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Л а б о р а т о р н а я  р а б о i  а I

О KliCMTEJI ЬН О -EG ССТА НОВ ИТЕД Ь ВДЕ РЕАКЦИИ .
ТЕЩ ОДИНАМ КА ГАЛЬВАНИЧЕСКОГО ЭЛШЕНТА

Ц е л ь  р а б о т :  измерение ЭДС гальванических элементов 
а вычисление тернодинамических характеристик процессов, протекающих 
я них.

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ЭКСПЕРИМЕНТА

Окислительно-восстановительные потенциалы.
Направление окислительно-восстановительных реакций

Если электрод из инертного металла, например, "платины, поместить 
в раствор, содержащий окисленную а восстановленную формы вещества, на
пример, Ре  и Р е  * , то на границе электрод-раствор через неко
торое время устанавливается равновесие, характеризуемое соотношением

ара определенном избытке или недостатке электронов на электроде. По
тенциал этого электрода называют окис лительно-восс таяовитедьяш па- 
тешшалом, ........ ......

Если активности ионов Р е 2т и л^^равны I  моль/л,то возникает 
стандартный оксилитедьно-восстановитедьныа потенциал,который обозна
чается £ °0Ку30С.В частности,для данной системы ё%еа+/Реат =+0,772.

Чтобы иметь возможность сравнивать между собоа потенциалы раз
личных электродов, их величины измеряют относительна стандартного 
электрода сравнения. Таким электродом выбран электрод, на котором ус
танавливается равновесие

яри актизности ионов водорода {  равной I  аодуд, а давлении
зсдорода, разном 101,3 Ш а. Это так называемый стандартный водород
ный электрод.



Величине окислительно-восстановительного потенциала является ко
личественной характеристикой как процесса окисления» так и обратного 
ему процесса восстановления. Чем больше окислительно-восстановитель
ный потенциал» тем сильнее окислитель. Чем меньше этот потенциал,тем 
сильнее восстановитель.

Зависимость окислительно-восстановительного потенциала от актив
ности окисленной и восстановленной .opt BesKeefsa в растворе выражает- 

• Нернста

2 ,5 * 7 *  ( I )
-  п Р  1

где £ - потенциал при любой активности окисленной и восстановлен
ной форм вещества;

Е °  - стандартный окислительно-восстановительный, потенциал;
R  - газовая постоянная, равная 3,314 ДжДмольК ) ;
Р  - постоянная Фарадея, 93500 Кл;

Т - абсолютная температура;
и - число нолей электронов, принимаемых окисленной формой при 

превращении ее в восстановленную; 
а ск и арос - активности окисленной и восстановленной форм.
Активность является эффективной концентрацией и связана с кон

центрацией уравнением

где ■£ - коэффициент активности, который характеризует отличие 
свойств данного раствора от идеального.

Для сильно разбавленных растворов к активность Примерно
раЕна концентрации. Коэффициенты активности ионов з водных растворах 
некоторых электролитов при 25°С приведены в табл. I .

После подстановки численных значений /?, Р  а Р  , уравнение 
Нернста приобретает вид для 298 К (25°С)



Т а б л и ц а  I  
Средние коэффициенты активности ионов в водных
растзорах некоторых электролитов .. при 25°0

Полярность 
раствора, м Zn S04. / V  л ? 4

0,05 0,202 0,2X7 0,202
0,01 0,387 0,438 0,387
0,02 0,298 0,317 -
0,1 0,150 0,Х54 0,150
0,2 0,104 0,104 0,104

I  ^ 0,043 0,043 -

Применительно к электродному процессу типа
f2 Т~ _ _

М  +- п е  д=г М ,

где Л/ - металл, уравнение Нернста можно записать так:

£̂ Щ£±,аа^ .  (3)

Разность потенциалов окислителя и зосстановителя ( л  &  ) связа
на с энергией Гиббса .(4  £• ) следующим соотношением:

Д &  = -Д£пР,  (4 )

а поэтому 4  Е может быть критерия»-при определении направления 
окислительно-восстановительных реакций. Если 4 с  > 0 , то реакция 
аожет протекать самопроизвольно слева направо. При этом дб-< 0  ,
согласно ( 4) .

П р и м е р  I.Возможна ли реакция иодид-иона с Оихромат-ионом 
з кислой среде?

аьшишем из таблицы стандартных величая окислительно-восстанови
тельных потенциалов нужные нам полуреакции и потенциалы:

д) С ? ! 0 ^ '/ 4 - Н ^ о ^ 2 P z J ~̂ 7 Р2 У  г E °a t l,3 3  В ;



Согласно условка эадача» вторую полуреакцшо перепишем в обратном на
правлении:

Если в системе протекает обратшая электрохимическая окислитель
но-восстановительная реакция

/т?/7 1- /г£  р С  +-QJ3,

то энергия Гиббса этой реакции свяэанг с константой равновесия реак
ции следующш соотноаениеы:

Р  f

Упоостаз это лзавнение а решив его относительно ^ ?/Г  , получш

2 з ~ ^  J 2  + 2 е ~ ,

а затем сложим ее с первой, предварительно уравняв по числу электро
нов. Получим нужную нан предполагаемую реакцию

Сгг  Г4 Н *+(6 3 2 Сг***- 3 ? 2 + 7 Н2 0  .

следовательно, реакция возможна.
Для стандартных условия можно записать:

где а  Е ° - разность стандартных электродных потенциалов ( Е ° ок~ b °soc)

- А 6 - = ^  Г / л  л ' -  /Р 7V/2 (б )

называемым изотермой химической реакции.
Иэ. уравнений (4 ) и (6 ) можно получить:

(?)

(8 )
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Для реакции типа

С и  +■ 2  С и  '  V  2/?р *

протекающей в гальванической элементе, уравнение ( 8) запишется в 
следующем виде:

£•* ,  '2л/ 'г1' /пч
* ? *  - Ш ё  Ч ~ ^ Г ’ w

где ид,**- и - исходные активности соответствующих ионов
в растворе.

Если активности потенциалобраяующих ионов в растворе равны I ,  
то уразнение (Б ) принимает зид

Л £  Я г т-р -чх  - ------  • V. ли)
2  0 ,J5 S

Таким образом, пользуясь соотношениями ( 8) , (9 )  и (10) можно по зна
чениям л Е или л  Е °  зычислить константу равновесия соответствую
щей реакции.

П р и м е р  2 . Ложно ли полностью вытеснить медь аз раствора суль
фата меди железными опилками?

Р е ш е н и е .  Стандартные электродные потенциалы меди а желе-
за: г-<-Д/ - 2  е  __- 0 U t r Qt34 tj.

F e z^ r  2 e ~  ^  Р е  \  з° = -  о,чд а.

Предполагаемая реакция выражается следующим уравнением:
С и * *  ~ Р е  = С и *  -  Р з * * ,

Л 0 ° = 0,34 - (43,44) = 0,78 В ,
/2 = 2 , поэтому

С а *  = -г-н-1— * 26,4, т .е . К = ГО26»4.о и 9и$9
аонстанта равновесия указанной реакции выражается уравнением



где - раваовеоаая активность ионов Ра** '  ;

a - равновесная активность ионов Ct/a 'r  .

В ы в о д. В состоянии равновесна активность ионов аелеэа в раст
воре Оолызе активности ионов неди в 10 ̂  раз. Следовательно, процесс 
протекает практически полностью.

Гальванический элемент

Гальванический элемент состоит ив двух электродов-металлов, по- 
груженных в растворы электролитов, содержащих одноименные ионы с'ме
таллом. Анодда является металл с иеньвш электродные потенциалом,ка
тодом - с больший потенциал®. На анода происходит процесс окисления, 
на катоде - восстановления.

В гальванически элементе химическая энергия окислительно-вос
становительной реакции превращается в электрическую, так как процес
сы окисления е  восстановления пространственно разделены г . благодаря 
этому, во внешней цепа возникает направленное перемещение электронов- 
электрический .ток. Растворы электролитов соединяются при помощи ион
ного проводника.

Например, схема гальванического элемента.приведенного на рисун
ке, в основе работы которого легат реакция

1

Схема гальванического элемента:I -сссуд 
с раствором сульфата цинка;2-электрод 
цинковый; 3 - есшевый востие; 4 - эл ек 
трод серебряный; 5 - сосуд с растворен 
сульфата серебра

Я л  -i-2 P f ^ a 3 =
«  Z / i (Л/Оs ) 2  “  2 f f f ,

изображается следувщш об
раз ш

М л/Я'г C/V£>j)z  //7/

яла в ионной форме:

Стандартные электродные 
потенциалы:



Отсюда следует, что цинк - анод, серебро - катод. На аноде цинк окис
ляется ;

2 /г - 2 е ~ = 2 / i* *

на катоде ионы серебра восстанавливаются:

Я р .

Складывая уравнения электродных процессов, уравняв их по числу 
электронов, получаем суммарное уравнение реакции в ионной форме:

■ 2 Я р .*-~ 2 /1 ^ + 2 Я р .

Разность обратимых электродных потенциалов катода и анода называется 
электродвижущей силой (ЭДС) гальванического элемента. Обозначим ее 
Л Я:

А Я ^ Я ^ - Я #  •

Если условия стандартаые, то наблюдаемая при этом ЭДС называется стан
дартной ( А Я 0') . Она равна разности стандартных электродных потенциа
лов:

А Я  — Яд - '£•#. (12)

Например, для серебряно-цинкового гальванического элемента

А £  = £др*-/Яд. ~ &2 .г 2 */2 /1  

или для стандартных условий

А В°=  Я#^//?д. ~ - (-  Я - 76  3  ■

ЭДС гальванического элемента можно измерить экспериментально с 
достаточно большой точностью. Измерив ЭДС ( А Я  ) ,  можно вычислить 
л Я  реакции, протекающей з гальваническом элементе, пользуясь урав
нением (4 ) ,  и д равновесия, пользуясь уравнением (9 ) .  Измеряя ЭДС



при разных температурах, можно вычислить также изменение энтропии
реакции:

„ , (1 3 )

Р
/С/ А £7-.

и, следовательно, согласно (4 )

: )  . CW)
Р

Подставив значение а  <9- и A  S  в уравнение

Л Н  =- 7- ^ 5)

можно вычислить изиенение энтальпии реакции. Пли выразив А &  
л S  через ЭДС, подучим

л п г ггу /■ А А
l ~ - A S n P * n  Г Г  ( Ф ),,*  ■ (16)

УКАЗАНИЯ ПО ПРОВЕДЕН® ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЫ

З а д а н и е  I

Составьте цкнк-медный гальванический элемент, в котором элект
рода погружены в растворы сво и  ионов с концентрацией, равной 
I  моль/л. Измерьте ЗДС.

Нарисуйте схему элемента, напишите анодный и катодный процессы 
и химическую реакцию, протекавшую в элементе.

Вычислите по уравнению Нернста (3 ) потенциалы цинка к меди, а 
затем теоретическую ЭДС ( I I ) .  Сравните эту величину, с измеренной.
По измеренной величине а £  вычислите изменение энергии Гиббса по 
уравнению (Л) и константу равновесия по уравнению (3 ) .  Сделайте вы
вод о направлении реакции, протекавшей в элементе, на основе вели
чины л &  н о  полноте протекания реакции на основе К равновесия 
( см .пример 2 ).
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З а д а н и е  2

Составьте желеаоцинковый гальванический элемент, в котором элек
трода погружены в растворы своих ионов с концентрацией, равной 
0,1 моль/л. Измерьте ЗДС.

Нарисуйте схему элемента, напишите анодный и катодный процессы 
и химическую реакцию, протекающую в элементе.

Вычислите по уравнению Нернста (3 ) потенциалы железа и цинка, а 
затем теоретическую ЭДС ( I I ) .  Сравните эту величину с измеренной. По 
измеренной величине л Е  вычислите изменение энергии Гиббса по .урав
нению (4 ) и К равновесия по уравнению (9 ).

Сделайте вывод о направления реакции, протекающей в элементе, 
на основе величины А&- и о полноте протекания реакции на основе 
равновесия (см.пример 2 ).

З а д а н и е  3
Составьте железомедный гальванический элемеат, в котором элек

троды погружены в растворы своих ионов с концентрацией 0,1 иоль/л. 
Измерьте ЗДС. Йарисуите схему элемента. Напишите анодный и катодный 
процессы и химическую реакцию, протекающую в элементе.

Вычислите по уравнению Нернста (3 ) потенциалы железа и меди, а 
затем теоретическую ЗДС ( I I ) .  Сравните эту величину с измеренной. ; 
измеренной величине А В  вычислите изменение энергии Гиббса по уран- 
нению (4; и в равновесия до уравнению (Э ) .

Сделайте вывод о направлении реакции, протекающей в элементе, 
на основе величины А  В  и о полноте протекания реакции на основе д 
равновесия (см.пример 2 ).

З а д а н и е  4
Составьте цинк-медные гальванические элементы, в которых элек

троды погружены в растворы своих солей с концентрацией ионоз меди 
0,1 моль/л и концентрациями ионов цинка 0,01; 0,05 и 0,1 моль/л.

измерьте ЗДС гальванических элементов, йарисуите схему одного 
из них. Напишите анодный и катодный процессы и химическую реакцию, 
протекающую з элементе. Яо уравнена» йераста (3 ) вычислите электрод
ные потенциалы меди а цинка во ас ;х растворах, как меняется потен
циал цинка с изменением концентрации?



З а д а н и е  10

Составьте цинк-иедный гальванический элемент, в которой электро
ды погружены в растворы своих ионов с концентрацией ионоз цинка 
0,1 моль/л и концентрацией ионов леди 0,1 моль/л. Измерьте ЭДС.

Нарисуйте схеиу элемента, надивите анодный к катодный процессы 
и химическую {«акцию, протекающую элементе.

Начислите по уравнению Нернста (3 ) потенциалы цинка к меди, а 
затеи теоретическую ЭДС ( I I ) .  Сравните эту величину с измеренной. По 
измеренном А Б  вычислите изменение энергии Гиббса по уравнению (%) 
к константу равновесия по уравнению (9 ) .

Сделайте вывод о направлении реакции, протекающей в элементе 
на основе А £- й о полноте протекания реакции на основе а равно
весия (см.пример 2 ) .

Приготовление ш с т в о р о в

Даны исходные растворы сульфатов цинка, меди и железа с концент
рациями

С Za So^ *1 нсль/д; С *  I  » оль/л j С / у  S a4  « 0,4 моль/д.

Растворы для гальванических элементов готовят вз исходных раст
воров разбавлением. Для этого исходный раствор наливают в бюретку, 
затем сливают необходимый ©fees раствора в мерную колбу а добавляют 
до матки дистиллированной вода» Колбу закрывают в тщательно переме
шивает. В данной работе используется мерная колба емкостью 200 ял,
Обь ей исходного раствора, необжодшый д а  приготовлены нужного раст
вора, указан в табл. 2.

Например, нужно приготовить *.аствор сульфата цинка с концент
рацией 0,1 моль/д. Ла табл. 2 видно, что следует отмерить с поыодьэ 
бюретки 20 мл исходного раствора в мерную колбу на 200 мл, добавить 
до метки дистиллированной в о ®  * тщательно веренекать.
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Т а б л и ц а  2 
Приготовление растворов для гальванических элементов

И»
зада
ния

Молярная 
концентра
ция суль
фата цин
ка ,моль/л

Объем ис
ходного 
раствора, 

мл

М оля рная 
концент
рация 
сульфата 
меди, 
моль/л

Объем 
исходно
го раст
вора ,м л

Молярная
концент
рация
сульфата
железа,,
моль/л

Объем
исходного
раствора,

мл

I I I

2 0,1 20 0,-1 50

3 0,1 20 0,1 50

4 0,01
0,05
0,1

2
10
20

0,1 20

5 0,1 20 0,01
0,05
0,1

5
25
50

б 0,01
0,05
*"* 7 ̂* х

20
10
20

0,05 25

7

6 0,2 40 I

Э 0,1 20

.10 0,1 20 0,1 20 |i--------- и— -— .. —



Л а б о р а т о р н а я  р а б о т а  2

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ НЕУСТОЙЧИВОСТИ НЕКОТСРЬО.
КОМПЛЕКСОВ МЕДИ ПОТЕНЦИОМЕТРИЧЕСКИМ МЕТОДОМ

Ц е л ь  р а б о т ы :  измерение потенциала медного электрода 
в растворе» содержащем комплекс меди с аммиаком и этилен диамином, и 
расчет константы неустойчивости этих комплексов.

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ЭКСПЕРИМЕНТА
Важнейшей характеристикой комплексов, определяющей их устойчи

вость, является константа неустойчивости. Для ее расчета использует
ся метод измерения потенциала электрода в растворе, содержащем комп
лекс металла, так к&к существует связь между константой неустойчивос
ти комплексного иона в потенциалом металлического электрода в раство
ре, содержащем комплексное соединение.

Если диссоциации комплекса представить в общо: виде уравнением

МеХ-п. == М е + т Х ,

Ms уравнения (2 ) видно» что активность ионов металла в растворе
комплексного соединения завися? от константы неустойчивости и актив
ности комплекса, а таете от активности лиганда»

Активность ионов металла влияет на равновесный потенциал этого
металла в соответствии с уравнением Нернста:

т

а

—  -  ( *  н еус.ъ  а / Ч е х „ . )/ а лг
(2)

(3 )
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Подставив соотношение (2 ) в уравнение (3 ) ,  подучим
Я Г  Я  т ’

£ "  п Я  * /г ! )/<2 г  = —  Я'/г * „е у с ,ъ

Я Г  л.
п Я. Л* 4 .Г е Г / п ' *  ’

{*)

где S - равнозесный потенциал металла в растворе его комплекса.
После подстановки в уравнение (4) численных значений Я  , Т, 

и перевода натурального логарифма в десятичный получим

я - £  +■ л *?Х # гус*>  *• a  а *  ’ (5 )

отсюда

(6 )

О,053 а ЯлгеХп
р  - — — г m„ ^  " “  И"

* f* # * y c n  = ^  g S g '
/г

Измерив равновесный потенциал металла в растворе комплекса и 
зная значения активностей недиссоциированяого комплекса и лиганда, 
модно рассчитать Кне ст комплекса.

Например, в растворе амминокомплекса меди устанавливается равно
весие:

[С и  ( л/н3 ) 4  У  ^  Г  и  г"+ г л/н3  ■ ( ? )

Равновесный потенциал меди в растворе этого комплекса описывает
ся уравнением

£ - £ '+  О, 029 O f  Г  . (8

Зтсюда
Of Янеист = [ £ - £ " -  0 ,0 2  9 (0 fp  [Г р  ( A/^S)4 J  2 

- <2 V/¥_ )] /0 ,0 2 3  •



Для разбавленных растворов
- L£ - Е '- о ,0 2 9 (^ с 1 с * (А / н 3 ) 4 у ^

*  у  CIO)
- 4tp сл^)] /о, 029 У

Равновесная концентрация комплексного иона принимается равной 
начальной концентрации сульфата мели, а равновесная концентрация ли
ганда рассчитывается по формуле'

L .vu~ -  & н с  v  л / ~  £ i/ s a ^  • d l )

й растворе комплекса меди с 8тилендиамином устанавливается равновесие: 

[£ч (рл )2]2^  С*/*~*-2 £л . С 12)

и, следоввтельно, формула для расчета £ а  эалшветса так:

£ г / в- O.0 2 f f { S f C [ 6 v f £ n ) i i* ''-
л«е9 с*, = Я,0£$  : ' (13)

Равновесная концентрация комплексного иона принимается равной 
начальной концентрации сульфата меди, а равновесная концентрация ли
ганда рассчитывается по формуле

£ /1  ~ L£ 0 V С S • ( I * )

УКАЗАНИЯ ПО ПРОЬБДЕНИЮ ДАБОРАТОРНОд РАБОТЫ

Задание I

Определение К неустойчивости ашмикокомплексов меди.
На установке (см.рисунок) измерить потенциал и едкого электрода 

в растворе ( I ) ,  содержащей I  моль/л сульфата меди. Для этого залить - 
I  U, раствор сульфата меди в ячейку, погрузить в него медный электрод, 
предварительно зачищенный наждачной бумагой в промытый водой. Измерить 
электродный потенциал к записать его значение в табл. I .  Затем отсое-
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давать электрод от цепи и промыть его во
дой. Измерить электродный потенциал в раст
воре (2 ) ,  содержащем 0,1 моль/л сульфата 
леди и 0,8 коль/л аммиака, в растворе (5 ;,
содержащем 0,1 моль/л сульфата меда и 
I  моль/л аммиака, л з растворе (4 ) ,  со
держащем 0,1 моль/л сульфата меди и 
Г,2 моль/л аммиака. Полученные результа
ты записать в табл. I .  Рассчитать по 
уравнению (Ю ) константу неустойчивости 
аммлнокомплексов меди а сравнить резуль
таты с теоретической величиной.

Л  с Ь

а а 5 л и ц а I

Схема установки для из
менения потенциала ме
таллического з л з к т р о да:
1-язучаемый электрод;
2-рК-чето 340 ̂ -элек
трод сравнения;4-ячейкя

P4--B3 D 1 концентрация Концентра
ция сво
бодного 
лиганда,
моль/л

Потенциал Константа неустойчивости
I ai > ) м! О / Л
i1!

электрода 
в растзо- 
рах I ,

В

вычисленная! теоретичес- 
j кан

Приготовление растворов ааминокомплексов меди:
с) o . i  м с  {/S3* и 0,8 ш л'*;

а колбу ом костью £00 мл палить пипеткой 8 мл 25% л/.уг , разба
вить водой примерно до 50 ал и добавить аз бюретки 10 мл I  М раство
ра Xi/SQf. ■ но метки довести дистиллированной водой а тщательно пе
ремещать.

С; Wfl 4 - ■- ,J_ Л i  ..a 4/ — 7



В колбу емкостью 100 мл налить пипеткой 7,6 мл 25% Л/#з * Раз
бавить водой примерно до 50 мл и добавить из бюретки 10 мл I  к раст
вора CoSO/f. . До метки довести дистиллированной водой и тщательно 
перемешать.

Д) 0 ,1  li C u S0 4 и 1 ,2  И ЛУ/j

В колбу емкостью 100 мл налить пипеткой 9 мл 25% , разба
вить водой примерно до 50 мл и добавить из бюретки 10 мл I  к раство
ре Си S  04 . До метки довести дистиллированной водой и тщательно пе
ремешать»

З а д а н и е  2
Определение К неуСг0МЧЙВ0СТИ комплексов меди с этилендиами-

ноа ( Дд). измерить электродный потенциал в растворе (5 ) ,  содержащем
а ,1  моль/л C uS04  и 0,5 моль/л £ „ , в растворе ( 6) ,  содержащем 
,0,1 моль/л C uSC 4 й 1 моль/л ЬП, и в растворе (7 ) ,  содержащем
о ,1  моль/л CuS04  к 1,5 моль/л Ец. Полученные результата записать 
в табл. 2 .

Т а б л и ц а  2

аствор Концентра
ция комп

Концентра
ция свобод

Потенциал
медного

Потенци
ал мед

Константа не
устойчивости

лекса, 
моль/л

ного ля-
ганда,
моль/л

электрода 
в раство
ре 1 ,В

ного
электро
да в 
раство
рах 5,6,7,

вычис
ленная

теоре
тичес
кая

Приготовление растворов комплексов меди с егвлевдкаивнш (Е д) :

5) 0,1 й CuS04 и 0,5 М ЕП
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В колбу емкостью 100 ид налить из бюретки 15 ид Еп , разбавить 
водой примерно до 50 мл и добавить из бюретки Ю ил I  II раствора 
До иетки довести дистиллированной водой и тщательно перемешать.

6) 0,1 Я СоЗОл и I  й Ед

В колбу емкостью ЮО мл налить из бюретки 30 мл Кп, разбавить 
i примерно до 50 ил и добат 
г'тки довести длстиллированв
7) 0,1 И Ci/S04 и 1,5 U ЕП

водой примерно до 50 ил и добавить из бюретки Ю мл I  61 раствора 
До метки довести дистиллированной водой и тщательно перемешать.

В колбу емкостью 100 мл налить из бюретки 45 мл В_, разбавить 
водой примерно до 50 мл и добавить чз бюретки 10 мл I II раствора 
Ca'S09* До метки довести дистиллированной водой и тщательно переме
шать. Рассчитать по уравнению (13) константу неустойчивости и срав
нить результаты с теоретической величиной.

Порядок операций при работе на pH - метре 340

1. Включить pH - метр в сеть.
2. Ручку 3 установить в положение в соответствии с температурой 

раствора.
3. Зачистив наждачной бумагой медный электрод, ополоснуть его 

исследуемым растворам и налить в стаканчик раствор для измерения по
тенциал? .

4. Установить верхнюю ручку pH-метра на » ту." .
Если стрелка прибора уходит за пределы шкалы (влево), то поло

жение ручки изменить о + даК аа . Вели стрелка прибора ухо
дит за пределы шкалы (вправо'), то необходимо изменить пределы измере
ния ручкой 2. -»

5. Ручку размаха измерения установить вначале на грубое измере
ние (1500 /г?V) и по показаниям нижней шкалы определить приблизитель
ную величину потенциала. Затем переключить эту ручку на точное изме
рение (300 т У)  и по верхней шкале снять точные показания.

Примечание, после снятия каждого показания ручку переключить на 
грубое измерение.

Н а п р и м е р .  При грубом размахе измерения стрелка установи
лась на цифре 4 по нижнем шкале, значит ручку предела измерения нужно 
установить з положение 2-5. Затем размах переключить на точное измерз-



кие. Uo верхней шкале стрелка должна показать ка цирру 2. Это озна 
чает - 0,д а , так как в данном примере по верней шкале "О" соотве 
ствует - 0 ,2  Ь, " I й - 0,3 £, "2 я - и,3 Ь, "2 Г - 0 ,ч £ и т.д.

t>. Uo окончании работы прибор выключить из сети, раствор вылит 
электрода проныть и оставить в дистиллированно?.-воде.



Л а б о р а т о р н а я  р а б о т а  3

З Л Ь К Т Р ' О Л И З

ц е л ь  р а б о т ы  - измерение электродных потенциалов ка
тода и анода* анализ электродных процессов и поляризационных кривых 
к расчет напряжения разложения водных растворов некоторых электроли
тов.

ТьОРЕТйЧЬСКйЕ ОСНОВЫ ЗКИНР,ШННТА

аыдолнению работы должно предшествовать изучение и усвоение по
нятий: равновесный электродный потенциал, стандартный электродный по
тенциал» ряд стандартных электродных потенциалов, уравнение Нернста 
и вычисление электродных потенциалов по уравнению Нернста.

Э л е к т р о л и з о м  называется процесс химического прев
ращения, происходящий в результате действия электрического тока на 
электролит.

Электролиз - важная отрасль металлургии. Электролиз водных раст
воров используется для получения меди, висмута» сурьмы, олова, свин
ца» никеля» кобальта» кадмия,'цинка, марганца» хрома» благородных и 
и рассеянных металлов. С помощью электролиза расплавленных солевых 
снотам подучают алюминий, магнии» бериллии» титан, щелочные металлы. 
Большое значение ь промышленности имеет гальванотехника - нанесение 
металлических покрытий с помощью электролиза.

Электролиз проводят» используя, внешний источник тока.
Источник постоянного тока передает электроны от одного элект

рода (анода), к другому электрода (катоду), иоэтому анод шее? поло
жительный заряд» катод-отрицательный. йа катоде происходит процесс 
п ^соединения фдектрчнов, т . с « восстановление» на аноде — п^оцедс ■— 
дачк электронов - окисление.

Химические реакции» протекающие при электролизе» эаваснт от 
врлроды электролита» растворителя и материала электродов.

При изучении процесса электролиза используют экспериментальную 
вед.гчину, которая характеризует общие за ратн энергии для разложения
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электролита на продукты электролиза. Зта зеличина - напряжение разло
жения.

Н а п р я ж е н и е  р а з л о ж е н и я  - минимальное внеш
нее напряжение, при превышении которого наблюдается резкое возраста
ние силы тока и начинается длительный электролиз. Напряжение разложе
ны  и  равняется разности потенциалов разряда анода y)z и като
да У *  .

П о т е н ц и а л  р а з р я д а  - минимальный потенциал, при 
превышении которого начинается устойчивое протекание электродного про
цесса данной природа.

Обычно потенциал разряда либо потенциал выделения того или ино
го вещества на электроде отличается от равновесного электродного по
тенциала. Потенциал разряда можно представить следующим образсм:

У<г i~ f,а  > (2)

У * = У*(рсг#н) ЛУхсл-оищ + ?/ ( > (3)

где Усрсбя)- равновесный (обратимый) потенциал электрода из продук
та электродного процесса, 
концентрационная поляризация,

2  - перенапряжение.
Концектрационная поляризация лусл-ону; заключается в измене-

.ли йотзнцаала электрода вследствие изменения концентрации окислен- 
Ки,: п восстановленной ^орм вещества в процессе электролиза на грани
це электрод - электролит.

концентрационная поляризация обычно имеет значительную величину 
в том случае, когда в результате электродного процесса концентрация 
веществ, определяющих потенциал, изменяется в приэлектродном слое на 
несколько порядков. Такое явление обычно можно наблюдать в тех слу
чаях, когда равновесная концентрация этих веществ достаточно низкая.

уПореяапаааеаие £ - это сдвиг потенциала от равновесного
значения,, обусловленный замедленным протеканием стадии разряда-иони- 
sauitvu Зеличина перенапряжения зависит от плотности тока, природа 
электродного процесса, условий его протекания и материала электрода.

Перенапряжение металлов обычно величина незначительная. Дерена- 
щрнлокие вкделения газов водорода и кислорода - величина в некоторых 
с луч я,., довау.-- не большая, 
йч



При расчетах потенциалов разряда можно использовать величины 
перенапряжения, данные в табл. I .

Т а б л и ц а  I
Перенапряжение выделения некоторых газов, В

Материал а е |  s с I  в о
электрода Водород Кислород Хлор

РР гладкая -0,09 0,^5 0,0

Pt платинир. 0,0 0,25 0,0

Особенности электролиза зодных растворов электролитов

При электролизе водных растворов электролитов возможно электро
литическое разложение вода, т .е . выделение водорода на катоде и кис
лорода на аноде.

К а т о д н ы е  п р о ц е с с ы

На катоде возможны следующие процессы:

—- М°  (М - металл)
2. 2 Рг 0 +-2 е -~-Н2 *-2 0 Н~  (из нейтральных и щелочных раст

воров при pH > ? )
3. 2Н'гл~2ё —  Н2 (из кислых растворов, при pH < 7 ),

В первую очередь будет протекать тог процесс, которому соответ
ствует больжий электродный потенциал.

А н о д н ы е  п р о ц е с с ы  
На аноде возможна следующие процессы:
1. 2 Гм~-2£--~Гы2 (Гал - галоген)
Z.2 f̂2 0 -Pg -*-0z 1-4#*" - С353 нейтральных а кислых растворов,

при pH 7 ).
Ъ.4ОН~~ —*~2//г0 0 2 ( т  щелочных растворов, при pH > 7)

М е~ ле (при рас тв оршш, т. е. окисляющемся ано-



В первую очередь протекает тот процесс, которому соответствует 
кеньшии электродный потенциал.  ̂ 2

Анионы кислородных кислот, такие как SO4.' , Л'О? ,
и т .д ., при электролизе водных растворов не окисляются. В этом слу
чае окисляется //£J или 0*1 ~ в зависимости от рй раствора.

11 р и е р. электролиз I  U водного раствора хлорида цинка с 
платиновыми электродами.

Хлорид цинка в водном растворе диссоциирует на ионы:

20 п. С-&2. —•— 20 л  ■+■ 2  £■£ f

Запишем возможные катодные процессы:

1. ? л 2* ^ 2 ё —  г  п.

2 . 2 Н2 0  •<- 2  £Г — -/И? Ч-2 0 Н~.

Вычислш cfy для' каждого из них по рормуле (3 ):

Ул 0Г)̂ у=°л г о Улощ+'Ръъ =-0,7e+0+0»-G,7o о, для первого; 

<fK (z) °  ДЗ ^  .д;ш ^Т0Р° Г0 •
Потенциал водорода в нейтральной среде =-0,41 В ; табл.2 ).

»~
Э

О
.

й  2  з  2

Э л е к т р о д н ы е п о т е н ц и а л ы ,  в

--------------  ■ "

» ? н ц е с т в с

V  г> Т  f  TJ •• с«. ^  у* '  . . . .
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Согласно электродной реакции при наделении водорода среда в приэлек- 
тродноы пространстве становится щелочной, следовательно, имеет место
концентрационная поляризация.

Исходя из уравнения Нернста

о Я Т
/3 Р  CL foccr

после некоторых преобразований и упрощений модно получить следующее 
уравнение для расчета концентрационной поляризации на катоде:

0 ,059 « ч
л а  $  С » ’

где ^ - количество электронов, участвующих в электродной реакции,
начальная *
электроде, 
концентре^
навливающаяся з результате электродной реакции.

С„ - начальная концентрация ионов вещества,выделяющегося наа

С„ - концентрация ионов в приэлектродяом пространстве, уста-
К

- г4Принимая, что в приэлектродном пространстве рНвЩ, а СН+=Ю А , 
получим

0 ,0 5 6  ,  Г О ''*  л
“  j  ' • &  70~7 ^  ’

Согласно табл. I ,  ^  »-0,09 В.
Т ак*  образом, ^(г) ■ -0,41 - 0,41 - 0,09 = - 0,91 В. 

Сравнивая f K ir ) и <fK (2)  » приход* к выведу, что первый процесс 
протекает легче.

Итак, к а т о д н ы й  п р о ц е с с :

Z / iz +̂- 2 е  — • Zn..

Запишем возможные а н о д н ы е  п р о ц е с с ы :

1 . 2 се~-2 ё - ~  ctz .

Z .2 tfz 0 -4 e-~ -£ 2 +-4-H+" .
Вычислим для каждого из них по рормуле (2 ):

для первого уас1) ~y£ex+49>«wi-?cez = 1' 36 + 0 + 0 3 1,36 В *
ДЛЯ второго fa. с2) = if о2 + - ,
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Потенциал кислорода в нейтральной среде у 0а ж Q,32 В (табл.2 ). 
Согласно электродной реакции при выделении кислорода среда.в при- 
электродном пространстве становится кислой, значит имеет иесто кон
центрационная поляризация, рассчитываеиая по уравнению

которое также выводится из уравнения Нернста,
Принимая, что в приэлектродном пространстве pH = О, а рОН * 14 

(C^jj- = Ц Т * )  и, учитывая, что кислород выделяется при окислении
конов ОН* ( п. = I ) ,  вычислим А ̂ КОщ  на аноде:

Согласно табл. I  = 0,45
Таким образом, y acS)  *  ° » 82 + + = 1,68
Сравнивая и y a c s j .делаем вывод, что первый процесс

протекает легче.
Итак, а н о д н ы й  п р о ц е с с :  2CI* - 2 ё = C I,.

На катоде выделяется цинк, на аноде - хлор, т .е . хлорид цинка разла
гается.

Вычислим напряжение разложения &Л.С&2. по формуле ( I ) :

Вольт-ааперная характеристика

Если на электролизер накладывать возрастающее напряжение, то 
через него будет проходить ток, зависящий от величины наложенного 
напряжения. Зависимость силы тока от напряжения назовем вольт-змпер- 
ной характеристикой. На рис. I  показана графическая зависимость 
силы тока ( У ) от напряжения ( V ) для хлорида цинка.

Если продлить прямолинейный участок подъема тока до пересече
ния с осью абсцисс, получим величину напряжения разложения и.

Водякхалерная кривая - суммарная харак.эристика процесса элек
тролиза. 'Она отражает поляризацию катода и анода. На рис. 2 приве-

УА = 1,36 - (-076) = 2,12 В
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лены графики зависимости отдель
ных потенциалов катода и анода 
от силы тока (поляризационные 
кривые).

Продлив прямолинейные участ
ки на ось аОсцисс .подучим величи
ны потенциала разряда катода ^  Р и с.2.Поляризационные кривые ка-
и анода . Разность потен- тода и з110*3
циалов анода и катода СУа ~ tA ) есть напряжение разложения Zz. ' .

На рис. 3 показана схема установки для изучения процессов элек
тролиза.

Ш о Ш Я  ПО ПРОпЕдЬНЛЮ ЛАБОРАТОРНО* РАБОТЫ

1. Цодучить задание у преподавателя.
2. Включить в сеть ионоаер и источник питания £5-44.
3 . Цршыть электрода дистиллированной водой.
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Б-бяок измерений; Ь-электролизер; 1-источник 
тока; 2-амперметр; 3-пстенциометр; 4-переклю- 
чатель; 3-электроды сравнения; 6-рабочие элек
троды; 7-сосуд электролизера-; 8-пористая диаф
рагма

4. Погрузить электрода в исследуемый раствор.
3. Наложить напряжение на источник питания 0,2 и через 10 с за

писать показания миллиамперметра. Далее накладывать напряжение по 
0,2 В и через ю  с записывать показания прибора. Как только ток нач
нет расти, напряжение нужно накладывать по 0,1 В и через Ю с запи
сывать показания миллиамперметра. Запись вести до тех пор, пока не 
кончится шкала миллиамперметра. Одновременно при наложенном потенциа
ле измерить нз мономере потенциал катода ( при включенном тумб
лере ". катод " - влево } и анода ( при включенном тумбле

30



ре "анод" - вправо). Записать показания по нижней шкале прибора. 
Потенциал анода измерить при отжатой кнопке ( I ) ,  при измерении по
тенциала катода кнопку нужно утопить, если стрелка ионоыера зашкали
ла влево.

Примечание. I .  При наложении напряжения на источнике питания, 
с переходом к цельш вольтам необходимо десятые доли вольта, которые 
накладывается кодовым переключатели! 2 сбросить до нуля, а затем ко
довый переключателем I  наложить целые единицы.

2. После снятия поляризационных кривых в растворах #e/C#g. ,
л и  , Z n  ££z •> Z n SO j. необходимо обработать платиновые элек
троды в азотной кислоте и затем тщательно промыть их дистиллирован
ной водой.

6. После работы мономер в источник питания выключи», выла» 
электролит, промыть электроды и стакан водой а оставить электрода 
в растворе хлорида калия.

Обработка результатов а одюваление отчета

1. Написать название работы.
2. Написать название, формулу изучаемого электролита в диссо

циацию его ка ионы. •
3. Нарисовать схему установки.
Ь, Провести анализ электродных процессов (см.пример). Написать 

возможные электродные процессы. Вычислить соответствующие электрод
ные потенциалы. Сделать выводы о действительных электродных процес
сах. Записать и . Вычислить теоретическую величину напря
жения разложения 21 se0p.

5. Составить таблицу измеренных значений напряжения у  , си
лы тока , потенциалов катода и анода %

6. Построить вольт-ашернув кривую (ем .рис. I ) . Определить по 
я®й напряжение разложения 21 ЭКШ2.

? , Построить поляризационные нрнзые катода в анода (см.рис.2 ).
С яре делить по ним &  ЭКСп и Усе. Эксп.

8. Сравнить экспериментальные результаты с теоретическим прогно
зов,учитывая,что в работе применяется глорсеребряный электрод срав
нения, имеющий по водородной шкале потенциал +0,203 В,



Л а б о р а т о р н а я  р а б о т а  4

ФОТОКШ10РЛ1ЕТРЙЧЕСКОЕ ОПРЕДЕЛЕНИЕ СОСТАВА
И УСТОЙЧИВОСТИ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ
С ИСПОЛЬЗОВАНИЕМ МЕТОДА И30М0ЛЯРНЫХ СЕРИЙ

Ц е л ь  р а б о т ы :  измерение оптической плотности из ои о,тар
ных растворов сульфата меди и этилендиамина, определение состава и 
расчет константы неустойчивости комплекса этилендиаминмеди (П) суль
фата.

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ЭКСПЕРИМЕНТА

Колориметрическое определение веществ основано на использова
нии таких химических реакций» в результате которых происходит изме
нение окраски анализируемого раствора вследствие образования окра
шенных продуктов реакции. Измеряя интенсивность полученной окраски, 
можно судить о количественном содержании определяемого вещества в 
растворе, а также о составе и устойчивости комплексных соединений.

При прохождении света через окрещенный раствор некоторое коли
чество световой энергии поглощается, вследствие чего интенсивность 
светового потока С/ , прошедшего через раствор, отличается от ин
тенсивности падающего потока &0 . Прохождение света через раствор
подчиняется закону Бугера-Ламберта-Бера:

w ~ ei>£>

где £ - молярный коэффициент поглощения,
С - "онцентрация раствора» моль/л,
£ - толщина с,10я » си.

Величина г̂ 2 7Р /7  , т .е . логарифм отношения интенсивности па-
дающех’о потока к интенсивности потока, выходящего из раствора, име
ет важное значение и называется оптической плотностью раствора J7  .
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Молярный коэффициент поглощения представляет собой оптическую 
плотность раствора концентрации I иоль/л, находящегося в кювете тол
щиной I  си.

Оптическую плотность окрашенных растворов измеряют с помощью 
специальных оптических приборов - фотоколориыетров, принцип действия 
которых основан на сопоставления интенсивности световых потоков.про
ведших через раствор и растворитель.

Растзоры, содержащие окрашенное комплексное соединение при раз
лично* мольном отношении образующих его компонентов - коиплексообра- 
зователя А и лиганда 3 , ко при постоянной молярной (суммарной)кон
центрации компонентов комплекса, называют изоиолярными. На рисунке 
показано изменение оптической плотности от состава для серии этих 
растворов, йаксимуы на кривых J 7 = /(Л /# ) отвечает стехиометрическо
му составу комплексного соединения.
Измерив оптическую плотность серии 
изсиолнрных растворов и определив 
положение максимума на соответствую
щей кривой,можно наити состав комп
лексного соединения.График I  отве
чает теоретической завис им ост и, ког
да внутренняя сфера комплекса- не 
подвергается диссоциации. При ее 
заметной диссоциации,что типично 
для многих комплексов .график за
висимости _П от представляет со
бой плавную кривую с размытым максиму-„  Т&ОР . -г, Э*с/7
М,ОИ5 ПрИЧШ AfO/ic PlgXC '

Зависимость оптической сует
ности изомолярных растзс--ев 
от мольной доли лиганда при 
образовании комплекса АВ? : 
1-теоретическая кривая, с 

Если процесс коиплекеообразоза- 2-эксперииентальная кривая 
ния описывается уравнением аА вВ = АзЗв, то равновесная концентра
ция коыплехеа в растворе определяется так;

( D

где [Ао] a [S o ] - начальные концентрации коиплекоообразователя 
и лиганда, соответственно, ос - степень диссоциации комплексного 
иена» ■ .
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Равновесные концентрации компонентов А и В в растворе равны

«  [ в ] - [ в а ] « . . (2)
Подставив в выражение для константы неустойчивости равновес

ные концентрации компонентов А, В и комплекса из уравнений ( I )  и (2), 
подучаем

у - ;  y 0 Y [ B 0 f a c at*  
Н [В о]/а ( f-o c)

( 3)
[В о ]/ S  ( Г - О С )

Это уравнение удобно для расчета константы неустойчивости через сте
пень диссоциации комплекса ас и начальные концентрации компонен
тов [Ао] и (Во] , которые всегда известны.

УКАЗАНИЯ ПО ПРОВЕДЕНИЮ 
ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЫ
В колбах емкостью 50 мл готовят серию изомолярных растворов, 

содержащих сульфат меди и зтилендиамин с суммарной концентрацией 
0,05 моль/л и соотношением компонентов от 1:9 до 9:1. Растворы I  и 
I I  - 0,05 моль/д соответственно сульфата меди и зтилендиамина. Раст
воры 2-10 содержат смеси 22,5 мл 0,05 'Л раствора Cc/SO^ и 2,5 мл 
0,05 раствора зтилендиамина; 20 мл 0,05 Ы раствора СиЗО^ и 5 мл 
0,05 Si раствора зтилендиамина и т.д. (см.таблицу). На *отоколориыет- 
ре К - 77 измеряют оптическую плотность растворов, используя кювету 
толщиной I  см и зеленый светофильтр. Результаты измерений записывают 
в таблицу.

Т а б л и ц а
Оптическая плотность изомолярных растворов сульфата меди 
и зтилендиамина

% раствора| Объем раствора 
ксмплексообразова- 
тедя, м” (C 0 SO4.)

Объем раствора 
лиганда, мл 
(зтилендиамина)

Мольная доля 
зтилендиамина.

Л/g .и
I 25 0 0
г 2 2 ,5 2,5 0 ,1

20,0 5,0 0 ,2
- ч . 17,5 7,5 0,3

с. - • <15 ,0 ■ • •* . 10,0 . с л
5ч



Продолжение т а б л .

№ раствора Объем раствора 
комплексообраао- 
ватедя, мл rCuS04 )

Объем раствора 
лиганда, мл 
(этилендиаыина)

Мольная доля 
зтилендиамина.

J ?

6 12,5 12,5 0,5
7 10,0 15,0 0,6
8 7,5 17,5 0,7
9 5,0 20 ' 0,8

10 2,5 22,5 0,9
I I 0 25 1,0

Затеа строят график зависимости оптической плотности растворов I 
от вольной доли лиганда. По положению максимума на кривой зависимос
ти (л /g)  находят состав комплекса. Например, если максимум от
вечает л/g = 0,8, то отношение компонента В к компоненту А в комп
лексе равно 4:1, а состав комплекса - АЗ^. Проводя касательные к 
экспериментальной кривой J>=-f(A/e )  в области малых и больших зна
чений А/g , строят теоретическую кривую» Уточняют положение макси
мума и состав комплекса.

По формуле (3 ) находят константу неустойчивости счи-HCjfC £
тая, что се =1,9“ °» [еп] = .

Зная константу неустойчивости комплекса, можно определить из
менение энергии Гиббса в процессе образования комплекса:

й G-°= - R  Г tn  Кнрус/,7 = - I9.I5T 2 ^ Kyc/novv

где кустойч в ^/“ неуст *
Полученные результаты проверяют у преподавателя»

Порядок операций при работе на щотоэлектроколориметре К-77

Подготовка прибора к измерении

I .  Проверить, находитвя ли стрелка измерительного прибора в ну- 
девщ положении; если нет, то ее необходимо привести в нулевое по
ложение вращением нудь-корректора (п о з .З ).
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2. Установить в гнездо соответствующий светофильтр (поз.7).
3. Включить прибор в сеть путем нажатия клавиши (позЛ ),
4. Установить в бакелитовый блок (поа.8) корзинку с двумя кюве

тами, заполненными водой (поз. б ). Опустить крышку. Установить кор
зинку в одно из крайних положений. Установить с помощью рукоятки 
(поз.2) стрелку измерительного прибора в положение 100% Т. Небольшие 
отклонения исправить рукояткой (поз.1 ).

5. Переждать несколько минут до стабилизации температуры раст
вора. По мере необходимости повторно выполнить коррекцию положения ... 
стрелка измерителя на 100% Т.

6. Установить корзинку в центральное положение и проверить,на
ходится ли стрелка измерителя в нулевом положении. В случае заметно
го отклонения стрелки от нулевого положения регулировкой нуля (поз.5} 
установить стрелку измерителя в нулевое положение.

7. Переместить корзинку в противоположное крайнее положение и 
еще раз проверить показания измерителя. Разность показаний не должна 
превышать I  деления шкалы Т. Фотокодоршетр готов к измерениям.

Измерения

1. Заполнить одну кювету раствором, приготовленным согласно 
таблице, вторую -раствором сравнения ( дистиллированная вода или

смесь растворителей, применяемых для приготовления растворов).
2. Установить корзинку с кюветами в крайнее положение таким 

образом, чтоо'а пучок света проходил через кювету со сравниваемым раст
вором, и установить стрелку измерителя в положение Л30% Т (рукоятками 
"грубо" и "точно"),

3. Переместить корзинку с кюветами б противоположное крайнее 
положение таким образом, чтобы пучок света проходил через кювету с 
исследуемым раствором, и отметить по шкале оптическую плотность.Снять 
показания для всех растворов, приведенных в таблице, и построить гра
фик зависимости оптической плотности от мольной доли лиганда.



Л а б о р а т о р н а я  р а б о т а  5

определение концентрации растворов
НЕХОДОК ПСТЕНЦИШЕШЧЕСКОГО ТИТРОВАНИЯ

Ц е л ь  р а б о т ы ;  изучена® способов выражения концентра
ции растворов» определение концетрации растворов методсш титрования.

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ЭКСПЕРИМЕНТА

Растворы. Способы выражения концентрации растворов

Раствор - это однофазная термодинамически однородная систеыа 
переменного состава нескольких компонентов.

Количественным состав раствора выражается его концентрацией. 
Концентрация раствора показывает, сколько растворенного вещества со
держится в определенном количестве растворителя ила раствора.

Существует различные способы выражения концентрации растворов. 
Массовая доля С,% - процентное отношение массы растворенного 

вещества к общей массе раствора:

Л  %  -    ---   /0 0  > г п/77/ /7?̂ ?

где /77/ - масса растворенного вещества,?;
/7а - масса растворителя» г .

Молярная концентрация С  »М - отношена® количества раство
ренного вещества к объему раствора:

С, Л/ = — - ,  (2 )
М  7Г

где /7? - касса растворенного вещества» г;
М - мольная масса растворенного вещества, г/моль; 
у  - объем раствора» л»

3?



Эквивалентная концентрация или нормальность С,ы - отношение чис
ла эквивалентов растворенного вещества к объему раствора:

С ,.'// = > (3)д  V

где /77 - масса растворенного вещества, г;
3 - эквивалентная масса растворенного вещества, г/моль;
V -  объем раствора, л.

_  Титр С, Т - масса растворенного вещества в I  мл раствора:

/гг
с  г =  --------  » (4 )

V  -/ООО

где /7? - масса растворенного вещества, г;
7Г - объем раствора, л.

Концентрацию растворов можно установить различными методами. 
Метод титрования основан на измерении объемов растворов, вступающих 
в реакцию. Содержание определяемого вещества в растворе вычисляют, 
зная количество затраченного раствора известной концентрации. Про
цесс титрования ведут до достижения точки эквивалентности, т .е . мо
мента, -когда к определяемому веществу добавлено эквивалентное коли
чество реагента в соответствии с уравнением реакции. В точке экви
валентности число эквивалентов /г обоих реагирующих веществ оди
наково, i . e .  пг = п2 . Так как
п  = H ir,

где Н  - нормальная концентрация раствора, экв/д,
V ' - объем раствора, д, 

то Hf  ггг -  г ~2

или h'r _  г2

Тогда, зная объемы реагирующих растворов и концентрацию одного 
т  них, модно по уравнению (5 ) определить концентрацию другого.



УКАЗАНИЯ ПО ПРОВЕДЕНИЮ ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЫ

Определение концентраций раствора кислоты
методой титрования

1* Потенциометрическое титрование на pH - метре марки рН-121

Титрование - процесс постепенного прибавления раствора реагента 
к анализируемому раствору. Окончание титрования (точку эквивалент™ 
ности) устанавливают либо при помоги индикатора, либо по изменению 
определенной физико-хдаической характеристики, например, потенциа
ла электрода, опущенного в анализируемый раствор.

Для потенциометрических измерений з качестве индикаторного элек
трода на ионы водорода применяется стеклянный электрод» Пределы из-; 
мереная р// с помощью этого электрода изменяются от 0 до 14, В ! 
качестве электрода сравнения применяется хлорееребряный электрод, 
который состоит из серебряной проволоки, покрытой расплавом хлорида 
серебра,и насыщенного раствора хлорида калия, находящегося в стек™ : 
данной шпуле. ' ' •

В стаканчик емкостью 50 ал отмерить пипеткой 20 мл раствора 
кислоты, пртго^овленного согласно заданию I ,  и добавить X каплю ин-' 
дикаюра фенолфталеина. Установить стакан с указанным раствором кис
лоты я погруженными в.него магнита® стержнем и электродами на сто
лик магнитной мевалки» Электрод не должен доходить до дна стакана : 
на 5-6 мм. Закрепить бюретку в зажиме штатива и наполнить ее через 
воронку титрованным (0,1 н) раствора* щелочи» Нижний оттянутый кон
чик бюретки должен быть заполнен растворе.

Установить уровень жидкости, в баретке на нуле по нижнему (верх
нему) ыеннску, предварительно сняв воронку.

Включать магнитную мешалку и приступить к титрованию,, юаольвуя 
Р Р  - г ;  ср марки p H  -121, Раствор кислота над-/ титровать в диа
пазоне В“ 1 - +4” по шкале прибора ара включенных кнопках 30в я у  И  V

Оформление результатов . ■

По значениям P H  , полученный в процессе титрования, построить 
график в координатах p H -  • Значения' p H  сначала будут аз™ . 
наняться медленно и разномерно, но ври каком-то объеме введенной
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щелочи (объем должен быть точно определен графически) произойдет рез
кое изменение p H  (скачок p H  ) и окраска раствора из бесцветной 
перейдет в малиновую.

По положению скачка определить точное значение объема щелочи, 
затраченной на титрование 20 мл приготовленного раствора кислоты. 
Нормальность данного раствора кислоты определить по формуле (5 ) , где 
Нщ  «0 ,1  экв/л, 2%- =20 мл, - определяют по графику,
тогда

с , н «   --------

Раствор щелочи из бюретки добавляют к раствору кислоты (в стакан
чике на столике магнитной мешалки) по I  мл, отмечая и записывая из
менения значений р р  в таблицу.

2 ^  ,42 Д I 2 3 «4 5 6 7 8 9 ID I I 12

p H

При потенциометрическом титровании важен лишь ход кривой титро
вания ( г'Ду - р р  ) ,  определяющей то. значение концентрации ионов зо- 
дорода Н+ р Н  ) ,  при которое произошел скачок потенциа
ла. При этом p H  изменяется от I  до 12.

По окончании работы выключить магнитную мешалку,/?// -метр от
ключить от сети, отжать все клавиши, промыть электрода водой а по
грузить стеклянный электрод в стакан с дистиллированной водой, а 
хлорееребряиый электрод закрыть полиэтиленовым колпачком.

Приготовление раствора кислоты заданной концентрации

Необходимо приготовить растворы.НС£ от 0,02 до 0,1 н. Б ка
честве примера рассмотрим задание I ,

Задание I .  Приготовить 250 мл 0.08 а раствора соляной кислоты 
аз исходной, имеющей плотность 1,06 г/мл.

I .  Найта по справочной таблице массовую долю AZ6 (она рав
на 12$).



2. Рассчитав ббьеи исходной кислоты, необходимой для приготов
ления заданного раствора. Определить массу в 250 мл ее
раствора при концентрации С ,н  * 0,08 экв/д
sr>f  - /i =0,25, 0,08 36,5 « 0,73 Г ,
где S  - эквивалентная масса НС£ (36,5 г/моль).

Найти массовую долю С  исходного количества HC/J :

^  = ~  m =  4 p ~  w = s ‘4'7 г .
2

По плотности определить обьеи исходной кисло®, где у> e i,06  г/мл; 
отсюда

5,4?
V  * ——  а 4,65 а 4,7 МЛ.

1,06
3. Приготовить 250 мл раствора НС<? указанной (0,08/У) кон

центрации, Для этого налить в мерный цилиндр из склянки 4,7 мл ис
ходного раствора кислоты. Необходимый уровень довести капельницей. 
Кислоту аз цилиндра количественно перенести в мерную колбу (цилиндр 
3 раза ополоснуть дистиллированной водой, которую также вылить в 
мерную колбу)* Последа» заполнить примерно до половины водой,раст
вор тщательно перемешать. Затем в колбу до метки по нижнему ( или 
яо верхнему) уровню мениска долить воды, После перемешивания раст
вор считается приготовленным,

2 . Титрование при псмони индикатора

В две конические колба отмерить пипеткой по 20 us раствора 
кислота, приготовленного согласно заданию 1. В каждую колбу доба
вить по 2-3 капли индикатора-фенолфталеина« Заполнить бюретку раст
вором «вдета С ,н  = 0,1 8кв/л.

Стгавае жидкости т  Йаретхи производится через щель иеаду 
резннвзо! трубкой а етёкДйшш вариком в не! врв нажатии к сдвига
м и  резтозой «рубка йадьцши, Установить уровень жидкости в барет
ке на нуде So нижнему (шш верхнему) аенйбху. Вбенавив колбу под 
бюретку (кед колбу soaaassf» laeT белой бумаги), одной рукой осто
рожно, по каплям, приливать растзор, непрерывно перемешивая его 
юугообраавш вр&щанн® козбы другой рукой. Твтрованив_ ведется до


