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 ВВЕДЕНИЕ
Протекание различных химических  процессов сильно зависит от реакции среды в растворе. Поэтому величина рН раствора является важнейшим показателем, который необходимо контролировать как при проведении реакций в научно-исследовательских лабораториях, так и в ходе разнообразных технологических процессов.
Настоящая лабораторная работа даёт возможность освоить спо​собы измерения и  методы расчёта рН в водных растворах электроли​тов. Перед её выполнением необходимо усвоить понятия: ионное про​изведение воды, характер среды, индикатор, гидролиз солей, водо​родный показатель.
I. ЦЕЛЬ РАБОТЫ

Изучить методы расчета рН растворов электролитов.

Освоить методы определения рН растворов.
2. ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ  ПОЛОЖЕНИЯ

2.1. Водородный показатель. Ионное произведение воды

Водородный показатель (рН) величина, характеризующая актив​ность или концентрацию ионов водорода в растворах. Водородный показатель обозначается рН.

Водородный показатель численно равен отрицательному десятичному  логарифму активности или концентрации ионов водорода, выраженной в молях на литр:


[image: image110.wmf]Ch


В воде концентрация ионов водорода определяется электролитической диссоциацией воды по уравнению
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Константа диссоциации при 22° С составляет
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Пренебрегая незначительной долей распавшихся молекул, можно концентрацию недиссоциированной части воды принять равной обшей концентрации воды, которая составляет: СH2O =1000/18=55,55моль/л.

Тогда:  
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Для воды и ее растворов произведение концентраций ионов Н+ и ОН- величина постоянная при данной температуре. Она называется ионным произведением воды 
[image: image5.wmf]в
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  и при 25° С составляет 
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Постоянство ионного произведения воды дает возможность вычис​лить концентрацию ионов 
[image: image7.wmf]+
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 если известна концентрация ионов ОН
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и наоборот:
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Понятия кислая, нейтральная и щелочная среда приобретают количественный смысл.

В случае, если 
[image: image10.wmf]]
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,эти  концентрации (каждая из них) равны 
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 моль/л, т.е 
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Если 
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Если 
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В любом водном растворе рН + рОН =14, где 
[image: image20.wmf]]
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Величина рН имеет большое значение для биохимических процес​сов, для различных производственных процессов, при изучении свойств природных вод и возможности их применения и т.д.

2.2 Вычисление рН растворов кислот и оснований.

Для вычисления рН растворов кислот и оснований следует пред​варительно вычислить молярную концентрацию свободных ионов водорода (
[image: image21.wmf]]
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) или свободных гидроксил ионов (
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), а затем воспользоваться
формулами:
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Концентрация любого иона в моль/л в растворе электролита можно вычислить по уравнению
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где См иона – молярная концентрация  иона в моль/л;

См – молярная концентрация электролита в моль/л;


[image: image25.wmf]a

-степень диссоциации электролита;

n -количество ионов  данного вида, которое получается при распаде одной молекулы электролита.

Если электролит слабый, то значение степени диссоциации может быть определено на основании закона разбавления Оствальда:
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Пример   1. Вычислить рН 0,001H раствора гидроксида натрия.

Решение:  гидроксид  натрия является сильным электролитом, дис​социация в водном растворе происходит по схеме:
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Степень диссоциации в разбавленном растворе можно принять равной 1. Концентрация ионов ОН
[image: image29.wmf]-

(моль/л) в растворе равна: 
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Пример 2. Вычислить рН 1%-ного раствора муравьиной кислоты, считая, что плотность раствора равна 1г/мл; Кдисс =
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Решение: 1л раствора содержит 10г НСООН, что составляет 10/46= =0,22моль, где 4б г/моль - молярная масса муравьиной кис​лоты. Следовательно, молярная концентрация раствора равна 0,22моль/л. Муравьиная кислота – слабый электролит, поэтому
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, так как 
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Пример 3.  рН раствора составляет 4,3. Вычислить 
[image: image34.wmf]]
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Решение:   
  [Н+] = 10-рН =10-4,3 = 5∙10-5моль/л
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2.3. Реакция в растворах солей. Гидролиз.
Реакция водного раствора зависит не только от наличия в нем кислот или оснований, но также и от присутствия некоторых солей. Многие соли, растворяясь в воде, способны смещать реакцию среды в ту или иную сторону. При этом происходит 
химическое взаимодействие между ионами соли и молекулами воды, сопровождающееся образо​ванием слабых кислот или слабых оснований или малодиссоциируемых ионов. Эта реакция получила название гидролиза солей.
 Гидролиз соли - это обратимый, обменный процесс взаимодействия  ионов соли с водой, приво​дящий к образованию слабых электролитов. В результате гидролиза изменяется кислотность среды.
Рассмотрим наиболее типичные случаи гидролиза солей.

1. Соль, образованная слабым основанием и сильной кислотой (гидролиз по катиону). 
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[image: image102.wmf]Ch


В растворе накапливаются ионы
[image: image38.wmf]+

H

, в результате чего реакция сме​щается в кислую сторону, рН в растворах солей подобного типа меньше7.

2. Соль, образованная сильным основанием и слабой кислотой (гидролиз по аниону). 
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В данном случае гидролиз  ведет к увеличению концентраций ионов 
[image: image40.wmf]=
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 в растворе, среда щелочная, рН>7.

3. Соль, образованная слабой кислотой и слабым основанием (гидролиз по катиону и по аниону).
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В результате гидролиза ацетата аммония происходит образование двух слабых электролитов, раствор ока​зывается близким к нейтральному, рН~7.

4. Соль, образованная сильным основанием и сильной кислотой.
Соли подобного типа гид​ролизу не подвергаются. Их ионы не образуют с ионами 
[image: image42.wmf]+

H

 и 
[image: image43.wmf]=
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 воды слабодиссоциируюших или труднорастворимых соединений, равно​весие между ионами и молекулами воды не нарушается и раствор остается нейтральным, рН  равен 7.

Особенности гидролиза солей, образованных слабыми многоосновными кислотами, а также солей, образованных слабыми многокислотными основаниями.

Гидролиз солей, образованных слабыми многоосновными кислотами, а также солей, образованных слабыми многоосновными основаниями, протекает ступенчато. В результате гидролиза по первой ступени об​разуются соответственно кислая или основная соль:
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Накопление в растворах ионов 
[image: image45.wmf]=
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 и 
[image: image46.wmf]+
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 препятствует дальнейшему протеканию гидролиза, и по второй ступени гидролиз практически не протекает. 

2.4 Вычисление pH растворов солей

В качестве примера возьмем гидролиз ацетата натрия:
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Ионное уравнение:
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Константа равновесия этой реакции
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, так как концентрация воды практически остается постоянной, ее можно объединить с константой равновесия:
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где Кг - константа гидролиза.

Выразим 
[image: image51.wmf]=
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 через ионное произведение воды [
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подставив эту величину в уравнение Кг получаем
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где
[image: image54.wmf]кисл

К

 - константа диссоциации слабой кислоты.

В общем случае, если исходную концентрацию аниона слабой кислоты А
[image: image55.wmf]-

обозначить через С моль/л, то Ch моль/л – это концентрация той части аниона А
[image: image56.wmf]-

, которая подверглась гидролизу и образовала Ch моль/л слабой кислоты HA и Ch моль/л гидроксильных ионов:
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[image: image57.wmf]-
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где: h – степень гидролиза, т.е доля молекул соли, подвергающихся гидролизу.

Константа гидролиза соли:
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При малом значении h: 
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Аналогично соотношение можно получить и при рассмотрении гидролиза соли слабого основания и сильной кислоты:
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Принимая во внимание, что гидролиз солей, образованных сильными основаниями и многоосновными слабыми кислотами протекает преимущественно по 1-ой ступени:
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Константа гидролиза определяется уравнением:
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где 
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Пример 4. Определить pH 0.02Н раствора соды Na2C03, учитывая только первую ступень гидролиза.

Решение: Гидролиз соли протекает по уравнению 
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Для вычисления степени гидролиза необходимо вычислить молярную концентрацию раствора 
[image: image69.wmf].
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2.5 Методы определения величины pH. Индикаторы
Методы определения рН могут быть различными. Для этой цели широко используются индикаторы, более точные определения рН производятся потенциометрическим методом.

Индикаторы- вещества, которые меняют свою окраску в той или иной области значений рН. Например, метиловый оранжевый меняет окраску от красной к желтой при рН от 3,1 до 4,4; фенолфталеин от бесцветной к малиновой при рН от 8,3 до 9,8(см Приложение, таблица 1). Прибавляя тот или иной индикатор к испытуемому раствору, можно с помощью эталонных растворов с тем же индикатором и известным рН установить рН исследуемого раствора путем сравнения окрасок обоих растворов.

Универсальный индикатор представляет собой смесь индикаторов с зонами перехода, последовательно охватывающими широкую область рН от кислых до щелочных значений, от рН=1 до рН=10.

Потенциометрическое определение величины рН производится лабораторным прибором - рН-метром.

3. ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ

Опыты выполняются строго в соответствии с методическим ру​ководством. При выполнении работ следует выполнять общие правила тех​ники безопасности для химических лабораторий. При попадании реак​тивов на кожу или одежду пораженный участок необходимо быстро обильно промыть водой.

4. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ  ЧАСТЬ

Опыт  №1. Определение рН при помощи индикаторов.
Определите окраску индикаторов в растворах указанных пяти электролитов. Для этого налейте в пробирки по 1мл растворов и добавьте в каждую пробирку 1-2 капли фенолфталеина. Результаты наблюдений оформите в виде табл.1,используя данные  табл. 1 Приложения.

Таблица 1
	Фор-мула элект-ролита
	Концентрация электролита
	Фенолфталеин
	Метиловый

оранжевый
	Универсаль-ный

индикатор
	рН по показа-нию рН-метра
	Кдис слабого электро-лита
	Расчет-ное

значение

рН

	
	Дан-
ная
	См,
моль/л
	окраска
	рН
	окраска
	рН
	окраск
	рН
	
	
	

	1
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	4
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	5
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Опыт повторите с использованием индикатора метилового оранже​вого. Результаты наблюдений также запишите в табл. 1.

Напишите уравнения электролитической диссоциации слабых и сильных электролитов.

Для солей напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения, укажите кислотность среды.

Основываясь на результатах наблюдения, сделайте вывод: можно ли с помощью фенолфталеина отличить: 1)кислую среду от нейтральной; 2)нейтральную от слабощелочной рН=8; 3) слабощелочную от умеренно щелочной рН=11? 
Можно ли с помощью метилового оранжевого отличить: 1)умеренно кислую среду рН=З от слабокислой рН=5,0; 2) слабокислую среду от нейтральной; 3)нейтральную среду от щелочной?

Опыт 2.  Приближенное определение рН раствора с помощью универсаль​ной индикаторной бумаги.

Для приближенного определения рН раствора пользуются универ​сальной индикаторной бумагой, или универсальными индикаторами, пред​ставляющими собой смесь нескольких индикаторов с различными областями перехода. По прилагаемой к универсальной индикаторной бумаге цветной шкале устанавливают, при каких значениях рН индикаторная бумага окрашивается в тот или иной цвет.

Стеклянной палочкой (или пипеткой) нанесите 2-3 капли иссле​дуемого раствора на универсальную индикаторную бумагу, сравните окраску еще сырого пятна с цветной шкалой. Результаты наблюдений внесите в табл. 1

Сделайте вывод о прибли​женном значении рН  раствора. 

Опыт З. Потенциометрическое определение рН.

Опыт выполняется под руководством лаборанта.

Схема измерения величины рН раствора показана.на рисунке. 
[image: image71.emf]7
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Схема измерения величины рН раствора

1-полый шарик из электродного (литиевого) стекла;
2-стеклянный электрод;
3-внутренний контактный электрод;
4-вспомогательный электрод;
5-электролитический ключ;
6-пористая перегородка;
7-рН-метр рН-673.      

При погружении электрода в раствор между поверхностью шарика стеклянного электрода и раствором происходит обмен ионами, в результате которого ионы лития в поверхностных слоях замещаются ионами 
[image: image72.wmf]+
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 и стеклянный электрод приобретает свойства водородного электрода. Между  поверхностью стекла и контрольным раствором воз​никает разность потенциалов 
[image: image73.wmf]x
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,величина которой определяется концентрацией ионов 
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в растворе и температурой раствора:
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Перед каждым погружением в контрольный раствор электроды надо тщательно промыть дистиллированной водой и удалить с поверх​ности избыток воды фильтровальной бумагой.

Отсчет величины рH по шкале прибора следует производить после того, как показания примут установившееся значение. 

Результаты измерений также внести в табл. 1.

 По значению рН раствора, вы​числить его молярную концентрацию, зная что 
[Н+] = 10-рН.
Опыт № 4. Расчет рН растворов электролитов.
Для четырех растворов электролитов с указанными  концентрациями рассчитать величину рН. 
Для этого необходимо: пересчитать данную для электролита концентрацию  в молярную; исходя из силы электролита выбрать формулу для расчета молярной концентрации иона, определяющего кислотность, и сделать расчет; рассчитать значение рН. Проанализировать полученные значения.

 Результаты расчетов также внести в табл. 1.

5. СОДЕРЖАНИЕ ОТЧЕТА О РАБОТЕ

Отчет о работе должен быть оформлен грамотно, аккуратно, в срок. При оформлении результатов каждого опыта необходимо указать его название, написать уравнения реакций, отметить наблюдения, ответить на поставленные вопросы. Образец отчета прилагается.
6. КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ
1. Что такое ионное произведение воды?

2. Что означают понятия: нейтральная, кислая, щелочная среда? Каково
значение рН в этих средах?

3. Каково значение рН воды при температурах 273, 323, 353 и 373К?
4.Какая зависимость существует между зарядом и размерами катиона и его способностью к гидролизу?

5.Какая существует взаимосвязь между склонностью катиона к
гидролизу и способностью его гидроксида к основной ионизации
(сила основания)?

6.Какая зависимость существует между зарядом и размером ани​она и его склонностью к гидролизу?

7.Какая существует взаимосвязь между склонностью аниона к гидролизу и способностью образованной им кислота к кислотной ионизации (сила кислоты)?
8. Вычислить рН 0,05М НСl и 0,05М СН3С00Н.

9. В 200мл раствора едкого натра содержится 0,2г NaOH. Вычислите
рН этого раствора.

10. Определите концентрации Н+ и ОH- в некотором растворе, если его
рН 4,7.

11. Рассчитайте рН 0,01H Н2СО3  (Диссоциацией по второй ступени
можно пренебречь).

12. Какие из солей Na2CО3, FeCl3, Na2SО4, CuSО4  при растворении в
воде создают кислую реакцию среды?

13. Какое значение рН (больше или меньше 7) имеют растворы солей:

NiSО4, Al2(SO4)3 и K2CО3 ?

14. Какое значение рН (больше или меньше 7) имеют растворы солей:
Na3PO4, K2CO3, FeCI3 ?
15. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза солей CH3COOK, ZnCI2, KCN.  

Приложение
Таблица 1
Зависимость между pH и окраской различных индикаторов.

	pH
	3.1
	
	4.4

	Метиловый оранжевый
	Красный
	Оранжевый
	Желтый


	pH
	8,2
	
	10,0

	Фенолфталеин
	Бесцветный
	Розовый
	Малиновый


Таблица 2
Константы диссоциации слабых электролитов(25
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	Название электролита
	Формула
	Константа диссоциации 

	Азотистая кислота
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	Сероводородная кислота
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	Угольная кислота
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	Уксусная кислота
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	Фосфорная кислота
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	Гидроксид аммония
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	Гидроксид цинка
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	Гидроксидмагния
	Mg(OH)2
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	Щавелевая кислота
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