффект, называют термохими-

ческими.  

Тепловой эффект относят к определенным условиям. Если ис-

ходные вещества и продукты реакции находятся в стандартном со-

стоянии (р = 101325 Па и Т = 298 К), то тепловой эффект процесса 

называют стандартной энтальпией реакции ∆Н°298:  

 С (графит)  + О2 (г) = СО2 (г) ;           ∆Н°298 = –393,5 кДж/моль. 

В основе термохимических расчѐтов лежит закон Гесса: тепло-

вой эффект химической реакции, протекающей при постоянном объ-

ѐме (Qv) или при постоянном давлении (Qp), зависит от природы и 

состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от 

пути процесса, т. е. от числа и характера промежуточных стадий. Это 

частный случай первого закона термодинамики, рамки действия ко-
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торого ограничены изобарно-изотермическими (р, T = const) и изо-

хорно-изотермическими (V, T = const) процессами.  

Как следствие из закона Гесса, тепловой эффект химической ре-

акции ∆Н х.р. определяют по разности суммы энтальпий образования 

конечных продуктов и суммы энтальпий образования исходных ве-

ществ с учѐтом стехиометрических коэффициентов: 

∆Нх.р. = ∑ nпрод..·∆Нf (прод.) – ∑ nисх.·∆Нf (исх.), 

где nпрод. и nисх. – количество вещества продуктов и исходных ве-

ществ, моль; ∆Нf (прод.) и ∆Нf (исх.) – энтальпия образования продук-

тов и исходных веществ, кДж/моль. Стандартные энтальпии образо-

вания веществ ∆Н°f,298 приведены в справочных таблицах термодина-

мических величин (см. табл. 1 Приложения). 

По известным значениям энтальпий химических реакций можно 

рассчитать энтальпию растворения и сольватации, энергию химической 

связи, энергию кристаллической решѐтки, энергию межмолекулярного 

взаимодействия, энергию ионизации атомов, энергию сродства к элек-

трону, тепловые эффекты фазовых и полиморфных превращений, теп-

лотворную способность топлива, калорийность пищи и др. 

Теплота нейтрализации. Нейтрализация 1 моль эквивалентов 

любой сильной кислоты сильным основанием в достаточно разбав-

ленном растворе сопровождается почти одинаковым экзотермиче-

ским тепловым эффектом, отвечающим одному и тому же процессу – 

образованию 1 моль жидкой воды из гидратированных ионов Н
+
 и 

ОН
−
 по уравнению 

Н
+
(aq) + ОН

−
(aq) = Н2О (ж); ∆Н°298 = –55,9 кДж/моль. 

При нейтрализации слабого основания сильной кислотой или 

наоборот протекают одновременно два процесса: диссоциация слабо-

го электролита и процесс нейтрализации. Поэтому наблюдаемый теп-

ловой эффект оказывается больше или меньше теплового эффекта 

образования Н2О(ж) на величину энтальпии диссоциации слабого 

электролита. 

Критерием термодинамической возможности самопроизвольно-

го протекания химических реакций в изолированной системе (не об-

менивающейся с окружающей средой ни энергией, ни веществом) яв-

ляется изменение энтропии.  

Энтропия (S) – термодинамическая функция, являющаяся ме-

рой хаотичности движения в системе, мерой молекулярного беспо-

рядка. Изменение энтропии при самопроизвольном протекании реак-
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ции в изолированной системе всегда положительно (∆S > 0), в про-

тивном случае (∆S < 0) протекание реакции невозможно. Величину 

∆S называют энтропией химической реакции, в стандартных услови-

ях еѐ обозначают ∆S°298 и выражают в джоулях на кельвин. 

Изменение энтропии в химической реакции определяют, как и 

изменение энтальпии, по разности суммы энтропий конечных про-

дуктов и суммы энтропий исходных веществ с учѐтом стехиометри-

ческих коэффициентов: 

∆Sх.р. = ∑ nпрод. ·S(прод.) – ∑ nисх. ·S(исх.), 

где S(прод.) и S(исх.) – энтропия продуктов и исходных веществ, 

Дж/(моль·К). Стандартные энтропии веществ S°298 приводят в спра-

вочных таблицах термодинамических величин. 

Согласно второму закону термодинамики, в изолированных 

системах самопроизвольно протекают процессы, сопровождающиеся 

увеличением энтропии системы. Второй закон термодинамики имеет 

статистический характер и справедлив лишь для систем, состоящих 

из очень большого числа частиц. 

Критерием термодинамической возможности самопроизвольно-

го протекания химических реакций в неизолированной системе (об-

менивающейся с окружающей средой только энергией (закрытая сис-

тема) или энергией и веществом (открытая система)) при р, Т = const 

является изменение энергии Гиббса. 

Энергия Гиббса (G) – термодинамическая функция, равная 

максимальной работе, которую может самопроизвольно совершить 

система при равновесном ведении процесса в изобарно-

изотермических условиях. Это часть энергетического эффекта хими-

ческой реакции, которую можно превратить в работу.  

Величина энергии Гиббса равна разности энтальпии системы и 

произведения термодинамической температуры на энтропию системы: 

G = Н – Т·S 

Изменение энергии Гиббса при самопроизвольном протекании 

химической реакции в неизолированной системе всегда отрицательно 

(∆G p,T < 0), в противном случае (∆G p,T > 0) реакция термодинами-

чески невозможна. Величину ∆G называют энергией Гиббса реакции. 

Еѐ рассчитывают по разности энтальпийного (∆Н) и энтропийного 

(Т·∆S) факторов: 

∆G = ∆Н – Т·∆S 
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Изменение энергии Гиббса в химической реакции определяют 

(как и изменение энтальпии) по разности суммы энергий Гиббса об-

разования конечных продуктов и суммы энергий Гиббса образования 

исходных веществ с учѐтом стехиометрических коэффициентов: 

∆Gх.р. = ∑ nпрод .·∆Gf(прод.) – ∑ nисх. ·∆Gf(исх.), 

где ∆Gf(прод.) и ∆Gf(исх.) – энергия Гиббса образования продуктов и 

исходных веществ, кДж/моль. Стандартные энергии Гиббса образо-

вания веществ ∆G°f,298 приводят в справочных таблицах термодина-

мических величин. 

Если в системе не происходит ни энергетических изменений  

(∆Н = const), ни изменения степени беспорядка (∆S = const), то систе-

ма находится в состоянии термодинамического равновесия (∆G = 0) и 

обладает минимальной энергией. Согласно постулату Гиббса, крите-

рием равновесия системы в изобарно-изотермических условиях явля-

ется равенство энтальпийного и энтропийного факторов, а равновес-

ная температура определяется из соотношения 

T = ∆Н/∆S. 

Связь энергии Гиббса реакции (∆G х.р.) и константы химическо-

го равновесия (Кр или Кс) выражается уравнением изотермы Вант-

Гоффа:  

∆Gх.р. = ∆G°х.р. + RТ lnKp     или     ∆Gх.р. = ∆G°х.р. + RТ lnKс; 

Kр = Кс · (RT)
∆n

, 

где Kр и Kс – константы равновесия, выраженные через парциальные 

давления или молярные концентрации компонентов в равновесной 

системе, ∆n – изменение количества вещества газов во время реакции, 

∆n = ∑n(прод.) – ∑n(исх.). 

Приведѐнное уравнение позволяет по величине ∆G°х.р. в мо-

мент установления равновесия (при Т = const и ∆Gх.р. = 0) вычислить 

Кр или Кс, а затем равновесные парциальные давления или концен-

трации реагентов. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: калориметр, мерные цилиндры на 

100или 200 см
3
, термометр с ценой деления 0,1 или 0,2 °С.  

Растворы: серной или соляной кислоты (1н.), гидроксида на-

трия или калия (1н.). 

Калориметр (рисунок 40) состоит из двух стаканов. В большой 

(внешний) стакан вставляют стакан меньшего размера (реакцион-
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ный). Они не должны соприкасаться между собой. Во избежание 

потерь тепла через стенки внутреннего калориметрического стака-

на между ним и внешним стаканом помещают изолирующую под-

ставку. Внутренний стакан накрывают крышкой с тремя отвер-

стиями, в которые вставлены термометр, мешалка и воронка для 

приливания растворов. 

 

 
Рис. 40. Общий вид лабораторного калориметра: 

1 – внешний стакан; 2 – внутренний стакан (реакционный); 

3 – подставка; 4 – крышка; 5 – воронка; 6 – термометр; 

7 – мешалка 
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Опыт 1. Определение энтальпии нейтрализации  

сильной кислоты сильным основанием 
 

Выполнение работы. Запишите физические условия проведения 

опыта: атмосферное давление и температуру воздуха в лаборатории. 

Во внутренний стакан калориметра налейте отмеренные мерным ци-

линдром 50 см
3
 раствора кислоты. Измерьте температуру раствора с 

точностью до 0,1 °С и запишите в лабораторный журнал (tк.). Из-

мерьте температуру раствора щѐлочи с той же точностью (tщ.).  

При перемешивании прилейте через воронку раствор щѐлочи к 

раствору кислоты. При этом за счѐт тепла реакции нейтрализации 

температура раствора начнѐт повышаться. Отметьте максимальную 

температуру раствора – tmax, которую показывает термометр после 

смешения растворов. 

 

Запись данных опыта и расчеты. 

Вычислите количество теплоты q, выделившееся в калоримет-

рическом сосуде при нейтрализации кислоты раствором щѐлочи, по 

формулам:  

q = с·mp·∆t; 

 

mp = Vк. ·ρк. + Vщ.· ρщ.; 

 

∆t = tmax – tнач.; tнач. = (tк. + tщ.) / 2, 

 

где mp – масса раствора в реакционном стакане, г;  

Vк. и Vщ. – объѐмы растворов кислоты и щѐлочи, см
3
; 

ρк. и ρщ. – плотность растворов  кислоты и щѐлочи (примите плот-

ность растворов кислоты и щѐлочи вследствие низкой концентрации 

растворѐнных веществ равной плотности воды (ρН2О = 1 г/см
3
)); 

∆t – разность максимальной и начальной температуры раствора, 

град;  

с – удельная теплоѐмкость раствора (примите равной теплоѐм-

кости воды сН2О = 4,18 Дж/(г·град)). 

Произведите пересчѐт теплового эффекта на 1 моль кислоты по 

формуле 

1000n

q
Q


 , кДж/моль, 
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где n – число моль кислоты, содержащейся в 50 см
3
 1н. раствора. 

 

Учитывая, что 1 моль эквивалентов соляной кислоты соответст-

вует 1 моль кислоты, а 50 см
3
 1 н. раствора содержат 0,05 моль экви-

валентов кислоты, вычислите Q:  

 

100005,0

q
Q


 , кДж/моль. 

 

Выразите тепловой эффект реакции нейтрализации через из-

менение энтальпии: 

∆Н нейтр.= –Q. 

 

Составьте ионно-молекулярное уравнение проведѐнной реак-

ции нейтрализации сильной кислоты сильным основанием. Исполь-

зуя справочные данные из приложения, вычислите истинное (тео-

ретическое) значение энтальпии реакции. Сравните полученные 

данные с истинным значением. Запишите термохимическое урав-

нение. 

Определите абсолютную и относительную ошибку опыта. 

Объясните, почему в ходе эксперимента получаются, как правило, 

заниженные результаты по сравнению с теоретическим значением 

энтальпии нейтрализации. Сделайте вывод по работе. 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Дайте определения понятиям: термодинамическая система, 

термодинамические параметры, термодинамический процесс, функ-

ция состояния системы. 

2. Сформулируйте первый закон термодинамики, приведите его 

математическое выражение. 

3. Как изменяется внутренняя энергия системы в процессе теп-

лообмена с окружающей средой и совершения работы?  

4. Что представляет собой тепловой эффект реакции, проведѐн-

ной при постоянном объѐме? При постоянном давлении? 

5. Какие условия состояния системы называют стандартными? 

6. Сформулируйте закон Гесса и следствие из него. 

7.  Как определяют тепловой эффект нейтрализации сильной 

(слабой) кислоты сильным (слабым) основанием? 
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8. В чѐм состоит смысл понятия «энтропия»? Как изменяется 

энтропия в изолированной системе при химических и фазовых пре-

вращениях? 

9. Какими одновременно действующими факторами определя-

ется направленность химического процесса? Какую тенденцию вы-

ражает энтальпийный фактор? Энтропийный фактор? 

10.  Назовите критерии термодинамической возможности само-

произвольного протекания процесса в изолированной и неизолиро-

ванной системах. 

11.  Какое условие определяет состояние термодинамического 

равновесия системы? Как вычисляют равновесную температуру? 

12.  Приведите математическое выражение уравнения изотермы 

химической реакции и проведите его анализ при ∆G°х.р. > 0,  

∆G°х.р. < 0   и   ∆G°х.р. = 0. 

13.  По следующим термохимическим уравнениям установите, 

являются ли реакции экзо- или эндотермическими: 

 

1. С (графит) + Н2О (г) = СО (г) + Н2 (г) ;   ∆Н = 132 кДж 

2. СuO (к) + С (графит) = Сu (к) + СО (г) ;  ∆Н = 46 кДж 

3. СаСО3 (к) = СаО (к) + СО2 (г) ;  ∆Н = 179 кДж 

4. FeO (к) + СО (г) = Fe (к) + СО2 (г) ;  ∆Н = –17 кДж 

5. MgO (к) + Al2O3 (к) = Mg(AlО2)2 (к) ;   ∆Н =  –39 кДж 

6. N2H4 (г) + О2 (г) = N2 (г) + 2Н2О (г) ;   ∆Н = –579 кДж 

7. 2Al2O3 (к)+6SO2 (г)+3О2 (г) = 2Al2(SO4)3(к); ∆Н = –1750 кДж 

 

14. Рассчитайте изменение стандартной энтальпии реакций  

(предварительно подберите коэффициенты): 

 

1. ZnS (к) + О2 (г) = ZnО (к) + SО2 (г) ; 

2. Al2(SO4)3 (к) = Al2О3 (к) + SO3 (г) ; 

3. AgNO3 (к) = Ag (к) + NO2 (г) + О2 (г)  ;  

4. SO2 (г) + Н2S (г) = S (ромб.) + Н2О (ж)  ; 

5. CuCl2 (к) + Н2О (ж) = CuО (к) + НCl (г)  ; 

6. HF (г) + N2 (г) = NF3 (г) + Н2 (г)  ; 

7. PbS (к) + О2 (г) = PbО (к) + SO2 (г)  . 

 

15. Предскажите знак изменения энтропии в следующих реакциях. 

Проверьте предположения расчѐтами стандартной энтропии реакций: 
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1. СаО (к) + СО2 (г) = СаСО3 (к)  ; 

2. 4Fe (к) + 3О2 (г) = 2Fe2О3 (к)  ; 

3.  NН3 (г) + НCl (г) = NН4Cl (к)  ; 

4. СаО (к) + Н2О (г) = Са(ОН)2 (к)  ; 

5. Al2О3 (т) + 3SO3 (г) = Al2(SO4)3 (к)  ; 

6. SO2 (г) + 2Н2S (г) = 3S (ромб.) + 2Н2О (ж)  ; 

7. 4NН3 (г) + 3О2 (г) = 6Н2О (ж) + 2N2 (г)  . 

 

16. Вычислите изменение энергии Гиббса реакций при указан-

ной температуре, считая, что реагенты находятся в стандартном со-

стоянии, а значения ∆Н° и ∆S° реакции не зависят от температуры. 

Возможны ли реакции термодинамически в этих условиях?  

 

1. СаСО3 (к) = СаО (к) + СО2 (г)  ;                  1000 К 

2. Fe2O3 (к) + 3СО (г) = 2Fe (к) + 3СО2 (г) ;   500 К 

3. 4СО (г) + 2Н2О (г) = СН4 (г) + 3СО2 (г) ;             500 К 

4. Fe2O3 (к) + 3Н2 (г) = 2Fe (к) + 3Н2О (г) ;   700 К 

5. 4NН3 (г) + 5О2 (г) = 4NО (г) + 6Н2О (г) ;   600 К 

6. 2SO3 (г) = 2SO2 (г) + О2 (г) ;     500 К 

7. РCl5 (г) = РCl3 (г) + Cl2 (г) .     500 К 

 

Тема 4. КИНЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ. 

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 

Цель работы 

 

Изучение зависимости скорости химической реакции от различ-

ных факторов, смещения равновесия обратимых реакций. 

 

Общие положения 

 

Химическая кинетика изучает скорость и механизм химических 

реакций, а также влияние на них различных факторов – природы и кон-

центрации реагирующих веществ, температуры, катализаторов и др. 

Под скоростью химической реакции понимают изменение кон-

центрации одного из реагирующих веществ в единицу времени. Это 

может быть или одно из исходных веществ, концентрация которого в 

процессе реакции уменьшается, или один из образующихся продук-

тов реакции, концентрация которого с течением времени возрастает. 
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Если обозначить концентрацию через с, а время через τ, то из-

менение концентрации с2 – с1 в данный промежуток времени τ2 – τ1 

определяет среднюю скорость реакции: 

 

υ = 
Δτ
Δс

ττ

сс

12

12 



 . 

 

Средняя скорость реакции неодинакова в интервале времени τ. 

Поэтому в кинетике чаще используют понятие истинная скорость 

реакции – изменение концентрации вещества, отнесѐнное к бесконеч-

но малому промежутку времени: 

 

υ = 
dτ
dc

 . 

 

Скорость реакции всегда положительна, но отношение 
12

12

ττ

сс




 и 

производная 
dτ
dc

 могут быть положительными или отрицательными в 

зависимости от того, какую концентрацию определяют – исходного 

вещества (она уменьшается, поэтому ставят знак минус) или продук-

тов реакции (она увеличивается, поэтому необходим знак плюс). 

Зависимость скорости реакции от концентрации веществ в хими-

ческой кинетике выражается законом действующих масс, согласно ко-

торому скорость химической реакции при постоянной температуре в 

каждый данный момент пропорциональна произведению концентрации 

реагирующих веществ, взятых в степени, равной стехиометрическому 

коэффициенту, данного вещества в уравнении реакции. 

Каждому типу реакции соответствует определѐнная зависимость 

еѐ скорости от концентрации. 

Для химической реакции nA + mB ↔ dС + fВ скорость равна 

 

υ = k cA
n
 ∙ cB

m
, 

 

где сА и сВ – концентрации исходных веществ А и В, моль/л; n и m – 

стехиометрические коэффициенты; k – константа скорости реакции. 

Уравнение зависимости скорости реакции от концентрации называет-

ся кинетическим уравнением реакции. 
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При сА = сВ = 1 υ = k, т. е. константа скорости реакции равна 

скорости реакции при концентрации реагирующих веществ, равных 

единице. Константа скорости зависит от природы реагирующих ве-

ществ, температуры, катализатора и его концентрации, от среды, в 

которой протекает реакции, но не зависит от концентрации. Кон-

станта скорости реакции является важной характеристикой каждого 

химического процесса. 

Зависимость скорости химической реакции от температуры вы-

ражается эмпирическим правилом Вант-Гоффа: при повышении 

температуры на каждые 10° скорость большинства реакций,  увели-

чивается в 2–4 раза: 

 

ν2 = ν1 · ,10

tt ο
1

ο
2

γ



 

 

где ν1 – скорость реакции при температуре t1
ο
; ν2 – скорость реакции 

при температуре t2
ο
; γ – температурный коэффициент скорости (для 

большинства реакций равен 2–4). Это правило применимо для реак-

ций, протекающих при сравнительно невысоких температурах. 

Для более широкого интервала температур используют уравне-

ние Аррениуса 

 

k = Z · e RT
Ea

, 

 

где k – константа скорости реакции; ЕА – энергия активации; R – газо-

вая постоянная; Т – абсолютная температура; Z – число столкновений. 

Увеличение скорости реакции с повышением температуры нель-

зя объяснить только увеличением числа столкновений между молеку-

лами реагирующих веществ. Аррениус впервые высказал предполо-

жение, что в химическое взаимодействие вступают только активные 

молекулы, составляющие часть общего числа молекул. 

Энергия активации – то избыточное количество энергии, по 

сравнению со средней величиной, которой должна обладать молекула 

в момент столкновения, чтобы быть способной к химическому взаи-

модействию. Для химических реакций энергия активации колеблется 

от 50 до 400 кДж/моль. Молекулы, обладающие такой энергией, счи-

таются активными. Эта энергия тратится на ослабление или разруше-

ние внутренних связей реагирующих молекул, без чего невозможно 
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перегруппировка атомов, ведущая к образованию молекул продуктов 

реакции. Кроме того, необходима затрата энергии на сближение мо-

лекул. Таким образом, энергия активации является энергетическим 

барьером химической реакции, а потому чем меньше энергия актива-

ции, тем больше число активных молекул, а, следовательно, и ско-

рость химической реакции. 

Энергию активации нельзя измерить непосредственно, напри-

мер, калориметрическим методом, поскольку в активном состоянии 

молекулы существуют доли секунды. Для определения энергии акти-

вации используют уравнение Аррениуса. Это уравнение прямой  

(ln k – 1 / Т), не проходящее через начало координат. 

Катализ. Изменение скорости химической реакции под влияни-

ем катализатора называется катализом. 

Катализаторами называются вещества, которые, участвуя в 

процессе, изменяют скорость химической реакции, но остаются не-

изменными по количеству и химическому составу. Различают два ви-

да катализа: гомогенный и гетерогенный. При гомогенном катализе и 

реагирующие вещества, и катализатор находятся в одной фазе (жид-

кой или газообразной). Одним из видов гомогенного катализа являет-

ся автокатализ. В этом случае катализатором является один из про-

дуктов реакции. Например, окисление пероксида водорода перманга-

нат-ионами: 

5H2O2 + 2MnO4
–
 + 6H

+
 → 2Mn

2+
 + 5O2 + 8H2O, 

протекает медленно, но ионы Mn
2+

 ускоряют эту реакцию, по 

мере их накопления. Если необходимо, ускорить реакцию с самого 

начала, то в реакционную среду следует ввести некоторое количество 

соли марганца. При гетерогенном катализе реагирующие вещества и 

катализатор находятся в разных фазах, т. е. между ними существует 

поверхность раздела. 

Механизм действия катализатора в большинстве случаев сво-

дится к снижению энергии активации. Катализатор одинаково изме-

няет энергию активации прямого и обратного процессов. 

Химическое равновесие. Сущность любой химической реакции 

состоит в том, что исходные вещества в результате взаимодействия 

превращаются в продукты реакции. Большинство химических реак-

ций являются обратимыми, т. е. протекают как в прямом направлении 

(слева направо), так и в обратном (справа налево), например, реакция 

синтеза аммиака: 

N2 + 3H2 ↔ 2NH3,      ∆Н < 0       (1) 
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Состояние системы, при которой скорости прямой и обратной 

реакций равны, называют химическим равновесием. В равновесной 

системе присутствуют все компоненты реакции, причѐм их концен-

трация при отсутствии внешних воздействий не изменяется. 

Количественно любое химическое равновесие можно охаракте-

ризовать константой химического равновесия (К), которая представ-

ляет собой отношение произведения равновесных концентраций про-

дуктов реакции к произведению равновесных концентраций исходных 

веществ, возведѐнных в соответствующие степени, равные стехио-

метрическим коэффициентам. 

Например, для реакции 

аА + bВ ↔ сС + dD 

 

К = 
b

B
a

A

D
c

C
d

][][

][][




. 

Константа химического равновесия данной реакции не зависит 

от концентрации компонентов, а зависит от температуры. В случае 

гетерогенных реакций в выражение константы равновесия не входят 

никакие члены, относящиеся к твѐрдым веществам, так как их кон-

центрация или давление при постоянной температуре не изменяются. 

Константа равновесия связана с изменением стандартной энергии 

Гиббса химической реакции ∆G
ο
298 уравнением: 

∆G°298 = –RT ∙ ln K 

По значению константы можно судить о направлении процесса 

при исходном соотношении концентраций реагирующих веществ, о 

максимально возможном выходе продукта реакции. 

Химическое равновесие в системе при постоянных условиях 

(концентрации, температуре, давлении) может сохраняться как угод-

но долго. При изменении какого-либо параметра равновесие наруша-

ется, и изменения будут происходить до тех пор, пока вновь не уста-

новится состояние равновесия, отвечающее новым условиям. Влия-

ние различных факторов на состояние химического равновесия каче-

ственно описывается принципом Ле Шателье: 

Если находящаяся в равновесии система подвергается внешне-

му воздействию, то равновесие смещается в том направлении, ко-

торое способствует ослаблению этого воздействия. 

Так, согласно принципу Ле Шателье, введение в равновесную 

систему дополнительных количеств какого-либо реагента вызывает 
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смещение равновесия в том направлении, при котором концентрация 

вещества уменьшается. Например, введение дополнительного коли-

чества азота в синтезе аммиака (реакция 1), вызовет смещение равно-

весия в сторону прямой реакции, при этом выход аммиака увеличит-

ся. Наоборот, уменьшение концентрации азота приведѐт к смещению 

равновесия в сторону обратной реакции – разложению аммиака. 

Изменение давления влияет на состояние равновесия в тех слу-

чаях, когда реакция сопровождается изменением объѐма системы. В 

соответствии с принципом Ле Шателье повышение давление смещает 

химическое равновесие в сторону реакции, идущей с уменьшением 

объѐма газообразных веществ. В случае синтеза аммиака (реакция 1) 

прямая реакция протекает с уменьшением количества газообразных 

веществ (из трѐх моль водорода и одного моль азота образуется два 

моль аммиака). Поэтому увеличение внешнего давления приведѐт к 

смещению равновесия в сторону прямой реакции. 

Согласно принципу Ле Шателье повышение температуры вызы-

вает смещение равновесия в направлении того процесса, течение кото-

рого сопровождается поглощением теплоты, т. е. в сторону эндотер-

мической реакции и наоборот. В рассмотренном примере (реакция 1) 

прямой процесс образования аммиака происходит с выделением тепла, 

поэтому повышение температуры сместит равновесие в сторону об-

ратной реакции и выход аммиака уменьшится. 

Из сказанного следует, что применение принципа Ле Шателье к 

обратимым химическим реакциям позволяет управлять химическими 

процессами, осуществляемыми как в лабораториях, так и в производ-

стве. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: секундомер, пробирки, микрошпатель, 

фарфоровая ступка. 

Реактивы: кристаллический хлорид калия, карбонат кальция 

(мел), цинк (гранулы), железо (стружки, гвозди), медь (стружки, про-

волока),  диоксид марганца (крист.). 

Растворы: тиосульфата натрия (1н.), серной кислоты (2н.), ро-

данида натрия или роданида аммония (0,5н., насыщенный), хлорида 

железа (III) (0,5н., насыщенный), сульфата меди (II) (1н), соляная ки-

слота (2н., конц.), серная кислота (2н.), уксусная кислота (2н.), перок-

сид водорода (10%-й), гидроксид натрия (конц.). 
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Опыт 1. Влияние природы реагирующих веществ  

на скорость реакции 

 

1.1. Взаимодействие карбоната кальция с кислотами 

 

Выполнение работы. В одну пробирку внесите 10 капель 2н. 

раствора соляной кислоты, а в другую – столько же 2н. раствора уксус-

ной кислоты. Выберите два небольших примерно одинаковых по вели-

чине кусочка мела и опустите их в пробирки. Какой газ выделяется? В 

какой пробирке процесс идѐт энергичнее? 

Запись данных опыта. Напишите молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения реакций. От концентрации каких ионов зави-

сит скорость выделения газа? В растворе какой кислоты концентрация 

этих ионов больше? Какая кислота химически активнее? 

 

1.2. Взаимодействие металлов с соляной кислотой 

 

Выполнение работы. В три пробирки внесите по 10 капель 2н. 

раствора соляной кислоты. Поместите в одну из них кусочек цинка, в 

другую – железные стружки, в третью – медную проволоку. Какой газ 

выделяется в пробирках с цинком и железом? В какой из них процесс 

идѐт энергичнее? Почему отсутствуют признаки взаимодействия в 

пробирке с медью? 

Запись данных опыта. Составьте уравнения протекающих реак-

ций, укажите окислитель и восстановитель. Расположите испытанные 

металлы в ряд по уменьшению химической активности, сравните с их 

положением в ряду активности металлов. 

 

Опыт 2. Взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой 

 

2.1. Влияние концентрации реагирующих веществ  

на скорость гомогенной реакции 

 

Выполнение работы. Взаимодействие водного раствора тио-

сульфата натрия с серной кислотой протекает по уравнению: 

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

Появление опалесценции (помутнения) в растворе из-за выделения  

свободной серы является признаком окончания реакции. 
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Приготовьте одинаковые объѐмы растворов тиосульфата натрия 

различной концентрации, для чего в три сухие пробирки внесите: в 

первую 5 капель 1н. раствора тиосульфата натрия и 10 капель воды, 

во вторую – 10 капель 1н. раствора тиосульфата натрия и 5 капель 

воды, в третью – 15 капель 1н. раствора тиосульфата натрия. Первую 

и вторую пробирки осторожно встряхните. Таким образом, относи-

тельная концентрация Na2S2O3 будет: в первой пробирке 1с, во вто-

рой – 2с, в третьей – 3с. 

В первую пробирку добавьте одну каплю 2н. раствора серной ки-

слоты. Пробирку встряхните и включите секундомер, измерьте время 

от момента добавления кислоты до появления в растворе заметного по-

мутнения. Аналогично проведите опыт с пробирками № 2 и 3. 

Запись данных опыта и расчеты. Данные опыта занесите в таб-

лицу. Начертите график зависимости скорости реакции от концен-

трации реагирующих веществ. На оси абсцисс отложите относитель-

ные концентрации тиосульфата натрия (с), на оси ординат – соответ-

ствующие им скорости (1/τ). Составьте кинетическое уравнение ре-

акции. Сделайте вывод о влиянии концентрации реагирующих ве-

ществ на скорость реакции. 

 

№ 

про-

бирки 

Число капель Концен-

трация 

Na2S2O3 

 

Время  

реакции, 

τ с 

Скорость 

реакции 1/τ 

с
–1 раствора 

Na2S2O3 
Н2О 

раствора 

Н2SO4 
общее 

1 

2 

3 

5 

10 

15 

10 

5 

0 

1 

1 

1 

16 

16 

16 

1с 

2с 

3с 

  

 

2.2. Зависимость скорости реакции от температуры 

 

Выполнение работы. В две пробирки внесите по 5 капель 1н. 

раствора тиосульфата натрия и 10 капель воды. В одну из них добавь-

те 1 каплю 2н. раствора серной кислоты и, включив секундомер, из-

мерьте время от момента добавления кислоты до появления в раство-

ре заметного помутнения. Содержимое второй пробирки слегка на-

грейте на пламени спиртовки на 10–20 °С выше комнатной темпера-

туры и проведите аналогичный опыт. Сравните время реакции. Где 

быстрее появилось помутнение? 
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Запись данных опыта и расчеты. Данные опыта занесите в таб-

лицу.  

 
№ 

пробирки 

Температура 

опыта, 

 Т °С 

Время  

реакции, 

τ с 

Скорость  

реакции  

1/τ с
–1 

Температурный 

коэффициент, 

 γ 

1 

2 

    

 

Запись данных опыта и расчеты. Используя опытные данные и 

математическое выражение правила Вант-Гоффа, вычислите значение 

температурного коэффициента данной реакции. Сделайте вывод о 

влиянии температуры на скорость реакции. 

 

Опыт 3. Влияние величины поверхности раздела реагирующих 

веществ на скорость реакции в гетерогенной системе 

 

Выполнение работы. Возьмите два небольших примерно одина-

ковых кусочка мела. Один из них разотрите в фарфоровой ступке в 

порошок. Полученный порошок поместите в пробирку. Второй кусо-

чек мела целиком опустите в другую пробирку. В обе одновременно 

добавьте одинаковое количество (10–20 капель) концентрированной 

соляной кислоты (плотностью 1,19 г/см
3
). Отметьте время полного 

растворения мела в каждом случае. 

Запись данных опыта и расчеты. Напишите уравнение соответ-

ствующей реакции. Почему скорость растворения мела различна? 

 

Опыт 4. Влияние катализатора на скорость реакции 

4.1. Каталитическое восстановление железа (III) 

 

В две пробирки внесите по 10 капель 2н. раствора тиоцианата 

натрия и 1 капле 2н. раствора хлорида железа (III). Что наблюдаете? 

В одну из пробирок добавьте 1 каплю 1н. раствора сульфата меди (II). 

В обе пробирки внесите по 10 капель 1н. раствора тиосульфата на-

трия. Наблюдайте различную скорость обесцвечивания растворов, 

которое происходит вследствие восстановления железа (III) до железа 

(II) тиосульфатом натрия. 

В реакции восстановления железа (III) в железо (II) тиосульфа-

том натрия, протекающей по уравнению: 
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2Fe(SCN)3 + 2Na2S2O3 = Na2S4O6 + 2Fe(SCN)2 + 2NaSCN, образу-

ется бесцветный тиоцианат железа (II) Fe(SCN)2. Появление в одной 

из пробирок белого осадка тиоцианата меди (I) обусловлено протека-

нием побочной реакции восстановления ионов меди (II) тиосульфа-

том натрия: 

2CuSO4 + 2Na2S2O3 + 2NaSCN = Na2S4O6 + 2Na2SO4 + 2CuSCN↓. 

Запись данных опыта и расчеты. Отметьте все наблюдаемые 

явления. Что является катализатором в данном опыте? Напишите 

уравнение реакции взаимодействия хлорида железа (III) с тиоциана-

том натрия, в результате которого образуется тиоцианат железа (III) 

Fe(SCN)3 красного цвета.  

 

4.2. Каталитическое разложение пероксида водорода 

 

В две пробирки внесите по 10 капель 10%-го раствора пероксида 

водорода. Отметьте, что в обычных условиях заметного разложения 

пероксида водорода не наблюдается. В одну пробирку добавьте не-

сколько крупинок кристаллического диоксида марганца, а в другую – 

2 капли концентрированного раствора гидроксида натрия. Наблюдай-

те энергичное разложение пероксида водорода в обеих пробирках. 

Какой газ выделяется? 

Запись данных опыта. Напишите уравнение реакции разложе-

ния пероксида водорода. Какие вещества являются катализаторами в 

данном опыте? В каком случае катализ гетерогенный, в каком – гомо-

генный? 

 

Опыт 5. Влияние концентрации реагирующих веществ  

на смещение равновесия 

 

В четыре пробирки внесите по 5–7 капель 0,0025н. растворов 

хлорида железа (III) и тиоцианата натрия. Растворы размешайте стек-

лянной палочкой. Одну пробирку с полученным раствором сохраните 

в качестве контрольной. В остальные добавьте следующие реактивы: 

в первую – 1 каплю насыщенного раствора хлорида железа (III), во 

вторую – 1 каплю насыщенного раствора тиоцианата натрия, в тре-

тью – несколько кристалликов хлорида натрия. Сравните интенсив-

ность окраски растворов с интенсивностью окраски контрольного 

раствора. 
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Запись данных опыта. Составьте уравнение обратимой реакции 

взаимодействия хлорида железа (III) с тиоцианатом натрия и напиши-

те выражение константы равновесия. Ответьте на вопросы: 

1. Какие вещества находятся в исследуемом растворе при равно-

весии? 

2. Какое вещество придаѐт раствору красную окраску? 

3. Как изменится интенсивность окраски раствора и в каком на-

правлении сместится равновесие данной системы при добавлении:  

а) хлорида железа (Ш); б) роданида калия; в) хлорида калия? 

4. Как изменится при этом в каждом случае концентрация ком-

понентов равновесной системы? 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Напишите кинетические уравнения для реакций: 

а) 2А (г.) + В (г.)  = А2В (г.); 

б) СО2 (г.) + С (т.) = 2СО (г.); 

в) N2 (г.) + O2 (г.) = 2NO (г.). 

Как изменится скорость реакций а) и в) при увеличении  

концентрации исходных веществ в два раза? 

2. Вычислите температурный коэффициент скорости реакции, 

если при повышении температуры от 10 до 50 С скорость реакции 

увеличилась в 16 раз. 

3. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции 

равен 1,5. Во сколько раз увеличится скорость данной реакции при 

повышении температуры на 30 С? 

4. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы 

скорость реакции увеличилась в 81 раз, если температурный коэффи-

циент скорости равен 3? 

5. В каком направлении сместиться равновесие следующих об-

ратимых реакций: 

а) С (т.) + Н2О (пар) ↔ СО (г.) + Н2 (г.);  ∆Н = 131,3 кДж 

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

при понижении температуры; при повышении давления? 

6. Определите константу равновесия реакции: 

СО2 (г.) + Н2 (г.) ↔ СО (г.) + Н2О (пар), 

если при температуре порядка 500 С равновесная смесь содержит  

(% об.):  

СО2 – 4 %; Н2 – 64 %; Н2О – 16 %; СО – 16 %. 
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7. Напишите выражения констант равновесия для реакций: 

а) 2NH3 (г) ↔ 3H2 (г) + N2 (г) ; 

б) Fe3O4 (т) + 4CO(г) ↔ 3Fe(т) + 4CO2 (г) ; 

в) С(т) + СО2 (г) ↔ 2СО(г). 

Действием каких факторов можно сместить равновесие указан-

ных реакций вправо? 

8. Определите значение ΔG
ο
298 и константу химического  

равновесия Кр при 25 С для системы: 

Н2О(пар) + СО(г) ↔ Н2 (г) + СО2 (г) 

9. В каком направлении сместится равновесие, если повысить 

температуру, давление и увеличить концентрацию одного из исход-

ных веществ в системах:  

а) 2СО (г.) + О2 (г.) ↔ 2СО2 (г.); ∆Н = –566,0 кДж  

б) N2 (г.) + О2 (г.) ↔ 2NO (г.); ∆Н = 180,6 кДж  

в) СО2 (г.) + С (т.) ↔ 2СО (г.);  ∆Н = 172,5 кДж  

Запишите выражения констант равновесия для приведѐнных 

систем.  

10. Реакция протекает по уравнению  

2SO2 (г.) + O2 (г.) = 2SO3 (г.). 

Как следует изменить давление в системе, чтобы скорость реак-

ции увеличилась в 8 раз? 

 

Тема 5. ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ  

ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

 

Цель работы 
 

Изучение способов выражения состава растворов и приготовле-
ние растворов электролитов заданной концентрации.  

 

Общие положения 

 
Раствором называют гомогенную (однофазную) систему пере-

менного состава, образованную растворителем, растворѐнными веще-
ствами и продуктами их взаимодействия.  

Растворителем считают тот компонент, который в чистом виде 
существует в том же агрегатном состоянии, что и полученный рас-
твор. Если же оба компонента до растворения находились в одинако-
вом агрегатном состоянии, то растворителем считают компонент, со-
держащийся в системе большем количестве. Часто используют жид-
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кие растворы, состоящие из жидкого растворителя (например, воды) 
и одного или нескольких растворенных веществ, которые до смеше-
ния с растворителем могли быть твердыми, жидкими или газообраз-
ными. 

Состав раствора определяется количествами растворѐнного ве-
щества и растворителя. Качественно различают насыщенные и нена-
сыщенные, разбавленные и концентрированные растворы. Насыщен-
ный раствор находится в равновесии с растворѐнным веществом и 
содержит максимально возможное количество вещества при данной 
температуре. В концентрированных растворах количество растворѐн-
ного вещества значительно превышает количество растворителя. Ко-
личественно содержание растворенного вещества (В) в растворе вы-
ражают величиной, называемой концентрацией. Существуют не-
сколько способов количественного выражения состава раствора. 

1. Массовая доля вещества, ωВ показывает, какую часть массы 
раствора составляет масса растворенного вещества. Массовую долю 
растворенного вещества определяют как отношение его массы (mВ) к 
общей массе раствора (mр), т. е. к сумме масс растворенного вещест-
ва и растворителя, например воды (mH2O): 

ρV

m

mm

m

m

m
ω

pp

в

в

в

p

в
в

O2H 



  , 

где рV  и ρр  – объем (см
3
) и плотность раствора (г/см

3
); ωВ – величи-

на безразмерная, выраженная в долях. 
При умножении ωВ на 100 массовую долю выражают в процен-

тах. Например, запись ωВ = 0,05 (или 5 % масс.) означает, что в 100 
массовых единицах раствора содержится 5 массовых единиц раство-
ренного вещества. 

2. Объёмная доля вещества, в  – это отношение объѐма рас-

творѐнного вещества ( вV ) к общему объѐму раствора ( рV ): 

ρm

ρm

V

V

вp

рв

p

в
в 


  , 

где ρ
в

– плотность растворѐнного вещества (г/см
3
); в  – величина 

безразмерная, выраженная в долях. 

При умножении в  на 100 объѐмную долю выражают в процен-

тах. Например, запись в  = 0,15 (или 15 % об.) означает, что в 100 

объѐмных единицах раствора содержится 15 объѐмных единиц рас-
творѐнного вещества. 
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3. Мольная доля вещества, в  – это отношение количества 

растворѐнного вещества ( вn ) к сумме количеств всех веществ, нахо-

дящихся в растворе: 

nn

n
χ

O2Hв

в
в 
 , 

где nH2O – количество растворителя (воды), (моль); в – величина 

безразмерная, выраженная в долях. 

При умножении в  на 100 мольную долю выражают в процен-

тах. Например, запись в  = 0,1 (или 10 % мол.) означает, что в 100 

мольных единицах раствора содержится 10 мольных единиц раство-
рѐнного вещества. 

Массовую, объѐмную и мольную доли вещества можно выра-

жать не только в процентах (%) – умножением на 100, но и в промил-

ле (‰) – умножением на 1000, частях на миллион (ppm) – умножени-

ем на 10
6
, частях на миллиард (ppb) – умножением на 10

9
. Последние 

способы используют для определения ничтожно малого содержания 

веществ в системе. 
4. Молярная концентрация вещества (молярность), СВ пока-

зывает, сколько моль растворѐнного вещества содержится в 1 л  
(1 дм

3
) раствора. СВ рассчитывают как отношение количества раство-

рѐнного вещества ( вn ) к объѐму раствора ( рV ): 

МV

m

V

n
С

вp

в

p

в
в 

 , моль/л, 

где МВ  – молярная масса растворѐнного вещества, г/моль. 
Например, запись 2 М означает, что молярная концентрация 

раствора вС  = 2 моль/л, т. е. в 1 л раствора содержится 2 моль рас-

творѐнного вещества. 
5. Молярная концентрация эквивалентов вещества (нор-

мальность), в)(eqС  показывает, сколько моль эквивалентов раство-

рѐнного вещества содержится в 1 л (1 дм
3
) раствора. в)(eqС  рассчи-

тывают как отношение количества эквивалентов вещества в)(eqn  к 

объѐму раствора ( рV ): 

МV

m

V

n
С

)eq(p

в

p

)eq(

)eq(
B

B

B 
 , моль/л, 
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где Мeq(в) – молярная масса эквивалентов растворѐнного вещества, 
г/моль. 

Например, запись 0,3н. K3PO4 означает, что в 1 л раствора со-
держится 0,3 моль эквивалентов K3PO4, т. е. в)(eqС = 0,3 моль/л.  

Поскольку в 1 моль растворѐнного вещества может содержаться 
zВ эквивалентов этого вещества, то в)(eqС = zВ · вС . Для рассмотрен-

ного примера zВ = 3, следовательно, вС  = 0,1 моль/л. 

6. Моляльная концентрация вещества (моляльность), Сm по-

казывает, сколько моль растворенного вещества содержится в 1000 г 

(1 кг) растворителя. Сm рассчитывают как отношение количества рас-

творѐнного вещества ( вn ) к массе растворителя, например воды 

(mH2O): 

mM

m

m

n
С

O2HO2H в

вв
m 

   , моль/кг. 

Например, запись 0,1 м. H2SO4 означает, что в 1 кг воды раство-

рено 0,1 моль H2SO4.  

7. Титр раствора, Тв  показывает массу растворенного вещест-

ва в граммах, содержащуюся в 1 см
3
 раствора: 

V

m
Т

p

в
в  , г/см

3
. 

Чтобы перейти от одного способа выражения состава раствора к 

другому, нужно знать плотность раствора, которую эксперименталь-

но определяют с помощью набора ареометров, массу вещества, опре-

деляемую взвешиванием на технохимических или аналитических ве-

сах, объѐм раствора, измеряемый с помощью цилиндров или мерных 

колб. Численные значения плотности водных растворов некоторых 

веществ-электролитов и соответствующие им концентрации приведе-

ны в приложении таблицы 2. 

Растворы имеют важное значение в жизни и практической дея-

тельности человека. Процессы обмена веществ, круговорот веществ в 

природе, многие технологические процессы, связанные с химически-

ми превращениями, осуществляются в растворах.  

Электрохимические процессы, лежащие в основе работы хими-

ческих источников тока, также протекают в среде электролитов. 

Промышленными электролитами чаще всего являются водные рас-

творы кислот, солей и щѐлочей определѐнной концентрации. Наибо-

лее распространѐнными являются свинцовые аккумуляторы, содер-
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жащие в качестве электролита ~30%-ную серную кислоту, и никель-

железные или никель-кадмиевые аккумуляторы, ионным проводни-

ком в которых служит ~20%-й раствор гидроксида натрия. Электро-

проводность, плотность, температура кристаллизации и другие свой-

ства растворов электролитов, применяемых в быту и технике, зависят 

от содержания растворѐнного вещества. Поэтому закрепление спосо-

бов расчѐта концентраций и овладение практическими навыками при-

готовления растворов являются необходимым этапом в инженерной 

подготовке студентов всех специальностей.  

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: Оборудование: набор лабораторных 

ареометров, набор автомобилиста, термометр, весы технохимические, 

колбы конические вместимостью 250 см
3
, мерные цилиндры на 10, 

25, 50, 100 и 250 см
3
, стаканы на 50, 100 и 200 см

3
, пипетки, пробир-

ки, стеклянные палочки, фильтровальная бумага.  

Реактивы: серная кислота (р-р), гидроксид натрия (р-р), хлорид 

натрия (р-р, крист.), карбонат калия (р-р, крист.), сульфат аммония  

(р-р, крист.), нитрат аммония (р-р, крист.), дистиллированная вода. 

 

Опыт 1. Определение массовой доли растворѐнного вещества  

по относительной плотности раствора 

 

По заданию преподавателя определите плотность имеющихся в 

лаборатории растворов электролитов с помощью набора ареометров 

или набора автомобилиста и вычислите массовую долю растворѐнно-

го вещества. 

Набор лабораторных ареометров предназначен для определения 

плотности жидкостей в интервале от 0,700 до 1,840 г/см
3
 с погрешно-

стью 0,001 г/см
3
. Ареометр представляет собой стеклянный резервуар 

в форме поплавка, заполненный дробью, с вытянутым верхним кон-

цом со шкалой, проградуированной в единицах плотности при 20 °С 

(рис. 41). Для выполнения измерений исследуемый раствор наливают 

в мерный цилиндр на 100 см
3
 примерно на ¾ объѐма и осторожно 

опускают ареометр таким образом, чтобы он не касался стенок ци-

линдра и свободно плавал в жидкости. Деление шкалы ареометра, 

совпадающее с нижним краем мениска жидкости, соответствует 

плотности раствора. Если шкала ареометра находится выше или ниже 
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уровня жидкости в цилиндре, то следует воспользоваться ареометром 

с другими пределами измерения. Измерения проводят, начиная с 

ареометра с наименьшим значением плотности. По окончании экспе-

римента каждый ареометр промывают водой, высушивают фильтро-

вальной бумагой и помещают в футляр. Раствор переливают в склян-

ку с реактивом. 

Набор автомобилиста предназначен для измерения плотности 

электролита в кислотных и щѐлочных аккумуляторах в диапазоне от 

1100 до 1300 кг/м
3
 с погрешностью 10 кг/м

3
. Набор состоит из арео-

метра и устройства для отбора жидкости (рис. 42). Для выполнения 

измерений в химический стакан на 200 см
3
 наливают исследуемый 

раствор примерно на ¾ объѐма и погружают наконечник пробки. С 

помощью резинового баллона пипетку заполняют электролитом в та-

ком количестве, чтобы ареометр свободно плавал в вертикальном по-

ложении. Линия соприкосновения уровня жидкости с делением шка-

лы ареометра соответствует значению плотности (кг/м
3
) электролита 

при 20 °С. По окончании эксперимента части прибора, контактиро-

вавшие с электролитом, промывают водой. Раствор электролита пе-

реливают в склянку. 

 

 
Рис. 41. Определение плотности раствора ареометром:  

1 – цилиндр; 2 – ареометр; 3 – шкала ареометра; 4 – мениск  

жидкости и деление шкалы, соответствующее плотности 
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Если измерения плотности проводят при температуре, отли-

чающейся от 20 °С, то в результат измерений следует вносить темпе-

ратурную поправку, определяемую по номограммам. Однако в дан-

ной работе не требуется особой точности и температурной поправкой 

можно пренебречь. 

Используя справочные данные из приложения, находят массо-

вую долю растворѐнного вещества.  

 

 
Рис. 42. Комплектность набора автомобилиста  

и общий вид ареометра для сернокислотного аккумулятора:  

1 – пробка; 2 – ареометр; 3 – пипетка; 4 – заглушка; 5 – баллон 

 

Если показания ареометра находятся между двумя значениями в 

таблице, то массовую долю определяют методом интерполяции – оп-

ределением промежуточного значения по двум крайним. Расчѐт ведут 

по формуле 

 
ρρ

ρρ
ωωωω

12

1
(1)(2)(1)

х
(x)




 вввв  , 
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где ρХ, ρ1 и ρ2 – измеренное значение, ближайшие наименьшее и наи-

большее табличные значения плотности, г/см
3
; ωВ(Х), ωВ(1) и ωВ(2) 

– массовая доля раствора, соответствующая значению плотности,  

% масс. 

 

Опыт 2. Приготовление раствора заданной концентрации  

разбавлением концентрированного раствора 
 

По заданию преподавателя из имеющихся в лаборатории рас-

творов электролитов и воды приготовьте VР см
3
 раствора электролита 

концентрации ωВ(Х).  

Для выполнения эксперимента необходимо измерить плотность 

имеющегося раствора ρ2 и вычислить его концентрацию ωВ(2), выпи-

сать из приложения значение плотности ρХ, соответствующее задан-

ной концентрации ωВ(Х). Плотность воды ρH2O принять равной  

1 г/см
3
, а содержание растворѐнного вещества в воде ωВ(1) = 0. При-

мер расчѐта приведѐн в (пример 1). 

Отмерьте мерным цилиндром вычисленные объѐмы раствора 

электролита VР(2) и воды VH2O, смешайте в стакане и определите 

плотность полученного раствора с помощью набора ареометров или 

набора автомобилиста. Установите расхождение концентрации при-

готовленного раствора с заданной. 

 

Опыт 3. Приготовление раствора заданной концентрации  

смешением концентрированного и разбавленного растворов 

 

По заданию преподавателя из имеющихся в лаборатории рас-

творов электролитов c большей ωВ(2) и меньшей ωВ(1) концентрациями 

приготовьте VР см
3
 раствора электролита промежуточной концентра-

ции ωВ(Х).  

Для выполнения эксперимента необходимо измерить плотность 

имеющихся растворов ρ2 и ρ1 и вычислить их концентрации ωВ(2) и 

ωВ(1), выписать из приложения значение плотности ρХ, соответствую-

щее заданной концентрации ωВ(Х). Пример расчѐта приведѐн в прило-

жении (пример 2). 

Отмерьте мерным цилиндром вычисленные объѐмы растворов 

электролитов VР(2) и VР(1), смешайте в стакане и определите плот-

ность полученного раствора с помощью набора ареометров или набо-
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ра автомобилиста. Установите расхождение концентрации приготов-

ленного раствора с заданной. 

 

Опыт 4. Приготовление раствора заданной концентрации  

растворением твѐрдого вещества 

 

По заданию преподавателя из имеющихся в лаборатории кри-

сталлических веществ и воды приготовьте VР см
3
 раствора электроли-

та с концентрацией ωВ. 

Для выполнения эксперимента необходимо выписать из прило-

жения значение плотности ρХ, соответствующее заданной концентра-

ции ωВ, вычислить общую массу раствора mР, массу кристаллическо-

го вещества mВ и объѐм воды VH2O. Пример расчѐта приведѐн в 

пример 3. 

Мерным цилиндром отмерьте требуемое количество раствори-

теля VH2O и перелейте в химический стакан. Возьмите навеску ве-

щества mВ на технохимических весах, количественно перенесите еѐ в 

стакан и растворите при перемешивании. Определите плотность по-

лученного раствора с помощью набора ареометров или набора авто-

мобилиста. Установите расхождение концентрации приготовленного 

раствора с раствором заданной концентрации. 
 

Контрольные вопросы 
 
1. Дайте определения понятиям: раствор, растворитель, раство-

рѐнное вещество, электролит, количество вещества, плотность, кон-
центрация, интерполяция. 

2. Охарактеризуйте концентрированные, разбавленные, насы-
щенные, ненасыщенные и пересыщенные растворы. Как изменяется 
состояние раствора при изменении температуры? При изменении 
давления? 

3. Назовите способы выражения состава растворов, приведите 
их обозначения и укажите размерность величин. В каких случаях ис-
пользуют дольные единицы? В каких – размерные?  

4. Опишите порядок измерения плотности раствора и расчѐта 
содержания вещества. Каковы пределы измерения плотности арео-
метрами? Как изменяется плотность растворов при разбавлении? При 
изменении температуры? 

5. Опишите порядок приготовления растворов разбавлением 
концентрированного раствора, смешением двух растворов, растворе-
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нием кристаллического вещества. Какое значение имеет порядок 
смешивания реактивов? 

6. Какие методы используют для расчѐта содержания веществ в 
процессе приготовления растворов?  

7. Растворимость хлорида натрия при 25 °С составляет 36 г в    
100 г воды. Вычислите массовую и мольную доли соли в насыщен-
ном растворе. 

8. Определите массы кристаллического гидроксида натрия и во-

ды, необходимые для приготовления 2 л 20%-го раствора.  

9. Вычислите массовую долю сульфата натрия в растворе, полу-

ченном при растворении 100 г кристаллического мирабилита 

Na2SO4·10H2O в 400 г воды. 

10. Какую массу 10%-го раствора гидроксида натрия необходи-

мо прибавить к 1 кг 50%-го раствора, чтобы получить 20%-й раствор? 

11. Какой объѐм воды потребуется для разбавления 1 л концен-

трированной 96%-й серной кислоты (ρ = 1,840 г/см
3
) с получением 

электролита с концентрацией 30 % масс? 

12. В 1 кг воды растворено 111 г гидроксида натрия. Вычислите 

массовую долю гидроксида натрия, мольные доли компонентов, мо-

лярную и моляльную концентрации, титр раствора.  

13. Для нейтрализации 100 см
3
 1М раствора серной кислоты по-

требовалось 250 см
3
 раствора гидроксида натрия. Определите моляр-

ность и нормальность раствора щѐлочи. 

14. Вычислите молярность и моляльность 10%-го раствора сер-

ной кислоты. 

 

Примеры расчѐта 

 

При выполнении расчѐтов использованы общепринятые услов-

ные обозначения концентраций. Индексы «в» и «р» соответствуют 

«веществу» и «раствору», «1», «2» и «х» относятся к разбавленному, 

концентрированному и приготовляемому растворам,  соответственно. 

В качестве «чистого растворителя» в примерах рассмотрена вода, по-

этому использован индекс «Н2О», соответствующий химической 

формуле.  

Примеры расчѐтных задач и варианты заданий для самоконтро-

ля приведены в литературе [3–6], решение задач можно осуществлять 

различными методами.  
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Пример 1. Приготовить 100 см
3
 раствора серной кислоты с кон-

центрацией 30 % масс. из 50%-го раствора и воды.  

М е т о д  п о с л е д о в а т е л ь н ы х  д е й с т в и й  

Выпишем значения плотности растворов из приложения и вы-

числим массу приготовляемого раствора: 

ρ2 = 1,398 г/см
3
, ρХ = 1,222 г/см

3
, ρ1 = ρH2O = 1 г/см

3
; 

mр(Х) = Vр(Х)·ρХ = 100·1,222 = 122,2 г. 

Масса серной кислоты в этом растворе составит:  

mВ(Х) = mр(Х)·ωВ(Х)  = 122,2·0,30 = 36,7 г.  

Поскольку в каждых 100 г 50%-го раствора содержится 50 г 

серной кислоты, масса концентрированного раствора, содержащего 

36,7 г кислоты, равна: 

4,73
0,50

36,7

(2)

(2)
(2)

m
 m 
B

B
р  г, 

что с учѐтом плотности раствора составит: 

5,52
1,398

73,4
V

2

(2)

(2)

m
 




р
р см

3
. 

Тогда растворителя (воды) потребуется:  

mH2O = mр(Х) – mр(2) = 122,2 – 73,4 = 48,8 г или 48,8 см
3
. 

Следовательно, для приготовления 100 см
3
 30%-го раствора 

серной кислоты необходимо отмерить мерным цилиндром   

52,5 см
3
 50%-го раствора и 48,8 см

3
 воды и прилить кислоту в воду. 

Несмотря на некоторое расхождение вычисленного и заданного объ-

ѐмов (52,5 + 48,8) > 100, задача решена верно, т. к. не учтено измене-

ние объѐма при разбавлении за счѐт химического взаимодействия 

компонентов. Проверкой решения является выполнение закона со-

хранения массы: 

mр(Х) = mH2O + mH2SO4 = (48,8 + 36,7) + 36,7 = 122,2 г. 

Пример 2. Приготовить 100 см
3
 30%-го раствора серной  кисло-

ты из растворов с концентрациями 50 и 20 % масс. 

А н а л и т и ч е с к и й  м е т о д  

Составим уравнения материального баланса по растворѐнному 

веществу (1) и раствору в целом (2): 

mВ(Х) = mВ(1) +  mВ(2) ;                                 (1) 

mр(Х) = mр(1) + mр(2) .                                  (2) 

Выразим массы растворѐнного вещества и раствора через объѐм, 

плотность и массовую долю: 
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Vр(Х)·ρХ·ωВ(Х) = Vр(1)·ρ1·ωВ(1) + Vр(2)·ρ2·ωВ(2); 

Vр(Х)·ρХ = Vр(1)·ρ1 + Vр(2)·ρ2. 

 

Подставим численные значения концентраций и плотностей 

растворов, объѐма приготовляемого раствора: 

ρ2 = 1,398 г/см
3
, ρХ = 1,222 г/см

3
, ρ1 = 1,143 г/см

3
; 

 

                100·1,222·0,30 = Vр(1)·1,143·0,20 + Vр(2)·1,398·0,50; 

                100·1,222 = Vр(1)·1,143 + Vр(2)·1,398 . 

 

Решим систему уравнений с двумя неизвестными и определим 

объѐмы исходных растворов: Vр(1) = 71,3 см
3
; Vр(2)  = 29,1 см

3
. 

М е т о д ,  и с п о л ь з у ю щ и й  п р а в и л о  с м е ш е н и я  –   

« п р а в и л о  к р е с т а »  

Составим диагональную схему, в которой сгруппированы вели-

чины, характеризующие концентрированный раствор (верхняя стро-

ка), приготовляемый раствор (средняя строка) и разбавленный рас-

твор (нижняя строка): 

 

 
 

Так как масса приготовляемого раствора равна 

mр(Х) = Vр(Х)·ρХ = 100·1,222 = 122,2 г,  

то исходных растворов потребуется:  

7,402,122
3
1

3
1

m m )((2) X  pр  г    
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и   5,812,122
3
2

3
2

m m )((1) X  pр  г. 

Тогда объѐмы исходных растворов составят: 

1,29
1,398

40,7
V

2

(2)

(2)

m
 




р
р см

3
  

и 3,71
1,143

81,5
V

1

(1)

(1)

m
 




р
р  см

3
. 

Следовательно, для приготовления 100 см
3
 30%-го раствора 

серной кислоты необходимо отмерить мерным цилиндром 29,1 см
3
 

50%-го раствора и 71,3 см
3
 20%-го раствора и прилить концентриро-

ванный раствор к разбавленному. 

Пример 3. Приготовить 100 см
3
 водного раствора хлорида на-

трия с концентрацией 20 % масс. из кристаллической соли.  

А р и ф м е т и ч е с к и й  м е т о д   

Из математической формулы для расчѐта массовой доли выра-

зим массы раствора и растворѐнного вещества:  

ρV

m

mm

m

m

m
ω

pp

в

в

в

p

в
в

O2H 



 ; 

ρVm pp p  ;   

ωρVm вpp в   . 

Выпишем из приложения значения плотности раствора, вычис-

лим массы раствора, растворѐнного вещества и воды: 

ρр = 1,151 г/см
3
;  

mР  = 100·1,151 = 115,1 г; 

mВ = 100·1,151·0,20 = 23 г; 

mH2O = mр – mВ = 115,1 – 23 = 92,1 г или 92,1 см
3
. 

 

Следовательно, для приготовления 100 см
3
 20%-го раствора 

хлорида натрия необходимо взять навеску кристаллического хлорида 

натрия массой 23 г на технохимических весах, отмерить мерным ци-

линдром 92,1 см
3
 воды и растворить соль в воде при перемешивании. 
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Тема 6: СВОЙСТВА РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ. 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕКСАЯ ДИССОЦИАЦИЯ 

 

Цель работы 

 

Изучение свойств электролитов и ионных равновесий в водных 

растворах. 

Общие положения 

 

При растворении в воде, как в одном из сильно полярных рас-

творителей, вещества претерпевают значительные изменения. В ряде 

случаев это проявляется в электрической проводимости водных рас-

творов, а иногда и в полном химическом превращении растворенных 

веществ. Электрическая проводимость является следствием электро-

литической диссоциации веществ, относящихся к электролитам. 

Электролитическая диссоциация – процесс распада электроли-

тов на ионы под действием полярных молекул растворителя. Элек-

тролитическая диссоциация в растворе протекает в результате меж-

молекулярного взаимодействия электролита с полярными молекула-

ми растворителя и гидратации образовавшихся ионов. При образова-

нии гидратированных ионов происходит полный разрыв связи в элек-

тролите с переходом связующей пары электронов к одному из атомов 

с образованием ионов. Гидратированные ионы представляют собой 

аквакомплексы. В катионных аквакомплексах центральные ионы свя-

заны с молекулами воды за счет донорно-акцепторного взаимодейст-

вия, а в анионных комплексах – за счет водородной связи. 

В общем виде процесс диссоциации электролита (KA) можно 

выразить уравнением 

KA + (n + m)H2O  [K(H2O)n]
+
 + [A(H2O)m]

–
 

или условно 

KA  K
+
 + A

–
, 

где K
+
 и A

–
 – гидратированные катион и анион.  

Образование ионов и их состав зависят от полярности и поляри-

зуемости связей в молекуле. Вещества с ионной или ковалентной по-

лярной связью диссоциируют на ионы, тогда как вещества с неполяр-

ной ковалентной связью не диссоциируют на ионы и относятся к не-

электролитам. Не всегда большой полярности соответствует большая 

степень электролитической диссоциации. Это связано с тем, что в ре-

зультате растворения вещества в воде и сопутствующей ему гидрата-
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ции, характер химической связи с частицами, составляющими веще-

ства, существенно изменяется. Например, несмотря на то, что в ряду 

газообразных галогеноводородов от HF до HI ионность связи законо-

мерно уменьшается, в водных растворах в наибольшей степени дис-

социируют молекулы HI. Это можно объяснить тем, что протон гало-

геноводородов в воде сильно гидратируется и образует объемные ио-

ны гидроксония Н3О
+
, которые существенно меньше поляризуют 

объемные ионы галогена, чем маленький «голый» протон. Поэтому 

связь протон-галоген становится ионной, и электростатическое взаи-

модействие ионов гидроксония и иода оказывается наиболее слабым, 

поэтому размер однозарядного аниона в ряду F
–
, Cl

–
, Br

–
, I

–
 для I

–
 

максимален. 

Согласно современной классификации все электролиты делятся 

на большие группы: неассоциированные электролиты и ассоцииро-

ванные электролиты. Неассоциированные электролиты (иногда их на-

зывают сильными) обязательно в растворах полностью диссоцииро-

ваны. Степень диссоциации неассоциированных (или сильных) элек-

тролитов α=1 всегда. 

Ассоциированные электролиты делятся на три группы. Первая – 

слабые электролиты, которые существуют в растворе, как  

в виде простых ионов, так и в виде недиссоциированных молекул. 

Причиной диссоциации слабых электролитов является преобладание 

вклада ковалентности в связи между атомами. Вторая группа ассо-

циированных электролитов – ионные ассоциаты. К ним относятся 

концентрированные растворы (>0,1 м) хорошо диссоциирующих 

электролитов, в которых возможно взаимодействие разноименных и 

даже одноименных ионов. Ионные ассоциаты – это образование, ко-

торые существуют благодаря электростатическому взаимодействию. 

Больше всего среди ионных ассоциатов ионных пар, ионных тройни-

ков (из трех ионов), ионных квадруполей (из четырех ионов). Ионная 

пара – это не то же самое, что ионная молекула. Ионная пара (ионный 

тройник, ионный квадруполь) отличается от ионной молекулы тем, 

что в ионной паре сохраняется гидратация ионов, поэтому расстояние 

между ними значительно больше, чем в кристаллической решетке,а 

сила взаимодействия соответственно меньше. Например, в растворе 

хлорида калия KCl существуют ионные пары KCl, ионные тройники 

KCl2
−
 и K2Cl

+
, ионные квадруполи K2Cl2 и другие ассоциаты, а также 

сольваты ионных ассоциатов. Природа связи между гидратирован-

ными ионами в ионных парах, ионных тройниках, ионных квадрупо-
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лях – электростатическая, тогда как при образовании молекул обычно 

возникает в значительной мере ковалентная связь. Третья группа ас-

социированных электролитов – различные комплексные частицы (как 

ионные, так и молекулярные комплексы) в которых имеет место до-

норно-акцепторная связь. 

При современной классификации один и тот же электролит мо-

жет относиться к разным группам в зависимости от вида растворите-

ля, от концентрации раствора и от температуры. Поэтому тот же KCl 

может относиться к разным группам электролитов. Например, KCl в 

водном растворе при концентрации 0,01 моляльности и 298,15 К от-

носится к группе неассоциированных (сильных) электролитов; в вод-

ном растворе при 2 моляльной концентрации относится уже к группе 

ионных ассоциатов. А в бензольном растворе, в котором диэлектри-

ческая проницаемость невелика, KCl – типичный слабый электролит. 

Наличие самых разнообразных частиц в растворах существенно 

затрудняет классификацию электролитов. Старое «качественное» де-

ление электролитов на сильные и слабые устарело, поскольку не дает 

возможности во всех случаях поставить четкую, количественную гра-

ницу, привести количественную обработку данных. 

К неассоциированным (сильным) электролитам относятся: соля-

ная (HCl), серная (H2SO4), азотная (HNO3), бромоводородная (HBr), 

иодоводородная (HI), хлорная (HClO4) кислоты; растворимые в воде 

основания, кроме гидроксида аммония (сведения о растворимости 

оснований приведены в табл. 4 приложения); большинство солей. 

К первой группе ассоциированных (слабых) электролитов отно-

сятся: угольная (H2CO3), сероводородная (H2S), циановодородная 

(HCN), уксусная (CH3COOH), азотистая (HNO2), сернистая (H2SO3) 

кислоты; все нерастворимые в воде основания и гидроксид аммония, 

соли катионов, обладающие сильным поляризующим действием на 

анион, например HgCl2, Fe(SCN)3. 

Слабые электролиты в процессе диссоциации подчиняются за-

кону действующих масс. Между ионами и недиссоциированными мо-

лекулами устанавливается равновесие, которое характеризуется кон-

стантой равновесия, называемой константой диссоциации Кд (кон-

стантой ионизации). 

KA  K
+
 + A

–
; 

( ) ( )
( )КА

АК

д С

СС
=К

+

. 
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В табл. 4 приложения приведены константы диссоциации (кон-

станты ионизации) некоторых кислот и оснований. Многоосновные 

кислоты и многокислотные основания диссоциируют ступенчато: 

I.   H3PO4  H
+
 + H2PO4

–
;   Кд1 = 7,5·10

–3
 

     H2PO4
– 

 H
+
 + HPO4

2–
;   Кд2 = 6,3·10

–8
  

     HPO4
2– 

 H
+
 + PO4

3–
;   Кд3 = 2,2·10

–12
 

II. Pb(OH)2  PbOH
+
 + OH

–
;  Кд1 = 9,5·10

–4
 

    PbOH
+ 

 Pb
2+

 + OH
–
;   Кд2 = 3,0·10

–8
 

Наибольшей степенью диссоциации характеризуется первая 

ступень.  

Вода – слабый амфотерный электролит, диссоциирующий на 

ионы Н
+
 и ОН

–
 

Н2О  Н
+
 + ОН

–
. 

Константа диссоциации воды равна  

   





















ОН

ОНН
д

2

С

СС
К 1,8·10

–16
 (при 22 ºС). 

Молярная концентрация С(Н2О) равна 55,56 моль/л, откуда ион-

ное произведение воды Кв = С(Н
+
)·С(ОН

–
) = 1,8·10

–6 
· 55,56 = 10

–14
. 

Концентрации ионов Н
+
 и ОН

–
 в нейтральном растворе равны 

между собой 

л/моль1010СС 714
)ОН()Н(

   . 

При добавлении к воде кислоты или щелочи ионное равновесие 

будет смещено влево. Для кислых растворов С(Н
+
) > 10

–7
,  

а для щелочных – С(Н
+
) < 10

–7
. Количественно характер среды рас-

твора определяется водородным показателем рН. 

рН = –lg С(Н
+
). 

 

Для нейтральных растворов рН = 7, а для кислых – рН < 7, для 

щелочных – рН > 7. 

У амфотерных гидроксидов (слабых электролитов) тип диссо-

циации зависит от рН среды. В кислой среде они диссоциируют по 

основному типу, а в щелочной – по кислотному. 

Смещение ионного равновесия, которое приводит к увеличению 

или уменьшению степени диссоциации слабого электролита, осуще-

ствляется по принципу Ле Шателье. Например, введение в раствор 

одноименного иона, т. е. увеличение концентрации одного из продук-

тов реакции, приводит к смещению ионного равновесия влево, т. е. в 
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сторону образования молекул, или уменьшению степени диссоциации 

электролита. Наоборот, связывание одного из ионов в малодиссоции-

рованное вещество ведет к повышению степени диссоциации элек-

тролита. 

Сильные электролиты в растворах полностью диссоциированы. 

Понятие о константе диссоциации неприменимо к сильным электро-

литам из-за отсутствия в их растворах молекул, находящихся в рав-

новесии с ионами.  

При термодинамическом описании системы неассоциированных 

(сильных) электролитов вместо концентраций пользуются активно-

стями (α), φ – коэффициентом активности и ионной силой раствора. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: 

Оборудование: пробирки, штатив, микрошпатель, прибор для ис-

пытания электрической проводимости, универсальная индикаторная 

бумага. 

Сухие вещества: хлорид аммония, сахар, хлорид натрия, мрамор. 

Растворы: хлороводородной кислоты (0,1М и 2н.); уксусной ки-

слоты (0,1М и 2н.); серной кислоты (0,1М и 2н.); гидроксида натрия 

(0,1М); гидроксида бария (0,02М); фенолфталеина. 

 

Опыт 1. Сравнение электрической проводимости раствора 

 

В прибор для испытания электрической проводимости раство-

ров налейте дистиллированной воды, опустите предварительно про-

мытые дистиллированной водой электроды, включите вилку прибора 

в электрическую сеть. Загорается ли лампа? Проводит ли вода элек-

трический ток? Внесите в стакан с водой 4–5 микрошпателя измель-

ченного сахара. Является ли проводником раствор сахара? В сухой 

стакан насыпьте поваренную соль так, чтобы она покрывала дно ста-

кана. Опустите в соль электроды. Проводит ли ток сухая соль? При-

лейте в стакан с солью дистиллированной воды и опустите электро-

ды. Что наблюдается? 

Исследуйте электрическую проводимость каждого из четырех 

0,1М растворов: CH3COOH, NH3·H2O, HCl и NaOH. После каждого 

испытания выключайте прибор из электрической сети и промывайте 

электроды дистиллированной водой. Отметьте визуально степень на-
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кала лампы. По степени накала лампы сделайте вывод: сильным или 

слабым электролитом является растворенное в воде вещество. 

Сделайте заключение о типах химической связи в исследуемых 

соединениях. Запишите уравнения диссоциации электролитов. 

 

Опыт 2. Влияние одноименного иона на степень диссоциации 

слабого электролита (смещение равновесия диссоциации) 

 

В пробирку налейте разбавленный раствор аммиака и добавьте 

2–3 капли фенолфталеина. Под влиянием каких ионов фенолфталеин 

приобретает малиновую окраску? Раствор разделите на две части. 

Одну оставьте для сравнения, а в другую всыпьте немного твердого 

хлорида аммония и хорошо размешайте. Сравните окраску получен-

ного раствора с окраской раствора в контрольной пробирке. 

Напишите схему равновесия в растворе аммиака. Объясните из-

менение цвета раствора, исходя из принципа Ле Шателье и константы 

диссоциации. Сделайте вывод о влиянии одноименного иона на сте-

пень диссоциации слабого электролита. 

 

Опыт 3. Смещение ионного равновесия 

 

а) Равные объемы двух растворов одинаковой концентрации 

(уксусной кислоты и аммиака) слейте вместе и испытайте электриче-

скую проводимость. Объясните разницу в степени накала лампы в 

этом случае и в случае прохождения тока через растворы уксусной 

кислоты и аммиака, взятые отдельно (Опыт 1). Составьте молекуляр-

ные и ионно-молекулярные уравнения реакции. Cделайте заключение 

о направлении смещения ионного равновесия. 

б) Исследуйте отдельно электрическую проводимость 0,02М 

раствора серной кислоты и 0,02М раствора гидроксида бария. Затем 

исследуйте электрическую проводимость 0,02М раствора Ва(ОН)2 в 

присутствии 0,02М раствора H2SO4. Для этого в прибор для испыта-

ния электрической проводимости растворов поместите раствор 

Ва(ОН)2 и добавьте 2–3 капли раствора фенолфталеина. Раствор 

H2SO4 добавляйте по каплям из пипетки. Наблюдайте за изменением 

окраски индикатора и степенью накала лампы. Какова электрическая 

проводимость раствора в момент исчезновения окраски индикатора (в 

точке эквивалентности)? Что происходит при добавлении к раствору 

избытка серной кислоты? Объясните наблюдаемые явления. Составь-
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те уравнения реакции в молекулярной и ионно-молекулярной фор-

мах. Сделайте заключение о направлении смещения ионного равно-

весия. 

 

Опыт 4. Сравнение химической активности  

сильных и слабых кислот 

 

В одну пробирку внесите 3–4 капли 2н. раствора уксусной ки-

слоты, в другую столько же 2н. раствора хлороводородной кислоты. 

Выберите два приблизительно одинаковых по величине кусочка мра-

мора бросьте по одному в каждую пробирку. Какой газ выделяется? В 

какой пробирке процесс идет с большей скоростью? От концентрации 

каких ионов зависит скорость выделения газа? В растворе какой ки-

слоты концентрация водородных ионов больше? Напишите молеку-

лярные и ионно-молекулярные уравнения реакций. Сделайте вывод 

об относительной химической активности сильных и слабых кислот. 

Опыт 5. Приближенное определение рН раствора с помощью 

универсальной индикаторной бумаги 

Для приближенного определения рН раствора пользуются уни-

версальными индикаторами, представляющими собой смесь несколь-

ких индикаторов с различными областями перехода окраски, или 

универсальной индикаторной бумагой. По прилагаемой к ней цвет-

ной шкале устанавливают, при каких значениях рН индикаторная бу-

мага окрашивается в тот или иной цвет. 

Стеклянной палочкой перенесите 2–3 капли исследуемых 0,1н. 

растворов (H2SO4, CH3COOH, NH3·H2O, NaOH) на универсальную 

индикаторную бумагу. Сравните окраску еще сырого пятна с цветной 

шкалой. Сделайте вывод о приближенном значении рН растворов 

сильных и слабых электролитов одинаковой концентрации. 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Проводят ли электрический ток следующие системы:  

а) сжиженный хлороводород; б) водопроводная вода; в) дождевая во-

да; г) расплавленный гидроксид натрия? 

2. Увеличится или уменьшится концентрация ионов водорода в 

растворах кислот при введении в них одноименных анионов:  

а) CH3COOH; б) HCN; в) HNO3; г) H2SO4? 
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3. Могут ли концентрации ионов Н
+
 и ОН

–
 в водных растворах 

электролитов и неэлектролитов равняться нулю? 

4. Присутствие каких анионов наиболее вероятно в растворе ор-

тофосфорной кислоты и чем это объясняется? 

5. Покажите как взаимосвязаны рН, рОН, рК. 

6. Вычислите концентрацию Н
+
 и рН среды, если концентрация 

ОН
–
 -ионов равна: 1) 10

–8
 моль/л; 2) 10

–2
 моль/л. 

7. Какова концентрация (моль/л) Н
+
 и ОН

–
-ионов в растворе, ес-

ли его рН = 4,3? 

8. Вычислите концентрацию ОН
–
-ионов в растворе с  

рН = 9,4? 

9. Как изменяется сила кислот в ряду HClO – HClO2 – HClO3 – 

HClO4 и чем это объясняется? Сравните константы ионизации кислот. 

10. Определите значения рН и рОН 0,023М раствора соляной 

кислоты. 

11. Определите значения рН и рОН 0,002М раствора хлорнова-

тистой кислоты. 

 

Тема 7: НАПРАВЛЕНИЕ ИОННЫХ РЕАКЦИЙ.  

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

 

Цель работы 

 

Изучение направления ионных реакций в растворах электролитов, 

реакций гидролиза солей и смещения гидролитического равновесия. 

 

Общие положения 

 

Реакции, протекающие в растворах электролитов, называют 

ионными. Ионная реакция протекает, если в растворе образуется сла-

бый электролит (в том числе и комплекс), малорастворимое соедине-

ние, газ. Ионные реакции могут быть обратимыми и необратимыми. 

Для определения направления реакции необходимо записать ионно-

молекулярное уравнение реакции (слабые электролиты, малораство-

римые соединения, газы записываются в уравнениях ионных реакций 

в молекулярном виде). Равновесие смещается в сторону тех соедине-

ний, которые образуют меньше ионов в растворе (с меньшими значе-

ниями константы ионизации, ПР, растворимости газов). 
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В тех случаях, когда малорастворимые вещества, газы, слабые 

электролиты или комплексы имеются как среди исходных веществ, 

так и среди продуктов реакции, ионное равновесие смещается в сто-

рону наименее растворимых или наименее диссоциированных ве-

ществ, т. е. тех соединений, которые образуют меньше ионов в рас-

творе (с меньшими значениями констант ионизации (диссоциации), 

произведения растворимости, растворимости газов). 

К ионным реакциям относятся реакции гидролиза солей. Разло-

жение вещества водой называется гидролизом. Гидролизу подверга-

ются как ионные, так и ковалентные соединения. Так, ковалентные 

соединения (карбиды, нитриды, сульфиды и другие) гидролизуются 

необратимо, соединения, распадающиеся в растворах на ионы (ион-

ные, ковалентные полярные), гидролизуются обратимо. Процесс об-

менного взаимодействия ионов соли с водой называется гидролизом 

солей. Вследствие связывания ионов соли с ионами воды в малодис-

социирующие соединения (молекулы или ионы) нарушается равнове-

сие диссоциации воды в сторону ее усиления и накопления в растворе 

ионов Н
+
 или ОН

–
. При этом изменяется рН раствора. Гидролиз солей 

может быть обратимым и необратимым. 

Причиной гидролиза соли является наличие в ней ионов слабого 

электролита: основания или кислоты. Различают гидролиз соли по:  

1) катиону (катион слабого основания);  

2) аниону (анион слабой кислоты);  

3) катиону и аниону (катион и анион слабых электролитов). 

Соли, образованные многозарядными катионом или многоза-

рядным анионом, гидролизуются ступенчато с образованием мало-

диссоциированных гидроксокатионов или гидроанионов. При ком-

натной температуре, как правило, гидролиз идет по первой ступени. 

Примеры записи уравнений гидролиза (подчеркнуты ионы, взаимо-

действующие с водой и являющиеся причиной гидролиза): 

1. Гидролиз по катиону: 

CuSO4 = Cu
2+

 + SO4
2–

; 

Cu
2+

 + HOH  CuOH
+
 + H

+
; (I ступень гидролиза) 

2CuSO4 + 2HOH  (CuOH)2SO4 + H2SO4; 

среда кислая, рН < 7 

2. Гидролиз по аниону: 

K3PO4 = 3K
+
 + PO4

3–
; 

PO4
3-

 + HOH  HPO4
2-

 + OH
–
; (I ступень гидролиза)  



 76 

K3PO4 + HOH  K2HPO4 + KOH; 

среда щелочная, рН > 7  

3. Гидролиз по катиону и аниону: 

CH3COONH4 = CH3COO
–
 + NH4

+
; 

CH3COO
–
 + NH4

+
 + НОН  CH3COOH + NH4OH; 

CH3COONH4 + H2O  CH3COOH + NH4OH. 

Соли, образованные катионами слабых оснований и слабых ки-

слот (оба иона многозарядные), гидролизуются полностью, необра-

тимо. Поэтому в таблице растворимости для этих солей показан про-

черк, т. к. эта соль в растворе не может существовать. Например, при 

сливании растворов AlCl3 и Na2S проходит реакция: 

2AlCl3 + 3Na2S + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S + 6NaCl; 

2Al
3+

 + 3S
2-

 + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S. 

Количественной характеристикой гидролиза солей являются 

степень и константа гидролиза. 

Константа гидролиза (Кг) – константа равновесия процесса 

гидролиза. 

Например: 

CN
-
 + HOH  HCN + OH

-
 (pH > 7) 

O]][H[CN

][HCN][OH
K

2




  ; 
][CN

][HCN][OH
]OH[KK

2г 



 ; 

]H[

10

][H

K
][OH

14
в-






 ; 

д

вв
г K

K

]][H[CN

K[HCN]
K 





. 

Степень гидролиза (h) – отношение числа ионов, подвергшихся 

гидролизу к общему числу ионов в растворе. 

Для определения реакции среды при гидролизе кислых солей 

слабых кислот следует иметь в виду, что анион может подвергаться 

гидролизу и диссоциировать. Так, в водном растворе NaHCO3 возмо-

жен гидролиз: 

HCO3
–
 + HOH  H2CO3 + OH

–
, 

11¬
7¬

14¬

1д

в
г 102,2=

105,4

10
=

К

К
=K . 

Ион НСО3
–
 также может проявлять кислотные свойства: 

HCO3
–
  H

+
 + CO3

2–
, 
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11

-
3

-2
3

д2
104,8

][НCО

]][СO[H
K 



 . 

Кг > Кд2 (2,2·10
–8

 > 4,8·10
–11

), среда щелочная (рН > 7). 

Гидролиз по катиону протекает в тем большей степени, чем сла-

бее отвечающее ему основание, т. е. меньше значение константы дис-

социации (ионизации) основания. 

Гидролиз по аниону протекает в тем большей степени, чем сла-

бее соответствующая аниону кислота, т. е. меньше значение констан-

ты диссоциации (ионизации) кислоты.  

Используют несколько подходов к объяснению механизма гид-

ролиза – «поляризационный», «протолитический», и «комплексооб-

разовательный». 

Рассмотрим механизм гидролиза хлорида алюминия (соли, обра-

зованной катионом слабого основания и анионом сильной кислоты), 

протекающего по катиону. 

Растворение в воде безводного AlCl3 (Al2Cl6) сопровождается 

гидратацией и одновременно гидролизом. При этом реакция среды 

оказывается кислой (рН < 7), что свидетельствует о протекании про-

цесса: 

Al
3+

 + H2O  AlOH
2+

 + H
+
, 

AlCl3 + H2O  AlOHCl2 + HCl. 

Гидролиз AlCl3 можно рассматривать как результат поляризаци-

онного взаимодействия гидратированного катиона с гидратной обо-

лочкой, в результате которого изменяется реакция среды раствора.  

Взаимодействуя с водой безводный хлорид алюминия Al2Cl6 

превращается в гидрат. Можно предположить, что тетраэдрическая 

координация, характерная для Al
3+

 в безводном хлориде 

 

на первом этапе при взаимодействии с водой сменяется октаэдриче-

ской координацией – за счет присоединения 2Н2О; затем ослабляются 

связи Al–Cl с заменой на связи Al–OH2. Вода в координационной 

сфере иона Al
3+

 (аквакомплекса) под действием положительного за-

ряда этого иона «поляризуется» приобретает более кислые свойства, 

Cl

Cl

Cl

Cl

Cl

Cl

Al Al
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чем вода «свободная», не находящаяся в поле такого сильного поля-

ризатора, каким является ион Al
3+

. Эта вода диссоциирует в большей 

степени, чем «свободная». В результате отторжения протона аква-

комплекс превращается в аквагидроксокомплекс 

[Al(OH2)6]
3+

  [Al(OH2)5OH]
2+

 + H
+
. 

За счет увеличения концентрации ионов Н
+
 реакция среды ста-

новится кислой. 

Согласно протолитической теории гидролиз солей включает 

две основные стадии: полную электролитическую диссоциацию соли 

на ионы (аквакатионы и акваанионы) и последующий протолиз либо 

анионного основания, либо аквакатионов. В зависимости от донорно-

акцепторной активности ионов возможны три случая протолиза: 

1. Аквакомплексы катиона и аниона не являются протолитами, 

т. е. не вступают в протолитическую реакцию с водой (гидролизу не 

подвергаются). 

2. Аквакомплексные катионы вступают в протолитическую ре-

акцию с водой, проявляя кислые свойства  

 

[Э
n+

(H2O)m]
n+

 + H2O  [Э
n+

(H2O)m-1OH
-
]
(n-1)+

 + H3O
+
 

3. Аквакомплексные анионы вступают в протолитическую ре-

акцию с водой, проявляя основные свойства 

[Э(H2O)m]
n–

 + H2O  [Э(H2O)m-1H
+
]
(n-1) –

 + [OH · H2O]
 – 

В растворе соли AlCl3 аквакомплексы [Al(H2O)6]
3+ 

вступают в 

реакцию с водой, передавая молекулам воды протон, с образованием 

H3O
+
-ионов: 

[Al(H2O)6]
3+

 + H2O  H3O
+
 + [Al(H2O)5OH]

2+
 

Реакция среды – кислая, ион [Al(H2O)6]
3+

 является кислотой. 

Гидролиз с точки зрения комплексообразования представляет 

собой более старый подход по сравнению с протолитическим. В вод-

ном растворе соли AlCl3 находятся четыре вида ионов: Al
3+

, Cl
–
, H

+
 и 

OH
–
. Хотя концентрация ионов ОН

–
 мала, ее все же достаточно для 

комплексообразования с ионами Al
3+

: 

Al
3+

 + OH
–
  [AlOH]

2+
. 

За счет комплексообразования концентрация ОН
–
-ионов нару-

шается и равновесие:  

Н2О  Н
+
 + ОН

–
. 

Для его восстановления новые молекулы воды подвергаются 

диссоциации, при этом снова повышается величина нестойкости 
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Кнест.[AlOH]
2+

, образуются [AlOH]
2+

 до тех пор пока концентрация 

ОН
–
-ионов не станет удовлетворять и константе диссоциации воды и 

константе диссоциации (Кнест.) моногидроксокомплекса алюминия 

)C(Al

C[AlOH][AlOH]К

)С(Н

О)С(НО)(НК
)С(ОН

3

22

нест.22дисс.
равн.













  

Равновесная концентрация ОН
–
-ионов в водном растворе AlCl3 

ниже, чем в воде, поскольку Н
+
-ионы, образующиеся при диссоциа-

ции воды, не связываются в какое-либо малодиссоциированное обра-

зование и накапливаются в растворе, создавая кислую среду. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: 

Оборудование: пробирки, штатив, микрошпатель. 

Сухие вещества: ацетат натрия, карбонат натрия, хлорид аммо-

ния, сульфат алюминия, хлорид калия, хлорид олова(II). 

Растворы: сульфата алюминия (0,05н.), сульфида натрия  

(0,05н.), хлороводородной кислоты (2н.), гидроксида натрия (2н.), 

хлорида аммония (0,1н.), сульфата меди (II) (0,1н.), сульфата никеля 

(0,1н.), хлорида бария (0,1н.), хлорида цинка (0,1н.). 

 

Опыт 1. Ионные реакции,  

протекающие практически необратимо и до конца 

 

а) Получение гидроксидов меди(II) и никеля(II). 

Для этого возьмите растворы соответствующих солей и раствор 

щелочи. Раствор щелочи приливайте по каплям к раствору соли до 

образования заметного количества осадка. Объясните результат опы-

та и отметьте цвет осадка. Напишите молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения реакций. 

б) Исходя из соответствующих растворов получите по обменной 

реакции сульфат бария. Объясните результат опыта и отметьте цвет 

осадка. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

реакций.  

в) Налейте в пробирку 5 капель 0,5н. раствора хлорида аммония, 

добавьте 3–5 капель 0,1н. раствора гидроксида натрия и нагрейте  

(тяга!). Исследуйте выделившейся газ красной лакмусовой бумагой. 
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Объясните изменение цвета индикатора. Напишите молекулярное и 

ионно-молекулярное уравнения реакций.  

 

Опыт 2. Амфотерность гидроксида 

 

Из имеющихся в лаборатории реактивов получите осадок гидро-

ксида цинка, взболтайте полученный осадок и разлейте  

в две пробирки. В одну из пробирок добавьте раствор соляной кисло-

ты, в другую – раствор гидроксида натрия (избыток). Наблюдайте 

растворение осадков в обеих пробирках. Напишите молекулярные и 

ионно-молекулярные уравнения реакций получения гидроксида цин-

ка и его растворения в растворах кислоты и щелочи (в щелочном рас-

творе образуются комплексные ионы [Zn(OH)
2–

]).  

 

Опыт 3. Реакция среды в растворах солей 

 

В пяти пробирках растворите в 8–10 каплях дистиллированной 

воды по 2–3 кристаллика следующих солей: ацетата натрия 

CH3COONa, карбоната натрия Na2CO3, хлорида аммония NH4Cl, 

сульфата алюминия Al2(SO4)3 и хлорида калия KCl. Определите рН 

растворов с помощью универсальной индикаторной бумаги. Сделайте 

заключение о реакции среды в растворах взятых солей. Какие из ис-

следованных солей подвергаются гидролизу? По какому иону (катио-

ну или аниону) протекает гидролиз? Напишите ионно-молекулярные 

и молекулярные уравнения гидролиза солей. В случае ступенчатого 

гидролиза напишите уравнение только для первой ступени. Сделайте 

общие выводы о реакции среды в растворах не гидролизующихся со-

лей и солей, гидролиз которых протекает: а) по катиону; б) по анио-

ну; в) одновременно по катиону и аниону. 

 

Опыт 4. Необратимый гидролиз 

 

По таблице растворимости (табл. 3) определите соли, не сущест-

вующие в растворе, т. е. подвергающиеся полному необратимому 

гидролизу. К 4–5 каплям раствора сульфата алюминия прибавьте та-

кой же объем соли сульфида натрия. Отметьте выделение сероводо-

рода (по запаху). Как доказать, что выпавший осадок является гидро-

ксидом алюминия? Почему не получился сульфид алюминия? Напи-

шите уравнение реакции с учетом полного гидролиза Al2S3. 
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Опыт 5. Смещение гидролитического равновесия 

 

Внесите в пробирку 8–10 капель дистиллированной воды  

и один микрошпатель кристаллов хлорида олова(II), перемешайте 

стеклянной палочкой. Образующийся белый осадок представляет со-

бой основную соль SnOHCl. В результате какого процесса получи-

лась эта соль? 

Напишите ионно-молекулярное уравнение гидролиза хлорида оло-

ва(II). Концентрацию каких ионов в растворе следует увеличить, чтобы 

подавить гидролиз? Добавьте этих ионов. Растворился ли осадок? 

 

Опыт 6. Влияние нагревания на гидролиз ацетата натрия 

 

К раствору ацетата натрия добавьте 1–2 капли фенолфталеина и 

нагрейте раствор до кипения. Объясните различие окраски при нагре-

вании и охлаждении раствора. 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

реакций: 

1) Na2S + FeSO4 → 

2) Na2S + HCl → 

3) CH3COONa + HNO3 → 

4) H2SO4 + KOH → 

5) Pb(NO3)2 + NaI → 

6) CaCO3 + HCl → 

7) CH3COOH + NaOH →  

8) Ca(OH)2 + CO2 → 

9) CaCO3 + CO2 + H2O → 

10)  (CuOH)2CO3 + HCl → 

11)  K2[HgCl4] + K2S → HgS + ... 

12)  Mg(OH)2 + NH4Cl → 

13)  FeCl3 + NH4OH → 

14)  KHSO3 + KOH → 

2. Смешивают попарно растворы:  

1) Cu(NO3)2 и Na2SO4; 

2) BaCl2 и K2SO4; 

3) KNO3 и NaCl; 
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4) AgNO3 и KCl; 

5) Ca(OH)2 и HCl; 

6) K2SO3 и HCl; 

7) HCOONa и H2SO4; 

8) CH3COOH и NaOH. 

В каких из приведенных случаев реакции практически пойдут до 

конца? Составьте для этих реакций молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения.  

3. Составьте молекулярные уравнения к каждому из ионно-

молекулярных уравнений реакций: 

1) Ca
2+

 + CO3
2–

 = CaCO3↓; 

2) CO3
2–

 + 2H
+
 = CO2↑ + H2O; 

3) H
+
 + OH

–
 = H2O; 

4) Fe(OH)2↓ + 2H
+
 = Fe

2+
 + 2H2O; 

5) Au(OH)3↓ + OH
–
 = [Au(OH)4]

-
; 

6) Be(OH)2↓ + 2H
+
 + 2H2O = [Be(H2O)4]

2+
; 

7) NH4
+
 + OH

–
 = NH3↑ + H2O; 

8) HClO + OH
–
 = ClO

–
 + H2O. 

4. Определите реакцию среды растворов, полученных смеши-

ванием 1М растворов следующих реагентов: 

1) HCl + NaOH → 

2) CH3COOH + NaOH → 

3) NH4OH + HCl → 

4) NH4OH + CH3COOH → 

5) NH4OH + HCN → 

5. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

гидролиза солей: FeSO4, Cu(NO3)2, ZnSO4, Na2S, FeCl3, HCOONH4, 

NaNO2, KCN, CH3COOK, NH4CN, Na2SiO3, NaHSO3, KHS. Какое зна-

чение рН (> 7, < 7) имеют растворы этих солей? 

6. Напишите выражения для константы гидролиза с участием 

ионов Fe
2+

 и Fe
3+

. 

а) Какая зависимость существует между зарядом и размерами 

катиона и его способностью к гидролизу? 

б) Какая существует связь между склонностью катиона к гидро-

лизу и способностью его гидроксида к основной ионизации (сила ос-

нования)?  

7. Напишите выражения для константы гидролиза по аниону 

PO4
3-

 и SiO4
4–

.  
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а) Какая зависимость существует между зарядом и размерами 

аниона и его склонностью к гидролизу? 

б) Какая существует взаимосвязь между склонностью аниона к 

гидролизу и способностью образованной им кислоты к кислотной ио-

низации (сила кислоты)?  

8. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

гидролиза солей Na2CO3 и CuCl2. 

а) В какую сторону будет смещаться равновесие этих реакций, 

если к первому раствору прибавить кислоту,  

а ко второму щелочь? 

б) Как влияет на степень гидролиза солей разбавление раство-

ров?  

9. Почему при растворении ряда солей в воде, например 

Pb(NO3)2 и SnCl2, раствор подкисляют? 

10. Не прибегая к расчету, укажите ту соль, в растворе которой 

(при T, CB = const) рН будет больше: 

Rb2SO3, Pb2CO3, Ba(NO3)2. 

11. Не прибегая к расчету, укажите в растворе какой соли (при 

T, CB = const) степень гидролиза больше: 

FeCl2, CoCl2, NiCl2. 

12. Составьте уравнения реакций, протекающих при смешива-

нии растворов солей: 

1) FeSO4 и K2SO3;          4) Cr2(SO4)3 и Na2S; 

2) CrCl3 и Na2CO3;         5) Fe(NO3)3 и Na2CO3. 

3) AlCl3 и Na2SO3; 

 

Тема 8. ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ.  

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ 

 

Цель работы 

 

Изучение процессов, протекающих на электродах в гальваниче-

ских элементах. Определение направления окислительно-

восстановительных процессов. 

 

Общие положения 

 

Процессы взаимного превращения химической и электрической 

форм энергии, протекающие в электрохимических системах, называ-
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ют электрохимическими процессами. Их можно разделить на две ос-

новные группы: 

1) процессы превращения химической энергии в электрическую 

(в гальванических элементах); 

2) процессы превращения электрической энергии в химическую 

(электролиз). 

Простейшая электрохимическая система состоит из двух элек-

тродов и ионного проводника между ними. Ионным проводником  

(проводником II рода) служат растворы или расплавы электролитов, а 

также твердые электролиты. Электродами называют проводники, 

имеющие электронную проводимость (проводники I рода) и находя-

щиеся в контакте с ионным проводником. Для обеспечения работы сис-

темы электроды соединяют друг с другом металлическим проводником, 

называемым внешней цепью электрохимической системы. Электрохи-

мические системы гетерогенны. Окислительно-восстановительные ре-

акции в них протекают на поверхности раздела фаз. 

На поверхности раздела фаз, например, металлического элек-

трода, устанавливается равновесие 

M
n+

 + nē ↔ M. 

При этом металл и электролит оказываются разноименно заря-

женными и между ними возникает разность потенциалов, которая на-

зывается электродным потенциалом или потенциалом электрода. В 

зависимости от вида электрода (металлический, газовый, редокси – 

окислительно-восстановительный и др.) электродный потенциал на-

зывают окислительно-восстановительным или редокси-потенциалом, 

потенциалом сопряженных окислительно-восстановительных пар, 

окислительным потенциалом и т. д. Для всех видов электродов мы 

будем пользоваться термином «электродный потенциал». Для харак-

теристики электродных процессов пользуются относительными зна-

чениями электродных потенциалов, так как их абсолютные значения 

экспериментально определить невозможно. 

В качестве электрода сравнения чаще всего используют стан-

дартный водородный электрод, потенциал которого условно прини-

мается равным нулю. 

Величина электродного потенциала зависит от природы веществ-

участников электродного процесса, от соотношения концентраций 

(точнее активностей) окисленной и восстановленной форм этих ве-

ществ, от температуры, природы растворителя, рН среды и др. Элек-

тродный потенциал, возникающий при стандартных условиях (актив-
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ность – 1 моль/л, давление для газообразных веществ – 101325 Па, тем-

пература – 298 К), называют стандартным электродным потенциалом 

(Еº). Значения Еº некоторых окислительно-восстановительных (элек-

трохимических) систем приведены в Приложении. При расчѐте Е для 

условий, отличных от стандартных, используют уравнение Нернста: 

восст.
y

окисл.
x

a

a
ln

nF

RT
EE    

или                            

восст.
y

окисл.
x

a

a
lg

nF

2,3RT
EE   , 

где R – универсальная газовая постоянная, R = 8,31 Дж/(моль·К);  

Т – абсолютная температура, К; n – число электронов, участвующих в 

элементарном электродном процессе; F – число Фарадея,  

F = 96500 Кл/моль; аокисл. и авосст. – активности (для разбавленных рас-

творов, в которых активности мало отличаются от концентраций  

а ≈ с, в уравнениях активность можно заменить концентрацией) окис-

ленной и восстановительной форм веществ, участвующих в элек-

тродном процессе, моль/л; x и y – стехиометрические коэффициенты 

в уравнении электродного процесса. 

Для электродного процесса M
n+

 + nē ↔ M окисленной формой 

металла являются ионы M
n+

, а восстановленной атомы M. Следова-

тельно, аокисл. = [M
n+

], а авосст. = [M] = const (активность атомов в ме-

талле при постоянной температуре величина постоянная), тогда, под-

ставляя в уравнение Нернста Т = 298 К и соответствующие значения 

R и F, получаем 

                            ]lg[M
n

0,059
EE n

/M
n

M/M
n

M



   .                    (*) 

Величина /M
n

ME   называется стандартным потенциалом метал-

лического электрода. 

Стандартные электродные потенциалы количественно характери-

зуют окислительную способность окислителя и восстановительную 

способность восстановителя. Для протекания окислительно-

восстановительных реакций должно выполняться условие: 

Eºокислителя > Eºвосстановителя 
Окислительная способность проявляется в большей степени у 

того вещества, которое в роли окислителя при одинаковых условиях 

имеет более высокое значение Еº. Восстановительная способность 
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вещества тем выше, чем меньше значение стандартного потенциала 

полуреакции, где данное вещество является восстановленной формой. 

Таким образом, при помощи таблицы (см. Приложение) стандартных 

электродных потенциалов можно составлять уравнения различных 

окислительно-восстановительных реакций, протекающих в водных 

растворах, а также решать вопрос о направлении этих реакций и пол-

ноте их протекания. 

Для определения направления окислительно-восстановитель-

ных процессов необходимо рассчитать ЭДС как разность потенциа-

лов окислительно-восстановительных (редокси) электродов, участ-

вующих в данном процессе. Реакция будет протекать в направлении, 

в котором ЭДС положительна. В этом случае ∆G < 0, так как  

∆Gº = – nF∆Eº, 

где ∆Gº – энергия Гиббса, кДж/моль; F – число Фарадея, Кл; ∆Eº – 

ЭДС, равная Eºокислителя – Eºвосстановителя, В; n – число передаваемых 

электронов от восстановителя к окислителю. 

Гальванический элемент – это химический источник электриче-

ского тока. Действие гальванического элемента основано на протека-

нии в нем окислительно-восстановительной реакции. При этом окис-

ление протекает на аноде, а восстановление – на катоде. Поэтому при 

работе гальванического элемента электрод с более высоким значени-

ем электродного потенциала выступает в качестве катода (заряжен 

положительно), а электрод с более низким – в качестве анода (заря-

жен отрицательно).  

Максимальная разность потенциалов электродов, которая может 

быть получена при работе гальванического элемента, называется 

электродвижущей силой (ЭДС) элемента. Она равна разности равно-

весных потенциалов катода и анода элемента. 

 

Экспериментальная часть 
 

Приборы и реактивы: стаканчики, подставка с гальванометром 

к прибору для гальванического элемента, электролитный мостик, 

цинковые и медные электроды, пробирки, пипетки, стеклянные па-

лочки. 

Растворы: сульфат меди (1М), сульфат цинка (1М и 0,0001М), 

хлорид калия (1М и насыщенный), серная кислота (2н.), соль Мора 

(2н.), гексацианоферрат (III) калия (0,5М).  
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Опыт 1. Составление медно-цинкового элемента 

 

Всякий гальванический элемент состоит из двух электродов – 

металлов, погруженных в растворы электролитов, последние сообща-

ются друг с другом обычно через пористую перегородку или электро-

литный мостик. Схема гальванического элемента показана на рис. 43.  

 

 

Рис. 43. Схема гальванического элемента: 

1 – электроды; 2 – гальванометр; 3 – электролитный мостик;  

4 – стаканчики; 5 – подставка 

 

Выполнение опыта. Составьте медно-цинковый элемент. Для 

этого один из стаканчиков 4 (рис. 42) заполните 1М раствором суль-

фата цинка (ZnSO4), другой – 1М раствором сульфата меди (II) 

(CuSO4). Оба стаканчика поставьте в углубления подставки 5. Соеди-

ните стаканчики электролитным мостиком 3, заполненным насыщен-

ным раствором хлорида калия в смеси с агар-агаром (желатин). Со-

едините электроды 1 с гальванометром 2 и опустите в раствор суль-

фата цинка цинковый электрод, а в раствор сульфата меди (II) – мед-

ный. Наблюдайте отклонение стрелки гальванометра, запишите пока-

зания гальванометра. 

Запись данных опыта. Нарисуйте схему медно-цинкового эле-

мента. На схеме укажите анод, катод и направление движения элек-

тронов во внешней цепи и ионов в растворе. 

Напишите уравнения электродных процессов (полуреакций 

окисления и восстановления, протекающих соответственно на аноде 
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и катоде) и суммарное уравнение реакции, протекающей в гальвани-

ческом элементе.  

Выпишите (см. Приложение, табл. 3) числовые значения стан-

дартных потенциалов цинкового и медного электродов и вычислите 

ЭДС гальванического элемента. Сравните расчетное значение ЭДС с 

показанием гальванометра. 

 

Опыт 2. Составление  

концентрационного гальванического элемента 

 

Гальванический элемент может быть составлен и из электродов, 

изготовленных из одного и того же материала. Гальванические эле-

менты, составленные из таких электродов, погруженных в растворы 

одного и того же электролита различной концентрации, называются 

концентрационными.  

Выполнение работы. Наполните стаканчики 4 (рис. 42) раство-

рами сульфата цинка разной концентрации: один стаканчик – 1М 

ZnSO4, другой – 0,0001М ZnSO4. Соедините стаканчики электролит-

ным мостиком 3. Опустите в каждый стаканчик цинковые электроды 

1, соединив последние с гальванометром 2. Наблюдайте отклонение 

стрелки гальванометра. Запишите показания гальванометра. 

Запись данных опыта. Нарисуйте схему концентрационного 

гальванического элемента. Укажите на схеме анод, катод, концентра-

ции растворов, в которые опущены электроды, и направление движе-

ния электронов во внешней цепи. 

Напишите уравнения электродных процессов. Пользуясь табли-

цей стандартных электродных потенциалов (см. Приложение) и урав-

нением Нернста для металлического электрода (*), определите по-

тенциал каждого электрода и вычислите ЭДС концентрационного 

гальванического элемента. Как и в опыте 1, ЭДС концентрационного 

гальванического элемента равна разности потенциалов составляющих 

его электродов. Сравните вычисленное значение ЭДС с показанием 

гальванометра. 

 

Опыт 3. Направление  

окислительно-восстановительных процессов 

 

Определите направление окислительно-восстановительной ре-

акции: 
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Cu + FeSO4↔ Fe + CuSO4. 

Выполнение опыта. Возьмите две пробирки. В одну из них вне-

сите несколько кусочков металлической меди и добавьте 1 мл раство-

ра FeSO4 (соли Мора). В другую пробирку налейте 1–2 мл раствора 

медного купороса CuSO4, опустите в него железный гвоздь. 

Через 5–10 минут осмотрите поверхность металлов из обеих 

пробирок, предварительно промыв их небольшим количеством воды. 

Почему на поверхности железного гвоздя появился красный налет?  

Проанализируйте свои наблюдения и сделайте вывод о направ-

лении (прямое или обратное) протекания данной окислительно-

восстановительной реакции. 

Запись данных опыта. Составьте уравнения полуреакций окис-

ления и восстановления для протекающей окислительно-

восстановительной реакции. Рассмотрите данную реакцию как про-

цесс, протекающий при работе гальванического элемента. Выпишите 

значения соответствующих стандартных электродных потенциалов 

(см. Приложение, табл. 3) и вычислите ЭДС.  

Положительное значение ЭДС свидетельствует о правильности 

сделанного вывода относительно направления самопроизвольного 

протекания окислительно-восстановительной реакции при данных 

условиях. Отметьте тот факт, что окислителем является окисленная 

форма той полуреакции (электродного процесса), которая характери-

зуется более высоким электродным потенциалом, а восстановителем 

– восстановленная форма полуреакции (электродного процесса), ха-

рактеризуемой меньшим потенциалом. 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Вычислите потенциалы металлов, находящихся в контакте с 

растворами их солей с заданной активностью, (моль/л) катиона: 

а) Fe/FeSO4, [Fe
2+

] = 0,01; 

б) Pb/Pb(NO3)2, [Pb
2+

] = 0,1; 

в) Cr/Cr2(SO4)3, [Cr
3+

] = 0,001; 

г) Ag/AgNO3, [Ag
+
] = 0,00001; 

д) Zn/ZnSO4, [Zn
2+

] = 0,0001; 

е) Cu/CuSO4, [Cu
2+

] = 0,001; 

ж) Cd/CdCl2, [Cd
2+

] = 0,01. 

2. Вычислите ЭДС гальванических элементов, представленных 

ниже схемами в ионной форме: 
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а) Mg│Mg
2+

║Pb
2+

│Pb; 

б) Pb│Pb
2+

║Cu
2+

│Cu; 

в) Cu│Cu
2+

║Ag
+
│Ag; 

г) Mn│Mn
2+

║Ni
2+

│Ni; 

д) Zn│Zn
2+

║Pb
2+

│Pb; 

е) Fe│Fe
2+

║Cu
2+

│Cu; 

ж) Ni│Ni
2+

║Pd
2+

│Pd, 

если все растворы электролитов одномолярные. Какой металл будет 

растворяться в каждом из этих случаев? 

3. Вычислите ЭДС концентрационного элемента, состоящего из 

цинковых электродов, опущенных в раствор ZnSO4 с активностью ка-

тиона Zn
2+

 (моль/л): 

а) 0,01 и 0,02;   д) 0,8 и 0,09; 

б) 0,3 и 0,4;   е) 0,01 и 0,7; 

в) 0,4 и 0,05;   ж) 0,02 и 0,4. 

г) 0,6 и 0,07;  

4. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из 

которых медь служила бы катодом, а в другом – анодом. Напишите 

уравнения реакций, происходящих при работе этих элементов.  

5. Определите, в каком направлении могут самопроизвольно 

протекать при стандартных условиях приведенные ниже окислитель-

но-восстановительные реакции: 

а) NaI + Na2SO4 + H2O ↔ I2 + Na2SO3 + NaOH; 

б) HOCl + H2O2 ↔ HCl + O2 + H2O; 

в) H3PO4 + HI ↔ H3PO3 + I2 + H2O; 

г) I2 + Cl2 + H2O ↔ HIO3 + HCl; 

д) SnCl4 + KI ↔ SnCl2 + I2 + KCl; 

е) KMnO4 + KOH ↔ K2MnO4 + O2 + H2O; 

ж) HBr + H2SO4 ↔ Br2 + SO2 + H2O. 

 

Тема 9:КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы 

 

Изучение процесса коррозии и некоторых методов защиты ме-

таллов от коррозии. 
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Общие положения 

 

Коррозия – это самопроизвольное разрушение металла в резуль-

тате его физико-химического взаимодействия с окружающей средой. 

При этом металлы окисляются и образуются термодинамически бо-

лее устойчивые соединения – оксиды, гидроксиды, соли. 

По механизму протекания коррозионного процесса, зависящему 

от характера внешней среды, с которой взаимодействует металл, раз-

личают химическую и электрохимическую коррозию. 

Химическая коррозия происходит в средах, не проводящих 

электрический ток. По условиям протекания различают: а) газовую 

коррозию сухими окислительными газами (кислородом, галогенами, 

диоксидом серы и др.) при повышенной температуре и б) коррозию в 

жидких неэлектролитах (бензине, масле и др.). Сущность химической 

коррозии сводится к окислительно-восстановительной реакции, осу-

ществляемой непосредственным переходом электронов металла на 

окислитель. Примером такого типа процесса коррозии является окис-

ление металлов кислородом по уравнению в общем виде: 

nM + m/2O2 = MnOm. 

Электрохимическая коррозия происходит в средах, имеющих 

ионную проводимость (в растворах электролитов, во влажном возду-

хе, в почве) и сопровождается возникновением внутри металла элек-

трического тока в результате образования коррозионных гальваниче-

ских элементов. Последние образуются вследствие энергетической 

неоднородности отдельных участков поверхности металла, дефектов 

структуры, наличия примесей, контактов разнородных металлов в 

присутствии электролита, разности температур и т. д. 

Движущей силой электрохимической коррозии является разность 

электродных потенциалов пассивных (катодных) и активных (анодных) 

участков. При этом происходит анодное окисление металла 

M – nē → M
n+

 

и катодное восстановление окислителя (Ох) 

Ox + nē → Red. 

Наиболее часто при коррозии наблюдается восстановление во-

дорода в кислой среде (коррозия с водородной деполяризацией) 

2H
+
 + 2ē → H2 

или кислорода, растворенного в воде (коррозия с кислородной депо-

ляризацией) 

O2 + 2H2O + 4ē → 4OH
–
. 
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Скорость коррозии зависит от природы металла, строения его 

поверхности, температуры, свойств внешней среды и других факторов. 

Существуют металлы, такие как хром, алюминий, никель, цир-

коний и др., способные пассивироваться, т. е. переходить в состояние 

повышенной коррозионной устойчивости. Это происходит благодаря 

образованию на их поверхностях плотных защитных оксидных или 

иных пленок, имеющих хорошее сцепление с металлом. 

Некоторые ионы активируют металл, препятствуя их пассива-

ции. Так, ионы Cl
–
 способствуют растворению защитных пленок и 

облегчают переход ионов металла в раствор.   

Методы для борьбы с коррозией основаны на  

1) изменении свойств агрессивной среды, добавляя в нее не-

большие количества веществ – замедлителей коррозии, называемых 

ингибиторами; 

2) изменении свойств корродирующего металла путем легиро-

вания, т.е. введения в его состав определенных компонентов (хрома, 

никеля, вольфрама и др.), вызывающих пассивирование металла;  

3) изолировании металла от среды путем создания на его по-

верхности защитной пленки; 

4) применении электрохимической защиты. 

В качестве покрытий используют различные материалы: метал-

лические и неметаллические, в частности лаки, краски, пластмассы, 

фосфатные, нитридные и оксидные пленки. Последние образуют на 

поверхности металлов при соприкосновении с воздухом или при ис-

кусственном оксидировании с использованием сильных окислителей 

(азотной кислоты, дихромата калия и др.).  

Металлические покрытия по характеру защитного действия 

против коррозии разделяют на катодные и анодные.  

К катодным относятся покрытия, электродные потенциалы ко-

торых в данной среде имеют большие значения, чем потенциал ос-

новного металла. В этом случае металл может быть защищен от кор-

розии лишь при условии целостности покрытия. При повреждении 

катодного покрытия (или наличии пар) возникает гальванический 

элемент, в котором основной металл (с меньшим потенциалом) слу-

жит анодом и растворяется. Примерами катодных покрытий из стали 

являются Cu, Ni, Sn, Ag. 

Анодные покрытия характеризуются меньшими значениями 

электродных потенциалов, чем потенциал основного металла. При-

мером анодного покрытия может служить цинк на стали. При обык-
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новенной температуре на воздухе на поверхности цинка образуется 

оксидная пленка, защищающая его от дальнейшего окисления. В рас-

творе электролита анодное покрытие, в частности цинк на железе, 

растворяется и тем самым защищает от коррозии основной металл, 

являющийся в возникшей гальванической паре катодом. 

К электрохимическим методам относятся: 

а) протекторная защита путем присоединения к конструкции более 

активного металла (протектора), который является анодом и окисляется; 

б) защита за счет извне приложенного тока, для чего металлическое 

изделие подключается к отрицательному полюсу внешнего источника по-

стоянного тока, становится катодом и не окисляется. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: гальванометр, пробирки, U-образная 

трубка, графитовые стержни, наждачная бумага, железные гвозди, 

железо оцинкованное, железо луженное (полоски), алюминий (грану-

лированный), алюминиевая фольга, уротропин. 

Растворы: соляная кислота (0,1н., 2н., плотностью 1,19 г/см
3
), 

серная кислота (2н.), гексацианоферрат (III) калия (0,5н.), азотная ки-

слота (плотностью 1,4 г/см
3
), сульфат меди (II) (0,5н.), хлорид меди 

(II) (0,5н.). 

 

Опыт 1. Электрохимическая коррозия металлов 

1.1. Фиксация процесса электрохимической коррозии 

Выполнение опыта. Укрепите U-образную трубку в зажиме 

штатива и наполните ее на ¾ объема 0,1н. раствором соляной кисло-

ты. Добавьте в трубку несколько капель раствора гексацианоферрата 

(III) калия (K3[Fe(CN)6]), который является чувствительным реакти-

вом на ионы Fe
2+

 и дает с ним синее окрашивание. 

Вставьте в одно колено трубки графитовый электрод, а в другое 

железный электрод (или железный гвоздь). Соедините электроды с 

гальванометром. 

Обратите внимание на отклонение стрелки прибора, выделение 

газа у одного из электродов и посинение раствора у другого электрода. 

Запись данных опыта. Объясните наблюдаемые явления, для 

этого ответьте на следующие вопросы: 
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а) о чем свидетельствует отклонение стрелки гальванометра? 

б) существует ли аналогия между коррозионными процессами и 

процессами, протекающими при работе гальванического элемента как 

источника тока? 

в) анодом или катодом является корродирующий металл? 

г) свидетельствует ли синее окрашивание раствора в присутст-

вии гексацианоферрата (III) калия об окислении железа? 

 Напишите уравнения реакций, протекающих на аноде и катоде. 

 

1.2. Взаимодействие цинка с серной кислотой  

в присутствии других металлов и их солей 

 

Выполнение опыта. Внесите в две пробирки по 5–6 капель 2н. 

серной кислоты и по кусочку цинка.  

В одной пробирке коснитесь кусочка цинка медной проволокой. 

Как при этом изменяется интенсивность выделения водорода и на ка-

ком из металлов он выделяется? Удалите медную проволоку и убеди-

тесь, что интенсивность выделения водорода снова замедляется. 

В другую пробирку прибавьте каплю 2н. раствора сульфата ме-

ди. Как при этом изменяется интенсивность выделения водорода? Что 

появилось на поверхности цинка в присутствии сульфата меди? 

Запись данных опыта. Напишите уравнение реакции взаимо-

действия цинка с серной кислотой. Объясните, в чем проявляется 

влияние металлической меди и раствора соли меди на процесс окис-

ления цинка. Какой металл является катодом и анодом при образова-

нии гальванической пары цинка с медью? Какой из металлов при 

этом подвергается коррозии? Сделайте выводы на основе сравнения 

электродных потенциалов металлов (см. Приложение). 

 

Опыт 2. Влияние хлорид-иона на коррозию алюминия 

 

Выполнение работы. В две пробирки поместите по кусочку 

алюминия. Добавьте в одну из пробирок 5–8 капель 0,5н. раствора 

сульфата меди, а в другую столько же раствора хлорида меди. 

Отметьте различный результат действия растворов солей меди 

на металлический алюминий. В присутствии какой соли алюминий 

быстрее покрывается налетом меди? 
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Запись данных опыта. Напишите уравнение реакции восстанов-

ления меди алюминием. В выводах сделайте заключение о влиянии 

хлорид-ионов на состояние оксидной пленки алюминия. 

 

Опыт 3. Защита металлов от коррозии 

3.1. Пассивация алюминия 

 

Выполнение работы. В пробирку с 2н. раствором соляной ки-

слоты (5–6 капель) опустите полоску алюминиевой фольги. Наблю-

дайте выделение водорода. Напишите уравнения реакций. 

Удалите алюминий из пробирки, ополосните его водой и опус-

тите на 2–3 мин в сосуд с раствором концентрированной азотной ки-

слоты. После этого ополосните алюминий водой и повторно опустите 

в пробирку с раствором соляной кислоты. 

Запись данных опыта. Выделяется ли водород после взаимодей-

ствия алюминия с азотной кислотой? Растворяется ли при этом алю-

миний? В выводе объясните, что произошло с алюминием после вы-

держки его в азотной кислоте. 

 

3.2. Анодные и катодные металлические покрытия 

 

Выполнение опыта. В две пробирки налейте на ½ их объѐма 

дистиллированной воды и по 2–3 капли 2н. раствора серной кислоты. 

В обе пробирки добавьте по 2–3 капли гексацианоферрата (III) калия. 

Растворы перемешайте стеклянной палочкой. 

В одну из пробирок опустите кусочек оцинкованного, а в дру-

гую луженого железа (покрытого оловом). 

Почему в одной из пробирок через несколько минут появляется 

синее окрашивание? Для ответа на данный вопрос можно обратиться 

к описанию и результатам опыта 1. Можно ли систему «основной ме-

талл–покрытие» рассматривать как гальванический элемент? 

Запись данных опыта. Выпишите значения электродных потен-

циалов металлов, участвовавших в образовании гальванических пар 

(см. Приложение). Напишите уравнения электродных реакций, про-

исходящих при коррозии оцинкованного и луженого железа. Укажи-

те, в каком случае покрытие является катодным либо анодным. В вы-

воде отметьте, при использовании какого покрытия его местное раз-

рушение приведет к коррозии основного металла (железа). Когда бо-

лее рационально применение анодного покрытия, когда – катодного? 
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3.3. Действие ингибитора на процесс коррозии железа 

 

Выполнение опыта. В две пробирки налейте ¼ объема 2н. рас-

твора серной кислоты и по 1 капле раствора гексацианоферрата (III) 

калия. В одну из пробирок добавьте один микрошпатель уротропина. 

Два гвоздика очистите наждачной бумагой и опустите в каждую про-

бирку. 

Путем сравнения интенсивности синей окраски растворов от-

метьте различную скорость окисления железа в пробирках. 

Запись данных опыта. Напишите уравнения реакции взаимо-

действия железа с серной кислотой и полученного сульфата железа 

(II) с гексацианоферратом (III) калия. В выводах укажите, какое дей-

ствие оказал уротропин на скорость коррозии железа. 

 

Контрольные вопросы 

 

1. В чем отличие электрохимической коррозии от химической? 

Какие существуют методы защиты металлов от коррозии? 

2. Почему химически чистое железо является более стойким 

против коррозии, чем техническое железо? 

3. В раствор соляной кислоты поместили цинковую пластинку, 

частично покрытую медью. В каком случае процесс коррозии цинка 

происходит интенсивнее? 

4. Какой металл будет первым разрушаться в процессе коррозии 

в следующих парах: алюминий – медь, медь – никель, железо – ни-

кель? 

5. В каком случае коррозия железа при повреждении покрытия 

будет происходить быстрее: в случае хромированного железа или ни-

келированного? 

6. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, 

другая медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пла-

стинок быстрее образуется ржавчина? Почему? Каков состав продук-

тов коррозии железа? 

7. Возможна ли коррозия олова в водном растворе с рН 6 при 

контакте с воздухом. При каких значениях рН возможна коррозия с 

выделением водорода? 

8. Приведите примеры металлов, которые могут корродировать 

с выделением водорода в водном растворе, имеющем рН: а) 2,0;  

б) 7,0; в) 10,0. 
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9. Приведите пример катодного покрытия для никеля. Напишите 

уравнения анодного, катодного и суммарного процессов коррозии, 

протекающих в аэрируемом водном растворе и в солянокислой среде 

при частичном нарушении такого покрытия. 

10. Приведите пример анодного покрытия для кадмия. Напиши-

те уравнения анодного, катодного и суммарного процессов коррозии, 

протекающих в сернокислом растворе и во влажном воздухе при час-

тичном нарушении такого покрытия.  

11. В чем заключается сущность протекторной защиты металлов 

от коррозии? Приведите пример протекторной защиты железа в элек-

тролите, содержащем растворенный кислород. Составьте уравнения 

анодного и катодного процессов. 

12. Какой металл может служить протектором при защите желе-

за от коррозии в водном растворе с рН 10 в контакте с воздухом. На-

пишите уравнения реакций протекающих процессов.  

 

Тема 10. ЭЛЕКТРОЛИЗ ВОДНЫХ РАСТВОРОВ 

 

Цель работы 

 
Изучение особенностей химических реакций под действием 

электрического тока. 

Общие положения 

 
Электролиз – это совокупность процессов, протекающих на 

электродах при прохождении постоянного электрического тока через 
расплав или раствор электролита. Как в гальваническом элементе, 
электрод, на котором происходит восстановление частиц вещества, 
называют катодом, а электрод, на котором происходит окисление, 
называют анодом. Но при электролизе катод – это отрицательный 
полюс, а анод – положительный полюс электролизера.  

Если система содержит несколько различных окислителей, то на 

катоде будет восстанавливаться наиболее активный из них, т. е. 

окисленная форма частиц той электрохимической системы, которой 

отвечает наибольшее значение электродного потенциала. 

Аналогично при наличии в системе, подвергающейся электроли-

зу, нескольких восстановителей на аноде будет окисляться, восста-

новленная форма частиц той электрохимической системы, которая 

характеризуется наименьшим значением электродного потенциала. 
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При первом приближении для решения вопроса о том, какие 

конкретно вещества получатся на электродах, можно пользоваться 

величиной стандартных электродных потенциалов (см. Приложение).  

При определении природы продуктов электролиза необходимо 

различать электролиз растворов и электролиз расплавов; электролиз 

с инертными электродами и электролиз с активным анодом. 

Электролиз водных растворов имеет ту особенность, что моле-

кулы растворителя воды могут конкурировать с ионами электролита, 

участвуя в процессах как на катоде, так и аноде. При этом необходи-

мо учитывать потенциалы разложения воды, сильно зависящие, на-

пример, от водородного показателя среды рН (см. таблицу). 

 

Электродные потенциалы разложения воды 
Вода как окислитель 

(на катоде) 

Вода как восстановитель 

 (на аноде) 

рН Реакция Е, В рН Реакция Е, В 

0 2H
+
 + 2ē = H2 0,0 0 2H2O – 4ē = O2 + 4H

+
    +1,23 

7 2H2O + 2ē = H2 + OH
– 

–0,41  7 2H2O – 4ē = O2 + 4H
+
 +0,82 

14 2H2O + 2ē = H2 + OH
–
 –0,83 14 4OH

–
 – 4ē = O2 + 2H2O 

 
+0,40 

 

Электроды могут быть изготовлены из активного или пассивно-

го материала (графитовые, платиновые). В последнем случае элек-

тродный потенциал материала анода выше, чем у частиц раствора, 

способных окисляться, и металл будет только проводником электро-

нов, а процесс на нем будет протекать как на инертном электроде 

(нерастворимом). 

Если же электродный потенциал металла анода будет меньше, 

чем у других участников окисления, окисляться (т. е. растворяться) 

будет сам материал анода. Процессы с растворимым анодом в прак-

тике используют, например, для рафинирования металлов (медь, ни-

кель и др.). 

Количественные соотношения электролиза были установлены 
Фарадеем и излагаются двумя законами.  

I закон Фарадея: масса вещества, претерпевшего превращение 
на электроде, пропорциональна количеству прошедшего через элек-
тролит электричества. 
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II закон Фарадея: при электролизе различных химических со-
единений равные количества электричества приводят к электрохими-
ческому превращению эквивалентных количеств веществ. 

Для превращения одного эквивалента вещества требуется 96500 
кулон электричества (постоянная Фарадея, равная произведению по-
стоянной Авогадро на заряд электрона). 

Математически законы Фарадея отражает следующее уравнение: 

F

tIM
m


 э , 

где m – масса превращенного вещества, г; эМ  – молярная масса эк-

вивалента этого вещества, г/моль; I – сила тока, А; t – время, с;  

F – постоянная Фарадея, равная 96500 Кл/моль. 

 

Экспериментальная часть 

 

Приборы и реактивы: 

Приборы: U-образный электролизер, графитовые электроды, 

выпрямитель, пробирки. 

Растворы и реактивы: сульфат натрия (0,5М), сульфат меди (II) 

(0,5М), иодид калия (0,5М), фенолфталеин, лакмус, крахмал. 

Описанные ниже опыты проводят на установке, представленной 

на рис. 44. Электролизер заполнен рабочим раствором соли на ¾ объ-

ема. После каждого опыта электролизер и электроды тщательно про-

мывают проточной водой. 

 

 
Рис. 44. Прибор для электролиза: 

1 – U-образный электролизер, 2 – электроды, 3 – штатив,  

4 – источник постоянного тока 
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Опыт 1. Электролиз раствора сульфата натрия 

 

Выполнение работы. В пробирке смешайте приблизительно ½ 

объема пробирки раствора сульфата натрия с ¼ объема пробирки рас-

твора лакмуса и смесь перенесите в электролизер. В оба колена элек-

тролизера опустите графитовые (инертные) электроды, присоединен-

ные к источнику тока. Пропустите через раствор постоянный элек-

трический ток в течение нескольких минут. Обратите внимание на 

выделение пузырьков газа на электродах и на изменение окраски рас-

твора.  

Запись данных опыта. Для того чтобы объяснить наблюдения, 

необходимо проанализировать возможные процессы на обоих элек-

тродах и определить какие вещества на них получились. Сульфат на-

трия в водном растворе диссоциирует: Na2SO4 = 2Na
+
 + SO4

2–
. 

 

На катоде из двух возможных процессов восстановления: 

1. Na
+
 + ē = Na,  Еº = –2,71 B;  

2. 2H2O + 2ē = H2↑ + 2OH
–
,  Е = –0,41 B (при рН 7), 

выбираем тот, которому отвечает большее значение электродного 

потенциала, т. е. процесс восстановления воды. 

На аноде из двух возможных процессов окисления: 

 

1. 2SO4
2–

 – 2ē = S2O8
2–

, Еº = +2,01 B;   

2. 2H2O – 4 ē = O2 + 4H
+
, Е = +0,82 B (при рН 7), 

выбираем тот, которому отвечает меньшее значение электродного 

потенциала, т. е. процесс окисления воды.  

Таким образом, на катоде получили водород, а в катодном про-

странстве гидроксид натрия; на аноде – кислород, а в анодном про-

странстве – серную кислоту. Это и объясняет наблюдения: выделение 

пузырьков газа с поверхности обоих электродов и изменение окраски 

индикатора в обоих коленах электролизера. С ионами соли превра-

щений на электродах не произошло, соль сыграла роль электропро-

водника, создав электропроводность системы, в которой прошел про-

цесс разложения воды. Суммарно электролиз отражает следующее 

уравнение:  

 

2Na2SO4 + 6H2O = 2H2 + 4NaOH + O2 + 2H2SO4. 
                                                    на катоде              на аноде 
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Опыт 2. Электролиз раствора йодида калия 

 

Выполнение работы. В пробирку на ¾ объема налейте раствор 

иодида калия (KI), добавьте 3–4 капли фенолфталеина и 5–6 капель 

крахмального клейстера. Приготовленную бесцветную смесь перене-

сите в электролизер и опустите в него графитовые электроды. В тече-

ние нескольких минут пропустите через раствор электрический ток. 

Запись данных опыта. Отметьте изменение цвета раствора в 

обоих пространствах электролизера. Объясните наблюдения: на при-

сутствие каких частиц указывает малиновая окраска фенолфталеина и 

темно-синяя крахмала. 

 Запишите уравнения полуреакций, которые могут протекать на 

катоде и аноде соответственно. По величинам электродных потен-

циалов (см. Приложение) определите те, которые реально протекают 

в данном опыте. В выводе запишите суммарное уравнение электроли-

за, указав продукты реакции. 

 

Опыт 3. Электролиз раствора сульфата меди (II) 

 

Выполнение работы. Налейте в электролизер раствор сульфата 

меди CuSO4. Опустите черные графитовые электроды и пропустите в 

течение нескольких минут через раствор электрический ток. Наблю-

дайте, как изменяется цвет раствора, выделяется ли газ на электродах, 

отметьте появление на поверхности одного из электродов красного 

налета. 

Запись данных опыта. Напишите уравнения полуреакций, воз-

можных на катоде и на аноде. Сопоставляя величины электродных 

потенциалов, определите реальные процессы на электродах и объяс-

ните наблюдения. Запишите суммарное уравнение электролиза суль-

фата меди. 

 

Опыт 4. Электролиз с растворимым анодом 

 

Выполнение работы. Воспользуйтесь системой, приготовленной 

в предыдущем опыте 3, но осуществите переполюсовку электродов 

так, чтобы катод, получивший красный налет меди в опыте 3, превра-

тился в анод. Для этого измените присоединение электродов к полю-

сам источника тока. Пропустите электрический ток через раствор. 
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Что происходит с медью на аноде? Как изменился цвет анода? Как 

изменился цвет черного графитового катода?  

Запись данных опыта. Напишите уравнения полуреакций, воз-

можных на катоде и аноде. Учтите, что в данном опыте число конку-

рирующих восстановителей на аноде возрастает до трех: H2O, SO4
2–

, 

Cu. Сравните величины электродных потенциалов для каждого из 

них, определите реализуемый процесс и сопоставьте с наблюдения-

ми. Сделайте вывод. С какой целью можно использовать процессы 

электролиза с растворимым анодом? 

 

Контрольные вопросы 

 

1. Напишите уравнения полуреакций, которые могут протекать 

на графитовых электродах при электролизе водных растворов ука-

занных ниже веществ, а также суммарное уравнение реально проис-

ходящего процесса электролиза: 

 

Вариант 1 2 3 4 5 6 7 

Вещество NiCl2 NaBr KOH FeSO4 CaI2 H2SO4 CoBr2 

 

2. В какой последовательности будут выделяться металлы при 

электролизе раствора, содержащего в одинаковой концентрации ка-

тионы?  

 

Вариант 1 2 3 4 5 6 7 

Вещество 

Fe
2+

 

Pb
2+

 

Ag
+ 

Sn
2+

 

Hg
2+

 

Ni
2+ 

Bi
3+

 

Zn
2+

 

Fe
2+ 

Pt
2+

 

Pb
2+

 

Ni
2+ 

Sn
2+

 

Cu
2+

 

Co
2+ 

Pd
2+

 

Cd
2+

 

Cu
2+ 

Cr
3+

 

Zn
2+

 

Ag
+ 

 

Запишите полуреакции катодных процессов.  

 

3. Напишите уравнения электродных процессов, протекающих 

на электродах при электролизе раствора: 
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Вариант Задание 

1 NiSO4, анод из никеля 

2 AgNO3, анод из серебра 

3 CrCl3, анод из хрома 

4 ZnSO4, анод из цинка 

5 CoCl2, анод из кобальта 

6 Cd(NO3)2, анод из кадмия 

7 SnCl2, анод из олова 

8 Pb(NO3)2, анод из свинца 

9 In2(SO4)3, анод из индия 

10 MnSO4, анод из марганца 

11 Bi(NO3)3, анод из висмута 

12 PdCl2, анод из палладия 

13 VSO4, анод из ванадия 

14 FeCl2, анод из железа 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Таблица 1 

СТАНДАРТНАЯ ЭНТАЛЬПИЯ ОБРАЗОВАНИЯ  

И СТАНДАРТНАЯ ЭНТРОПИЯ ВЕЩЕСТВ ПРИ 298 К 

 

Вещество, 

состояние 

∆Н°f, 298, 

кДж/моль 

S°298, 

Дж/(К·моль) 

Вещество, 

состояние 

∆Н°f, 298, 

кДж/моль 

S°298, 

Дж/(К·моль) 

Ag (к) 0 42,7 Н2О (к) –292,0 39,0 

АgNО3 (к) 124,5 140,9 HF (г) –270,9 173,5 

Al (к) 0 28,3 Н2S (г) –20,2 205,7 

Al2O3 (к) –1676,0 50,9 MgO (к) –601,2 26,9 

Al2(SO4)3 (к) –3442,2 239,2 Mg(AlО2)2(к) –2315,0 81,0 

С(графит) 0 5,7 N2 (г) 0 191,5 

СН4 (г) –74,9 186,2 N2H4 (г) 95,4 238,4 

СО (г) –110,5 197,5 NН3 (г) –46,2 192,5 

СО2 (г) –393,5 213,7 NН4Cl (к) –314,4 94,6 

СаСО3 (к) –1207,1 92,9 NF3 (г) –126,0 260,6 

СаО (к) –635,5 39,7 NО (г) 90,3 210,6 

Са(ОН)2 (к) –986,2 83,4 NO2 (г) 33,5 240,2 

Cl2 (г) 0 222,9 Na
+

 (aq) –239,9 58,9 

Cl
–
 (aq) –167,2 56,5 NaCl (aq) –407,1 115,5 

Сu (к) 0 33,2 NaOH (aq) –470,0 48,1 

CuCl2 (к) –215,6 108,1 О2 (г) 0 205,1 

СuO (к) –162,0 42,6 OH
–

 (aq) –230,2 –10,9 

Fe (к) 0 27,2 РCl3 (г) –287,0 311,7 

FeO (к) –264,8 60,8 РCl5 (г) –366,0 364,5 

Fe2О3 (к) –822,2 87,4 PbO (к) –219,3 66,1 

Н2 (г) 0 130,5 PbS (к) –100,4 91,2 

H
+

 (aq) 0 0 S (ромб.) 0 31,9 

НCl (г) –92,3 186,8 SO2 (г) –296,9 248,1 

НCl (aq) –166,9 56,5 SO3 (г) –395,8 256,7 

Н2О (г) –241,8 188,7 ZnO (к) –350,6 43,6 

Н2О (ж) –285,8 70,1 ZnS (к) –205,4 57,7 
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Таблица 2 

ПЛОТНОСТЬ ВОДНЫХ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ  

ПРИ 20 °С 

 

Массовая 

доля ω, 

% масс. 

Плотность раствора электролита ρ, г/см
3
 

H2SO4 NaOH NH4NO3 (NH4)2SO4 К2CO3 NaCl 

2 1,013 1,023 1,005 1,010 1,016 1,013 

4 1,027 1,046 1,013 1,022 1,035 1,029 

6 1,041 1,069 1,022 1,034 1,054 1,044 

8 1,055 1,092 1,030 1,046 1,072 1,058 

10 1,069 1,115 1,038 1,057 1,091 1,073 

12 1,083 1,137 1,046 1,069 1,110 1,089 

14 1,098 1,159 1,055 1,081 1,130 1,104 

16 1,113 1,181 1,063 1,092 1,149 1,119 

18 1,128 1,203 1,072 1,104 1,170 1,135 

20 1,143 1,225 1,081 1,115 1,190 1,151 

22 1,158 1,248 1,090 1,126 1,211 1,169 

24 1,174 1,268 1,098 1,138 1,232 1,186 

26 1,190 1,289 1,107 1,150 1,254 1,203 

28 1,206 1,310 1,116 1,161 1,276  

30 1,222 1,331 1,125 1,172 1,298  

32 1,238 1,352 1,134 1,183 1,321  

34 1,255 1,374 1,143 1,194 1,344  

36 1,272 1,395 1,153 1,206 1,367  

38 1,290 1,416 1,163 1,217 1,390  

40 1,308 1,437 1,173 1,228 1,414  

42 1,326 1,458 1,183 1,239 1,438  

44 1,344 1,478 1,193 1,250 1,463  

46 1,362 1,498 1,203 1,261 1,488  

48 1,380 1,519 1,213 1,272 1,514  

50 1,398 1,540 1,223 1,283 1,540  

 



 106 

Таблица 3 

СТАНДАРТНЫЕ ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ  

 

Элемент Уравнение реакции φ
0
, В 

Азот NO3
–
 + 3H

+ 
+ 2e

–
 = HNO2 + H2O +0,94 

Водород 2H
+
 + 2e

–
 = H2 0,00 

Железо 
Fe

2+
 + 2e

–
 = Fe –0,44 

Fe
3+ 

+ e
–
 = Fe

2+
  +0,771 

Йод I2 + 2e
–
 = 2I

–
  +0,536 

Кадмий Cd
2+ 

+ 2e
–
 = Cd –0,41 

Кислород 

H2O2 + 2H
+
 + 2e

–
 = 2H2O +1,77 

H2O2 + 2e
–
 = 2OH

–
 +0,88 

O2 + 2H
+
 + 2e

–
 = H2O2 +0,682 

Марганец 

MnO4
–
 + e

–
 = MnO4

2– 
+0,54 

MnO4
–
 + 4H

+ 
+ 3e

–
 = MnO2 + 2H2O +1,67 

MnO4
–
 + 8H

+ 
+ 5e

–
 = Mn

2+
 + 4H2O +1,52 

Медь Cu
2+ 

+ 2e
–
 = Cu

 
+0,34 

Олово 
Sn

2+
 + 2e

–
 = Sn –0,14 

Sn
4+

 + 2e
–
 = Sn

2+ 
+0,15 

Свинец PbSO4(к) + 8H
+
 + 8e

–
 = PbS(к) + 4H2O +0,304 

Сера 

S + 2e
–
 = S

2– 
–0,508 

SO4
2–

 + 4H
+
 + 2e

–
 = H2SO3 + H2O +0,17 

H2SO3 + 4H
+ 

+ 4e
–
 = S + 4H2O +0,45 

SO4
2–

 + 8H
+
 + 6e

–
 = S + 4H2O

 
 +0,36 

SO4
2–

 + 10H
+
 + 8e

–
 = H2S + 4H2O

 
 +0,31 

SO4
2–

 + H2O + 2e
–
 = SO3

2–
 + 2OH

– 
 –0,93 

Хром Cr2O7
2–

 + 14H
+ 

 + 6e
–
 = 2Cr

3+
 + 7H2O +1,36 

Цинк Zn
2+ 

+ 2e
–
 = Zn –0,76 
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Таблица 4 

РАСТВОРИМОСТЬ СОЛЕЙ И ГИДРОКСИДОВ МЕТАЛЛОВ 

В ВОДЕ ПРИ 298 К 

 
Ионы Br

–
 CH3COO

–
 CN

–
 CO3

2– 
Cl

– 
F

– 
I

– 
NO3

– 
OH

– 
PO4

3– 
S

2– 
SO4

2– 

Ag
+ 

н м н н н р н р – н н м 

Al
3+

 р + ? – р м р р н н + р 

Ba
2+ 

р р р н р м р р р н р н 

Be
2+ 

р + ? н* р р р р н н + р 

Bi
3+ 

+ + – – + н н + н н н + 

Ca
2+ 

р р р н р н р р м н р м 

Cd
2+ 

р р м н* р р р р н н н р 

Co
2+ 

р р н н* р р р р н н н р 

Cr
3+ 

р + н – р м н р н н н* р 

Cs
+
 р р р р р р р р р р р р 

Cu
2+ 

р р н н* р р – р н н н р 

Fe
2+ 

р р н н р м р р н н н н 

Fe
3+ 

р – н – р н – р н н + р 

Ga
3+ 

+ – – – р н + р н н + р 

Hg
2+ 

м р р – р + н + – н н + 

In
3+ 

р – н – р м р р н н н р 

K
+ 

р р р р р р р р р р р р 

Li
+ 

р р р р р н р р р м р р 

Mg
2+ 

р р р м р м р р н н н р 

Mn
2+ 

р р н н р р р р н н н р 

Na
+ 

р р р р р р р р р р р р 

Ni
2+ 

р р н н* р р р р н н н р 

Pb
2+ 

м р н н* м м м р н н н н 

Pt
2+ 

н ? н – н – н – н – н – 

Rb
+ 

р р р р р р р р р р р р 

Sn
2+ 

+ + – – + р м + н н + + 

Zn
2+ 

р р н н* р м р р н н н р 

 


