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Лабораторная работа
"Окислительно-восстановительные реакции”

ТЕОРЕТИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ 

Электроотрицательность.

Электроотрицательность (х) - это характеристика способности атома в хими
ческом соединении смещать электронную плотность в свою сторону. Электроот
рицательность не имеет размерности. Данный термин ввел в современную химию в 
1932г. американский химик Лайнус Полинг. Он же предложил и первую шкалу 
электроотрицательности, рассчитанную на оснований экспериментальных значе
ний энтальпии образования связей в двухатомных молекулах. Согласно Полингу 
наибольшее значение электроотрицательности имеет самый активный неметалл - 
фтор (х=4.0), а наименьшее значение - щелочные металлы - цезий и франций 
Ос-0.7).

Элетроотрицательность элемента зависит от способности его атомов терять и 
приобретать электроны, а значит, определяется строением электронной оболочки 
атома. По этой причине электроотрицательность элементов будет находится в пе
риодической зависимости от зарядов их ядер. В целом в периодической системе 
элементов наблюдаются следующие закономерности изменения электроотрица
тельности. Наиболее электроотрицательные элементы, т.е. самые активные неме
таллы (фтор, кислород, хлор и др.) располагаются в правом верхнем углу таблицы. 
Наименее электроотрицательные элементы, т.е. самые активные металлы (фран
ций, цезий и др.) располагаются в нижнем левом утлу таблицы элементов. Таким 
образом, с увеличением порядкового номера электроотрицательность элементов 
по периоду возрастает, а по группе падает (см. табл. 1.).

В современной трактовке предложенной американскими учеными 
А. Л .Оллредом и Э.Роховым электроотрицательность определяется электрическим 
полем на поверхности атома. Величина ее характеризует электростатическую силу, 
действующую между ядром и валентными электронами, т.е. фактически является 
мерой стабильности электронной оболочки атома. Согласно такому представле
нию определенными значениями электроотрицательности характеризуются даже 
элементы не образующие устойчивых химических соединений (гелий, неон, аргон). 

■ И, поскольку наиболее стабильными являются именно электронные конфигурации 
инертных газов, их значения эдекТроотрицательности будут максимальными.

Значения электроотрицательности позволяют оценивать характер химиче
ской связи в химическом соединении. Наибольшая разница будет соответствовать 
преимущественно ионному талу связи. Незначительное отличие в электроотрица
тельностях элементов показывает, что связь в соединении будет ковалентная:

К.С1 х(К)=0.91 х(С1)=2.83 Дх=1.92 ионная связь
НС1 х(Н)г=2.10 х(С1)=2.83 Дх=0.73 ковалентная полярная связь
СЬ х(С1)=2.83 х(С1)=2.83 Дх-0 ковалентная неполярная связь

При использовании понятия электроотрицательное™ необходимо учитывать 
ряд важных моментов. Во-первых, электроотрицательность не является строгой 
физической величиной, ее значение не определяется экспериментально, а рассчи
тывается из косвенных данных. Во-вторых, электроотрицательностъ не является 
величиной постоянной и зависит от природы других атомов, с которыми химиче
ски связан атом данного элемента. В некоторых соединениях рдин,» то? атом
мо кет служить одновременно и донором и акцептором элею ^^О ^Й п ФипДН
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Табл. 1. Электроотрицательность элементов (х) согласно Оллреду-Рохову.



Степень окисления.

-  Степень окисления - это заряд, который приобрел бы атом, если бы все элек
тронные пары химических связей в соединении сместились в сторону атомов более 
электроотрицательных элементов.

При оценке степени окисления не учитывается реальный тип химической свя
зи в соединении. Условно принимается, что все связи имеют ионный характер, а 
само химическое соединение представляется совокупностью одноатомных ионов.

Степень окисления - это безразмерная величина. Она записывается над сим
волом химического элемента (иногда обозначается в виде верхнего индекса справа 
от символа элемента):

+2 -2 +1 +7 -2 О
М§5, К 2М11О4, СЬ

Степень окисления может принимать значения от -4 до +8. В большинстве со
единений степень окисления имеет целочисленный характер, но в некоторых веще
ствах ее формальное значение может быть дробным.

Для расчета степени окисления существуют определенные правила:
1) Степень окисления элемента в простом веществе равна 0.

0 0 0 0 0 0
Ог, N2, $8, Р+, Ре, Си

2) Для электронейтральных молекул сумма степеней окисления всех элемен
тов с учетом числа их атомов равна 0.

Для многоатомных Ионов сумма степеней окисления всех элементов с учетом 
числа их атомов равна заряду иона.

Для одноатомных ионов Степень окисления элемента равна заряду иона.
+1 +6-2

серная кислота: Н2ЗО4 2-(+1)+1-(+6)+4-(-2)=0
+6-2

сульфат-ион: Ю<2' Ь(+6)+4-(-2)=-2
3) Ряд элементов проявляет постоянную степень окисления:
- фтор (-1);
- кислород (-2), за исключением пероксидов (Н /)^  Ма20 2 и др.), где его степень 

окисления равна (-1), фторида кислорода (ОР2), где степень окисления кислорода 
равна (+2) и некоторых других соединений (КО„ КО, и др.);

- водород (+1), за исключением гидридов металлов (ИаН, СаН2 и др.), где его 
степень окисления равна (-1);

- щелочные металлы (1л, Ыа, К, КЬ, С§) (+1);
- щелочноземельные металлы (Са, 8г, Ва), а также цинк, магний и кадмий

(+2).
4) Металлы проявляют только положительную степень окисления.
5) Высшая положительная степень окисления элемента числено равна номеру 

группы элемента в Периодической системе. Исключение составляют фтор, кисло
род, гелий, неон, аргон, а также элементы подгрупп кобальта и никеля, чья макси
мальная степень окисления меньше номера группы, к которой они относятся. У эле
ментов подгруппы меди максимальная положительная степень окисления больше но
мера группы.

Низшая отрицательная степень окисления элемента числено равна номеру 
группы элемента минус 8. Это правило применимо лишь к неметаллам 1У-У11 групп.

Степени окисления элементов Периодической системы приведены в табл. 2.
Как правило, большинство элементов имеет несколько степеней окисления. 

Так азот способен проявлять широкий спектр их значения (~3,-2,-1,0,+1,+2, 
+3,+4,+5). Однако не все они будут одинаково характерны для данного элемента. 
Наиболее устойчивыми для азота будут степени окисления -3,0,+3,+5, остальные



Табл.2. Степени окисления элементов Периодической таблицы.
№ Название Степени № Название Степени

элемента окисления элемента окисления
1(Н) водород -1,0,1 50(5п) олово -4,0Д,4
2(Не) гелий 0 51(5Ъ) сурьма -3,0,33
зсы) литий ОД 52(Те) теллур -2,0,2,4,6
4(Ве) бериллий 0,2 53(1) иод -1,0,13,5,6,7
5(В) бор -3,0,1,2,3 54{Хе) ксенон ___ 0П Д,4,6,8
6 (0 углерод -4,-2,-1,0,2,3,4 55(С8) цезий ______ОД______
7(№ азот -3,-2,-1,0,1,2,3,4,5 56(Ва) барий ______ ОД______
8(0 ) кислород -2,-1,0,2 57(Ьа) лантан 0,3
9(Р) фтор -1,0 58(Се) церий _____ОДД____ _
10(Ые) неон 0 59(Рг) празеодим 03,4
11(Ыа) натрий 0,1 60(Ы) неодим _____ ОД, 4
12(Мй) магний 0,2 61(Рт) прометий ______ ОД
13(А1) алюминий 0,3 62(5т) самарий _____ ОДЗ_____
14(51) кремний -4,-3,0,2,4 63(Еи) европий 0,2,3
15(Р) фосфор -3,-2,-1,0,1,3,5 64(06) гадолиний ______ ОД______
16(3) сера -2,-1,0,2,4,6 65(ТЬ) тербий 0Д,4
17(С1) хлор -1,0,13,4,5,6,7 66(Бу) диспрозий 0,3
18(Аг) аргон 0 67(Но) гольмий 0,3
19(К) калий ОД 68(Ег) эрбий ______ ОД
20(Са) кальций ОД 69(Тш) тулий од
21 (8с) скандий 03 70(УЬ) иттербий 0,2,3
22(Т1) титан 0ДЗ,4 71 (Ей) лютеций 0,3
23(У) ванадий 0,2,3,43 72(Н0 гафний 0,4
24<Сг) хром 0,23,4,5,6 73(Та) тантал 0,23,4,5
25(Мп) марганец 0,23,4,5,6,7 74(\У) вольфрам 0Д,3,4,5,6
26(Ре) железо 0ДД6 75(Ке) рений 0,3,4,53,7
27(Со) кобальт 0ДД4____ 76(08) осмий 0,23,4,5,6,7,8
28(№) никель 0,1,2,3 77(1г) иридий 0,1,23,4,5,6
29(Си) медь ОД 78(Р1) платина 0,2,4,5,6
30(2п) цинк ОД 79(Аи) золото 0,13
31 (Оа) галлий 0,1,3 80(Нд) ртуть _____ ОДД
32(Ое) германий -4,0,2,4 81 (Т1) таллий 0,1,3
33(А$) мышьяк -3,03,5 82(РЬ) свинец 0Д,4
34(5е) селен -2,0,2,4,6 83(В() висмут -3,03,5
35(Вг) бром -1,0,1,3,43,7 84(Ро) полоний •2,0Д,4
36(Кг) криптон 0Д.4 85(А1) астат -1,0,133,7
37(КЬ) рубидий 0,1 86(Кп) радон 0
38($г) стронций 0,2 87(Рг) франций _0Д______
39(У) иттрий 0,3 88(Ва) радий 0,2
40(7х) цирконий 0,2,4 89(Ас) актиний 0,3
41 (N6) ниобий 0,23,4,5 90(ТЬ) торий 0,4
42(Мо) молибден 0,23,4,5,6 91 (Ра) протактиний 0.43
43(Тс) технеций 0,23,4,5,6,7 92(17) уран 03,4,5,6
44(К.и) рутений 0,23,4,5,6,7,8 93(Ыр) нептуний 0.3,4.53
45(КЬ) родий 0,1,23,4 94(Ри) плутоний 03,4,5,6
46(Р6) палладий 0,2,4 95(Ат) америций 03,4,5,6

I серебро 0,1,3 96(Ст) кюрий ОД,4
48(С<1) кадмий ОД 97(Вк) берклий ОД,4
49(1п) индий 0,13 98(0) калифорний _____ ОД,4



степени окисления будут малохарактерны. В табл. 2 наиболее распространенные 
степени окисления элементов выделены жирным шрифтом.

При использовании понятия “степень окисления” важно учесть ряд принци
пиально важных моментов.

Во-первых, степень окисления элемента никогда не соответствует реальному 
заряду атома в соединении. Так, степень окисления может принимать значения от - 
4 до +8. В то время как реальный заряд атомов не может быть меньше -1 или 
больше +2. Даже в соединениях с преимущественно ионным характером связи сте
пень окисления атомов не равна их реальному заряду. В нитрате натрия (МаЫОз) 
степень окисления азота равна +5, а действительный заряд составляет всего лишь 
+0.4. Аналогичная закономерность характерна и для ковалентных соединений. В 
хлороводороде степени окисления водорода и хлора равны +1 и -1, а их действи
тельные заряды +0.17 и -0.17 соответственно.

Во-вторых, в ряде соединений для установления степени окисления элемента 
необходимо знать не только эмпирическую формулу, но и структурную.

Н—( /  Ч
Например, в тиосерной кислоте и ее солях тиосульфатах формальная степень 

окисления серы равна +2. В реальности же атомы серы в данном соединении - не
равноценны. Атом серы, соединенный с атомами кислорода, имеет степень окис
ления +6, а второй атом серы имеет степень окисления -2.

По этой же причине понятие степени окисления практически не используется 
для характеристики органических соединений, имеющих сложное строение.

В-третьих, для химических соединений, не подчиняющихся правилам фор
мальной валентности, понятие степени окисления теряет свой смысл. Так, практи
чески невозможно рассчитать степени окисления элементов в следующих соедине
ниях: МзЗп, Сг4В, СгВб, Рет№б, УВп, УВбв и др.

Тем не менее, использование понятие степени окисления позволяет значи
тельно упростить составление формул соединений, подбор коэффициентов в окис
лительно-восстановительных реакциях.

Окислительно-восстановительные реакции. Основные понятия.
Типы окислителей и восстановителей.

Окислительно-восстановительные реакции - это реакции, протекающие с из
менением степени окисления одного или нескольких элементов, входящих в состав 
реагирующих веществ. Процессы окисления-восстановления можно условно соот
нести с процессами переноса электронов между атомами. Тогда окисление можно 
рассматривать как отдачу электронов, а восстановление - как присоединение элек
тронов.

Окислителем называется вещество, содержащее атомы, которые принимают 
электроны. Окислитель в результате химической реакции восстанавливается, по
этому степень окисления элемента-окислителя уменьшается.

Восстановителем называется вещество, содержащее атомы, которые отдают 
электроны. Восстановитель в результате химической реакции окисляется, степень 
окисления элемента-восстановителя увеличивается.

Функции окислителя и восстановителя могут быть совмещены в одном и том 
же веществе.
Пример: взаимодействие металлического магния и соляной кислоты:

0 +1 + 2 0  
+ 2НС1 = М§СЬ + Н2
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1 — восстановитель (Мб)
О +2

М§ - 2е = М§
-1 о 2

С1 + 1е- = С1 2 — окислитель (НО)
Окислительно-восстановительные свойства веществ обусловлены свойствами

элементов, входящих в их состав.
Атомы элементов, находящихся в высшей степени окисления (Со(+3), $п(+4), 

N(+5), 8(+6), Мп(+7), Хе(+8) и др.) не могут больше отдавать электроны, а спо
собны лишь их присоединять. Поэтому вещества, содержащие элементы в высших 
степенях окисления обладают окислительными свойствами.

Атомы элементов, находящихся в низшей степени окисления (1(1), 8(-2), 
Р(-3), С(-4) и др.) не могут больше принимать электроны, а способны лишь их от
давать. Поэтому вещества, содержащие элементы в низших степенях окисления об
ладают восстановительными свойствами.

Атомы элементов, находящихся в промежуточной степени окисления (С(+2), 
С1(+3), N(+4), Мп(+6) и др.) в зависимости от внешних условий способны либо от
давать электроны, либо их присоединять. Поэтому вещества, содержащие элемен
ты в промежуточных степенях окисления обладают окислительно
восстановительной двойственностью свойств.

Основные окислители и восстановители можно разделить на несколько групп 
по их химическому строению. Рассмотрим эти группы подробнее.

Окислители.
1. Простые вещества. Наиболее активные неметаллы (галогены: Рг, СЬ, Вгз, 

кислород Ог) обладают ярко выраженными окислительными свойствами.
0 - 1  0 - 1
Р + е- —>Р С1 + е"-»С1
0 - 1  0 - 2

Вт + е- -» Вт 0  + е --+ 0
2. Кислородсодержащие кислоты и их соли.
а! Азотная кислота (НЫОУ). Окислительные свойства обусловлены атомом 

азота, находящимся в степени окисления +5. В зависимости от силы восстановите
ля продуктами восстановления кислоты являются ЫОг, N 0, N2 и ЫНз (ЫНЦЫОз) в 
которых азот соответственно имеет степень окисления +4, +2, 0 и -3. С понижени
ем концентрации кислоты увеличивается глубина ее восстановления. Как правило, 
при восстановлении НЫОз одновременно протекает несколько химических реак
ций. Например, взаимодействие 40%-ной кислоты с железом приводит к образова
нию всех возможных продуктов восстановления азота. В химических реакциях 
НЫОз любой концентрации с металлами водород не образуется.

Соли азотной кислоты - нитраты обладают окислительными свойствами 
только в очень кислых растворах или в твердом состоянии при высокой темпера
туре.

б~> Серная кислота (НЬЗОА Окислительные свойства обусловлены атомом се
ры, находящимся в степени окисления +6. В зависимости от силы восстановителя 
продуктами восстановления кислоты являются ЗОз, 8 и Н28 в которых сера соот
ветственно имеет степень окисления +4, 0 и -2. Окислительные свойства присущи 
только концентрированным растворам кислоты.

Соли серной кислоты - сульфаты окислительными свойствами не обладают.
в) Перманганат калия СКМпОЛ. Окислительные свойства обусловлены ато

мом марганца, находящимся в степени окисления +7. Окислительная активность 
перманганата и глубина его восстановления (степень окисления +6 , +4 или +2) оп
ределяется характером среды:

рН<7 (кислая среда) Мп0.г + 8Н+ + 5е -> Мп2+ + 4НгО

8



рН=7 (нейтральная среда) М11О4 + Ш 2О + Зе- -» МпОг + 40Н-
рН>7 (щелочная среда) Мп04‘ + е* -> МпС>42'
Наиболее ярко выражены окислительные свойства КМ11О4 в кислой среде.
г) Хромат и дихромат калия ГЬоСгСЬ и К 2СГ2О7). Окислительные свойства 

обусловлены атомом хрома, находящимся в степени окисления +6. Окислительные 
свойства наиболее выражены в кислой среде (при этом хромат калия переходит в 
бихромат). Продуктом восстановления является ион Сг3+, в котором степень окис
ления хрома равна +3.

3. Соединения, содержащие атомы металлов в высоких степенях окисления.
Для многих металлов характерно несколько степеней окисления (железо +2 и +3, 
олово +2 и +4, кобальт +2 и +3 и др.), поэтому атомы металлов могут восстанав
ливаться переходя в более низкую степень окисления.

4. Соединения, содержащие водород (+1). К данным соединениям относятся 
прежде всего кислоты и вода. Кислоты взаимодействуют с металлами с образова
нием газообразного водорода (Ш), т.е. Н* + с  -> Н°.

Наиболее сильные восстановители (щелочные и щелочноземельные металлы, 
магний и др.) способны восстанавливать водород, входящий в состав воды.

Восстановители
1. Простые вещества. Поскольку металлы могут находиться только в поло

жительной степени окисления, все они будут являться восстановителями. Однако 
восстановительная активность металлов различна. Наиболее активными восстано
вителями являются щелочные и щелочноземельные металлы, магний, алюминий, 
цинк; наименее активные восстановители - это медь, серебро, золото, платина. В 
кислой среде основными продуктами окисления металлов являются соответст
вующие катионы. Помимо металлов восстановительной способностью обладают и 
некоторые неметаллы: водород, углерод, фосфор, сера.

2. Бескислородные кислоты и их соли. Данные соединения (Н1, НВг, НС1, Нг5, 
НгЗе и др.), чья восстановительная активность обусловлена анионами, в которых 
атомы неметаллов находятся в низших степенях окисления, при окислении обычно 
образуют простые вещества (Ь, Вгг, СЬ, 5 ,5е и др.).

3. Соединения, содержащие атомы металлов в низких степенях окисления. 
При окислении этих соединений атомы металлов повышают свою степень окисле
ния (медь от +1 до +2, железо от +2 до +3, таллий от +1 до +3 и т.д.).

Ряд химических соединений обладает окислительно-восстановительной двой
ственностью. К ним относятся пероксид водорода, азотистая кислота и ее соли - 
нитриты, йод и некоторые другие вещества. Двойственность свойств этих веществ 
обусловлена наличием в них атомов элементов, находящихся в промежуточной 
степени окисления. Так, пероксид водорода (Н2О2) благодаря кислороду в неха
рактерной для него степени окисления -1 в зависимости от свойств реагирующего с 
ним соединения способен проявлять либо окислительные, либо восстановительные 
свойства.

Н2О2 - 2е- -> Ог + 2Н+ — -  окисление 
Н2О2 + 2Н+ + 2е- -> 21Ь О ----- восстановление

Методы расстановки коэффициентов в уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций.

Определение коэффициентов в окислительно-восстановительных реакциях 
осуществляется на основе принципа: Количество электронов отданных восстано
вителем равно количеству электронов принятых окислителем. Для расстановки
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коэффициентов используется два основных метода: метод электронного баланса и 
ионно-электронный метод.

1. Метод электронного баланса. Рассмотрим этот метод на примере реакции 
окисления сульфата железа (II) перманганатом калия:

Ре304 + КМ п04 + Н2304 -> Ре3(304)з + Мп304 + К23 0 4 + НгО
а) Определяем элементы, которые изменяют в ходе химической реакции сте

пень окисления:
+2 +7 +з *г
Ре304 + КМ п04 + Н230 4 —> Ре2(304)з + Мп304 + К2304 + Н20

Этими элементами будут являться железо и марганец.
б) В ходе реакции атом железа (+2) превращается в атом железа (+3), т.е. 

окисляется, увеличивая свою степень окисления на 1, а значит и отдает 1 электрон. 
Атом марганца (+7) в ходе реакции превращается в атом марганца (+2), т.е. вос
станавливается, уменьшая свою степень окисления на 5 за счет приема 5 электро
нов. Запишем это в виде двух полуреакций:

+2 +3
Ре - е —> Ре ------ восстановитель
+7 +2

Мп + 5е -> Мп ------ окислитель
в) Найдем наименьшее общее кратное для числа отданных и приобретенных 

электронов (для 1 и 5 это будет 5). Разделим наименьшее общее кратное на число 
электронов отдаваемых одним атомом восстановителя и на число электронов при
нимаемых одним атомом окислителя.

+2 +3
Ре - е  -» Ре . 5 ------  восстановитель
+7 +2 5

Мп + 5е- -> Мп 1 ------ окислитель
Значит на восстановление 1 атома марганца необходимо 5 атомов железа.
г) Расставляем коэффициенты перед соединениями, содержащими атомы же

леза и марганца:
5Ре504 + КМ п04 + НгЗСи -> 2.5Ре2(504)з + Мп304 + К23 0 4 + Н20

Для того чтобы избежать дробных коэффициентов в правой часта уравнения, 
умножаем все коэффициенты на 2. *

10Ре5О4 + 2КМп04 + Н23 0 4 —> 5Ре2(304)з + 2Мп504 + Кг304 + Н20
Затем уравниваем количество атомов металла, не изменяющих свою степень 

окисления. Поскольку в левой части уравнения два атома калия, значит и в правой 
тоже должно быть два атома калия.

Далее уравниваем количество кислотных остатков (3042-). В правой части 
уравнения 15+2+1=18 анионов, значит и в левой части их тоже должно быть 18:

10РеЗО4 + 2КМп0 4 + 8Н25 0 4 -> 5Ре2(304)з + 2Мп304 + К23 0 4 + Н20
Уравниваем количество атомов водорода. Если в левой части уравнения их 

16, то и в правой часта тоже должно быть 16 (т.е. 8 молекул воды):
10РеЗО4 + 2КМ п0 4 + 8Н23 0 4 -» 5Ре2(804)3 + 2Мп304 + К2304 + 8Н20

д) Окончательную проверку верности расстановки коэффициентов проводим, 
подсчитывая число атомов кислорода в обеих частях уравнения:

левая часть: 10-4 + 2-4 + 8-4 = 40 + 8 + 32 = 80
правая часть: 5-4-3 + 2-4+ 4 + 8 = 60+ 8 + 4 + 8 = 80

Поскольку число атомов кислорода одинаково, коэффициенты расставлены 
верно.
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Метод электронного баланса универсален. Он одинаково применим к реак
циям, происходящим в газовой, жидкой и твердой фазе, к реакциям протекающим 
в растворах. Однако в последнем случае метод электронного баланса хоть и по
зволяет правильно подобрать коэффициенты в реакции, но не дает представления 
о реальных ионах, принимающих участие в процессах окисления-восстановления.

2. Ионно-электронный метод. Его суть состоит в разделении окислительно
восстановительного процесса на две отдельные нолуреакции окисления и восста
новления.

Рассмотрим данный метод на примере окисления нитрита калия дихроматом 
калия в присутствие серной кислоты:

К Ш 2 + К2СГ2О7 + Н230 4 -+ КЫОз + Сг2(504)з + К28 0 4 + Н20
а) Представим и реагирующие вещества, и продукты реакции в ионной фор

ме. Для этого распишем их электролитическую диссоциацию без учета стехиомет
рических коэффициентов (при этом учитываем, что на ионы диссоциируют только 
сильные электролиты; слабые электролиты, осадки и газы записываются в молеку
лярной форме):

К+ + ЫОг + СпСЬ2- + Н4 + 8042- -> К4 + N03- + 5 0 / +  Сг3+ + 5042- + Н20
Таким образом, в результате реакции ионы N02' превращаются в ионы КОз", 

а ионы СГ2О72- Превращаются в Сг3+:
N02" -» ЫОз" (I)

СггОз2- -> Сг3+ (II)
Ионы К + и 5 0 42- в реакции участие не принимают.
Поскольку одним из реагирующих веществ является серная кислота, окисли

тельно-восстановительный процесс происходит в кислой среде.
б) Рассмотрим полуреакцию (I). Для превращения иона N02' в ион N03" не

обходим один атом кислорода. В качестве его источника служит молекула воды. 
Поэтому в правой части полуреакции появляются два иона водорода:

N02- + Н20  -> Ш з- + 2Н+
Сумма зарядов в левой части полуреакции равна -1, в правой части равна +1. 

Поскольку эти суммы должны быть равны, к продуктам реакции необходимо при
бавить еще два электрона:

Ш 2- + Н2О -+ Ш з- + 2Н+ + 2е-
в) Рассмотрим полуреакцию (II). При превращении иона СГ2О72- в ион Сг3+

необходимо связать' 7 атомов кислорода в воду, для этого в левой части уравнения 
должно быть 14 ионов водорода: ,

СггОт2" + 14Н+ -+ 2Сг3+ + 7НгО/
Снова подсчитываем сумму зарядов в левой и правой части полуреакции. 

Получаем для левой части: 1(-2) + 14-(+1) = +12, для правой части: 2-(+3) = +6. 
Для уравнивания суммы зарядов в левую часть уравнения необходимо внести 6 
электронов:

СггОт2- + 14Н+ + бе- ->■ 2Сг3+ + 7ШО
г) Таким образом, ион N02 ' при окислении отдает 2 электрона, а ион СГ2О72- 

при восстановлении присоединяет 6 электронов. Находим наименьшее общее 
кратное для 2 и 6 (это будет 6) и делим его на 2 и б соответственно. Получаем 3 и 1. 
Поэтому все слагаемые полуреакции окисления нитрит-иона умножаем на 3, а по
луреакции восстановления дихромат-иона умножаем на 1. Полученные уравнения 
складываем между собой и приводим подобные члены:

11



ЫОг + НгО —> ЫОз" + 2Н+ + 2е_ 

Сг20 72' + 14Н+ + 6е- -> 2Сг3+ + 7НгО

2 3 —- окисление
6

6 1 — восстановление

ЗЫОг + ЗН20  + СпОт + 14Н+ + 6е - >  ЗЫОз' + 6Н+ + 6 с  + 2Сг>+ + 7Н20  
ЗЫ02- + СггО?2* + 8Н+ -> 2Сг3+ + 4Н20  + ЗЫОз

д) Добавим и в левую и в правую часть ионы, которые не принимают участие 
в химической реакции (К+ и 5042') и перепишем уравнение в молекулярной форме:

3 К+ + ЗЫ02- + 2 К + + Сг20 72' + 8Н+ + 48042' -+
-+ 2Сг3+ + 33042' + ЗК+ + ЗЫОз' + 2К+ + ЗСЦ2' + 4НгО 

ЗКЖ )2 + К2Сг2От + 4Н28 0 4 -> ЗКЫОз + Сг2(304)з + К2304 + 4Н20
е) Окончательную проверку верности расстановки коэффициентов проводим, 

подсчитывая число атомов кислорода в обеих частях уравнения:, 
левая часть: 3-2 + 7 + 4-4 = 6 + 7+16 = 29 
правая часть: 3-3 + 4-3 + 4 + 4 = 9+12  + 4 + 4 = 29 

Поскольку число атомов кислорода одинаково, коэффициенты расставлены 
верно.

0  При составлении уравнений полуреакций окисления и восстановления
важно учесть следующее:__________________________________________________-
Процесс связывания избыточного кислорода и присоединение кислорода восста
новителем зависит от характера среды:
1} Кислая среда (рН<7): избыток кислорода от окислителя связывается ионами во
дорода в молекулы воды: 2Н+ + О -> НгО; на присоединение кислорода к восста
новителю затрачивается вода и образуются ионы водорода: НгО -» 2Н+ + О 
21 Нейтральная среда 1ЪН=7): избыток кислорода от окислителя связывается моле
кулами воды с образованием гидроксид ионов: Н20  + О -* 20Н-; на Присоедине
ние кислорода к восстановителю затрачивается вода, и образуются ионы водоро
да: Н20  -*■ 2Н+ + О
3) Щелочная среда (рН>7): избыток кислорода от окислителя связывается молеку
лами воды с образованием гидроксид ионов: Н20  + О -> 20Н-; на присоединение 
кислорода к восстановителю затрачиваются гидроксид-ионы и образуются моле- 
кулы воды: 20Н~ -» Н2Р  + О

Ионно-электронный метод может применяться только для реакций проте
кающих в водных растворах электролитов. В отличие от метода электронного ба
ланса данный метод дает представление о реальных ионах принимающих участие 
процессах окисления и восстановления.

Классификация окислительно-восстановительных реакций.

Все окислительно-восстановительные реакции можно разделить на 4 основ
ных типа:

1. Межмолекулярное окисление-восстановление. В этих реакциях окислитель 
и восстановитель - разные вещесгва, производные разных химических элементов. 
К таким реакциям относится большая часть окислительно восстановительных 
процессов: <

0 + 2  0 + 2  
2л + СиЗС>4 -> Си + 2 п5С>4
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2. Комлропорционирование. В реакциях этого типа окислитель и восстано
витель - разные вещества, являющиеся производными одного и того же элемента, 
находящегося в разных степенях окисления:

+4 -2 О
НгЗОз + 2Ш8 -» 3$ +• ЗНгО

3. Диспропорционирование. В данных реакциях функции окислителя и вос
становителя совмещены в одном и том же веществе, которое является производ
ным элемента, находящегося в промежуточной степени окисления. Причем только 
этот элемент изменяет свою степень окисления в ходе реакции:

+2 +3 О
ЗСЮ -» СпОз + Сг

4. Внутримолекулярное окисление-восстановление. В этих реакциях окисли
телем и восстановителем является одно и то же вещество. В результате реакции 
свою степень окисления меняет сразу же несколько элементов, входящих в состав 
этого вещества. К таким реакциям относятся, прежде всего, реакции термического 
разложения.

+5-2 +3 О
2КХЮз -► 2КЫ02 + Ог 

ПРАКТИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ 

Ход работы

, - Опыт №1
“Восстановительные свойства металлического цинка”

В химический стакан внесите раствор ацетата свинца ((СНзСОО)2РЬ) и 
бросьте несколько гранул металлического цинка. Отметьте происходящие измене
ния. Какие изменения происходят с гранулами цинка с течением времени? Какое 
вещество образуется в результате реакции? Зарисуйте в рабочей тетради кристал
лы, образующегося вещества (“сатурново дерево”).

Запишите уравнение происходящей окислительно-восстановительной реак
ции и расставьте коэффициенты методом электронного баланса, укажите окисли
тель и восстановитель.

Опыт №2
“Восстановительные свойства иодида калия”

✓
В пробирку внесите 2-3 мл раствора хлорида железа (III) (РеС1з) и прибавьте 

несколько капель раствора иодида калия (К1) и раствора крахмала. Как измени
лась окраска раствора? О чем это свидетельствует? (При ответе учтите, что крах
мал служит качественным реагентом на свободный йод (Ь): эти вещества, взаимо
действуя друг с другом, образуют соединение синего цвета.) Какие степени окис
ления наиболее характерны для железа? (При ответе воспользуйтесь табл. 2.)

Запишете уравнение происходящей окислительно-восстановительной реак
ции и расставьте коэффициенты методом электронного баланса, укажите окисли
тель и восстановитель.
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Опыт №3
“Влияние характера среды на окислительные свойства перманганата калия”

В три пробирки внесите по 2-3 мл разбавленного раствора перманганата ка
лия (КМпО.»). После этого в первую пробирку прибавьте несколько капель 1М 
раствора серной кислоты (кислая среда). Во вторую пробирку прибавьте несколько 
капель дистиллированной воды (нейтральная среда). В третью пробирку прибавьте 
несколько капель раствора гидроксида натрия (щелочная среда). Затем в каждую 
пробирку прибавьте несколько капель раствора сульфита натрия (ЫагЗОз). От
метьте изменения, происходящие в каждой пробирке. (При ответе учтите, что ио
ны Мп04‘ имеют фиолетовую окраску, ионы Мп042' имеют зеленую окраску, ионы 
Мп2+ имеют слаборозовую окраску, а соединение МпОг - темно-коричневого цве
та и нерастворимо в воде.)

Сделайте вывод об окислительных свойствах перманганата калия в кислой, 
нейтральной и щелочной среде. В какой среде они выражены наиболее ярко? Для 
каждого случая составьте соответствующее уравнение химической реакции и рас
ставьте коэффициенты. '

Почему для подкисления раствора перманганата калия нельзя использовать 
соляную кислоту?

Опыт №4
“Окислительно-восстановительная реакция компропорционирования”

В пробирку прилейте 2-3 мл раствора хлорида марганца (МпСЬ) и прибавьте 
такое же количество раствора перманганата калия (КМПО4). Отметьте происхо
дящие изменения. Какое вещество выпадает в осадок?

Составьте уравнение данной химической реакции. (При этом учтите, что в 
реакции помимо хлорида марганца и перманганата калия принимает участие и во
да. Продуктами реакции являются соединение марганца, хлорид калия и соляная 
кислота.) Укажите какое вещество является окислителем, какое восстановителем.

Опыт №5
“Окислительные свойства дихромата калия”

+
В пробирку внесите 2-3 мл раствора дихромата калия (К 2СГ2О7) и прибавьте 

несколько капель 1М раствора серной кислоты. Затем в пробирку добавляйте по 
каплям раствор сульфита натрия. Отметьте наблюдаемые изменения окраски рас
твора. (При этом учтите, что ионы СГ2О72- имеют оранжевую окраску, а ионы Сг3+ 
имеют зеленую окраску)

Запишите уравнение данной химической реакции. Расставьте коэффициенты 
методом электронного баланса и ионно-электронным методом. Какой из двух ме
тодов лучше подходит для расстановки коэффициентов в данной реакции?

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ

щих
1. Определите степень окисления всех элементов, входящих в состав следую-

веществ-
1.1.58, НгЗОз, (МШЬСпОт, ЫаВЮз
1.2. А1Р04, Вг2, НСЮ4, Н2З1Р6
1.3. М§з(РОз)з, НбТеОб, 2п, (N{{4)28
1.4. АиС1з, №304, Н2, МпгОз
1.5. ЫаАЮг, Сг20з, Зп(КОз)4, Те

1.9. Ы, Ыа2НР04, М 8 8 О4, Р2О5

1.10. А1(ОН)з, Р4, № Н 4, ЫазЗзТб
1.11. Н5Юб, ОеОг, Оз, ТсР6
1.12. ВгРз, НеР04, НзВОз, О;
1.13. МП2О7, №гХе04, Рг, ЫагЗ
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1.6.0504, СоСЪ, НСЮз, Ш Л О )  
1.7.81, УОСЬ, ЫтаН80з, С1Р3 
1.8. НбТеОб, СО, N2, Ка3А504

1.14. А128з, КН2РО4, Ь, Н Ю ;
1.15. Са, СгОз, Са(НСОз)2, Ыа23
1.16. Ре, 8пСЦ. СиОНС1, Н28

2. Какие из приведенных ниже веществ могут быть окислителями, восстано
вителями, проявлять окислительно-восстановительную двойственность:

3. Расставьте коэффициенты в следующих уравнениях окислительно
восстановительных реакций:

3.1. К2СГ2О7 + Н2О2 + Н28О4 -> Сг2(804)з + К28О4 + 0 2 + Н2О
3.2. Мп8 0 4 + КСЮз + КОН -> К 2МПО4 + КС1 + К28О4 + Н20  
33. Та + 0 2 + КОН -> КзТа04 + Н20
3.4. КМ п04 + N 0 + Н28О4 -> Мп804 +НЫОз + КН804 + НЮ
3.5. М118О4 + РЬОг + Н28О4 -> НМп04 + РЬ304 + НгО
3.6. СгзОз + ЫаЫОз + КОН -> К2СЮ4 + ЫаЫОг + Н20  
3.7 .81Н4 + МаОН + Н20  —> Ыа28Юз+ Н2

\)3.8. К2СГ2О7 + КВг + Н2ЗО4 -> Сг2(804)3 + К2ЗО4 + Вг2 + Н20
3.9. РЬ02 + Мп(ЫОз)2 + НКГОз -> РЬ(ЫОз)2 + НМп04 + Н20
3.10. КМ п04 + К1 + Н2О -> Мп02 + Ь  + КОН
3.11. КМ02 + РЪОг + НЫОз -> КЫОз + РЬ(ЫОз)2 + НгО
3.12. К1 + КЫ02 + Н2ЗО4 -> К28О4 + Ь + N 0  + Н20
3.13. Н3А5 О4 + НС1 + 2 п —> 2пС12 + НгО + АзНз
3.14. Р + НЫОз + Н20  -» НзЮ 4 + N 0
3.15. Ь  + Р + Н20  -> Н1 + НзГОз
3.16. КВг + Мп0 2 + Н28О4 -> К2ЗО4 + Мп80 4 + Вг2 + Н20
3.17. Н2О2 + КМп04 + Н2ЗО4 -э  Мп$04 + К2ЗО4 + Ог + Н20
3.18. КеОз + НЫОз + Н20  -> НКе04 + N 0
3.19. Мп804 + Вгг + № 0 Н  -> Ыа2М п04 + ЫаВг + Ыа2304 + Н20
3.20. * Мп304 + ЫаВЮз + Н28О4 -> МаМл04 + В12(804)з + Ыа2804 + НЮ
4. Расставьте коэффициенты в уравнениях окислительно-восстановительных 

реакций, где одно из реагирующих веществ участвует не только в процессах окис
ления-восстановления, но и служит для связывания продуктов реакции:

4.1. М8 + НКОз(разб.) -> М§(ЫОз)2 + МШМОз + Н20
4.2. Со2Оз + НС1(конц.) -э СоСЬ + С12 + НгО 
4.3.2 п + НЫОз -> 2п(К03)2 + N 2 + Н20
4.4. РеО + НЫОз-> Ре(НОз)з + N 0  + НгО
4.5. Си + Н2804(конц.) -> Си804 + 8 0 2 + Н20
4.6. НСЮ4 + К1 -э КС1 + 12 + КСЮ4 + Н20
4.7. Ре + НЫОз(разб.) —> Ре(МОз)з + N2 + Н20
4.8. А1 + НЫОз(разб.) -> А 1(ЫОз)з + NН4NОз + Н20
4.9. Си23 + НЫОз -> Си(ЫОз)2 + Си304 + N02 + Н20
4.10. КТ + Н78О1 —> К28О4 + Н25 + 1, з  НзО г
5. Расставьте коэффициенты в уравнениях окислительно-восстановительных 

реакций диспропорционирования:
5.1. КСЮз -» КС1 + КСЮ4
9а. НЫ02 -> НЫОз + N 0 + н 2о

2.1. СЬ, КЫ0 2, Н1
2.2. Н2, КСЮз, Н28О4
2.3. ЗпСЦ, М§, Ыа2Мп04 
2.4.2п, НЫОз, Ь
2.5. КгСггОт, Р, Н2О2

2.6. Ре804, 0 2,8 0 2
2.7. Ыа280з, Р2, Н28
2.8. Н20 2, КМп04, С
2.9. Н28, РЬОг, МпОг
2.10. СЮз, ЫаН, N2
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5_3.5е + NаОН -► Ка25еОз + № 25е + Н20
5.4. Ке02 —> К.егО? + Ке
5.5. Ш г  + КОН -» КЫОз + КЖ>2 + Н20
5.6. ТсР6 + ЫаОН -» Тс02 + N3X004 + № Р  + Н20
5.7. нсюз -» сю2 + нао4
5.8. N 0 + №ОН -> N2 + № Ы 02 + Н20
5.9. N32803 -> N323 + N32804
5.10. № зМп04 + Н20  —> МпОг + №гМп04 + NаОН
5.11. НСЮ -> НС1 + НСЮ2
5.12. ВгР -> ВгРз + Вг2
5.13. N02 + Н20  -► Н Ю ] + N 0
5.14. К2Мп04 -> КМ п04 + М п02 + КОН
5.15. N 0  + N 304 ->Ы20  + № Ш 2 + Н20
5.16. С12 + КОН -> КС1 + КСЮ + Н20
5.17. НВЮ НВг + НВгОз /
5.18. N244 -» №  + МНз
5.19. * Р + Ва(ОН)2 + Н20  -► РН3 + Ва(Н2Р 0 2)2
5.20. *‘НСЮ2 н&ПОг + НСЮз + НС1 + НгО
6. Методом электронного баланса расставьте коэффициенты в уравнениях 

внутримолекулярных окислительно-восстановительных реакций:
6.1. НгЮб —»1Ю5 + Н20  + Ог
6.2. N444604 -> Н20  + N2 + Яе02
6.3. НМПО4 —> М п02 + Н20  + 0 2
6.4. РЬ(ЫОз)2 -> РЬО + N02 + Оз
6.5. МП2О7 —> Мп02 + 0 2
6.6. КСЮэ -» КС1 + 0 2
6.7. № Ш О з -» N2 + О г + Н2О
6.8. № Ш О з -> N2 + N02 + НгО
6.9. Мп(ЪЮз)2 —> МпОг + N02
6.10. СиО —► СигО + Ог
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Лабораторная работа 
"Комплексные соединения"
ТЕОРЕТИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ 

Координационная теория Вернера. Основные положения.

Одной из причин многообразия веществ в неорганической химии является 
способность многих элементов образовывать комплексные соединения. Уже в 
XVIII веке стал накапливаться фактический материал о существовании соедине
ний, специфически диссоциирующих в растворах. В отличие от обычных электро
литов (Нг504, КС1, НагСОз-ШНзО), которые в растворах сразу распадаются на со
ставляющие их ионы, данные соединения, получившие название комплексных, 
диссоциируют не полностью, а образуют частицы, имеющие сложное строение. 
Вопрос о строении комплексных соединений оставался открытым долгое время до 
тех пор, пока в 1893 году швейцарский химик Альфред Вернер не создал свою тео
рию, получившую название координационной. Основные положения данной тео
рии следующие:

1. Большая часть элементов способна выступать в качестве комплексообразо- 
вателей проявляя при этом два типа валентности: основную, соответствующую 
степени окисления, и побочную, соответствующую координационному числу.

2. Элемент-комплексообразователъ стремится к насыщению и главной и по
бочной валентности. При этом главная валентность насыщается только анионами, 
а побочная и анионами и нейтральными молекулами.

3. Комплексные соединения характеризуются строго определенной геометри
ческой формой.

Согласно теории Вернера в большинстве комплексных соединений можно 
выделить внутреннюю и внешнюю сферы. Частицы внутренней сферы прочно свя
заны между собой и называются комплексным ионом. При записи комплексного 
иона его обычно заключают в квадратные скобки. Центральный атом или ион 
внутренней сферы носит название комплексообразователя. Ионы или молекулы, 
координирующиеся вокруг центрального атома во внутренней сфере называются 
лигандами:

Кз[Ре(СЫ)«]
гексацианоферрат (III) калия

Ре3+ - ион-комплексообразователь;
СЫ- - лиганд;
[Ре(СЫ)бР‘ - комплексный ион (внутренняя сфера);
К+ - ион внешней сферы.
В качестве комплексообразователей способны выступать нейтральные моле

кулы и анионы, но чаще всего ими являются катионы металлов. Причем наиболее 
выражено это свойство у ё-элементов, имеющих вакантные (1-орбитали низкие по 
энергии. Несколько менее характерна способность к комплексообразованию для Г- 
элементов. Щелочные и щелочно-земельные металлы чрезвычайно редко образуют 
комплексные соединения. Для р-элементов образование комплексных соединений 
также малохарактерно.

В качестве лигандов могут выступать либо анионы, либо нейтральные моле
кулы (см. табл. 3). Главные требования к лигйндам - это небольшие размеры и 
способность выступать в качестве донора электронов (поэтому нейтральные моле
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кулы-лиганды должны быть полярны). В некоторых особенных случаях лигандами 
могут быть и неполярные молекулы, например, бензол, азот, кислород.

Табл. 3. Некоторые ионы и молекулы, способные выступать в качестве лигандов.
Ионы-лиганды Нейтральные молекулы- 

лиганды
формула название формула название Формула название

Р- фторо- с т родано- НгО аква-
С1- хлоро- 5042- сульфато- Ш 3 аммин-
Вг бромо- N02- нитрито- СО карбонил-
I- иодо- О2- оксо- N 0 нитрозил-

о н - гидроксо- 52- тио- N2 диазот-
СР1- циано- С2О42- оксалато- с ь дихлор-

Координационное число (к.ч.) показывает количество мест, которое может 
быть занято лигандами во внутренней сфере комплекса. Координационные числа 
элементов могут принимать значения 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7, 8, 9 и 12. Координационное 
число определяется рядом факторов: /

- радиус комплексообразователя (чем больше радиус, тем больше лигандов 
может разместиться вокруг комплексообразователя, т.е. тем выше к.ч.);

- степень окисления комплексообразователя (чем выше степень окисления, тем 
выше эффективный заряд на атоме-комплексообразователе, а значит сильнее будет 
электростатическое взаимодействие между ним и лигандами, и, следовательно 
большее число лигандов может быть присоединено к центральному атому, т е. к.ч. 
будет больше);

- заряд лиганда (с увеличением заряда лигандов, увеличивается и электроста
тическое взаимодействие между ними, а значит и уменьшается их количество, ко
торое может быть координировано вокруг комплексообразователя);

- размер лиганда (с увеличением размера лиганда увеличивается место, кото
рое он занимает во внутренней сфере, препятствуя таким образом присоединению 
других лигандов, т.е. к.ч. будет меньше).

Наиболее характерны для комплексных соединений координационные числа 
2, 4 и 6. Это объясняется образованием в данных случаях комплексов высокосим
метричного строения. Так, в большинстве случаев комплексы с координационным 
числом 2 имеют линейное строение. Для комплексов с к.ч.=4 соответствует две 
возможные конфигурации: плоский квадрат и тетраэдр. Шестикоординированные 
комплексы, как правило, имеют октаэдрическое строение (см. рис. 1).

Важной характеристикой лигандов является их способность занимать во 
внутренней сфере комплекса одно или несколько вакантных мест, т.е. связываться 
с комллексообразователем посредством одного или большего числа атомов. Ли
ганды образующие связь с комплексообразова^елем с помощью одного атома на
зываются мондентантными. К ним относятся все одноатомные ионы (р-, С1‘ и др.), 
НгО, ЫНз, СО, некоторые многоатомные ионы N02", СЫ\ 5С№ и др. Лиганды, ко
торые связываются с комплексообразователем посредством большего числа ато
мов, т.е занимающие 2 и более мест в координационной сфере, называются поли- 
дентантными. К ним относятся некоторые многоатомные анионы (ЗСД2', $гОз2- и 
др.), практически все органические лиганды (С2О42-, ИШСШСНгЫШ и др.). При 
этом важно учесть, что заряд лиганда не всегда совпадает с его дентантностью.
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а - октаэдр (к.ч. = 6), б - тетраэдр (к.ч. = 4), в - плоский квадрат (к.ч. = 4), г - линей
ная (к.ч. = 2). (Черными кружками обозначен комплекеообразователъ (М), белыми 
кружками - лиганды (Ь).)

Номенклатура комплексных соединений.

1. Порядок перечисления ионов. Согласно международным требованиям в 
названии комплексного соединения первым необходимо называть катион, вторым
- анион. Тем не менее на практике чаще пользуются обратной последовательно
стью (сначала анион, затем - катион). В данном методическом пособии мы также 
первым будем ставить название аниона , а затем - название катиона.

2. Порядок перечисления лигандов. Лиганда в комплексном соединении пе
речисляются следующим образом:

- анионные (в определенной последовательности: Н-, О2-, ОН-, простые анио
ны (С1-, р- и т.п.), полиатомные анионы (ЗО42-, N02' и тл.), органические анионы в 
алфавитном порядке);

- нейтральные (Н2О, ЫНз и т.п.);
- катионные.
Названия лигандов дефисом не разделяются.
3. Название лигандов. К названиям анионов прибавляется окончание -о. На

звания нейтральных молекул остаются без изменений за исключением ЫНз (ам- 
мин), Н2О (аква), СО (карбонил) (см. табл.З).

4. Количество лигандов. Перед одинаковыми лигандами ставится приставка 
указывающая их количество (2 - ди, 3 - три, 4 - тетра, 5 - пента, 6 - гекса, 7 - гепта, 8
- окта, 9 -нона и т.д.).

5. Окончание названий комплексов.
- анионные комплексы. В тех случаях, когда во внешнюю сферу входят толь

ко ионы водорода, то комплекс имеет окончание -овая кислота. Во всех других 
случаях используется латинское наименование элемента-комплексообразователя и 
окончание -ат;

- катионные комплексы. Специфических названий у комплексов нет. Исполь
зуется русское название элемента.

Латинские названия некоторых элементов-комплексообразователей приведе
ны в табл. 4.

6. Степень окисления комплексообразователя. Записывается в круглых скоб
ках арабскими цифрами после названия комплексного иона.

Примеры:
[А§(ЫНз)2]Вг - бромид диамминсеребра (+1);
[Р1 СЬ(ЫНз)2]СЬ - хлорид дихлородиамминплатин'ы (+4);
Кг^йРб] - гексафторосиликат калия.
НгРйРб] - гексафторокремниевая кислота;
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Табл. 4. Русские и латинские названия некоторых элементов-комплексообразова-
телей.____________  _________________  __________________
Символ Русское и латин

ское название
Символ Русское и латин

ское название
Символ Русское и латин

ское название
н серебро-

аргентум
Си медь*

купрум
РЪ свинец-

шпомбум
Аз МЫШЬЯХ-

арсеникум
Ре желез о - 

феррум
51 кремний-

силициум
Аи золото-

аурум
н 8 ртуть-

гидраргирум*
5п олово-

станнум
‘ -анионные комплексные ионы ртути имеют название меркуриаты

Изомерия комплексных соединений.

Для комплексных соединений весьма характерно явление изомерии. Причем 
возможен не один тип изомерии, а несколько.

1. Ионная и сольватная изомерия. Этот вид изомерии обусловлен способно
стью никоторых ионов или нейтральных молекул входить как во внутреннюю сфе
ру комплекса, т.е. выступать в качестве лигандов, так и входить во внешнюю сфе
ру, т.е. выступать в качестве противоионов или участвовать в образовании соль
ватной оболочки: \  |

[Со{ЫНз)5Вг]504 [Со(ЫН3)5804]Вг
красно-фиолетовый красный

[ вид изомерии характерен только для 
бикомплексных соединений (т.е. когда и катион и анион являются комплексными 
ионами). Обусловлен этот вид изомерии способность одних и тех же ионов или 
молекул выступать в качестве лигандов для разных комплексообразователей:

[Со(ЫНз)б][Сг(С204)з1 [Сг(ТЧНз)б][Со(С204)з}
3. Оптическая изомерия. Причиной появления у комплексных соединений 

данного типа изомерии служит их сложная геометрическая форма. В этом случае 
комплексные ионы - изомеры имеют одинаковый состав и одинаковое строение, но 
представляют собой зеркальное отражение друг друга и поэтому никакими пере
мещениями в пространстве не могут быть совмещены.

Помимо этих видов изомерии для комплексных соединений характерны и не
которые другие.

Особенности электролитической диссоциации комплексных соединений

Характерной особенностью комплексных соединений является их специфиче
ская диссоциация. Первоначально при растворении комплексного соединения 
происходит его полная дисооциация на комплексный ион и противоионы внешней 
сферы. Т.е. комплексный иор ведет себя как индивидуальная частица. Этот про
цесс имеет необратимый характер и получил название первичной диссоциации:

Кз(Ре(СЫ)б] -> ЗК+ + [Ре(СЫ)6р-
Линн, затем происходит частичная диссоциация комплексного иона на со

ставляющие его лиганы и ион-комплексообразователъ. Данный процесс получил 
название вторичной диссоциации. Протекает он в несколько стадий, на каждой из 
которых отщепляется только один лиганд. Все стадии имеют обратимый характер:
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[Ре(СЫ)б]3- <-> [Ре(СМ)з]2- + С1У 
[Ре(СЫ)5р- о  ре(СМ)4]- + С№
[Ре(СК)4]- <-» [Ре(СМ)з]° + СРГ- 
[Ре(СЫ)з]0 [Ре(СЫ)2]+ + СЫ"
[Ре(СЫ)2]+ <-> [Ре(СЫ)]2+ + С1У 

[Ре(СМ)Р+ <-» Ре3+ + С№
При этом отщепление каждого последующего лиганда становится все менее и 

менее вероятным. Для вторичной диссоциации комплексного иона можно записать 
суммарное уравнение:

{РеССЬОбР-оРе^ + бСЫ-
Поскольку данный процесс обратимый можно согласно закону действующих 

масс можно записать выражение для его константы равновесия:
[Ре"][С К Г
ЙРе(СЫ)6П

Данная константа получила название константы нестойкости комплексного 
иона (Кнесг). Для многих ионов ее значение определено экспериментально и занесе
но в специальные справочники. Размерность константы определяется строением 
комплекса и пропорциональна размерности концентрации (моль/л). В справочных 
данных размерность К„сст не указывается. Величины константы нестойкости для 
некоторых комплексных ионов приведены в табл. 5.

Константа нестойкости является мерой стабильности комплексного иона в 
водных растворах: чем больше Кнесг, тем менее устойчив комплексный ион, и на
оборот, чем меньше Кнесг, тем комплексный ион более устойчив.

Некоторые комплексные соединения обладают настолько высокими значе
ниями константы нестойкости, что при их растворении в воде комплексный ион 
сразу же подвергается полной диссоциации. Т.е. происходит распад не только на 
внутреннюю и внешние сферы, а на все составляющие соединение ионы. Такие со
единения получили название двойных солей, к ним относится, например, карнал
лит (КСЬМвСЬ):

КС1М§С12 = КСМдСЫ = К- + М§2+ + ЗС1

Табл. 5. Константы нестойкости некоторых комплексных ионов.
Ион Кнсст Ион Кнесг Ион Кнест

А$»(]\ТНз)2+ 9.3-108 В1С163- 3.8-10-7 Ре(С204)з̂ 6.3-10-21
АеВг43- 6.3-1010 С<1(МНз)42+ 7.6-10-8 н е(сы)42- 4-10-*2
А81А 1.8-1014 СсШ2- 8-10-7 М(ЫНз)б2+ 1.9-10»

А8(52Оз)3- 2.5-10 14 Со(ЫНз)б2+ 7.8-10-6 РЫ42' 1.4-10 4
А1Р63- 1.4-10-20 Си(ЫНз)42+ 2.1-10-13 2 пГМНз)42+ 3.5-10->°

Аи(СМ)г 5-10» Ре(СЫ)«4' МО-24 2 п(ОН>42- 3.6-10'16
В1(СЫ5)б3 9-10 5 Ре(СМ),А 1-10-3' 2п(СМ)42- 1.3-1017

Особенности химических реакций комплексных соединений

Комплексные соединения способны вступать в различные химические реак
ции. Устойчивые комплексные соединения (с малой константой нестойкости) всту
пают в реакцию с другими соединениями без изменения комплексного иона. В ре
зультате таких реакций происходит лишь замещение ионов внешней сферы ком
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плексной соли другими ионами. При реакциях менее устойчивых комплексных со
единений может происходить разрушение или изменение комплексного иона.

Реакции, приводящие к обмену ионов внешней сферы. В данных реакциях не 
происходит разрушение комплексного иона. Замещаются лишь ионы внешней 
сферы:

СоСЬ + ^ Н 4)[Нв(СЫ5)41 -> Со[Щ(С№)4] + 2(]МН4)С1

Реакции, приводящие к разрушению комплексных ионов. В реакциях этого 
типа происходит разрушение комплексного иона, как правило, в результате обра
зования малорастворимого соединения:

[Аё(МН3)2]С1 + К1 + 2Н 20  -► Ае14 + КС1 + гМ Н з-Н гО

Данная реакция происходит за счет связывания иодид-ионами (I) ионов се
ребра (А§+), образующихся при вторичной диссоциации комплексного иона:

[А§(Ш з)2]+ о  Ав+ + 2ЫН3 
А§+ + 1- -> Аб14

Механизм образования химической связи в комплексных соединениях.

На сегодняшний день существует несколько теорий, объясняющих образова
ние химической связи в комплексных соединениях:

Теория валентных связей. Была предложена и разработана Лайнусом Полин
гом в 30-е годы. Согласно данной теории связь между комплексообразователем и 
лигандами имеет донорно-акцепторный механизм.

Действительно, типичными комплексообразователями являются (1-элементы 
Периодической системы. Для них характерно наличие вакантных электронных ор
биталей, низких по энергии (пв, пр, (п-1)ё), кроме того они обладают высокой 
электроотрицательностью (х= 1.23*1.'75), а значит способны смещать электронную 
плотность в свою( сторону. Это приводит к тому, что ё-элементы будут являться 
сильными акцепторами электронов.

Типичными лигандами будут являться ионы или полярные нейтральные мо
лекулы, имеющие неподеленные электронные пары, т.е. доноры электронов (Р , 
Н20 , ЫНзидр.).

Поэтому считается, что при образовании химической связи в комплексных 
соединениях ион или атом комплексообразователя предоставляет свои вакантные 
орбитали на которые “садятся” неподеленные электронные пары лигандов.

Согласно теории валентных связей предполагается, что орбитали централь
ного атома (комплексообразователя) подвергаются гибридизации, что определяет 
геометрическую форму комплекса (ар-гибридизация - линейный комплекс, ар3- 
гибридизация - тетраэдр и т.д.).

Главное достоинство теории валентных связей - ее простота и доступность, 
однако в рамках данной теории невозможно объяснить существование комплекс
ных соединений сложной геометрии, многоядерных комплексных соединений. Для 
преодоления этих недостатков были созданы новые теории строения комплексов:

Теория кристаллического поля (и ее более современный, модифицированный 
вариант теория поля лигандов). В рамках этих теорий детально рассматривается 
электронная структура комплексообразователя. Лиганды считаются точечными 
зарядами, создающими электростатическое поле. Теория использует математиче
ский аппарат квантовой механики.
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Теория молекулярных орбиталей имеет универсальный характер, поэтому ее 
используют для объяснения строения комплексных соединений. Данная теория 
учитывает электронное строение не только комплексообразователя, но и лигандов. 
Для построения молекулярных орбиталей используются атомные орбитали ком
плексообразователя и лигандов.

ПРАКТИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ

Опыт №1
“Получение катионных комплексов”

1. Получение амминокомплексов меди. В пробирку с 1-2 мл раствора сульфата 
меди (СиЗСХО по каплям приливайте раствор аммиака. Наблюдайте выпадение 
осадка голубого цвета. Какое вещество выпадает в осадок? Запишите уравнение 
реакции в молекулярной, полной и сокращенной ионной формах.

Продолжайте прибавление аммиака. Наблюдайте растворение осадка и обра
зование комплексного соединения меди. Отметьте его цвет. Запишите формулу по
лучаемого комплексного соединения, учитывая, что координационное число меди 
в нем равно 4, лигандами выступают молекулы аммиака (МНз), противоионом яв
ляется сульфат-анион (ЗО42 ). Какое название имеет полученный комплекс? Запи
шите уравнение реакции его образования.

Погрузите в раствор комплексной соли меди железную проволоку. Происхо
дят ли какие либо изменения? Для сравнения проделайте тоже самое с раствором 
сульфата меди. Объясните различие в результатах двух опытов.

2. Получение амминокомплексов никеля и кобальта. В одну пробирку внесите 
2-3 мл раствора сульфата никеля (N1804), в другую - такое же количество сульфата 
кобальта (С05О4). Затем в каждую пробирку приливайте по каплям раствор гид
роксида натрия (Ь'аОН). Наблюдайте выпадение осадков. Какие вещества выпа
дают в осадок? Отметьте их окраску. Запишите уравнения реакций в молекуляр
ной, полной и сокращенной ионной формах.

Затем данные пробирки установите в центрифугу (Ознакомьтесь с правилами 
работы на центрифуге!) для отделения осадка от жидкой фазы. После центрифуги
рования очень аккуратно слейте жидкую фазу и к полученному осадку прибавляй
те при интенсивном перемешивании водный раствор аммиака до полного раство
рения осадка. Какую окраску имеют полученные комплексные соединения? Запи
шите их формулы, учитывая, что координационные числа никеля и кобальта в 
данных соединениях равны 6, лигандами выступают молекулы аммиака (N13 з), а 
противоионами являются гидроксид-ионы (ОН ). Какое название имеют получен
ные комплексы? Запишите уравнения реакций их образования.

Опыт №2
“Разрушение комплексных ионов”

В пробирку с амминокомплексом меди, полученным в первомдопыте при
бавьте по каплям раствор сульфида натрия (ЫагЗ). Какие изменения происходят с 
раствором? Какое вещество выпадает в осадок? Какую он имеет окраску? Составь
те уравнение протекающей реакции в молекулярной, полной и сокращенной ион
ной формах.
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Опыт №3
“Получение анионных комплексов”

В пробирку внесите 2-3 мл раствора нитрата висмута (В1(ЫОз)з) и постепенно 
по каплям приливайте раствор иодида калия (К1). Какое вещество и какой окраски 
выпадает в осадок? Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и со
кращенной ионной формах.

Продолжайте прибавлять раствор иодида калия до полного растворения 
осадка. Какую окраску имеет полученное комплексное соединение? Запишите его 
формулу, учитывая, что координационное число висмута равно 4, лигандами яв
ляются иодид ионы, а противоионами - ионы калия. Какое название имеет полу
ченный комплекс? Запишите уравнение реакции его образования.

Опыт №4
“Изомерия комплексных соединений”

0  В водных растворах для хлорида хрома (III) (СгСЬ) характерно существо
вание трех изомеров, которые находятся в равновесии между собой:

[Сг(Н20 )б]СЪ [Сг(Н20)5С1]СЬ [Сг(Н20)зСЬ]
сине-фиолетовый темно-зеленый светло-зеленый

Данное равновесие в сильной степени зависит от температуры.
*  *  *

В две пробирки добавьте по 2-3 мл раствора хлорида хрома. После этого од
ну пробирку оставьте в качестве контрольной, а другую нагрейте в течение 10 мин 
на водяной бане. Сравните окраску двух пробирок. Какой из трех изомеров хло
рида хрома более устойчив при комнатной температуре, а какой при высокой тем
пературе? Дайте название всем трем изомерам хлорида хрома.

0  Отработанный раствор хлорида хрома слейте в специально подготовлен
ную емкость.

Опыт №5 I/
“Особенности диссоциации двойных солей”

0  Двойные соли в отличие от обычных комплексных соединений в водных 
растворах полностью диссоциируют на составляющие их ионы. Это можно дока
зать экспериментально, растворив двойную соль в воде и проведя качественные 
реакции на составляющие соль ионы.

0  Качественной реакцией на ионы железа (II) Ре2+ служит их взаимодействие 
с гексацианоферрат-ионами [Ре(СК)бР- с образованием темно-синего осадка турн- 
булевой сини состава Рез[Ре(СМ)б]г:

ЗРе2+ + 2[Ре(СЫ)б]3' -> Рез[Ре(СК)бЬ1 
* * *

В пробирку внесите 2-3 микрошпателя соли Мора (РЛПЬРе^СМг и прибавьте 
5-6 мл дистиллированной воды. Перемешайте раствор стеклянной палочкой до 
полного растворения соли. После этого полученный раствор разделите на три 
равные части.

а) Качественная реакция на ионы железа (II) Ре1*. К раствору в первой про
бирке прибавьте несколько капель раствора гексацианоферрата калия Кз|Ре(СМ)б]- 
Какие произошли изменения? Запишите уравнение реакции в молекулярной, пол
ной и сокращенной ионной формах.
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б) Качественная реакция на сульфат-анионы 80 * . К раствору во второй про
бирке прибавьте несколько капель раствора хлорида бария ВаСЬ. Какие произош
ли изменения? Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и сокращен
ной ионной формах.

в) Качественная реакция на ионы аммония Л77/. К раствору в третьей пробир
ке прибавьте такой же объем раствора гидроксида натрия ЫаОН. Зафиксируйте 
появление специфического аммиачного запаха. Какие другие изменения произош
ли с раствором? Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и сокра
щенной ионной формах.

Сделайте вывод об особенностях электролитической диссоциации соли Мо
ра.

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ 

Типовые задачи к лабораторным работам

Пример 1. Назовите комплексное соединение:
К4[Ре(С№МСЫ)з]

Приведите уравнение его первичной диссоциации и суммарное уравнение 
вторичной диссоциации, а также составьте выражение для константы нестойкости. 
Какое строение имеет данный комплекс?

Решение: а). Название комплексной соли начинаем с названия аниона. В дан
ном соединении анион является комплексным. Комплексообразователем служит 
ион железа, поэтому основу названия иона составит латинское наименование эле
мента (см, табл. 4) и суффикс -ат: -феррат.

Лигандами будет два вида ионов: С№ (цианид-ионы) и СИЗ- (роданид-ионы). 
Прибавляя к названиям лигандов суффикс -о, получаем названия лигандов: циано- 
и родано- (см. табл. 3). Затем называем перечисляя названия лигандов в алфавит
ном порядке и учитывая их число даем полное наименование комплексному анио
ну: три-родано-три-циано-феррат.

Находим заряд комплексного аниона. Поскольку к аниону присоединено 4 
иона калия К+, то заряд аниона будет равен -4. Так как заряд комплексного иона 
равен сумме зарядов составляющих его частей, рассчитаем заряд атома комплек- 
сообразователя, а значит и установим его степень окисления:

х + 3-(-1) + 3-(-1) =' -4 
х - 6 = -4, т.е. х = +2

Таким образом степень окисления атома железа равна +2, а полное название 
комплексного аниона: трироданотрицианоферрат (+2).

Так как в качеств# противоионов выступают ионы калия, полное название 
комплексной соли будет: трироданотрицианоферрат (+2) калия.

б). При первичной диссоциации комплексное соединение необратимо распа
дается на внутреннюю и внешнюю сферы:

К4Ре(СЫ5)з(СН)з] -» 4К+ + [Ре(СЫЗ)3(СК)3]4'
При вторичной диссоциации идет обратимый распад комплекса на ион- 

комплексообразователь и лиганды:
[Ре(СКЗ)з(СЫ)з34- о  Ре2+ + ЗСКЗ + ЗС№

Константа нестойкости представляет собой константу равновесия процесса 
вторичной диссоциации:

[Р ег* ] [ С ^ - ] э[ С Ы ]3 

"" [[Ре(СМ5)з(СМ)зП
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в). Строение комплекса:
Ре2+ - ион-комплексообразователь;
СМ- (цианид-ионы) и СМ8- (роданид-ионы) - лиганды;
К+ - противоионы;
[Ре(СМ8)з(СМ)з]4 - комплексный ион.
Во внутренней сфере комплекса координировано 6 монодентантных лиган

дов, поэтому координационное число комплексообразователя равно 6.

Контрольные задания

7. Назовите комплексное соединение. Приведите уравнение его первичной 
диссоциации и суммарное уравнение вторичной диссоциации, а также составьте 
выражение для константы нестойкости. Какое строение имеет данный комплекс? 
(Названия лигандов и латинские названия комплексообразоватедей приведены в 
табл. 3-4.)

7.1. [Мб(Н20 )9]СЬ
7.2. К4[Мп(СЫ)б]
73. [ТЙОНМШОМСЪ 
7.4. Ма[А§Рз]
73. К37пС14(Н20 )2]
7.6. Ма2[Р1(8СМ)6]
7.7. [Р1(МНз)4]С12
7.8. КгРПСЦ]
7.9. [Со(М Н з)з( Н 20)з]СЬ
7.10. С82РЙВГ4]

7.11. Ма[А1(0Н)4(Н20)2]
7.12. [Мп(0Н)з(Н20)з]Вгз
7.13. [Со(Н20 )5МНз]804
7.14. Ыа2[Со(ОН)4]
7.15. К 2[2п(СЫ)4]
7.16. [К.и(МНз)М2]С12
7.17. Кз[Р84]
7.18. ЮрУСЬОН]
7.19. [Сг(Н20)50Н](М0з)2
7.20. (МН4)з[Мп(С204)з]

8. Запишите формулу комплексного соединения. Приведите уравнение его 
первичной диссоциации и суммарное уравнение вторичной диссоциации, а также 
составьте выражение для константы нестойкости. Какое строение имеет данный 
комплекс?

8.1. Гексагидроксостаннат (+4) натрия
8.2. Хлорид пентаамминакважелеза (+2)
83. Тетрабромодигидроксоплатиновая (+4) кислота 
8.4. Диоксалатоферрат (+2) калия 
83. Сульфат гексаакваванадия (+2)
8.6. Трисульфатциркониевая (+4) кислота
8.7. Тетрахлоро диаквависмутат (+3) натрия
8.8. Гексахлоромолибдат (+4) калия
8.9. Хлорид диамминсеребра (+1)
8.10. Гексафторофосфат (+5) калия
8.11. Тетрароданомеркуриат (+2) аммония
8.12. Нитрат гексааквакобальта (+2)
8.13. Гексафторокремниевая (+4) кислота
8.14. Октоцианомолибдат (+5) калия '
8.15. Хлорид гексамминродия (+3)
8.16. Бромид трибромотриамминпалладия (+4)
8.17. Тетраиодоплатинат (+2) цезия
8.18. Дитиосульфатоцинкат (+2) натрия
8.19. Тетрагидроксоцинкат (+2) натрия
8.20. Дироданодицианоаурат (+3) калия
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ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данных лабораторных работ студент должен уметь пра
вильно обращаться со стеклянной химической посудой, соблюдать особую осто
рожность при работе с токсичными и едкими веществами, знать меры первой дов
рачебной помощи.

1. Работа со стеклянной посудой. Основным травмирующим фактором при 
работе со стеклянной химической посудой являются острые осколки стекла, спо
собные вызвать порезы тела работающего. По этой причине следует соблюдать 
особую осторожность при использовании такой посуды. Если же во время работы 
стеклянная посуда все таки разбилась, то необходимо предпринимать следующие 
меры.

0  Первая помощь. При порезах рук или других частей тела стеклом следует 
удалить из раны мелкие осколки, после чего промыть ее 2%-ным раствором пер
манганата калия или этиловым спиртом, смазать йодной настойкой и забинтовать. 
Осколки стекла, попавшие в глаза, может удалять только медицинский работник.

При уборке рабочего места осколки разбитой посуды во избежание порезов 
нельзя собирать голыми руками, нужно использовать щетку и совок.

2. Токсические свойства соединений, используемых в лабораторной работе и 
меры неотложной помощи при поражении ими.

Серная кислота (НгЯОс). Представляет опасность (вызывает сильные хими
ческие ожоги) как при внешнем воздействии так и при попадании вовнутрь.

0  Первая помощь. При попадании кислоты на кожу место поражения немед
ленно промыть большим количеством воды, продолжительность обмывания 10-15 
минут. Щелочные растворы применять для промывания нельзя, так как при взаи
модействии с водой они выделяют большое количество тепла, что может усугубить 
тяжесть поражения. В случае поражения глаз - обильное промывание водой в тече
ние 10-15 минут. При попадании кислоты вовнутрь - обильное питье, вызывать 
рвоту без применения механических средств. Обратиться за помощью в медицин
ское учреждение.

Гидроксид натрия (N0011). При Попадании на кожу, слизистые оболочки и, 
особенно, в глаза растворов щелочи возникают сильные химические ожоги.

0  Первая помощь. При попадании на кожу растворов щелочи необходимо 
быстро промыть пораженное место большим количеством воды в течение 10-15 
мин. Затем на обожженное место положить примочку 1-2% раствора уксусной ки
слоты. При попадании растворов в глаза - немедленное интенсивное промывание 
водой в течение длительного времени.

Аммиак. Водный раствор аммиака. (N113, N113-1120). Аммиак представляет 
собой токсичный газ. Вдыхание его паров приводит к общему отравлению орга
низма. Водные растворы аммиака особенно опасны при попадании вовнутрь ор
ганизма.

0  Первая помощь. При попадании раствора аммиака на кожу необходимо 
смыть его большим количеством воды. При попадании раствора аммиака во
внутрь необходимо сразу же принять слабый раствор уксусной кислоты. Вызвать 
рвоту. Дать растительное масло, молоко, яичный белок.

Хромоты и дихроматы. Хромат калия (КгСгОз). Дихромат калия (КзСгзОт). 
При попадании концентрированных растворов на кожу, глаза, слизистые оболоч
ки вызывают химические ожоги. Помимо этого соединения хрома (VI) обладают 
канцерогенным действием, поражают центральную нервную систему, оказывают 
повреждающее действие на репродуктивные органы.
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0  Первая помощь. При попадании растворов на поврежденную кожу немед
ленно промыть проточной водой в течение 15 минут и наложить повязку с ней
тральной мазью. При попадании в глаза - промыть водой не менее 15 минут, зака
пать 30% раствор альбуцида.

Перманганат калия (КМ11О4). Концентрированные растворы при попадании 
на кожу, глаза, слизистые оболочки вызывают химические ожоги. Продукты вос
становления перманганат ионов (диоксид марганца) вызывают окрашивание по
раженных органов.

0  Первая помощь. При попадании растворов на кожу немедленно смыть 
большим количеством воды. Образующиеся при этом на коже коричневые пятна 
диоксида марганца можно удалять разбавленным раствором щавелевой кислоты 
или ее солей. При попадании раствора вовнутрь необходимо сразу принять боль
шое количество воды и вызвать рвоту. Затем принять молоко, яичный белок или 
крахмальный клейстер. При попадании в глаза - промыть водой не менее 15 минут, 
закапать 30% раствор альбуцида.

Соединения свинца. Ацетат свинца (РЬ(СНзСОО)!). Соединения свинца по
ражают органы кроветворения, угнетают центральную нервную систему. Их глав
ная опасность состоит в том, что они способны накапливаться в организме, т.е. 
обладают кумулятивным эффектом.

0  Первая помощь. При остром отравлении соединениями свинца необходимо 
немедленно принять вовнутрь 10% водный раствор сульфата магния.
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