Лабораторная работа 6.

Галогены

Отчёт лабораторной работы

Задания лабораторной работы:

1. Получение хлора, брома, йода и их свойства.

2. Кислородные соединения галогенов.

Получение хлора, брома, йода и их свойства

Цель работы: получить хлор, бром и йод, а также изучить их свойства.

Оборудование и реактивы: прибор для получения хлора, пробирки, спиртовка, фарфоровый тигель, HCl конц., MnO2, NaBr, H2SO4 конц., KI, CuSO4, 1 н. раствор Cr2(SO4)3, 2 н. раствор KOH, KIO3, алюминиевый порошок, цинковая пыль, железные опилки, медная фольга.

Ход работы

1. Теоретическая часть
Атомы галогенов имеют 7 электронов на внешнем электронном уровне и они, в основном, в реакциях проявляют себя как окислители. Их получают в промышленности из природных минералов. В лаборатории их можно получить различными способами.

2. Практическая часть

а) Был собран прибор, изображённый на рисунке 1.
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Рис.1. Схема прибора для получения хлора.

В колбу Вюрца было насыпано 1 г диоксида марганца, и из капельной воронки прилита по каплям концентрированная соляная кислота. После этого колба была подогрета и в ней началась реакция с выделением хлора (поднесённая к выходному отверстию йодкрахмальная бумага потемнела). Этим хлором были наполнены 4 сухие пробирки, после закрытые корковыми пробками. На фоне белой бумаги выделившийся хлор имел жёлтую окраску.

MnO2 + 4HCl → MnCl2 + Cl2↑ + 2H2O
б) В пробирку было помещено примерно 0,2 г NaBr и 0,2 г MnO2. Содержимое пробирки было осторожно перемешано и добавлено несколько капель концентрированной серной кислоты. В результате произошла реакция с выделением красных паров брома:

2NaBr + MnO2 + 2H2SO4 → Na2SO4 + MnSO4 + Br2 + 2H2O
в) В фарфоровый тигель было насыпано немного йодида калия и MnO2. Затем было добавлено несколько капель концентрированной H2SO4. Тигель был накрыт стеклом и нагрет в пламени спиртовки в течение 5 минут. В результате реакции на стекле образовался чёрный налёт йода:

2KI + MnO2 + H2SO4 → K2SO4 + MnSO4 + I2 + 2H2O
г) На стекле было смешано немного KI и мелкорастёртого CuSO4. Смесь была помещена в середину стеклянной трубки и подогрета в пламени спиртовки. В результате реакции на холодных стенках трубки образовался тёмный налёт йода:

2CuSO4 + 4KI → 2CuI + 2K2SO4 + I2
д) Кусочек медной фольги был нагрет в пламени спиртовки и быстро опущен в одну из пробирок с полученным ранее хлором. Тут же появились бурые пары CuCl2:

Cu + Cl2 → CuCl2
е) В металлической ложечке были нагреты до красного каления железные опилки и высыпаны в пробирку с хлором. Железо загорелось, выделяя бурые пары хлорида железа (III):

2Fe + 3Cl2 → 2FeCl3
ж) В пробирку с хлором была внесена мелкораздробленная сурьма. Сурьма тут же воспламенилась и сгорела с образованием хлорида сурьмы (V):

2Sb + 5Cl2 → 2SbCl5
з) В пробирку с водой был пропущен ток хлора. Получилась хлорная вода. В другую пробирку было налито 3 капли 1 н. раствора Cr2(SO4)3 и добавлен избыток 2 н. раствора KOH и хлорной воды. Содержимое пробирки было нагрето. В результате реакции цвет раствора изменился со светло зелёного на жёлтый (цвет соединений хрома (VI)):

16KOH + Cr2(SO4)3 + 3Cl2 → 2K2CrO4 + 3K2SO4 + 6KCl + 8H2O

и) В пробирку с бромной водой было насыпано немного алюминиевого порошка. Прошла реакция с обесцвечиванием бромной воды:

3Br2 + 2Al → 2AlBr3
к) Немного цинковой пыли было смешано в ступке с небольшим количеством йода. Затем в смесь было добавлено 2 капли воды. Через несколько секунд над смесью появилось фиолетовое облачко, и произошла вспышка с образованием ZnI2:

Zn + I2 → ZnI2
В этой реакции вода является катализатором процесса.

л) В пробирку с водой было помещено немного измельчённого йода, и смесь была перемешена. Йод частично растворился. Смесь была разделена в две пробирки. В одну из них был добавлен крахмал, вследствие чего смесь посинела. В другую пробирку к смеси было добавлено 2 мл 2н. раствора KI. Йод начал растворяться в полученной жидкости с образованием комплексного соединения K[I(I2)]:

KI + I2 → K[I(I2)]

При добавлении в эту смесь крахмала смесь посинела – это говорит о том, что I2, входящий в состав K[I(I2)], ведёт себя аналогично молекулярному йоду.

3. Теоретическое обоснование
Все проведённые реакции и полученные продукты были подтверждены уравнениями реакций.

Вывод: в результате проведения опытов были получены и изучены свойства хлора, брома, йода на примере качественных реакций.
Кислородные соединения галогенов
Цель работы: изучить свойства кислородных соединений галогенов.

Оборудование и реактивы: пробирки, прибор для получения NaClO, фарфоровая чашка, 2 н. раствор NaOH, KMnO4, HCl конц., хлорная известь, FeSO4, 1 н. раствор KI, KClO3, сахарная пудра, H2SO4 конц., 5% раствор KIO3.

Ход работы

1. Теоретическая часть
Галогены образуют ряд соединений с кислородом. Однако все эти соединения неустойчивы, не получаются при непосредственном взаимодействии галогенов, а только косвенным путём. Такие особенности кислородных соединений галогенов согласуется с тем, что почти все они характеризуются положительными значениями стандартной энергии Гиббса образования.

Из кислородсодержащих соединений галогенов наиболее устойчивы соли кислородных кислот, наименее – оксиды и кислоты. Во всех кислородсодержащих соединениях галогены, кроме фтора, проявляют положительную степень окисления, достигающую семи.

2. Практическая часть
а) Был собран прибор, изображённый на рисунке 2.
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Рис.2. Схема прибора для получения NaClO.

В колбу на 25 мл был налит 2 н. раствор NaOH и охлаждён в стакане с холодной водой. В пробирку с газоотводной трубкой было помещёно 0,3 г KMnO4 и прилита концентрированная соляная кислота. Прошла реакция с образованием хлора:

2KMnO4 + 16HCl → 5Cl2↑ + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O
Образовавшийся хлор, попадал по газоотводной трубке в колбу с NaOH. В результате прошла реакция с образованием NaClO:

2NaOH + Cl2 → NaCl + NaClO + H2O

б) В пробирку с HCl конц. было добавлено 0,5 г хлорной извести (CaOCl2). В результате прошла реакция с образованием хлора:

CaOCl2 + 2HCl → CaCl2 + Cl2↑ + H2O

в) Немного кристаллов FeSO4 было растворено в пробирке водой. После к этому раствору был добавлен равный объём раствора едкого натра, в результате чего образовался белый осадок Fe(OH)2:

FeSO4 + 2NaOH → Na2SO4 + Fe(OH)2↓

После к этому осадку было прилито 5 мл раствора NaClO. В результате реакции белый осадок Fe(OH)2 перешёл в бурый – Fe(OH)3 (за счёт окисления железа):

2Fe(OH)2↓ + NaOCl + H2O → 2Fe(OH)3↓ + NaCl
г) В пробирку было налито немного гипохлорита натрия и добавлен 1 н. раствор йодида калия. В результате реакции, за счёт восстановления хлора, образовался йод:

NaClO + 2KI + H2O → I2↓ + NaCl + 2KOH

д) В пробирку было помещено немного бертолетовой соли (KClO3) и добавлена концентрированная соляная кислота. Прошла окислительно-восстановительная реакция с образованием хлора:

6HCl + KClO3 → 3Cl2↑ + KCl + 3H2O
е) Очень аккуратно было смешано 0,3 г KClO3 и 0,3 г сахарной пудры. Смесь была высыпана в фарфоровую чашку и добавлено 2 капли концентрированной серной кислоты. В результате прошла бурная реакция с образованием пламени:

5C12H22O11 + 48KClO3 + 24H2SO4 → 24K2SO4 + 24Cl2↑+ 60CO2↑ + 79H2O

ж) В пробирку было налито 1 мл 5% раствора йодида калия (подкисленного 3 каплями раствора серной кислоты) и добавлено 1 мл 5% раствора KIO3. В результате реакции конпропорционирования выделился йод:

5KI + KIO3 + 3H2SO4 → 3K2SO4 + 3I2↓ + 3H2O

3. Теоретическое обоснование
Все проведённые реакции и полученные продукты были подтверждены уравнениями реакций.
Вывод: в результате проведения опытов были получены и изучены свойства кислородных соединений галогенов на примере качественных реакций.
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