
A. ÜLDKEEMIA

I.  Aatom-molekulaarteooria
Töö 1

Süsihappegaasi molaarmassi määramine

Aatommassi skaala ühikuks on 1/12 süsiniku isotoobi C-12 massist, mida nimetatakse aatom​massiühikuks – amü (1 amü ( 1,66054(10-27g).

Aatommass Ar on ühikuta suhtarv ja näitab, mitu korda on antud elemendi aatommass suu​rem 1/12-st C-12 massist. 

Molekulmass Mr on molekuli mass amü-des ja on suhtarvuna ühikuta suurus. Molekulmass moodustub molekuli kuuluvate elementide aatommasside summast.

Mool (mol) on aine hulk, mis sisaldab Avogadro arvu üksikosakesi (molekule, aatomeid, elektrone, prootoneid jt). Avogadro arv NA = 6,02(1023 mol-1 tähendab aatomite arvu süsiniku isotoobi C-12 1 moolis ehk 12 grammis. Mool on loendusühik nagu näiteks tosin.

Molaarmass (M, g mol-1) on ühe mooli mass grammides.

Näide. Ühe mooli tsingi mass: M(Zn) = 65,38 g mol-1. 

Molaarruumala (Vm) on ühe mooli gaasilise aine ruumala. Et gaaside ruumala sõltub tem​pe​ratuurist ja rõhust, siis võetakse molaarruumala määramisel aluseks standardtingimused: temperatuur 0oC (273K) ja rõhk 105 Pa = 1 bar. Kõikide gaaside molaarruumalaks on standardtingimustel 22,7 dm3. Molaarruumala ühikuks on dm3 mol-1.

Märkus. Varem kasutati molaarruumala määramiseks normaaltingimusi, milles rõhk on 1 atm ehk    101 325 Pa ja mille puhul Vm = 22,4 dm3 mol-1.

Rõhuühikuna on kasutusel ka torr, mis võrdub rõhuga 1 mm Hg (elavhõbedasam-             mast). 1 Torr = 133,322 Pa; 760 Torr = 1 atm = 101 325 Pa. Standardrõhk 105 Pa =               = 750 Torr (mm Hg) = 0,987 atm. 

Gaasi ruumala arvutamisel  tuleb arvestada, et gaasi ruumala kasvab temperatuuri tõustes ja rõhu alanedes, ehk võrrandina:
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V0, P0, T0 on gaasi ruumala, rõhk ja temperatuur standardtingimustel; 

V, P, T on gaasi ruumala, rõhk ja temperatuur antud (katse) tingimustel. 

Temperatuuri (T) nn absoluutse (Kelvini) skaala algpunktiks on -273,15oC.

Üleminekuks Celsiuse skaalalt (t) absoluutsele skaalale (T) kasutatakse võrrandit: T = 273 + t oC.
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Standardsuuruste suhe on sama kõikide gaaside puhul. Seda tähistatakse tähega R ja nime​tatakse universaalseks gaasikonstandiks. R arvuline väärtus sõltub valitud ühikutest, näiteks:
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Gaasi ruumala arvutamiseks võib kasutada lihtsustatud võrrandit, mis ühe mooli gaasi puhul on:

PV = RT

n mooli gaasi puhul omab võrrand kuju:

PV = nRT
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Toodud võrrandi rakendamisel kasutatakse selle laiendatud kuju, kus moolide arv on asen​datud gaasi massi (g) ja molaarmassi (g mol-1) jagatisega:

Võrrandit kasutatakse gaaside või kergesti lenduvate ainete molaarmassi määramisel. Mo​laarmassi arvutamisel võib lähtuda ka gaasi tihedusest või gaasi suhtelisest tihedusest. 
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Gaasi tihedus ((, loe: ro) on 1 dm3 standardtingimustel oleva gaasi mass (g) ja on arvutatav molaarmassi ja molaarruumala suhtest.
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Gaasi suhteline tihedus (d) näitab, mitu korda on üks gaas teisest raskem või kergem. 

M1, M2  –  kahe gaasi molaarmassid, g mol-1;

m1, m2 – kahe võrdse ruumalaga (sama rõhk ja temperatuur) gaasi massid, g.

Tavaliselt antakse gaasi suhteline tihedus kas vesiniku või õhu suhtes. Kuna M(H2)=2 g mol-1 ja M(õhk) = 29 g mol-1, siis saame arvutada tundmatu gaasi molaarmassi:

    M = 2 ( dvesinik
  M = 29 ( dõhk
Katse. Tehnilistel kaaludel (0,01 g täpsusega) kaaluda kuiv korgiga varustatud seisukolb, 250 cm3 (mass k1). Kolbi juhtida Kippi aparaadist (joonis 1) 5 minutit süsinikdioksiidi ja sulge​da kolb korgiga märgini kolvi kaelal.
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Joonis 1. Kippi aparaat CO2 saamiseks. 1 – marmori tükid; 2, 3 – HCl (1:1) lahjendatud lahus; T – tuubus, mis ühendab ülemise ja alumise happenõu; A – ava, mille kaudu hape läheb keskmisse nõusse, kus asub marmor; K – kraan, mille kaudu CO2 väljub keskmisest nõust; B – vahepudel 10%-lise NaOH lahusega happejälgede eemal​da​miseks gaasist; C – vahepudel kontsentreeritud H2SO4-ga CO2 kuivata​miseks; D – sei​su​kolb CO2 kogumiseks.

Kaaluda süsinikdioksiidiga täidetud kolb (mass k2). Kolvi täitmist süsinikdioksiidiga korrata (2 minutit) veendumaks, et kolvist on kogu õhk eemaldunud (mass enam ei suurene). Kolvi ruumala mõõtmiseks täita kolb märgini toatemperatuuril oleva veega ja vee ruumala mõõta mõõtesilindri abil. Mõõta termomeetri ja baromeetri abil õhu temperatuur ja rõhk. Saadud andmed kanda järgnevasse tabelisse.

Katse tulemused:

	Kolvi mass koos õhu ja korgiga, 

          g
	Kolvi mass koos CO2 ja korgiga,            

          g
	Kolvi ruumala,

         cm3
	  Õhu temp,   

          oC
	Õhurõhk, 

atm

	k1 =
	k2 =
	V=
	t =
	P =


Arvutada: 

õhu temperatuur T (K);

gaasi ruumala standardtingimustel Vo (dm3);

õhu mass kolvis (g): mõhk = Vo ρõhk;
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tühja kolvi mass (g): k3 = k1 - mõhk;

süsinikdioksiidi mass kolvis (g): mCO2 = k2 - k3;  

süsinikdioksiidi suhteline tihedus õhu suhtes: dõhk = mCO2 / mõhk; 

süsinikdioksiidi molaarmass (g mol-1) : M(CO2) = M(õhk) dõhk = 29 dõhk; 

katse absoluutne ja suhteline viga süsinikdioksiidi tegeliku molaarmassiga võrreldes.
Töö  2

Metalli aatommassi määramine.

Paljude elementide, peamiselt metallide aatommassi määramiseks võib kasutada Dulong-Petit’( seadusest tulenevat sõltuvust lihtaine aatommassi ja erisoojusmahtuvuse vahel. SI-süsteemi ühikute puhul on nende korrutis:

aatommass ( erisoojusmahtuvus ( 26 000,

kus erisoojusmahtuvuse (c) ühikuks on J K-1kg-1. 

Erisoojusmahtuvus on soojushulk džaulides, mis on vajalik 1 kg aine temperatuuri tõst​miseks ühe kraadi võrra. Metalli erisoojusmahtuvuse määramiseks asetatakse veega täidetud kalorimeetrisse vee keemistemperatuurini soojendatud kaalutud metallitükk ja mõõdetakse vee temperatuur katse alguses ning lõpus.

Aatommassi täpsustamiseks määratakse kaalutud metallitüki poolt vesinikkloriidhappega reageerimisel tekkiva gaasilise vesiniku ruumala. Vesinikkloriidhappes lahustuvad metallid, mis asuvad metallide aktiivsuse reas vesinikust vasakul ja mis on võimelised happest ve​sinikku välja tõrjuma. 

Näiteks:            Zn + 2HCl = ZnCl2  + H2
Al + 3HCl = AlCl3 + 1,5H2
Teades metalli massi ja eralduva vesiniku ruumala, saab arvutada metalli aatommassi. Vesiniku ruumala viimiseks standardtingimustele arvestatakse, et vesinik kogutakse vee ko​ha​le, mistõttu vesiniku rõhk võrdub üldrõhu ja veeauru osarõhu vahega. Eeltoodu põhineb Daltoni(( osarõhkude seadusel, mille järgi keemiliselt inaktiivsete gaaside üldrõhk võrdub segus olevate gaaside osarõhkude summaga. Matemaatiliselt võib Daltoni seadust väljendada võrrandiga:

P = p1 + p2 + … +pn ,  kus

P – üldrõhk,

p1, p2, … ,pn – erinevate gaaside osarõhud.

Näide. Leida metalli aatommass, kui 0,020 g metalli reageerimisel vesinikkloriidhappega vastavalt reaktsioonivõrrandile

2Me + 6HCl = 2MeCl3 + 3H2
eraldub 27,2 cm3 vesinikku 16oC ehk 289 K ja 750 mm Hg juures. Vesinik koguti vee kohale.

Arvutame vesiniku osarõhu vee kohal 16oC juures:

P = 750 mm Hg

pveeaur= 13,6 mm Hg (lisa 2, tabel 1)

pvesinik = 750 - 13,6 = 736,4 mm Hg

T = 273 + 16 = 289 K
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Arvutame vesiniku ruumala standardtingimustel (273 K ja 750 mm Hg):
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Vastavalt reaktsioonivõrrandile leiame reageerinud metalli moolide arvu ja selle kaudu metalli molaar​massi.

Metalli aatommass  Ar = 27.
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Katse 1. Metalli aatommassi määramine erisoojusmahtuvuse kaudu
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Metalli erisoojusmahtuvuse(vt III ptk) määramiseks kasutatakse kalorimeetrit (joonis 2).

Joonis 2. Kalorimeeter. Soojusisolatsiooniga varustatud 200–300 cm3 keeduklaas, millesse on asetatud teine, 100 cm3 keeduklaas. Siseklaasi  on asetatud  termomeeter. 

a) Kaaluda 0,01 g täpsusega 30–50 g raskune metallitükk, siduda see niidi otsa ja riputada 10 kuni 15 minutiks keevasse vette. 

b) Kaaluda kalorimeetri sisemine klaas, valada sellesse umbes 100 cm3 vett, kaaluda uuesti ja asetada klaas veega tagasi kalorimeetrisse.

c) Mõõta kalorimeetri siseklaasis oleva vee temperatuur.

d) Kiiresti võtta keevast veest metall ja asetada kalorimeetri siseklaasi.

e) Kalorimeeter katta kaanega, segada termomeetriga ettevaatlikult vett ja märkida vee kõrgeim temperatuur.

Protokollida katse andmed järgnevasse tabelisse:

                        Katse andmed                                                     Arvutused

	1.  Metalli mass:                     m1 =           kg
	      1.  Metalli poolt antav soojushulk:

              q1 = m1 c (100 - t2) J      

	2.  Kalorimeetri siseklaasi mass:  m3 =        kg
	

	3.  Kalorimeetri siseklaasi mass 

     koos  veega:                     m4 =           kg

4.  Vee mass kalorimeetris:

                                m2 = m4 - m3=        kg
	      2.  Kalorimeetris olev vesi sai soojust: 

              q2 = m2 4,187 ( 103(t2 - t1) J

      3.  Keeduklaas sai soojust:

	5.  Metalli temperatuur keevas vees      100oC
	              q3 = m3 0,80 ( 103 (t2 - t1) J

	6.  Vee algtemperatuur:      t1 =              oC
	      4.  Kuna antav ja saadav soojuse hulk on    

            võrdsed, siis  q1 = q2 + q3


	7.  Vee kõrgeim temperatuur: t2 =            oC
	

	8.  Vee erisoojusmahtuvus:

                         cvesi = 4,187 ( 103 J kg-1 K-1
	      5.  Leiame metalli erisoojusmahtuvuse    

         cmetall asenduste teel punkt 1 all toodud    

          võrrandist, 

	9.  Klaasi erisoojusmahtuvus:

                       cklaas =   0,80 ( 103 J kg-1 K-1
	                            J kg-1K-1


Kasutades katseliselt leitud metalli erisoojusmahtuvust, arvutada Dulong-Petit’ seaduse põh​jal metalli ligikaudne aatommass. 
Katse 2. Metalli aatommassi määramine happes lahustumisel eralduva vesiniku järgi, kui metall annab ühendi MeCl2 
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Katseseade (joonis 3) koosneb kahest kummivoolikuga ühendatud büretist, mis on täidetud veega joonisel näidatud nivooni. Bürett B1 on ühendatud kaheharulise (Ostwaldi) katse​klaasiga 3.

Joonis 3. Seade gaasi ruumala mõõtmiseks. 50 cm3 büretiga (B1) on ühendatud tasa​kaalustav bürett (B2) ja kaheharuline (Ostwaldi) katseklaas (3).

Katseseadme hermeetilisuse kontrollimiseks tõsta bürett B2 büreti B1 suhtes 15 kuni 20 cm kõrgemale ja 3 kuni 5 minuti vältel jälgida, kas vee nivoo püsib paigal. Kui vee nivoo büretis ei muutu, on seade hermeetiline. Vastasel korral tuleb kontrollida ühenduskorkide tihedust ja proovida uuesti hermeetilisust.

Katseklaasi ühte harusse panna juhendajalt saadud metalli kaalutis (0,04–0,05 g) ja teise harusse mõõta lehtri abil 2 cm3 vesinikkloriidhapet lahjendusega (1:1) nii, et hapet ei sattu metallile. 

Katseklaas ühendada büretiga B1 ja uuesti kontrollida seadme hermeetilisust. Nihutada bü​rette statiivi küljes üksteise suhtes nii, et vee nivood oleksid ühel kõrgusel.

Lugeda büretilt B1 vee nivoo vastavalt büreti mõõtskaalale.

Kallutada katseklaasi nii, et hape valguks metallile. Kui metall on reageerinud, lasta katse​klaasil jahtuda 3 kuni 5 minutit.

Viia vee nivood mõlemas büretis ühele kõrgusele ja lugeda büretis B1 vee nivoo asukoht. Vee nivoode vahe büretis B1 enne ja pärast reaktsiooni annab eraldunud vesiniku ruumala antud tingimustel. Teeme kindlaks ruumi temperatuuri ja õhu rõhu. Tabelist 1 lisas 2 saame veeauru rõhu vastavalt ruumi temperatuurile. See on vajalik arvutamisel, kuna gaas koguti vee kohal.

Katseandmed paigutada alljärgnevasse tabelisse:

	Metalli mass
	g
	Vesiniku ruumala         
	cm3

	Ruumi temperatuur
	oC
	Õhu rõhk
	mm Hg

	
	
	Veeauru rõhk antud toC
	mm Hg


Arvutada metalli aatommass, kui on teada, et reaktsioon vesinikkloriidhappega toimub järg​mise reaktsioonivõrrandi järgi:

                                      Me + 2HCl = MeCl2 + H2
Arvutamisel kasutada eeskujuna sissejuhatuses toodud näidet. Leiame elementide perioo​dilisuse süsteemist, millise metalliga oli tõenäoselt tegemist. 
II. Keemiline kineetika ja tasakaal
Töö 3

Keemilise reaktsiooni kiirus

Keemilised reaktsioonid kulgevad väga erineva kiirusega – sekundi murdosast lõhkeaine plahvatusel kuni miljonite aastateni kivisöe tekkimisel. Keemilise reaktsiooni kiirust mõõ​detakse reageerivate ainete kontsentratsiooni muutusega ajaühikus. Kontsent​ratsiooni​ühi​ku​na on tavaliselt kasutusel molaarsus (mol dm-3). 
Keemilise reaktsiooni kiirus oleneb: 

1)  reageerivate ainete iseloomust,

2)  reageerivate ainete kontsentratsioonist,

3)  reaktsiooni kulgemise tingimustest – temperatuurist, katalüsaatori manulusest jt.
Kuna ained saavad üksteisega reageerida ainult nende osakeste omavahelise kokkupõrke taga​järjel, siis on arusaadav, et keemilise reaktsiooni kiirus sõltub reageerivate ainete kont​sentratsioonist ehk Norra teadlaste C. Guldbergi ja P. Waage poolt 1867. a püstitatud massi​toime seaduse järgi: 
keemilise reaktsiooni kiirus on võrdeline reageerivate ainete kontsentratsioonide korruti​sega.

Vaatleme reaktsiooni, kus aine A ühineb ainega B, andes aine C:

A + B = C

Tähistame ainete molaarsed kontsentratsioonid vastavalt cA, cB, cC (mol dm-3), reaktsiooni kiiruse v (mol dm-3s-1; mol dm-3 min-1) ja võrdeteguri k. Suurus k kannab kiiruskonstandi nime ja sõltub reaktsiooni tingimustest. 

Reaktsiooni kiiruse võrrand vastab reaktsioonile, mis kulgeb vasakult paremale:

v = k cA ( cB
Tingimustes, kus cA = cB  = 1, kehtib võrdus: v = k.

Reaktsiooni kiirus sõltub suurel määral temperatuurist, mis kiirendab aine osakeste liikumis​kiirust ja suurendab osakeste omavaheliste põrgete arvu. Samal ajal tõuseb temperatuuri suurenedes põrkuvate osakeste energia ja kasvab keemilise reaktsioonini viivate põrgete osakaal. Hollandi keemik J. van’t Hoff selgitas, et reaktsiooni kiirus temperatuuri tõstmisel 10oC võrra suureneb kaks kuni neli korda. Arvu, mis näitab, mitu korda antud reaktsiooni kiirus kasvab temperatuuri tõstmisel 10oC võrra, nimetatakse reaktsiooni temperatuuri​teguriks.

Reaktsiooni kiirust erinevatel temperatuuridel võib ligikaudselt arvutada võrrandiga:
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kus  t1 – algtemperatuur, 

t2 – temperatuur, mille juures määratakse reaktsiooni kiirust,

( – reaktsiooni temperatuuritegur.

Reaktsiooni toimumisel heterogeenses keskkonnas sõltub kiirus faasidevahelisest kokku​puutepinnast, näiteks metalli lahustumisel happes. Samuti määravad reaktsiooni kulgemise reageerivate ainete juurdevoolu ja reaktsioonil tekkivate ainete äravoolu kiirus.
Reaktsiooni kiirusele avaldavad mõju katalüsaatorid. Katalüsaatorid on ained, mis muudavad reaktsiooni kiirust, kuid ise esinevad pärast reaktsiooni keemiliselt muutumatuna ja samal hulgal nagu enne reaktsiooni. 

Katse 1. Reaktsiooni kiirus homogeenses süsteemis – naatriumtiosulfaadi ja väävel​happe lahused

Määratakse väävelhappe ja naatriumtiosulfaadi vahelise keemilise reaktsiooni kiirus reakt​sioonil tekkiva amorfse väävli sademe tekke alusel:

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

Väävel eraldub kogu lahuses ühtlaselt jaotunud häguna ja reaktsiooni kiirust määrame aja​vahemiku kaudu, mis kulub lahuste kokkuvalamise hetkest hägu märkamiseni lahuses. 

a) Reaktsiooni kiiruse sõltuvus reageerivate ainete kontsentratsioonist

Nelja katseklaasi mõõta à 6 cm3 2%-list väävelhapet. Naatriumtiosulfaadi lahuste valmis​tamiseks võtta neli katseklaasi ja need nummerdada 1–4. Vastavalt alltoodud tabelile mõõta katseklaasidesse naatriumtiosulfaadi 2%-list lahust ja vett erinevates vahekordades, saades niiviisi neli erineva kontsentratsiooniga naatriumtiosulfaadi lahust. Esimesele naatrium​tio​sulfaadi lahusele (katseklaas 1) valada varem väljamõõdetud kogus (6 cm3) väävelhappe lahust, sulgeda katseklaas korgiga ja segada kiiresti katseklaasi seda kahel korral ümber pöörates. Mõõta aeg lahuste kokkuvalamise hetkest kuni hägu tekkimiseni. Hägu ilmumiseks kulunud aeg (sekundites) kanda tabelisse. Samuti toimida teiste naatriumtiosulfaadi lahus​tega (katseklaasid 2, 3, 4). Katseandmete põhjal koostada graafik. Ordinaatteljele märkida reaktsiooni kiirus v mõõdetud aja pöördväärtusena (1/t) ja abstsissteljele naatriumtiosulfaadi kontsentratsioon. Soovitav mastaap: minimaalne Na2S2O3 sisaldus lahuses – 3 cm ja mak​si​maalne kiirus – 8 cm.

	Katseklaasi nr
	Na2S2O3 lahus, cm3,

              a
	H2O, cm3,

        b
	Na2S2O3 lahuses

      a/(a+b) 
	Aeg

 t, s
	Kiirus

  1/t, s-1

	1
	6
	0
	             1
	
	

	2
	4
	2
	            2/3
	
	

	3
	3
	3
	            1/2
	
	

	4
	2
	4
	            1/3
	
	


Saadud tulemuste põhjal koostada järeldus reaktsiooni kiiruse sõltuvuse kohta reageerivate ainete kontsentratsioonist.

b) Reaktsiooni kiiruse sõltuvus temperatuurist

Nelja nummerdatud katseklaasi (1, 2, 3, 4) mõõta à 4 cm3 naatriumtiosulfaadi 2%-list lahust ja teise nelja (1*, 2*, 3*, 4*) à 4 cm3 väävelhappe 2%-list lahust. Keeduklaasi valada vett ja asetada sellesse kõik katseklaasid. Viie minuti pärast valada katseklaasist 1* väävelhape naatriumtiosulfaadi lahusesse katseklaasis 1. Lahused kiiresti segada ja mõõta aeg lahuste kokkuvalamise hetkest hägu tekkimiseni. Mõõta vee temperatuur.

Keeduklaasis oleva vee temperatuuri tõsta 10oC võrra ning korrata katseid teise katseklaaside paariga (2* ja 2). Analoogiliselt viia läbi katsed kolmanda ja neljanda katseklaaside paariga, kusjuures iga kord tõsta vee temperatuuri 10oC võrra. 

Katseandmed kanda alljärgnevasse tabelisse.

	Katseklaaside nr-d
	Katse temperatuur, oC
	Aeg t, s
	Reaktsiooni kiirus 1/t, s-1

	1 ja 1*
	
	
	

	2 ja 2*
	
	
	

	3 ja 3*
	
	
	

	4 ja 4*
	
	
	


Katse andmete põhjal koostada graafik. Ordinaatteljele märkida reaktsiooni kiirus ja abstsiss​teljele temperatuur. Soovitav mastaap: 10oC – 2 cm, suurim kiirus – 8 cm. Saadud tulemuste põhjal koostada järeldus.

Katse 2. Reaktsiooni kiirus heterogeenses süsteemis – kriit ja vesinikkloriidhape

Kahte katseklaasi valada (umbes veerand katseklaasi mahust) 1M vesinikkloriidhapet. Va​lida kaks ca 0,5 g massiga kriiditükikest. Üks nendest purustada uhmris ja puistata paberile. Üheaegselt viia ühte katseklaasi kriiditükk ja teise kriidipulber. Kummas katseklaasis kulgeb reaktsioon kiiremini? Andke sellele seletus. Kirjutage toimuva reaktsiooni keemiline võr​rand.

Katse 3. Katalüsaatori mõju vesinikperoksiidi ja kaaliumpermanganaadi vahelise reakt​siooni kiirusele
Reaktsioon vesinikperoksiidi ja kaaliumpermanganaadi vahel kulgeb happelises keskkonnas vastavalt järgmisele keemilisele võrrandile:

2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 = 2 MnSO4 + 5O2 + K2SO4 + 8H2O
Permanganaatioonide redutseerimisreaktsioon on aeglane, mida võib märgata, kui vesinik​peroksiidi lahusesse lisada tilkhaaval kaaliumpermanganaadi lahust ja iga lisatud tilga järel oodata lilla värvuse kadumiseni. Reaktsioon kiireneb, kui lahusesse hakkab kogunema   Mn2+-ioone, mis katalüüsivad permanganaatiooni redutseerumist.

Kahte katseklaasi võtta veerand katseklaasi ruumalast 3%-list vesinikperoksiidi lahust ja li​sada mõlemasse 10 tilka 1 M H2SO4 lahust. Ühte katseklaasi lisada 5 tilka destilleeritud vett ja teise 5 tilka 0,1 M MnSO4 lahust. Lahused korralikult läbi loksutada. Lisada esimesse katseklaasi pipetiga tilkhaaval 0,1 M KMnO4 lahust kokku 5 tilka, mõõtes iga tilga lisamise järgi lahuse valastumiseks (värvituks muutumiseks) kulunud aega sekundites. Lahust mitte segada! Sama korrake teise katseklaasiga, kuhu on lisatud katalüsaator (MnSO4). Kirjeldage katses toimunut ja võrrelge aega, mis kulus mõlemas katseklaasis lahuse valastumiseks. Kas märkasite katalüsaatori reaktsiooni kiirendavat toimet?

Töö  4

Keemiline tasakaal

Kõiki keemilisi reaktsioone võib liigitada pöörduvateks ja mittepöörduvateks. Pöörduvad reaktsioonid kulgevad samaaegselt kahes vastassuunas. Mittepöörduvad reaktsioonid kulge​vad praktiliselt ühes suunas lõpuni. Tavaliselt eraldub mittepöörduvas reaktsioonis reaktsioo​nikeskkonnast üks või mitu reageerivatest ainetest või ioonidest (gaas, sade, vähedissot​siee​ruv ühend), mille tõttu reaktsioon ei saa kulgeda vastassuunas.

Oletame, et pöörduvat reaktsiooni väljendab võrrand:

A + B ( C + D

Vasakult paremale kulgeva reaktsiooni kiirus vastavalt massitoimeseadusele on avaldatav võrrandiga:

v1 = k1 cA cB

Vastassuunas kulgeva reaktsiooni kiirus on vastavalt:

v2 = k2 cC cD
Kui otse- ja vastassuunas kulgevate reaktsioonide kiirused muutuvad võrdseks, siis tekib tasakaalu olukord. Sel puhul v1 = v2 ja

k1 cA cB  = k2 cC cD
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Teisiti kirjutades saame:
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Tähistades kiiruskonstantide  k1  ja  k2  suhet  konstandiga  K, võime kirjutada: 
Konstanti K nimetame tasakaalukonstandiks. K on iseloomustav suurus vastavale reakt​sioonile ja sõltub temperatuurist.

Katse 1. Ainete kontsentratsiooni muutuse toime keemilisele taskakaalule

Pöörduva reaktsiooni näitena vaatleme reaktsiooni raud(III)kloriidi ja ammooniumtio​tsüa​naadi vahel:

FeCl3 + NH4SCN ( (FeNCS( Cl2 + NH4Cl ,

mille puhul tekib punase värvusega isotiotsüanaatkompleks. Lahuse punase värvuse tugevus oleneb tekkinud ühendi kontsentratsioonist. Reaktsiooni tasakaalu nihkumist on lihtne jäl​gida lahuse värvuse tugevuse muutumise järgi. 

Keeduklaasi valada 20 cm3 destilleeritud vett ning lisada 1 tilk küllastatud raud(III)kloriidi ja 1 tilk küllastatud ammooniumtiotsüanaadi lahust. Saadud punane lahus korralikult segada ja jagada võrdselt nelja katseklaasi.

Esimene katseklaas jätta võrdluseks.

Teise katseklaasi lisada 2 kuni 3 tilka küllastatud raud(III)kloriidi lahust. Mida võib see​juures tähele panna? Kummas suunas nihkub tasakaal? 

Kolmandasse katseklaasi lisada 2 kuni 3 tilka küllastatud ammooniumtiotsüanaadi lahust. Mida võib seejuures tähele panna? Kummas suunas nihkub tasakaal?

Neljandasse katseklaasi lisada tahket ammooniumkloriidi ja loksutada tugevasti. Kuidas muu​tub lahuse värvus? Kirjutada reaktsiooni tasakaalukonstandi avaldus ja anda seletus tasa​kaalu nihkumise kohta teises, kolmandas ja neljandas katseklaasis. 

III. Keemiline termodünaamika
Kõiki aineid iseloomustab ainesse kätketud keemiline energia, mille varu ainega toimuva muutuse korral kas väheneb või kasvab. Soojusenergia ülekannet ühelt kehalt teisele vaatleb teadusharu – termodünaamika, mis keemiliste reaktsioonide puhul kannab keemilise termo​dünaamika nime. Reaktsiooni soojusefekti mõõduna kasutatakse olekufunktsiooni nimega entalpia (H).

Kui süsteem saab soojust, siis süsteemi entalpia kasvab, seda muutust tähistab + (H.

Kui süsteem kaotab soojust, siis süsteemi entalpia kahaneb ja muutust tähistab - (H.

Entalpia mõõtühikuks on J mol-1 või kJ mol-1. Energiaühikuna kasutatakse džauli (J): 1J =     = 1 · 107 erg.
Keemilise termodünaamika esimeseks ja tähtsamaks põhiseaduseks on energia jäävuse sea​dus, mille kohaselt energia ei teki ega kao, vaid võib ainult muuta oma vormi. Näiteks võib soojusenergia muutuda mehaaniliseks energiaks. Selle seaduse rakendused keemilistes prot​sessides on rajatud Hessi( seadusele (1840. a). Reaktsiooni soojusefekt ehk reaktsiooni​entalpia ei olene süsteemi ülemineku teedest ühest olekust teise, vaid ainult süsteemi alg- ja lõppolekust. Praktilist tähtsust omavad sellest seadusest tulenevad kolm järeldust.

1. Pärisuunalise keemilise reaktsiooni entalpia (∆H, loe: delta H) on võrdne vastassuunalise reaktsiooni vastasmärgiga võetud reaktsioonientalpiaga: 

H2 + I2 ( 2HI + (H    ja   2HI ( H2 + I2 -(H

2. Mitmeastmelise reaktsiooni summaarne reaktsioonientalpia on võrdne üksiketappide entalpiate summaga. Nii näiteks peab Hessi seaduse kohaselt grafiidi põlemisentalpia olema sõltumatu sellest, kas grafiit muutub otseselt CO2-ks või toimub CO2 teke vaheetapi CO tekke kaudu.

3. Reaktsioonientalpia võrdub saaduste tekkeentalpiate summaga, millest on lahutatud lähte​ainete tekkeentalpiate summa. Tekkesoojuse all mõeldakse 1 mooli aine moodustumisel liht​ainetest esineva reaktsiooni soojusefekti. Standardtingimustes püsivate lihtainete tekke​entalpiad võrduvad nulliga. 

Näide: Arvuta etanooli põlemisentalpia, lähtudes standardtingimustest ja teades, et etanooli, vee ja süsinikdioksiidi standardtekkeentalpiad ((f Ho kJ mol-1) on vastavalt -277,6; -285,8; 393,5. Kasuta Hes​si seadusest tulenevat kolmandat järeldust.

Kirjutame põlemisreaktsiooni võrrandi:

CH3CH2OH(v) + 3O2(g) = 2CO2(g) + 3H2O(v)

ja vastava võrrandi soojusefekti arvutamiseks. Selleks asetame võrrandisse tekkeentalpiad ja avaldame reaktsioonientalpia ehk soojusefekti:

(H = -2( 393,5 - 3(285,8 - (-277,6) = -1366,8 kJ mol-1
Töö 5

Aine sulamis- ja keemistemperatuuri määramine

Igal puhtal ainel on temale omased füüsikalised omadused, nende hulgas ka sulamis- ja keemis​temperatuur. Sõltuvalt nendest temperatuuridest on nad toatemperatuuril, s.o ca         20–25oC juures kas gaasilised, vedelad või tahked. Üleminekuks ühest agregaatolekust tei- se peame tõstma või vähendama kehas sisalduvat soojushulka q, mille mõõduks on keha temperatuur. Soojushulk, mida vajatakse keha temperatuuri tõstmiseks, sõltub keha võimest talletada energiat ehk kehale omasest soojusmahtuvusest. Soojusmahtuvust ühe mooli kohta nimetatakse molaarsoojusmahtuvuseks ja tähistatakse Cp (J K-1mol-1), kus indeks p näitab, et rõhk on konstantne. 

Soojushulk, mida vajatakse n mooli aine soojendamiseks temperatuurilt T1(T2, väljendub võrrandiga:

qp = n Cp (T2 - T1)

Aine temperatuuri muutustega seotud protsessid nagu aurustumine/kondensatsioon või sula​mine/külmumine on termodünaamiliselt iseloomustatavad entalpia muutude kaudu:

qp  = n (Haurustumine

qp  = n (Hsulamine

Näide: Arvutada soojusefekt (H protsessile, kus algselt 18oC juures olev vesi massiga 28 g külmu​tatakse jääks temperatuuriga 0oC. Cp= 75,2 kJ mol-1; (Hsulamine,vesi= -6,0 kJ mol-1; M(H2O)=18 g mol-1. Soojushulk, mis eraldub vee jahutamisel 18oC juurest 0oC -ni: 

qp = nCp(T2 - T1) = (28/18) 75,2 (273-291) = -2,1kJ

Soojushulk, mis eraldub jää tekkimisel:

qp = n(Hsulamine= (28/18) (-6,0) = -9,3 kJ

Kokku eraldub soohushulk: 

qüld= (H = -2,1 -9,3 = -11,4 kJ
Katse 1. Naatriumtiosulfaadi sulamistemperatuuri määramine 
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Õhukeseseinalisest 5 kuni 8 mm läbimõõduga klaastorust tõmmata kaks 50 mm pikkust ja     1 kuni 2 mm läbimõõduga kapillaari. Klaasi ühtlasemaks sulatamiseks varustada põleti        kala​saba​otsikuga (joonis y). Klaasi sulamine algab, kui gaasipõleti leek värvub naatrium​soolade lendumise tõttu kollaseks. Kapillaari üks ots sulatada kinni. Kapillaari täitmiseks puistata uhmris hästi peenestatud naatriumtiosulfaati paberlehekesele ja torgata kapillaari ots ainesse, nii et kapillaari satub veidi ainet. Kapillaari lastakse umbes 30 cm pikkuses klaas​torus kukkuda 5 kuni 6 korda lauale, et põrutada aine kapillaari põhja. Kinnitada kapillaar, mille põhjas on paari mm kõrguselt ainet, termomeetri külge ja asetada koos termomeetriga veega täidetud keeduklaasi (joonis 4), nii et vesi ei ulatu kõrgemale poolest kapillaari kõrgusest.

Joonis 4. Seade aine sulamistemperatuuri määramiseks.
Vesi ei tohi pääseda kapillaari sisse! Keeduklaasi soojendada, kuni on märgata aine kris​tallide sulamist. Märkida termomeetrilt aine orienteeruv sulamistemperatuur. Korduskatsel alustada soojendamist saadud sulamistemperatuurist 10oC madamalt ning soojendada kii​rusega 1oC minutis. Korduskatsel leitud sulamistemperatuur märkida protokolli ja võrreldes saadud sulamistemperatuuri Na2S2O3 · 5H2O tegeliku sulamistemperatuuriga (t = 48oC), teeme järelduse aine puhtuse kohta. 

Katse 2. Tetraklorometaani keemistemperatuuri määramine
Kuiva katseklaasi valada 3–4 cm3 tetraklorometaani ja sinna panna mõni väike ühest otsast kinnisulatatud klaaskapillaari tükike (ühtlase keemise saavutamiseks). Katseklaas suletakse küljelt avatud korgiga, mida läbib termomeeter. Termomeetri alumine ots jääb vedelikust        3 cm kõrgusele. Katseklaas kinnitatakse väikese nurga all (joonis 5) statiivi külge ja soo​jen​datakse katseklaasi väikesel põletileegil.
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Joonis 5. Seade keemistemperatuuri määramiseks.
Lugeda termomeetrilt temperatuur, kui selle alumisse otsa hakkab kogunema ja sealt tilkuma vedeliku kondensaat. Loetud temperatuur märgitakse, katseklaas jahutatakse ja katset kor​ratakse veel kaks korda. Keemistemperatuurina võetakse kolme katse puhul saadud keskmi​ne temperatuur. Mida nimetatakse keemistemperatuuriks?

Töö  6

HCl ja NaOH vahelise neutralisatsioonireaktsiooni soojusefekti määramine 

Neutralisatsioonireaktsioonid said oma nime tugeva happe ja tugeva aluse vahelisel reakt​sioo​nil tekkiva vesilahuse neutraalse reaktsiooni järgi. Sellele vastab nt reaktsiooni​võrrand 

HCl + NaOH = NaCl + H2O

ehk ioonvõrrandina: 
H+ + Cl- + Na+ + OH- = H2O + Na+ +  Cl-, 

mis lihtsustatult on: 

      H+ + OH- = H2O.

Katse. Kuiva keeduklaasi mõõta 100 cm3 1 M HCl lahust. Teise kuiva, soojusisolatsiooniga varustatud 250 cm3 keeduklaasi mõõta 100 cm3 1 M NaOH lahust ja mõõta selle tempe​ratuur. Valada kiiresti vesinikkloriidhape naatriumhüdroksiidi lahusesse ja termomeetriga segades määrata lahuse kõrgeim temperatuur. Saadud 0,5 M NaCl lahuse tiheduse ja eri​soojus​mahtu​vuse võib lugeda võrdseks vee vastavate parameetritega: c = 4,18 J g–1K–1 ja     ( = 1 g · cm-3. Saadud lahuse mass on seega 200 g. Nende andmete põhjal on võimalik ar​vutada reakt​sioonil eraldunud soojushulka q (J):

qr = 4,18 (J g–1K–1) ∙ 200 (g) ∙ ∆t (K)

Saadud andmetest arvutada neutralisatsioonireaktsioonientalpia (rH (kJ mol-1) tekkiva vee moolide hulka arvestades. Arvutada tugeva happe ja aluse vahelise reaktsiooni ioonvõrran​dile vastav soojusefekt, kui on teada järgmised tekkeentalpiad:

(fHOH- = -230,0 kJ·mol–1; (fHH20(v) = -285,8 kJ·mol–1.

Kasutada arvutamisel Hessi seadusest tulenevat kolmandat järeldust (III ptk, sissejuhatus). Võrrelda arvutatud ja katselist tulemust. Leida katse viga.

IV. Lahused

Töö  7

Lahused ja lahustuvus

Lahus on homogeenne süsteem kahest või enamast komponendist. Komponenti, mida on enamuses, nimetame lahustiks, ja teisi lahustunud aineteks. Lahusekomponendid võivad olla nii gaasid, vedelikud kui tahked ained ehk tahkised. Vaatame lahuseid, kus lahustiks on vesi ja lahustunud aineteks on tahked ained, s.o vesilahuseid. Sõltuvalt siseehitusest võivad tahked ained lahustudes anda molekule või ioone. Lahustumisel tekivad suuremal või vähemal määral lahustuva aine ioonide või molekulide ja veemolekulide vahel polaarsusest tingituna hüdraadid. Näiteks ümbritsevad naatriumkloriidi lahustumisel naatrium​iooni ne​gatiivset poolust pidi liitunud veemolekulid (dipoolid) ja kloriidioone positiivset poolust pidi liitunud veemolekulid. Taoliste ühendite ehk hüdraatide teke ühelt poolt soodustab tahke aine lahustumisprotsessi, teiselt poolt takistab tahkest ainest pärinevate ioonide liikuvust lahuses: Na+ aq; Cl- aq. Mõnikord on hüdraatne vesi lahustunud aine mo​lekuliga nii tugevasti seotud, et aine väljakristallumisel lahusest jääb vesi selle kristallide koostisesse (näiteks CuSO4 ( 5H2O). Selliseid ühendeid nimetatakse kristallhüdraatideks. Enamiku tahkete ainete lahustuvus vees suureneb temperatuuri tõusuga. Igal soolal on võime moodustada mingil temperatuuril küllastunud lahust, milles enam seda soola lahustada ei ole võimalik. Kui aga jahutada küllastunud lahust ettevaatlikult ja aeglaselt, vältides tahkete osakeste sattumist lahusesse väljastpoolt, siis võib kristallide eraldumist mitte toimuda ja tekib üleküllastunud lahus. Üleküllastunud lahus sisaldab rohkem lahustunud ainet kui see vastab aine lahus​tuvusele antud temperatuuril. Selline olek on ebapüsiv ja lahuse raputamisel või mõne tahke osakese sattumisel lahusesse toimub ülemäärase aine väljakristallumine. 
Lahuse koostist väljendatakse kontsentratsiooni või protsendilisuse abil.

1. Molaarsus (c) – lahustunud aine moolide arv ühes dm3 lahuses (mol dm-3). 

Molaarsuse tähiseks on ka M, nt cKOH = 0,1 mol dm-3 võib kirjutada ka 0,1 M KOH.

2. Protsendilisus (%) – lahustunud aine mass 100 massiosas lahuses.

Aine lahustuvuse mõõduks on tema küllastumisele vastav aine kogus lahuses. Lahustuvus antakse kas molaarsusena, g/100 g lahustis või g/100 g lahuses. 

Katse 1. Tahkete ainete lahustuvus sõltuvalt temperatuurist 

Töö tehakse kollektiivselt. Iga katsest osavõtja määrab kaaliumkloriidi lahustuvuse ühel kindlal temperatuuril, kas 20oC, 30oC, 40oC, 50oC või 60oC juures. Valada 50 cm3 keedu​klaasi 10 cm3 destilleeritud vett ning soojendada või jahutada lahust nõutud temperatuurini. Lisada klaasi tahket soola (KCl), kuni soola enam ei lahustu ja tekib küllastatud lahus. Lahust hoida antud temperatuuril vähemalt 10 min. Lahus valada klaasist lahustumatuks jäänud aine pealt varem kaalutud portselankaussi ((0,01 g) ja kaaluda portselankauss koos lahusega. Portselankauss koos lahusega asetada elektripliidile või gaasipõleti leegi kohale ja aurutada ettevaatlikult, kuni kaussi jääb niiske tahke sool. Lõplikult kuivatada sool ter​mostaa​dis 110oC juures. Jahutada kauss eksikaatoris ja kaaluda koos kuiva soolaga. Leida kaaluvahedest lahuse mass, aurutamisel saadud soola mass ja arvutada soola lahustuvus g/100 cm3 lahusti (vee) kohta. Rühma poolt saadud katse andmete põhjal joonestada graafik koordinaatides: toC/lahustuvus.

Katse 2. Kristalliliste ainete booraksi ja kaaliumkloriidi puhastamine ümberkristal​limise teel

Kristalliliste ainete puhastamiseks kasutatakse nende lahustuvuse sõltuvust lahuse tempe​ra​tuurist. Ained lahustatakse kõrgendatud temperatuuril ja kristallitakse uuesti lahustamis​temperatuurist madalamal temperatuuril. Ainete puhul, mille lahustuvus sõltub tempe​ratuurist vähe (NaCl), ei ole selline meetod võimalik.

Näide:                                                                                 Lahustuvus g/100 g vees

                 NaCl                                                           20o C    35,6       100oC     39,2

                 KCl                                                               0o C   28,15      100 oC    56,2

                 Na2[B4 O5 (OH)4] · 8H2O  (booraks)            0o C     2,15        50 oC    21,7

Kristallid eraldatakse lahusest filtreerimise teel ja kuivatatakse selleks ettenähtud tempe​ra​tuuril.

a) Booraksi puhastamine. Kaaluda tehnilistel kaaludel 9,2 g booraksit (Na2 [B4O5(OH)4] ∙  8H2O) ja lahustada 50 cm3 kuumas (ca 60oC) destilleeritud vees. Saadud lahus filtreerida kiiresti läbi filterpaberi teise klaasi (100 cm3). Klaasi koos lahusega jahutada jäävannis või jahutus​segus, segades lahust perioodiliselt klaaspulgaga. Väljakristalluv sool eraldada lahusest filt​reerimisel läbi eelnevalt kaalutud kas poorse portselan- või klaasfiltri või filterpaberi. Filter koos niiske soolaga asetada eksikaatorisse ja kuivatada toatemperatuuril. Eksikaatoris on vett​imava ainena tahke kaltsiumkloriid. Arvutada, kui suur on puhastusprotsessi saagis ja kui suur on kadu (%). 

b) Kaaliumkloriidi puhastamine (I variant). 25 g kaaliumkloriidi (KCl) lahustada 50 cm3 kuumas destilleeritud vees. Saadud lahus filtreerida lahustumatute osiste eraldamiseks kii​resti läbi tuhavaba paberfiltri ja koguda filtraat laiapõhjalisse keeduklaasi. Filter visatakse minema. Filtraati aurutada vesivannil, kuni lahuse pinnale tekib kristalluva soola kirme, mille järel lahus jahutada. Eraldunud kristallid filtreerida kas läbi tavalise filterpaberi klaaslehtril või läbi nutšfiltri. Viimasel juhul asetatakse Büchneri portselanlehtrile filterpaber ja lahus filtritakse veejoapumba abil (joonis 6). Jooksev vesi tekitab imipudelis vaakumi ja lahus filtreerub imipudelisse. Veejoapump ühendatakse imipudeliga läbi vahepudeli, mis ta​kistab veejoa surve muutumisel vee sattumist filtraati. Filtreerimise lõppedes võetakse kõigepealt imipudelilt filtertiigel- või lehter ja alles siis suletakse veekraan. Kristallid kuiva​tada paberfiltriga termostaadis 100oC juures. Arvutada ümberkristallimise saagis, s.t mitu % saadi kätte esialgselt lahustatud tahkest proovist. 
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Joonis 6. Seade nutšfiltreerimiseks. 1 – veejoapump; 2 – vahepudel; 3 – imipudel; 4 – Büchneri lehter.

c) Kaaliumkloriidi puhastamine ümberkristallimise teel (II variant). Valmistada kül​lastatud KCl lahus. Kaaluklaasi või kuiva väikesesse keeduklaasi kaaluda tehnilistel kaaludel 6–7 g KCl. Keeduklaasi mahuga 100 cm3 pipeteerida 10 cm3 destilleeritud vett, soojendada vett kuni keemiseni ja raputada sellesse kaalutud kaaliumkloriidi kogusest vähehaaval niipalju soola, et see enam ei lahustu (lahusesse jääb vähesel hulgal soolakristalle). Oodata mõni minut lahust klaaspulgaga segades, veendumaks, et lahus on tõepoolest küllastatud. Lahustumata jäänud soola lahustamiseks lisada lahusesse 1 tilk 1:1 lahjendatud HCl ja vähe​sel määral pesupudelist destilleeritud vett. Vältida liigse vee lisamist! Lahust hoida kee​mislähedasel temperatuuril mõni minut ja filtreerida kuumalt läbi klaaslehtrile pandud kuiva paberfiltri teise 100 cm3 mahuga keeduklaasi. Lahust jahutada jooksva vee voolus kuni toatemperatuurini. Selle juures sadenevad lahusest soola kristallid. Kristallid eraldada lahu​sest filtreerimise teel läbi kuiva paberfiltri, mille mass on eelnevalt tehnilistel kaaludel määratud. Filterpaberit koos kristallidega kuivatada termostaadis 110oC juures ja kaaluda.

Katseandmed: lahustatud kaaliumkloriidi kogus:                       g;

                       väljakristallunud kaaliumkloriidi kogus:             g.

Arvutada ümberkristallimise saagis, s.t mitu % saadi kätte esialgselt lahustatud soolast. Teha kasutatud töövahenditest joonised koos selgitustega. Põhjendada kadude tekke võimalused.

Katse 3. Soojusefekt aine lahustumisel

Kahte katseklaasi valada à 5 cm3 destilleeritud vett ja mõõta selle temperatuur. Ühte katse​klaasi lisada 3 g ammooniumnitraati ja teise niisama palju naatriumsulfaati. Termomeetriga ettevaatlikult segades jälgida aine lahustumisel toimuvat temperatuuri muutust ja märkida suurim erinevus algtemperatuurist. Katsest teha järeldus.

Katse 4. Vask(II)sulfaat-5-vee kristallvee koefitsiendi määramine
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(

3

-

-

+

=

dm

mol

c

c

K

HCN

CN

H

c

Vask(II)sulfaadi molekul seob endaga teatud arvu molekule vett ning tema valemi üldkuju on CuSO4 ( nH2O. Suurust n nimetatakse kristallvee koefitsiendiks ja seda saab arvutada alljärgneva valemi abil:
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Aine moolide arvu leiame valemi abil:

Katse. Kaaluda tehnilistel kaaludel ((0,01 g) puhas kuiv tiigel. Tiiglisse kaaluda 1–1,2 g CuSO4 ( nH2O. Kristallvee eraldamiseks kuumutada tiiglit termostaadis 220oC juures või ettevaatlikult gaasipõleti leegil, mille juures sool muutub veevabaks. Tekkinud CuSO4 on värvitu ühend. Kõrgemal temperatuuril kuumutamine ei ole lubatud, kuna siis hakkab lagu​nema CuSO4. Tiigel jahutada eksikaatoris ja kaaluda. Kuumutamist korrata konstantse kaalu saavutamiseni. Kuumutamisel vähenenud mass vastab soolast eraldunud kristallvee massile. Katsel saadud veevaba sool hoida alal järgnevateks katseteks.

Katse tulemused:

                           Tiigel                                                         g

                           Tiigel + CuSO4 ( nH2O                              g

                           CuSO4 ( nH2O                                            g

                           Tiigel + CuSO4                                                 g

                           Kristallvesi                                                g

Katse tulemustest arvutada kristallvee koefitsient (n) vask(II)sulfaat kristallhüdraadis, s.o vee moolide hulk ühe mooli CuSO4 kohta. 

Katse 5. Kristallhüdraadi tekkeentalpia
Eelmisest katsest saadud veevaba vask(II)sulfaat niisutada mõne tilga veega. Jälgida värvi muutust ja soojuse eraldumist, hoides tiiglis asuvas soolas termomeetrit. Katseklaasi valada umbes 5 cm3 vett ja mõõta selle temperatuur. Lisada veele 3 g vask(II)sulfaat-5-vett ja jäl​gida temperatuuri muutust sellel katsel. Põhjendada erinevat temperatuurimuutust veevaba soola ja kristallhüdraadi lahustumisel.

Katse 6. Üleküllastatud lahuse saamine

Kuiva katseklaasi võtta umbes 3 g naatriumtiosulfaati (Na2S2O3 ( 5H2O), lisada 1 cm3 vett ja ettevaatlikult soojendada täieliku lahustumiseni. Katseklaasi ava sulgeda vatiga ja siis aeg​laselt jahutada toatemperatuurini. Raputada järsult katseklaasi. Mis toimub? 

Valmistada, nagu eespool näidatud, veel kord naatriumtiosulfaadi küllastatud lahus. Saadud lahusesse visata naatriumtiosulfaadi kristallike. Mis toimub?

Katse 7. Naatriumkloriidi protsentsisalduse määramine liiva-soola segus

Juhendajalt saadud liiva-soola segu kaaluda tehnilistel kaaludel 100 cm3-lisse keeduklaasi. Segu lahustada 25–50 cm3 destilleeritud vees, filtreerida läbi klaaslehtril asuva paberfiltri ja filtrile jäänud liiva pesta pesupudelist filtrile suunatud veejoaga (joonis 7). Lahus ja pesuvesi (ca 60–80 cm3) koguda mõõtesilindrisse mahuga 100 cm3 ja jahutada kraanivee joas (või soojendada elektripliidil) 20oC-ni. Saadud lahuse maht määrata mõõtesilindril asuva skaala järgi (cm3). Areomeetri (joonis 8) abil mõõta saadud naatriumkloriidi lahuse tihedus.
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Joonis 7. Vahendid aine lahustamiseks, filtreerimiseks läbi paberfiltri ja lahustumatu jäägi pesemi-seks pesupudelist: a – seade lahustamiseks; b – filterpaber murtakse neljaks kokku ja rebitakse peale jääv paberinurk lahti keerates selle vastupidises suunas; c – valatakse mööda vertikaalselt hoitud klaaspulka lahuse pritsimise vältimiseks; d – klaasi jäänud lahustumatu jääk uhutakse pesupudelist klaasi seintele suunatava veejoaga filtrile ja pestakse veejoaga filtril asuvat sadet.
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Areomeeter libistatakse ettevaatlikult mõõtesilindrisse vala​tud vedelikku nii, et ta ei puu​dutaks põhja ja asuks eemal mõõtesilindri seintest.

Naatriumkloriidi protsendilisus lahuses arvutatakse, kasuta​des lisas 2 toodud tabelit 3: (NaCl – %NaCl. Täpse tulemuse saamiseks tabeli andmete põhjal tuleb kasutada interpo​leerimist. 

Leida NaCl % lahuses ja algsegus. Kui suur on lahuse mo​laarne kontsentratsioon?

Töö  8

 Lahuste kolligatiivsed omadused

Lahuste füüsikalised omadused sõltuvad lahustunud aine osakeste (molekulide, ioonide) omavahelisest koosmõjust la​hu​ses, mille tõttu nimetatakse neid omadusi ka kolligatiiv​seteks (lad colligatio – seos). Kuna põhikompo​nendiks on tavaliselt lahusti, siis on otstarbekas jälgida la​hus​ti oma​duste, näiteks keemis- ja külmumistemperatuuri muutust. Prantsuse keemik F. M. Raoult esitas (1880. a) sea​dus​​pära​suse, mille kohaselt lahusti kül​mu​mis​tempe​ratuur alaneb ja keemistemperatuur tõuseb võrdeliselt lahustis lahus-tu​nud moolide arvuga. Raoult’i seadus on väljen​da​tav võrrandiga

(t = K   m,

kus (t on vastavalt külmumistemperatuuri alanemine või keemistemperatuuri tõus;

m on molaalne kontsentratsioon, mis väljendab moolide arvu 1 kg lahusti kohta, mol kg-1; 
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K on lahustile omane konstant ja väljendab temperatuuri​muutust 1 molaalse lahuse korral. Külmumistemperatuuri pu​​​​hul nimetatakse seda krüoskoopiliseks ja keemis​tempe​ratuuri puhul ebullioskoopiliseks konstandiks. Vee puhul Kk= 1,86o; Ke = 0,52o.

Raoult’i seaduse alusel on võimalik määrata ainete molaar​masse, kusjuures meetod kannab vastavalt krüoskoopilise või ebullioskoopilise meetodi nime.

Näide: Arvutada naftaleeni molaarmass, kui 40 g benseenis 1,6 g naftaleeni lahustumisel langeb külmumistemperatuur 1,6o. Kk.,benseen = 5,12o.
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Avaldame Raoult’i seaduse alusel võrrandi molaarmassi suhtes: 

kus:

M – molaarmass g mol-1;

a – lahustunud aine mass, g; b – lahusti mass, g;

(t – temperatuurimuutus, oC;

1000 – ümberarvutustegur grammidelt 1 kg kohta.
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Järelikult on naftaleeni molaarmass:

Märkus: Füüsikast teame, et aine keeb, kui tema aururõhk võrdsustub teda ümbritseva atmosfääri rõhuga, ja külmub, kui aururõhk vedela ja tahke faasi kohal võrdsustuvad.

Katse 1. Suhkru molaarmassi määramine krüoskoopilisel meetodil

100 cm3 kuiva keeduklaasi pipeteerida 50 cm3 destilleeritud vett ja asetada 300 cm3 keedu​klaasis olevasse lumest ja (100:5) naatriumkloriidist valmistatud jahutussegusse (joonis 2). Märkida vee temperatuur (t1) momendil, kui tekivad esimesed jääkristallid. Vee külmumis​temperatuur mõõta termomeetriga (0,1oC täpsusega). Allajahtumise vältimiseks tuleb katse ajal vett klaaspulgaga segada. Külmumistemperatuuri saavutamise järel eemaldada keedu​klaas jahutussegust ja raputada vette 25 g eelnevat uhmris peenestatud suhkrut. Kui suhkur on täielikult lahustunud, asetada keeduklaas uuesti jahutussegusse ja mõõta saadud lahuse külmumistemperatuur (t2).

Katse andmed. Suhkru mass:   a =             g;    

                        Vee mass:         b =              g;

                        Vee külmumistemperatuur:       t1.=      oC;    

                         Lahuse külmumistemperatuur:  t2 =     oC.

Arvutada suhkru molaarmass ja määrata tehtud viga (%), arvestades, et tegemist on sah​haroosiga C12H22O11.

Katse 2. Puhta lahusti ja lahuse keemistemperatuuride määramine ja võrdlus 

Katseklaasi valada 4 cm3 vett, panna vette mõned otsast kinni joodetud klaaskapillaarid ja määrata vee keemistemperatuur, nagu näidatud II ptk, töö 5 (joonis 5). Võrrelda saadud    näitu vee tegeliku keemistemperatuuriga. Kaaluda tehnilistel kaaludel (täpsusega 0,01g) 3 g Ca(NO3)2 ( 4H2O ja puistata sool katseklaasis olevasse vette. Peale soola täielikku la​hus​tumist määrata saadud lahuse keemistemperatuur eespool märgitud viisil. Kuidas muutub lahuse keemistemperatuur ja kui palju?

Katse 3. Jahutussegude koostamine

Mõõtesilindriga mõõta 100 cm3 keeduklaasi 25 cm3 vett ja määrata vee temperatuur täpsu​sega ( 0,2oC. Kaaluklaasi kaaluda 10 g juhendaja poolt nimetatud soola ja puistata seda keeduklaasi mõõdetud vette, kuni soola enam ei lahustu ja tekib küllastatud lahus. Kaaluda kaaluklaas koos sinna jäänud soolaga ja kaaluvahest määrata vette puistatud soola mass (g). Mõõta lahuses esinev madalaim temperatuur (soola täieliku lahustumise momendil). Kui suur oli vee ja soola suhe antud lahuses?

Valmistada jahutussegud, asendades vee lume või purustatud jääga. Mõõta lume tempe​ratuur, segada 25 g lund sama suure soola kaalutisega kui vee puhul ning mõõta seejärel ma​dalaim saavutatud temperatuur. Võrrelge vee ja lumega saavutatud tulemusi.
                                         Jahutussegudeks kasutatavad soolad 

	Sool
	        Sool           +         vesi
	         Sool          +       lumi

	
	m.o soola 100 m.o  vee kohta
	Minimaalne temperatuur, oC
	m.o soola 100 m.o  lume kohta
	Minimaalne temperatuur, oC

	KNO3
	  16
	    3,0
	  13
	-29

	KCl
	  30
	    0,6
	  30
	-11,1

	NH4Cl
	  30
	  -5,1
	  25
	-15,8

	NH4NO3
	  60
	-13,6
	  45
	-17,3

	NaNO3
	  75
	  -5,3
	  50
	-17,8

	NaCl
	  36
	-10,1
	  33
	-21,2

	CaCl2(6H2O
	250
	-12,4
	143
	-55,0


m.o – massiosa

Töö  9   

Lahuste molaarne kontsentratsioon ja selle määramine

Lahuse koostist väljendatakse sageli lahustunud aine standard- ehk molaarse kontsentratsioo​ni kaudu (mol dm-3). (Vaata ka IV ptk, töös 7 toodud selgitusi.)

Näide: Valmistada naatriumhüdroksiidi lahus kontsentratsiooniga c = 0,2 mol dm-3. Arvutada,            kui palju vajatakse tahket naatriumhüdroksiidi 5 dm3 0,2 M NaOH lahuse saamiseks. M(NaOH) =       = 40,0 g mol-1.

Naatriumhüdroksiidi on vaja võtta: 5 (dm3) ( 0,2 (mol dm-3) ( 40 (g mol-1) = 40 g.

Lahuse valmistamiseks kaalutakse 40 g NaOH ja puistatakse see keeduklaasis olevasse ca 1 dm3 destilleeritud vette. Lahuse jahtudes viiakse lahus kvantitatiivselt üle 5 dm3 mahuga mõõtekolbi ja lahjendatakse destilleeritud veega mõõtjooneni.

Lihtsaim viis määrata lahuse molaarset kontsentratsiooni on mahtanalüüs. Lahuste kontsent​ratsioonid määratakse keemiliseks reaktsiooniks kulunud tuntud kontsentratsiooniga nn mõõtlahuste ruumala mõõtmise teel. 

Näide: Määrata vesinikkloriidhappe lahuse molaarne kontsentratsioon, kui 200 cm3 lahuse neut​raliseerimiseks kulub 100 cm3 0,2 M NaOH lahust. 

Vastavalt vesinikkloriidhappe ja naatriumhüdroksiidi vahel toimuvale reaktsioonile: HCl + NaOH =  = NaCl + H2O reageerivad mõlemad ained moolvahekorras 1:1. Arvutades reaktsiooniks kulunud NaOH moolide arvu, saame ühtlasi neutraliseeritud HCl moolide arvu:

[image: image32.png]


100 cm3 NaOH lahuses on :

 (1000 on tegur dm3 viimiseks cm3-ks).

200 cm3 HCl lahuses on järelikult samuti 0,02 mol HCl. 

Kuna molaarne kontsentratsioon antakse 1 dm3 kohta, siis: 
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Arvutuse lihtsustamiseks võib mahud anda kohe dm3-tes ja arvutus viia läbi ühe tehtega.

Mõõtlahuse lisamist määratavale lahusele nimetatakse tiitrimiseks, mõõtlahust titrandiks   ja määratavat lahust tiitritavaks lahuseks. Mõõtlahus asub skaalaga varustatud büretis (joonis a). Tiitrimist viiakse läbi kas keeduklaasis või koonilises kolvis (joonised i, j). Tiitri​tavas lahuses peab määratava aine kogus olema algselt fikseeritud, seepärast võetakse seda lahuste analüüsil tiitrimisnõusse ühemahu pipetiga (joonis b1). Pipeteerimisel kasu​tatakse pipetipumpa (joonis h). Tahkete ainete analüüsil tuleb aine algul lahustada vees ja viia lahus kindla mahuni mõõtekolvis (joonis d). 

Oluliseks teguriks mahtanalüüsil on toimuva keemilise reaktsiooni täpse lõpp-punkti mää​ramine. Seda võimaldavad värvimuutvad indikaatorid, mida lisatakse tiitrimislahusesse,       või ka ühe reageeriva lahuse enda värvuse muutumine (KMnO4 muutumine värvituks Mn2+ ioonide tekke tõttu jt). Indikaatoriks võib olla ka mõni lahuse kontsentratsiooniga seotud füüsikaline parameeter, näiteks lahuse elektrijuhtivus, mis peab lõpp-punktis järsult muutu​ma, nii et muutust on võimalik vastava mõõteriistaga täpselt fikseerida.

Tuntumad indikaatorid on happe ja aluse tiitrimiseks kasutatavad metüülpunane ja fenool​ftaleiin. 

Katse 1. Naatriumhüdroksiidi lahuse molaarse kontsentratsiooni määramine

Tahkest naatriumhüdroksiidist kaaluda 100 cm3 mahuga keeduklaasi nii palju ainet, kui va​jatakse 0,25 dm3 0,1 M lahuse valmistamiseks. Naatriumhüdroksiidi kaalutis lahustada ca       50 cm3 destilleeritud vees ja jahtunult kallata saadud lahus 0,25 dm3 mahuga mõõtekolbi. Lahus lahjendada mõõtjooneni, sulgeda kolb korgiga ja loksutada lahus hoolega läbi. Lahu​sest pipeteerida 25 cm3 koonilisse kolbi või keeduklaasi ja lisada sellesse umbes sama ​palju destilleeritud vett ning indikaatorina 2–3 tilka metüülpunast (mp). Juhendajalt saadakse tuntud kontsentratsiooniga vesinikkloriidhappe lahus, millega loputada ning täita bürett. La​hus on indikaatori mp tõttu kollane. Naatriumhüdroksiidi lahust tiitrida, lisades vesinik​kloriidhapet büretist tilkhaaval tiitrimisnõusse. Tiitritavat lahust segada tiitrimisnõud ringi​kujuliselt liigutades ja tiitrimine lõpetada, kui lahus muutub kogu mahus punakasroosaks. Büreti skaalalt lugeda tiitrimiseks kulunud HCl lahuse maht vähemalt 0,1 cm3-lise täpsusega.

Katset korrata, võttes puhtasse tiitrimisnõusse uuesti 25 cm3 naatriumhüdroksiidi lahust ja püüda tiitrimise lõpp-punkti veelgi täpsemalt määrata. Tulemustest arvutada NaOH lahuse täpne molaarne kontsentratsioon, võttes eeskujuks sissejuhatuses toodud arvutusnäite.

Katse 2. Vee kareduse määramine mahtanalüüsi abil
a) Üldkareduse määramine. Määratakse üldine kaltsium- ja magneesiumioonide sisaldus mgmol ( dm-3. Määramiseks kasutatakse nende ioonide võimet moodustada püsivad komp​leks​ühendid orgaanilise ühendi triloon-B (EDTA) molekulidega. Nimetatud ühend kuulub kompleksoonide rühma. Meetodiks on mahtanalüüs, mille puhul mõõdetakse büreti abil kompleksi moodustumiseks kuluva triloon-B maht 0,1 cm3 täpsusega. 

Me2+ + Na2EDTA = MeEDTA + 2Na+        Me2+ = Ca2+; Mg2+.

Tiitrimise lõpp-punkt määratakse indikaatori abil, mille toime põhineb samuti kompleks​ühendi moodustumisel. Suhteliselt väikeses koguses lisatud indikaator seob osa metall​ioonidest kompleksühendiks, mille püsivus on väiksem kui metallioonide poolt EDTA-ga moodustunud ühendil. Esialgu tiitritakse EDTA-ga lahusesse jäänud vabad metallioonid ja alles siis metallioonid, mis olid seotud indikaatoriga. Selle tulemusena vabaneb indikaator alles tiitrimise lõpp-punktis. Vaba indikaatori värv erineb metallindikaatori kompleksi värvist.
                                    MeInd            +   EDTA   =    MeEDTA  +   Ind

                             värvib lahuse enne     värvitu          värvitu        värvib lahuse

                                  lõpp-punkti                                                  peale lõpp-punkti

                                                              KMeEDTA    >     KMeInd

Katse. Pipeteerida 100 cm3 vett, lisada 5 cm3 NH4Cl, NH3 · H2O, pH (9,7) puhverlahust(, väike kogus (ca 0,1g) indikaatorit ET00 ja tiitrida 0,05 M EDTA lahusega aeglaselt kuni lahuse punase värvuse muutumiseni siniseks. Arvutada üldkaredus tiitrimiseks kulunud EDTA lahuse ruumala kaudu ühikutes mgmol dm-3 ehk mol·10-3 dm-3:
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b) Mööduva ehk karbonaatkareduse määramine. Mööduva ehk karbonaatkareduse põh​jus​tavad süsihappe vesiniksoolad Ca(HCO3)2 ja Mg(HCO3)2, mis kõrvalduvad, kui vett kee​ta. Seda määratakse tiitrides vesinikkloriidhappega, kasutades indikaatorina metüülpunast (mp).

Me(HCO3)2 + 2HCl = MeCl2 + H2O + 2CO2            Me2+ = Ca2+; Mg2+.
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Katse. Pipeteerida 100 cm3 analüüsitavat vett, lisada 3–4 tilka indikaatorit mp ja tiitrida la​hu​se värvuse muutumiseni kollasest punaseks. Arvutada mööduv ehk karbonaatkaredus tiitri​misel kulunud vesinikkloriidi lahuse ruumala järgi ühikutes mgmol dm-3 ehk mol·10-3 dm-3
c) Kareduse kõrvaldamine ja jääkkareduse määramine. Püsikareduse moodustavad keet​misega mittekõrvaldatavad kaltsium- ja magneesiumsoolad. Nendeks on tavaliselt sulfaa-  did ja kloriidid. Kui vett keeta sooda lahusega, siis suurem osa kaltsium- ja magneesium​ioonidest sadenevad vähelahustuvate karbonaatsooladena. Jääkkaredust saab määrata peale karbo​naatide sademe eraldamist lahusest filtreerimise teel, võttes arvesse lisatava sooda la​huse üldleelisust.

Me2+ + CO32- = MeCO3          Me2+ = Ca2+; Mg2+.

Karbonaatide täielikuks sadestamiseks on vajalik lisada naatriumkarbonaadile lahuse leelisu​se tagamiseks naatriumhüdroksiidi. Segu üldleelisuse määramiseks tiitritakse eraldi võetud kogus segu HCl lahusega.

Katse. 100 cm3 veele lisada kareduse eemaldamiseks 25 cm3 naatriumkarbonaadi ja naatrium​​hüdroksiidi lahust( ning keeta mõni minut. Lahus koos sademega jahutada ja filtreerida sa​deme eemaldamiseks 250 cm3 mõõtekolbi. Sadestusklaasi loputada 3–4 korda vähese hulga destilleeritud veega, mis samuti valatakse mõõtekolbi ja täidetakse kolb mõõtejooneni. Mõõtekolvist pipeteerida 100 cm3 tiitrimisnõusse ja tiitrida 0,1 M HCl lahusega liigne leelis tagasi indikaatori mp juuresolekul. Liigseks loeme selle lisatud leelise, mis jäi üle Ca- ja Mg-ioonide sadestamisest. Tähistame liigse leelise tiitrimiseks kulunud kloriivesinikhappe ruum​ala b cm3. Sadestamiseks kasutatud naatriumkarbonaadi ja naatriumhüdroksiidi lahusest pi​pe​teerida 25 cm3 ja tiitrida 0,1 M HCl lahusega indikaatori mp järgi, kulutades selleks a cm3, mille kaudu saame arvestada sadestuslahuse üldleelisuse. Arvutada naatriumkarbonaadi ja naatriumhüdroksiidi lahusega kõrvaldatud karedus valemi jär​gi, mis arvestab mõõtekolvi ruumala ja sellest tiitrimiseks võetud lahuse ruumala vahe​korda (250 : 100 = 2,5):
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Kareduse kõrvaldamisel jäänud jääkkareduse saame, lahutades kõrvaldatud kareduse eelpool (katse 2-a) arvutatud üldkaredusest.
Töö  10

Elektrolüütiline dissotsiatsioon. Happed ja alused. Hüdrolüüs

Aineid, mis juhivad elektrit, nimetatakse elektrolüütideks. Elektrijuhtivus on tingitud elektri​laengutest ja sõltub laetud ioonide või tugevalt polaarsete molekulide esinemisest. Elektro​lüütide lahustumisel polaarsetes lahustites moodustuvad solvaaditud (vee puhul: hüd​raa​ditud) ioonid. Seda protsessi nimetatakse elektrolüütiliseks dissotsiatsiooniks. Positiivselt laetud ioonideks on näiteks hapete, aluste ja soolade puhul vesinik- või metallioonid (ka​tioonid), negatiivselt laetud ioonideks aga hüdroksiidioonid ja happeanioonid.

Elektrolüütideks on happed, alused ja enamik sooli. Mitteelektrolüütideks on mittepolaarsed orgaanilised ühendid. Elektrolüüte jagatakse vastavalt oma võimele dissotsieeruda ioonideks kas tugevateks või nõrkadeks elektrolüütideks. Nõrkade elektrolüütide dissotsiatsioon on pöör​duv protsess. Samaaegselt molekulide lagunemisega ioonideks toimub ioonide uuesti​ühinemine molekulideks. Näiteks:

HCN ( H+ + CN-
Seega esinevad lahuses tasakaaluolukorras mitte ainult ioonid, vaid ka dissotsieerumata mo​lekulid. Massitoime seadusest lähtudes saame tasakaalukonstandile järgmise avaldise, kus K on elektrolüütilise dissotsiatsiooni konstant ja c tähistab molaarset kontsentratsiooni. Dis​sotsiatsioonikonstandi ühikuks on molaarsus.
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Dissotsiatsioonikonstant ei sõltu lahuse kontsentratsioonist, kuid sõltub temperatuurist. Elekt​ro​​​​lüüdi võimet dissotsieeruda ioonideks iseloomustatakse ka dissotsiatsioonimäära ( kaudu, milleks on suhe dissotsieerunud molekulide ja lahustunud molekulide üldarvu vahel. Dis​sotsiatsioonimäär suureneb lahuse lahjendamisega ja erinevate elektrolüütide dis​sotsiat​siooni​astmeid saab võrrelda ainult lahuste puhul, mis omavad sama molaarset kontsentratsiooni. 

Hapetest on tugevad elektrolüüdid näiteks H2SO4, HCl, HNO3, alustest NaOH, KOH, Ca(OH)2 ja peaaegu kõik soolad (( > 0,8). Hapetest on nõrgad elektrolüüdid näiteks H2S, HCN, H2CO3, CH3COOH ja alustest NH3 aq (( < 0,2). 

Hapete ja aluste klassikalise definitsiooni töötas välja rootslane Svante Arrhenius aastatel 1883–1887. Selle kohaselt annavad happed dissotsieerudes prootoneid ja alused hüdroksiid​ioone (HCl, NaOH jt). G. Brönstedi ja T. Lowry (1923. a) järgi on happed prootonite doo​norid ja alused prootonite aktseptorid. Selle järgi peab hape sisaldama prootoneid, alus aga ei pea sisaldama hüdroksiidioone.

Näide : NH3 (aq) + H2O = NH4+ + OH- 

              alus           hape
Puhas vesi sisaldab väheses koguses nii tasakaalus olevaid hüdratiseerunud prootoneid ehk hüdroksoonium​ioone (H3O+) kui ka hüdroksiidioone (OH-). Selle tasakaalu aluseks on reaktsioon:
H2O + H2O ↔ H3O+ + OH-
Märkus: Antud reaktsioon on autoprotonatsioon, kus nii hüdroksoonium- kui ka hüdroksiidioonid tekivad sama aine molekulidest. 
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Tasakaalu iseloomustab vee ioonkorrutis:
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Puhtas vees on dissotsiatsioonivõrrandist lähtudes võrdselt nii hüdroksoonium- kui hüdroksiid​ioone. Järelikult on kummagi iooni kontsentratsioon puhtas vees

Taanlase Sörenseni( järgi on kasutusel pH mõiste, mis väljendab negatiivset logaritmi proo​to​nite molaarsest kontsentratsioonist. 

-log cH+ = pH

Analoogselt saame  pOH :                     -log cOH- = pOH                                                
Vesilahuses on pH skaala ulatuseks ala, mis vastab vee dissotsiatsioonile. Selles alas on proo​tonite ja hüdroksiidioonide molaarsete kontsentratsioonide summa lähtudes vee dis​sotsiatsioonikonstandist: 

cH+ + cOH- = 10-14 mol dm-3 ehk logaritmilisel kujul: pH + pOH = 14.
          pH  skaala
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Nõrkade hapete ja aluste lahuste pH sõltub nende molekulide dissotsiatsioonist ja selle käi​gus vabanevatest prootonitest või hüdroksiidioonidest. Määravaks suuruseks on siin elektro​lüütilise dissotsiatsiooni konstant Kdis.. Mida väiksem on Kdis., seda vähem dissotsieerub vas​tav ühend ja seda nõrgem elektrolüüt see on. 
Hüdrolüüsi nähtust vaadeldakse tavaliselt koos soolade dissotsiatsioonil ilmneva lahuse pH muutusega kas happelises või aluselises suunas. Kui sool lahustub vees, siis nõrga happe või nõrga aluse ioonid reageerivad vee ioonidega, rikkudes nendevahelist tasakaalu ja muutes sellega pH-d. Näiteks vaatleme nõrga happe soola kaaliumtsüaniidi dissotsiatsiooni ja hüdro​lüüsi.

Dissotsiatsioonil tekib nõrga tsüaanvesinikhappe anioon:

KCN = K+ + CN-,

mis moodustab vesilahuses vähedissotsieeruva tsüaanvesinikhappe, jättes lahusesse OH--ioonide liia:

KCN + H2O = HCN + KOH

ehk ioonvõrrandina:  CN- + H2O = HCN + OH-.

Kaaliumtsüaniidi võib Brönstedi ja Lowry järgi vaadelda kui nõrka alust, mis seob endaga prootoni vee molekulist. Aluste omapära ongi see, et nad vajavad hüdroksiidioonide osaluse kindlustamiseks vee osavõttu aluse dissotsiatsioonist.
Kaaliumtsüaniidi aluselise dissotsiatsiooni konstant on ioonvõrrandit aluseks võttes järgmine:
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Ühendades vee praktiliselt konstantse molaarse kontsentratsiooni kaaliumtsüaniidi dis​sotsiatsioonikonstandiga KKCN, saame vastava aluselise dissotsiatsioonikostandi Ka: 
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KCN aluselise ja HCN happelise dissotsiatsiooni konstandid (vt eespool) on omavahel seotud läbi vee ioonkorrutise: Ka ( Kh = 10-14. Seda seost võib kasutada Ka leidmiseks Kh kaudu. Viimane antakse tavaliselt keemiatabelites. pH praktiline määramine toimub kahel viisil. Esiteks kasutatakse indikaatoraineid, mille värv sõltub lahuse happesusest (lakmus, metüülpunane, fenoolftaleiin). Teiseks ja täpsemaks võimaluseks on määrata pH väärtus potentsiomeetriliselt, pannes lahusesse vastavad elektroodid ja mõõtes nende vahel tekkivat elektromotoorjõudu. Elektroodide vaheline elektromotoorjõud sõltub lahuse happesusest.
Ülesanne 1. Piima pH on keskmiselt 6,5. Arvutage prootonite kontsentratsioon piimas.

Logaritmi definitsioonist teame, et kui y = log x, siis x = 10y .

Niisiis kui pH = -log cH,  siis cH  = 10 -pH 
Kui pH = 6,5, siis cH = 10-6,5

Kasutame taskuarvutil klahvi 10x: Kirjutan 6.5 ja vahetan märgi +/- nii, et saan -6.5. Nüüd valin teise funktsiooni 2ndF ja vajutan klahvi 10x: saan 0.000000316 = 3.2 ( 10-7.

Võib ka arvutada järgnevalt:   -log cH = 6,5

       log cH  = -6,5 = -6 - 1 + (-0,5 + 1) = -7 + 0,5

             cH  = 3,2 ( 10-7 M  
Ülesanne 2. Arvutage 0,15 M vesinikkloriidhappe lahuse pH, prootonite, hüdroksiid- ja kloriidioonide molaarne kontsentratsioon lahuses. Vesinikkloriidhape HCl on tugev hape ja praktiliselt 100%-liselt dissotsieerunud ioonideks. Järelikult on nii prootonite kui ka kloriidioonide molaarne kontsentratsioon lahuses võrdne lahustatud happe moolide arvuga ühes dm3-is ehk molaarse kontsentratsiooniga. 

cHCl = cH = cCl = 0,15 mol dm-3 = 0,15 M

pH = -log cH  = -log (1,5 ( 10-1 ) = -log 1,5 - log 10-1 = -0.18 + 1 = 0,82
cOH = 1,00 ( 10-14 (M2) / 1,5 ( 10-1 (M) = 0,67 ( 10-13 M = 6,7 ( 10 -14 M

pOH = -log(6,7( 10-14) = -log 6,7 - log 10 -14 = -0,83 + 14 = 13,17 = 13,2

Arvutades leitud pH järgi: pOH = 14 - 0,7 = 13,3.

Ülesanne 3. Aspiriini keemiline nimetus on atsetüülsalitsüülhape CH3COOC6H4COOH. Aspiriini elektrolüütilise dissotsiatsiooni konstandi negatiivne logaritm pKa = 4,56. Arvutage aspiriini lahuse pH, kui toatemperatuuril on 100 cm3 vees lahustatud 325 mg aspiriini (standardtableti mass). 

Leiame lahuse molaarse kontsentratsiooni: M(aspiriin)  = 180 g mol-1

c aspiriin = 0,325 (g) ( (1000/100) / 180 = 0,018 mol dm-3.

Nõrga happena dissotsieerub aspiriin vaid vähesel määral. Dissotsiatsioonikonstanti kasutades saame välja arvutada prootonite kontsentratsiooni:

CH3COOC6H4COOH = CH3COOC6H4COO- + H+
                                                         hape             =       anioon                 + H+
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Kuna canioon = cH, siis saame lihtsustuse 
pH = ½ (-log K) + ½ log chape = ½ pK + ½ log chape 
pH = ½ 4,56 + ½ log 1,8( 10-2 = 2,28 + 0,88 = 3,16

Vastus: aspiriini tableti lahustamisel pooles klaasis vees saame lahuse, mille pH on 3,16. 

Katse 1. Elektrolüüdid ja mitteelektrolüüdid

Elektrijuhtivuse põhjal jaotada järgmised ained kas tugevateks või nõrkadeks elektro​lüütideks ja mitteelektrolüütideks. Mõõtmiseks võtta järgmiste ainete lahused :

0,01 M lahused: HCl, HNO3, H2SO4, H3PO4, CH3COOH, NH3(H2O;

0,1 M lahused: NaCl, Na2CO3, NH4Cl, Al2(SO4)3; 1M lahused CH3COOH, NH3∙ H2O;
värskelt valmistatud deioniseeritud (destilleeritud) H2O; kraanivesi;

0,1 M glükoosi lahus.

Elektrijuhtivuse mõõtmiseks kasutatakse voolutestrit ja registreeritakse lahuse takistus. Mär​ki​da allpool toodud tabelisse, milline on takistuse mõõtühik ja kuidas on omavahel seo​tud elektritakistus ja juhtivus. Miks peab mõõdetav deioniseeritud vesi olema värskelt valmista​tud? 

Elektrijuhtivust võib ligikaudselt määrata (Kas juhib või ei?) ka kasutades seadet (joo-       nis 9), milles juhtivuse indikaatoriks on vooluringi järjestikku ühendatud elektripirn ja voolu​alli​kaks elektripatarei või madalavoldiline vool, mis on saadud läbi voolutrafo. Joo​nis​tage vastava seadme skeem ja võrrelge sellega saadavaid tulemusi eespool saadud mõõtmis​​​tulemustega.
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Joonis 9. Seade elektrijuhtivuse määramiseks.
Katse 2. Happed ja alused

Lahuse happesuse või aluselisuse määramiseks kasutada:

a) värvusindikaatoreid. Katse 1 all loetletud lahustest kanda pipeti (joonis s2) abil tilk​analüüsi plaadi (TAP) (joonis s1) kahte pessa à 4–5 tilka. 1) Universaalindikaatorpaberile kantakse klaaspulgaga ühest TAP-pesast väike tilk lahust, kusjuures tilgaalune paberipind omandab lahuse pH-le vastava värvi (võrdle indikaatoriga kaasasoleva skaalaga). 2) Esi​messe pessa lisatakse indikaator fenoolftaleiini lahust (ff), mis muudab lahuse roosaks aluselises keskkonnas, kui pH > 8,2, ja jääb värvituks, kui pH < 8,2 . 3) Teise pessa lisatakse indikaator metüülpunase lahust (mp), mis muudab happelise lahuse, pH < 4,4, roosaks, ja lahuse, mille pH > 6,2, kollaseks. Tulemused kanda eeskirja lõpus asuvasse tabelisse.

b) Mõõta kõikide katse 1 all toodud lahuste pH väärtused pH-meetri abil, milleks on vas​tavalt gradueeritud potentsiomeeter. Tutvuda pH-meetri kasutamise juhisega ja seejärel asu​da lahuste pH mõõtmisele. Järjekorras lasta igasse mõõdetavasse lahusesse potentsio​meetriga ühendatud elektroodipaar (klaaselektrood ja hõbe-hõbekloriidelektrood). Elekt​roodide vaheline potentsiaal on võrdeline lahuse pH väärtusega. Tulemused kanda koos elektrijuhtivusega (takistusega) eeskirja lõpus asuvasse tabelisse. Kirjutada katsetatud hapete ja aluste elektrolüütilise dissotsiatsiooni võrrandid. Koostada katseseadme lihtsustatud skeem lahuste mõõtmiseks. Millised toodud ühenditest on happed ja millised on alused? Millised on nõrgad elektrolüüdid ja kuidas seda otsustada?

Katse 3. Lahuse pH sõltuvus gaaside lahustumisest lahuses. Kasutada kaitseprille!

Katse läbiviimiseks kasutada katseklaasi, mis on varustatud gaasijuhtimistoruga, ja teist katseklaasi, mis on pooleni täidetud destilleeritud veega ja millesse juhitakse tekkiv gaas. Joonista katseseadme skeem.

a) Katseklaasi puistata veidi (ca 0,5 g) mingit tahket karbonaati (näiteks Na2CO3 või   CaCO3), lisada 1 M HCl lahust, sulgeda korgiga, mida läbib gaasijuhtimistoru, ja ette​vaatlikult katseklaasis olevat segu soojendades juhtida tekkiv gaas vastuvõtjasse. Määrata värvus​indikaa​tori abil saadava lahuse pH.

b) Katset a korratakse seguga: tahke Na2SO3 ja 6 M H2SO4.

c) Katset a korratakse seguga: tahke NH4Cl ja 6 M NaOH lahus.

Kirjutada tekkivate keemiliste reaktsioonide võrrandid. Kas antud reaktsioonid on pöörduvad või ei? 

Katse 4. Soolade hüdrolüüs

Milliste katses 1 toodud sooladega toimub hüdrolüüsireaktsioon? Kirjutage vastavad mole​ku​laar- ja ioonvõrrandid. Millega on seotud lahuse pH muutumine hüdrolüüsireaktsiooni tagajärjel?

Tabel. Lahuste elektrijuhtivus ja pH (katse 2b)
	Ühend
	Elektritakistus,

( ( 10x
	pH-meetri näit

pH
	ff värv
	mp värv
	Univ.        ind. näit

	HCl, 0,01 M
	
	
	
	
	

	HNO3, 0,01 M
	
	
	
	
	

	H2SO4, 0,01 M
	
	
	
	
	

	H3PO4, 0,01 M
	
	
	
	
	

	NaOH, 0,01 M
	
	
	
	
	

	CH3COOH, 1 M
	
	
	
	
	

	CH3COOH, 0,01 M
	
	
	
	
	

	NH3(H2O, 0,01 M
	
	
	
	
	

	NH3(H2O, 1 M
	
	
	
	
	

	NaCl, 0,1 M
	
	
	
	
	

	Na2CO3, 0,1 M
	
	
	
	
	

	Al2(SO4) 3, 0,1 M
	
	
	
	
	

	NH4Cl, 0,1 M
	
	
	
	
	

	H2O, deioniseeritud
	
	
	
	
	

	H2O, kraanivesi
	
	
	
	
	

	Glükoosi lahus, 0,1M
	
	
	
	
	


V. Reaktsioonid elektrolüütide lahustes
Töö 11

Sademete tekkimine ja lahustuvuskorrutis
Aine loetakse vähelahustuvaks, kui kokkupuutel lahustiga lahustub tühine osa tahkest faasist. Kui sademe on moodustanud elektrolüüt, siis tema lahustunud osa dissotsieerub ioonideks ja toimub tasakaal tahke faasi, lahustunud osa ja selle dissotsiatsioonil tekkivate ioonide vahel.

Vaatleme näitena diarseentrisulfiidi:

As2S3, tahke ( As2S3, lahus ( 2As3+ + 3S2-
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Arvestades, et lahustunud osa selle dissotsiatsiooni tõttu tegelikult puudub, võime välja jätta tasakaalusüsteemi keskmise astme ning esimese ja viimase osa põhjal tasakaalukonstandi. Arvestades sellega, et tegemist on väga lahjade lahustega, võime avalduses kasutada aktiivsuste( asemel molaarseid kontsentratsioone:
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Sademe kontsentratsiooni võime lugeda konstantseks ja ühendada tasakaalukonstandiga uueks konstandiks, mida nimetatakse lahustuvuskorrutiseks Ks:

Lahustuvuskorrutise praktiline väärtus seisneb eelkõige võimaluses ennustada sademe te- ket, näiteks kas sademe teket lahuste kokkuvalamisel või sademe lahustumist lahuse lahjen​damisel veega. Samatüübilise valemiga ühendite (näiteks AgCl ja PbS; Fe2(SO4)3 ja Al2(SO4)2) puhul on ühend seda vähem lahustuv, mida väiksem on lahustuvuskorrutis. La​hustuvuskorrutis sõltub temperatuurist. Nii näiteks on hõbekloriidi ja hõbejodiidi la-        hus​​tuvuskorrutised 25oC juures vastavalt Ks, AgCl = 1,6 ( 10-10 (mol dm-3)2 ja Ks, AgI =                  = 1,5 ( 10-15 (mol dm-3)2. Sellest järeldub, et hõbejodiid lahustub vähem kui hõbekloriid. Lahustuvuskorrutise arvulist väärtust on kerge leida, kui on teada vastava elektrolüüdi lahustuvus vees ehk täpsemini molaarne kontsentratsioon. Lahustuvuskorrutise ühik (mol dm-3)n tuletub, arvestades antud ühendi koostisesse kuuluvate ioonide stöhhiomeetrilisi koe​fitsiente ja on lihtsustatult tähistatav ka kui Mn, kus n = 1, 2, 3, 4 jne. 

Näiteks sisaldab pliifosfaadi küllastatud lahus 20oC juures 1,39 ( 10-6 mol dm-3 pliifosfaati dis​sotseerinud kujul. Vastavalt võrrandile (Pb3(PO4)2 = 3Pb2+ + 2PO43-) tekib ühest moolist soolast kolm mooli plii ioone ja kaks mooli fosfaatioone. 

Järelikult saame lahustuvuskorrutise väärtuseks: 

Ks = (3 ( 1,39 ( 10-6 )3( (2 ( 1,39 ( 10-6)2 = 5,6 ( 10-32  (mol dm-3)5
Samaväärsena võib kasutadada molaarse kontsentratsiooni tähist M, mille kohaselt Ks = 5,6 ∙ 10-32 M5.
Katse. Sademete tekke ja lahustuvuskorrutise seos

a) Tilkanalüüsi plaadi (joonis s1) TAP pessa pipeteerida 5 tilka küllastatud strontsium​kloriidi lahust ja lisada sellele niisama palju küllastatud kaltsiumsulfaadi lahust. Katset korrata, võttes 5 tilka küllastatud kaltsiumkloriidilahust ja lisada samapalju küllastatud strontiumsulfaadi lahust. Kas sade tekib mõlemal juhul? Selgitada tulemusi kaltsiumsulfaadi ja strontsiumsulfaadi lahustuvuskorrutise põhjal (lisa, tabel 4).

b) Kahte TAP pessa mõõta à 4 tilka 0,1 M plii(II)nitraadi lahust. Ühte pessa lisada 4 tilka      1 M naatriumkloriidi lahust ja teise 1 tilk 1 M naatriumkloriidi lahust ning 3 tilka destil​leeritud vett. Kummas pesas tekib sade? Võrdleme katsetulemusi arvutuslike tulemustega, võttes arvesse, et aine sadeneb, kui ioonkorrutis lahustuvuskorrutise avalduses ületab lahus​tuvus​​korrutise väärtuse. Või vastupidi, kui ioonkorrutis jääb väiksemaks lahustuvus​korrutisest, siis sadet ei teki. Arvutame, kui suur on Pb2+- ja Cl--ioonide kontsentratsioon lahustes enne ja pärast naatriumkloriidi lisamist, arvestades lahjenemist reaktiivide sega​misel, ning leiame ioonide kontsentratsioonide korrutised vastavalt lahustuvuskorrutise avalduse paremale poolele : 

Ks = cPb2+ ( (cCl-)2 (mol dm-3)3
Lahuses esinevad kontsentratsioonid arvutame peale lahuste kokkusegamist. 
Katse 1. cPb2+ =           mol dm-3; cCl- =            mol dm-3; cPb2+ (cCl-)2 =             (mol dm-3)3
Katse 2. cPb2+ =           mol dm-3; cCl- =            mol dm-3; cPb2+ (cCl-)2 =             (mol dm-3)3
c) TAP pessa pipeteerida 5 tilka 0,1 M plii(II)nitraadi lahust ja 5 tilka 0,5 M kaaliumkloriidi lahust. Segame lahust klaaspulgaga, laseme sademel settida ja jagame lahuse sademe pealt puhta pipeti abil võrdselt kahte TAP pessa. Esimesse lisame 1 tilga 0,1 M kaaliumkloriidi lahust ja teise 1 tilga 0,1 M kaaliumjodiidi lahust. Selgitada ja põhjendada lahustuvus​korrutiste põhjal, miks esimeses pesas ei teki sadet, aga teises tekib (lisa, tabel 4).

Töö  12

Kompleksühendid

Kompleksühenditeks nimetatakse ühendite klassi, kus iooni või molekuli moodustavate osakeste (ioonide, aatomite, radikaalide, molekulide) vaheline keemiline side on tekkinud doonor-aktseptormehhanismi järgi. Sellise mehhanismi kohaselt ühe aatomi elektronpaar ja teise aatomi vaba orbitaal kattuvad. Elektronpaari andjat nimetatakse doonoriks ja selle vastu​võtjat aktseptoriks. Kompleksioon moodustab kompleksühendi sisesfääri ja paigu​tatakse kompleksühendi valemi kirjutamisel sageli nurksulgudesse. Sellega märgime, et antud ühendi lahustumisel vees jääb kompleksioon koostisosadeks lagunemata. Kõik ioonid, mis ei kuulu kompleksiooni koosseisu, moodustavad ühendi välissfääri. Sisesfääris on tsent​raalioon, mis on kompleksimoodustajaks. Selle iooni ümber paigutuvad nn ligandid, mil​leks on vastasnimelist laengut kandvad ioonid või elektroneutraalsed molekulid nagu NH3, H2O jt. Levinumaid ligande nimetatakse järgmiselt: F- – fluoro, Cl- – kloro, I- – jodo, OH- – hüdrokso, S2- – tio, CN- – tsüano, NO2- – nitro, NH3 – ammiin, H2O – akva. Ligandide üldist arvu nimetatakse kompleksimoodustaja koordinatsiooniarvuks ja see on tavaliselt kas 2, 4 või 6. Kompleksioonid võivad olla katioonid, anioonid või tervikuna elektroneutraalsed.

Näiteks (Cu(NH3)4( SO4 – tetraammiinvask(II)sulfaat,  

             K(Ag(CN)2( – kaaliumditsüanoargentaat(I),

              (CoCl3(NH3)3( – triammiintriklorokoobalt.

Katioonsetele ja neutraalsetele kompleksidele nimetuste andmisel alustatakse lugemist ligan​didest ja seejärel nimetatakse teised ioonid, kusjuures tsentraalaatomile lisatakse selle oksü​datsiooniaste. Anioonsete komplekside korral kasutatakse kompleksimoodustaja ladina​keel​set nimetust, mis lõpeb liitega -aat. Kompleksioonid erinevad püsivuse poolest, mida ise​loomustab ebapüsivuskonstant. Ebapüsivuskonstant K on kompleksiooni dissotsiatsiooni​reaktsiooni taakaalukonstant ja sõltub antud iooni omadustest ja temperatuurist. 

Näiteks:

(Ag(NH3)2(+ ( Ag+ + 2 NH3
[image: image50.wmf]O

H

CN

OH

HCN

KCN

c

c

c

c

K

2

-

-

=


Eristada tuleb kompleksühendeid kaksiksooladest, milles puudub tugev side üksikioonide vahel ja dissotsieerumisel nad lähevad lahusesse omaette ioonidena: 

Kaksiksool kaaliumalumiiniumdisulfaat:  AlK(SO4)2 = Al3+ + K+ + 2 SO42-
Komplekssool dikaaliumheksakloroplatinaat:  K2(PtCl6( = 2K+ + (PtCl6(2-
Kompleksühendite teke on sageli sademete lahustumise või tekke põhjuseks, värvimuutuste põhjusteks jt.

Katse 1. Kaksiksoola dissotsiatsioon

TAP kolme pessa pipeteerida à 4–5 tilka 0,1 M FeNH4(SO4)2 lahust. Esimesse pessa lisada 1 tilk 0,1 M KSCN või NH4SCN lahust. Millise iooni tõttu värvub lahus punaseks? Teise pessa lisada 2 tilka 6 M NaOH lahust. Kui ammoniaagi lõhna ei ilmne, siis viia lahus TAP pesast pipeti abil portselantiiglisse ja soojendada. Millise iooni tõttu eraldub lahusest ammoniaagi lõhn? Millise iooni tõttu tekib selles katses kollakaspruun sade? Kolmandasse pessa lisada 2–3 tilka 0,5 M BaCl2 lahust ja segada klaaspulgaga. Milline ioon kaksiksoola koostises moo​dustab baariumioonidega valge sademe? Koostada reaktsioonivõrrandid kõikidele reakt​sioonidele ja FeNH4(SO4)2 dissotsiatsioonivõrrand. Kas FeNH4(SO4)2 on kaksiksool või kompleksühend? Vastus põhjendada. 

Katse 2. Kompleksühendi dissotsiatsioon

a) TAP kahte pessa pipeteerida à 4–5 tilka 0,5 M FeCl3 lahust. Ühte neist lisada klaaspulga otsaga veidi tahket Na2S ja teise 1 tilk 0,1 M KSCN või NH4SCN lahust. Mida märkate nende reaktsioonide puhul? Kirjutada reaktsioonidele ioonvõrrandid.

b) Viia läbi analoogilised katsed, kusjuures FeCl3 asemel võtta 0,5 M K3(Fe(CN)6( lahust. Kas sellel juhul tekib esimeses pesas Na2S lisamisel must sade ja teises pesas KSCN lisa​misel punane värvus? Kas K3(Fe(CN)6( lahuses on Fe3+-ioone? Koostage kaaliumheksa​tsüanoferraadi(III) dissotsiatsiooni ioonvõrrand. 

Katse 3. Komplekskatioonide saamine

a) TAP pessa pipeteerida 2–3 tilka 0,5 M elavhõbe(II)nitraadi lahust ja lisada sellele tilkhaaval 1,0 M KI lahust, kuni algul tekkiv sade HgI2 lahustub kompleksiooni [HgI4]2- tekke tõttu. Koostada reaktsioonivõrrand. Lahus hoida alles 5. katse jaoks.

b) TAP pessa pipeteerida 3–4 tilka küllastatud CoCl2 ja 3–4 tilka 1,0 M NH4SCN lahust. Lahus värvub siniseks (Co(SCN)4(2--ioonide tekke tõttu. Kui sinist värvust ei teki, siis lisada pessa 5–7 tilka eetrit ja jälgida eetrikihi sinistumist seal lahustunud kompleksühendi ioonide tõttu. Sinise värvuse teket on kergem märgata, kui tõmmata eetrikiht peale lahusega klaaspulga abil segamist läbipaistvasse pipetti. Koostada reaktsioonivõrrand. Eetril on antud katses vaid lahusti osa ja eetri märgime reaktsioonivõrrandi järele sulgudesse või võrdus​märgi kohale võrrandis. Lahus säilitada 5. katse jaoks.

Katse 4. Kompleksanioonide saamine

Valida reaktiivid (0,1 M), et valmistada portselantiiglites AgCl ja Cu(OH)2 sademed. Anioo​ni saamiseks kasutada vastavaid Na või K sooli. Sademetelt valada ära lahus, lisada sade​metele tilkhaaval ammoniaagi vesilahust kuni selle lahustumiseni (NH3aq, 6 M). Milline on saadavate lahuste värvus? Koostada reaktsioonivõrrandid. Lahused säilitada 5. katse jaoks.

Katse 5. Kompleksioonide lõhustamine

a) Katses 3 valmistatud kompleksühendite lahuseid lahjendada tilkhaaval destilleeritud   veega ja jälgida seejuures toimuvaid muutusi. Koostada kompleksühendite dissotsiatsiooni reakt​sioonivõrrandid. Kuidas nihkub tasakaal vee lisamisel? Kuidas mõjub lahuse kontsent​ratsioon kompleksühendi püsivusele?

b) Katses 4 valmistatud (Ag(NH3)2(Cl lahusele lisada lämmastikhapet happelise reaktsioo​nini (indikaatorpaberi järgi). Eraldub hõbekloriidi valge sade. Koostada kompleksühendi dissotsiatsioonireaktsiooni võrrand ja selgitada lämmastikhappe toimet.

c) Katses 4 valmistatud (Cu(NH3)4(2+-ioone sisaldav lahus pipeteerida kahte TAP pessa. Ühte lisada 6 M NaOH lahust liias ja teise 0,5 M Na2S lahust. Selgitada, miks sade tekib ainult ühel juhul.

Töö  13

Redoksreaktsioonid

Redutseerumis- ja oksüdeerumisprotsessid (redoksprotsessid) keemilistes reaktsioonides kulgevad elementide oksüdatsiooniastme muutumisega. Oksüdatsiooniaste (o-a) on elemendi aatomi laeng ühendis, eeldusel et ühend on üles ehitatud ioonidest ühe elemendi kaupa. O-a kirjutatakse rooma numbritega elemendi sümbolist üles paremale või elemendi sümboli kohale. Positiivsele arvule plussmärki ei kirjutata, negatiivse arvu puhul kirjutatakse mii​nusmärk arvu ette. Iooni laengu tähistusviis erineb o-a tähistusviisist. Iooni laengu puhul on arv kirjutatud araabia numbriga ja asub ioonist paremal ülal. Laengu pluss- ja miinusmärk kirjutatakse järele, näiteks H+, Cl-, SO42-. Protsessi, mille vältel aine loovutab elektrone, nimetatakse oksüdatsiooniks. Elektroni loovutava elemendi o-a kasvab. Aine oksüdatsioonil vabanevad elektronid liidetakse teise aine poolt, mis redutseerub. Redutseeruva aine o-a väheneb.

Näiteks märkides o-a:    0        I  -I    II  -I      0

                                       Zn   +  2 HCl = ZnCl2 + H2
Kasutades tähistusena ioonilaenguid, võime redoksprotsessi kirjutada elektroni ülekande pool​reaktsioonide kaudu:

                                              Zno - 2e- = Zn2+
                                                 2H+ + 2e- = H2o 

Elektronide ülekannet redoksreaktsioonil võib skemaatiliselt kujutada järgmiselt:
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                                    Zn  + 2 HCl    =      ZnCl2  +   H2 
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Elektroni ülekandeskeemides tuleb jälgida, et äraantavate ja vastuvõetavate elektronide hul​gad oleksid võrdsed. Võrdsustamise käigus tuleb redoksreaktsiooni võrrandisse viia vastavad koefitsiendid. Näiteks tasakaalustame järgmise reaktsiooni.

…Al + …H2SO4 = Al2(SO4)3 + …H2
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   2Al      +  3 H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2
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                                              2 (-3e-) = -6e-      3 (+ 2e-) = +6e-
Väävelhappe ülesanne antud reaktsioonis on olla vesiniku allikas ja anda alumiiniumsulfaadi moodustumiseks vajalikud kolm sulfaatiooni. Võime poolest põhjustada oksüdeerumis​reakt​siooni või redutseerumisreaktsiooni liigitatakse keemilised ühendid vastavalt oksüdeeri​jateks ja redutseerijateks. Nii on aine, mis redutseerub, teise aine suhtes oksüdeerija ja aine, mis oksüdeerub, teise suhtes redutseerija. Ülaltoodud näites on alumiinium vesinik​ioonide suhtes redutseerija, ise seejuures oksüdeerudes (andes ära elektrone). Vesinikioonid on alumiiniumi suhtes oksüdeerijaks, ise seejuures redutseerudes (võttes vastu elektrone). Aine omadus olla kas oksüdeerija või redutseerija sõltub vastaspoolest. Näiteks on nitrit​ioonid happelises keskkonnas dikromaatioonide suhtes redutseerijad, jodiidioonide suhtes aga oksüdeerijad:

                                  III            VI                     V         III
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                               3 NO2- + Cr2O72- + 8H+ = 3NO3- + 2Cr3+ + 4H2O
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                                    2NO2- + 2I- + 2H+ = 2 NO + I2 + H2O
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O-a. määramiseks on rida reegleid.

1. Kõik vabad elemendid ja molekulid on elektriliselt neutraalsed ja ühendis esinevate ioonide positiivsete ja negatiivsete o-a-te summa on 0.

2. Keemilistes ühendites oleva vesiniku oksüdatsiooniaste on tavaliselt I. Erandiks on hüdriidides olev vesinik (-I) (NaH, CaH2 jt).

3. Keemilises ühendis on hapniku oksüdatsiooniaste -II. Erandiks on peroksiidid nagu H2O2, milles esineb O-O side ja ioonis O22- on hapniku o-a = -I.

4. Leelismetallide Li, Na, K jt o-a on I.

5. Leelismuldmetallide Ca, Sr, Ba ja elementide Mg, Cd ja Zn o-a on ühendites II.

6. Alumiiniumi o-a ühendites on III.

Näiteks määrame lämmastiku o-a ühendis HNO3. Vastavalt punktidele 2 ja 3 leiame, et vesiniku aatomi o-a on I ja kolme hapniku o-a on 3 (-II) = -VI. Kuna molekul on elektriliselt neutraalne, siis:

1 - 6 + X = 0 ja x = 5, ehk lämmastiku o-a on V.

Katse 1. Raua oksüdatsioon

Katseklaasi võtta 20 tilka 0,5 M CuSO4 lahust ja asetada sinna 3–5 minutiks eelnevalt liiva​paberiga korrosioonikihist puhastatud raudnael. Mis toimub? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

Katse 2. Jodiidioonide oksüdatsioon
a) Tilkanalüüsi pessa (TAP) võtta 4–5 tilka 0,5 M KI lahust ja lisada umbes sama palju kloorivett (Cl2 aq(). Milliseks muutub lahuse värvus ja millest see on tingitud? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

b) TAP pessa pipeteerida 4–5 tilka 0,5 M KI lahust, lisada 4 tilka 0,1 M H2SO4 lahust ja          2 tilka KIO3 lahust. Milliseks värvub lahus? Tõestada vaba joodi esinemine lahuses tärklise​lahuse abil, lisades 1–2 tilka selle 1%-list lahust. Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

c) TAP pessa pipeteerida 4–5 tilka 0,5 M KI lahust, lisada 1–2 tilka 1%-list tärklise lahust,      2 tilka 0,1 M HCl lahust ja 3 tilka 3%-list H2O2 lahust. Mida võib tähele panna? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

Katse 3. Raud(III)-ioonide oksüdeeriv toime

Väikesesse portselantiiglisse pipeteerida 4–5 tilka 0,5 M KI lahust, 3–4 tilka benseeni ja 1–2 tilka 0,5 M FeCl3 lahust. Lahust segada tugevasti klaaspulgaga. Mida võib täheldada, kui segamine lõpetada? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud. Milline osa reaktsiooni toimumise juures on benseenil?

Katse 4. Naatriumsulfiti redutseerivad omadused

TAP pessa pipeteerida 4 tilka destilleeritud vett ja lisada sinna 2–3 kristalli Na2SO3. Saadud lahusele lisada 4 tilka 0,5 M H2SO4 ja 1 tilk 0,1 M KMnO4 lahust. Permanganaadi lilla värvus valastub. Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

Katse 5. Kaaliumnitriti redutseerivad omadused

Tõestada katseliselt, et kaaliumnitrit (KNO2) on happelises keskkonnas kaaliumdikromaadi (K2Cr2O7 ) suhtes redutseerija. 4 tilgale 0,1 M kaaliumdikromaadi lahusele lisatakse 1 tilk 0,1 M H2SO4 ja veidi tahket KNO2. Millist värvimuutust näete? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

Katse 6. Kaaliumnitriti oksüdeerivad omadused

Tõestada katseliselt, et kaaliumnitrit on happelises keskkonnas kaaliumjodiidi suhtes oksü​deerija. 4 tilgale 0,1 M KI lahusele lisage 1 tilk 0,1 M H2SO4 lahust ja veidi tahket KNO2. Mida märkate toimuval reaktsioonil? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronüleminekud.

Katse 7. Lämmastikhappe oksüdeerivad omadused
Portelantiiglisse, milles on vasklaaste, valada (tõmbe all) 2 cm3 konts. HNO3. Jälgida gaaside eral​dumist ja vase lahustumist. Mis värvi on eralduv gaas? Koostada reaktsioonivõrrand, näidates elektronülekanded.

Katse 8. Kaaliumpermanganaadi oksüdeerivad omadused

Katseklaasi puistata mõned kaaliumpermanganaadi kristallid ning valada (tõmbe all) neile        1 cm3 kontsentreeritud vesinikkloriidhapet. Jälgida gaasi teket katseklaasis. Mis värvusega on eralduv gaas? Koostada reaktsioonivõrrand.

VI. Kolloidlahused
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Kolloidide saamine ja omadused

Süsteemi, milles üks aine on jaotunud teises aines väga väikeste osadena, nimetatakse dis​persseks süsteemiks. Jaotunud ainet nimetatakse dispergeeritud komponendiks ja ainet, mis moodustab pideva faasi, dispersioonikeskkonnaks (ld k dispergere – jaotuma). Kolloid​lahused ehk soolid asuvad dispersiooniastme poolest suspensioonide ja tõeliste la​huste vahe​peal. Tõelistes lahustes on lahustunud aine molekulide või ioonidena. Kolloid​lahustes kuju​tavad dispergeeritud faasi osakesed endast agregaatide rühmi, mis koosnevad sadadest või tuhandetest molekulidest. Kolloidosakese läbimõõt on 1 nm kuni 100 nm (10-7 cm – 10-5 cm). 

Dispergeeritud süsteemid jaotuvad: 

                            dispersioonikeskkond                     dispergeerunud aine

                               PIDEV OSA                                 MITTEPIDEV OSA
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Kolloidlahused valmistatakse kahel viisil: dispersiooni- ja kondensatsioonimeetodil. Disper​siooni​meetodi puhul lähtutakse suurematest osakestest ning muudetakse need väiksemateks kuni kolloidse dispersiooniastmeni. Seejuures on vaja mõnikord lisada süsteemile veel mingit kolmandat komponenti kolloidi stabiliseerimiseks. Kondensatsioonimeetodi puhul luuakse tingimused, mille juures ioonid või molekulid ühinevad suuremateks agregaatideks – kolloidosakesteks. Ka seejuures on vaja, et lahuses oleks vastav hulk ioone, mille adsorbee​rumisel kolloidosakeste pinnal kolloidsüsteem stabiliseeruks. Kolloidosakesed adsorbeerivad oma pinnal neid ioone, mis esinevad kolloidosakese koosseisus ja mida on lahuses liiaga. Kolloide, mis adsorbeerivad positiivseid ioone, nimetatakse positiivseteks kolloidideks, ne​ga​tiivseid ioone adsorbeerivaid – negatiivseteks kolloidideks. 

Näiteks H2S toimel H3AsO3 lahusele ei teki teatud tingimustes sadet, vaid tekivad As2S3 kolloid​osakesed, mis adsorbeerivad oma pinnal HS--ioone. Nii tekivad kolloidosakesed järgmise koos​seisuga:

((As2S3(m  ( xHS-(
Osakeste edasine kasv pidurdub pinnal moodustuva negatiivse laengu tõttu. Kuna kõik la​hused tervikuna on elektriliselt neutraalsed, esinevad lahuses laetud kolloidosakestega ühe​aegselt vastasnimelise laenguga ioonid, nn vastasioonid. Käesoleval juhul on vastasioonideks vesinikioonid. Süsteemi, mis koosneb laetud kolloidosakestest ja neid tasakaalustavatest ioonidest, nimetatakse mitselliks.

Diarseentrisulfiidi mitselli võib kujutada järgnevalt: 

((As2S3(m  ( xHS-( + xH+
Kolloidosakeste samanimelised laengud takistavad osakeste lähenemist ja liitumist suure​mateks agregaatideks. Pealegi võivad laetud kolloidosakesed olla lahuses tugevasti solvati​seerunud. See asjaolu takistab samuti kolloidosakeste tihedat kokkupuutumist ja liitumist. 

Igasugune põhjus, mis kutsub esile kolloidosakeste laengu vähenemise või neutralisee​ru​mise, vähendab kolloidlahuse stabiilsust ja tekitab koagulatsiooni, s.o osakeste liitumise suu​remateks agregaatideks ja väljasadenemise. Koagulatsiooni võib näiteks esile kutsuda elektrolüüdi lisamine kolloidlahusele. Mida suurem on koaguleeriva iooni laeng, seda suu​remad on tema koaguleerivad omadused. Koagulatsiooni võivad esile kutsuda ka teised, kuid vastasnimeliselt laetud kolloidid. Kui näiteks valada kokku diarseentrisulfiidi ja raudoksiid​hüdroksiidi kolloidlahused, tekib sade. Toimub kolloidide vastastikune koagulatsioon. Sõltuvalt dispergeeritud faasi ja dispersioonikeskkonna vastastiktoimest eristatakse lüo​foobseid ja lüofiilseid (vesikeskkonnas hüdrofoobseid ja hüdrofiilseid) kolloide. Lüofoobsed kolloidid seovad dispersioonikeskkonda moodustava aine molekule nõrgalt ning on seetõttu suurema liikumisvõimega ja kalduvusega koagulatsioonile (AgCl, FeOOH). Lüofiilsed kol​loidid on tugevas vastastoimes lahustiga ja on seetõttu püsivamad kui lüofoobsed kolloidid. Siia kuuluvad ka paljud kõrgmolekulaarsed ained, mille lahustel on kolloidlahustega sarna​sed omadused (želatiin, kautšuk, tärklis). Lüofiilsed kolloidid võivad lahusti tugeval sidu​misel tahkuda ja moodustada geele (tardeid). Paljud geelid on pööratavad ja võivad tingi​muste muutudes uuesti moodustada kolloidlahused. Lahuste kolloidsete omaduste määramiseks kasutatakse kolloidlahuste optilist hetero​geen​sust. Kui kolloidlahuseid vaadelda läbivas valguses, siis näivad nad täiesti läbipaistvatena ega erine tõelistest lahustest. Külgvalguses aga ilmnevad kolloidlahustes kõik hägusate kesk​kondade omadused. Kolloidlahuse valgustamisel ei haju kõik valgusallikast tulevad erineva lainepikkusega valguskiired ühtlaselt. Tugevalt dispergeerunud väävlilahus näib külg​val​guses sinakana, sest lühemate (siniste) lainete hajumine on intensiivsem kui pikematel (pu​nastel, kollastel). Selle tulemusena väheneb läbivas valguses lühemate lainete suhteline sisal​dus ning sama kolloid näib läbivas valguses kollakaspunane. Tuntuim viis määrata kindlaks kolloidi esinemist on kasutada Tyndalli efekti. Lahust val​gus​tatakse kitsa valgusvihuga ja jälgitakse küljelt (joonis 10). Valgusvööt ilmub ainult siis, kui lahuses on valgust hajutavad agregaadid, s.o kolloidosakesed. Termin “kolloid”, mille võttis keemias kasutusele kolloidide õpetuse looja inglane Thomas Graham (1862. a) on pärit kreeka keelest ja tähendab “liimisarnane”. Termin on tänaseks va​na​nenud, tänapäevasem on: “ultramikroheterogeensed süsteemid”. Mugav on kasutada nime​tust “soolid”.
Märkus: (ultra = üli, mikro = väikesed, heterogeensed = mitmefaasilised).

Joonis 10. Seade Tyndalli efekti jälgimiseks.
Katse 1. Sooli valmistamine dispersioonimeetodil

Katseklaas täita pooleni destilleeritud veega, lisada 2–3 tilka 0,1 M Na2CO3 lahust ja väike tükk fluorestseiini. Lahust loksutada ja pärast fluorestseiini lahustumist vaadelda lahuse värvust läbivas ja külgvalguses. Märkida tulemus ja anda sellele seletus.

Katse 2. Sooli valmistamine kondensatsioonimeetodil
a) Diarseentrisulfiidi hüdrosooli valmistamine (katse teha tõmbekapis). Katseklaasis asu​vasse 3 cm3 0,2%-lise arseenisoola lahusesse juhitakse mõne minuti jooksul H2S-gaasi. Gaasi saadakse joonisel 11 näidatud seadmes, pannes reaktsiooninõu põhja ca 0,5g tahket Na2S ja lisades sellele tilklehtrist 0,5 M HCl lahust 3–4 cm3. Tähelepanu: H2S on mürgine halvalõhnaline gaas! Milline on sooli värvus pealelangevas ja milline läbivas valguses? Koos​tada tekkinud As2S3 kolloidi mitselli skeem. Kolloidlahus säilitada järgnevateks katseteks.

b) Raudoksiidhüdroksiidi sooli valmistamine. 50 cm3 destilleeritud vett kuumutada keemi​seni ja lisada pidevalt segades kolmes osas 4–5 cm3 1,5%-list raud(III)kloriidi lahust. Kuidas muutub lahuse värvus raud(III)kloriidi lisamisel? Lahust keeta 3–5 minutit. Anda raud(III)​oksiidhüdroksiidi sooli mitselli skeem. Millised ioonid adsorbeeruvad raud(III)oksiid​hüdrok​siidi pinnale? Säilitada lahus järgmisteks katseteks.

Joonis 11. Seade gaasiliste ainete saamiseks. 1 – reaktsiooninõu; 2 – tilklehter; 3 – gaasijuhtimistoru; 4 – gaasi absorbeeriv lahus. 

Katse 3. Kolloidlahuste koagulatsioon elektrolüütidega
a) Katses 2b saadud raud(III)oksiidhüdroksiidi sool jagada kaheks. Ühele osale lisada tilk​haaval dinaatriumvesinikfosfaadi lahust. Jälgida lahuse häguseks muutumist pärast iga tilga lisamist. Katset korrata teise osaga soolist, võttes dinaatriumvesinikfosfaadi asemel sama molaarse kontsentratsiooniga naatriumkloriidilahust. Kummal juhul toimub koagulatsioon kiiremini? Miks?

b) Analoogiline katse viia läbi diarseentrisulfiidi kolloidlahusega, lisades ühel juhul alu​miiniumkloriidi ja teisel juhul naatriumkloriidi. Kumb elektrolüüt omab suuremat koagulee​rivat toimet? Miks?

Katse 4. Kolloidide vastastikune koagulatsioon
Katseklaasi valada võrdses koguses diarseentrisulfiidi ja raud(III)oksiidhüdroksiidi kolloid​lahuseid. Jälgida kolloidide koagulatsiooni. Mis põhjustab koagulatsiooni?

Katse 5. Kolloidlahuse optilised omadused

Katseklaasi, milles on destilleeritud vesi, lisada mõned tilgad 2%-list kampoli alkoholilahust ja vaadelda lahuses esinevat Tyndalli efekti vastava seadme abil (joonis 10). Vaatlusi korrata varem valmistatud kolloidlahustega (katse 2) ja mõne tõelise lahusega. Jälgige opalestsentsi( nähtust kampoli lahuses.
Katse 6. Kristallumine tarretes ehk geelides

a) Pliikristallide kasvatamine. Valmistatakse 0,5% agar-agari lahus (valmistatakse kuumas vees). 10 osale agar-agari lahusele mõõtesilindris või suuremas katseklaasis lisatakse 1 osa küllastatud pliietanaadi lahust ja segatakse. Nõusse lisatakse 1–3 tsingi graanulit, nõu su​letakse ning jäetakse mõneks päevaks seisma. Tardes asuvad tsingigraanulid kattuvad tänu difusiooniprotsessi aeglusele antud keskkonnas aeglaselt kasvavate pliikristallidega.
b) Mitmevärvilised “vesikasvud”. Katseklaasid või mõõtesilindrid täidetakse 20–30%-lise naatriumsilikaadi lahusega. Neisse lisatakse erinevate soolade kristalle. Sama võib teha ka kasvatades erivärvilisi “kasve” ühes ja samas keeduklaasis. Klaasidesse lisatakse järgmiste soolade kristalle: FeCl3 ( 6H2O, MnCl2 ( 4H2O, CuCl2 ( 6H2O, CoCl2 ( 6H2O, NiCl2 ( 6H2O. Lahusesse puistatud kristalli pind hakkab lahustuma ning soola dissotsiatsioonil tekkivad metallioonid moodustavad silikaatioonidega vähelahustuvaid silikaate. Need katavad kristalli õhukese poolläbilaskva kilena. Osmoosi tõttu läbivad kilet veemolekulid, mille tulemusena rõhk kile sees kasvab ja teatud momendil kile puruneb. Läbi lõhutud kile siirduvad metal​l​ioonid taas välimisse silikaatioone sisaldavasse lahusesse ja protsess kordub.

c) Liesegangi rõngad((  katseklaasis. Keeduklaasis segatakse omavahel 50 cm3 värskelt val​​mistatud 3%-list želatiinilahust (või ka 0,5%-list agar-agari lahust) ning 10 cm3 magneesium​kloriidi lahust. Segu valatakse suuremasse katseklaasi, nii et see oleks täidetud 2/3 ulatuses. Vedelikul lastakse katseklaasis tarduda. Saadud tardele lisatakse 2–4 cm3 25%-list ammo​niaak​hüdraadi lahust, katseklaas suletakse korgiga ja jäetakse mitmeks päevaks seisma. Tekkiv valge magneesiumhüdroksiid sadeneb valgete horisontaalsete kihtidena.

VII. Elektrokeemia

Elektrokeemia on keemia valdkond, mis käsitleb keemilisi reaktsioone, millega kaasnevad elektrilised nähtused: elektrolüüs, galvaanielemendid, elektrokeemiline korrosioon jt. Elektro​keemilised protsessid põhinevad aine koostise elektrilisel iseloomul (laetud osakesed). Oluline osa elektrokeemilistes protsessides on redoksreaktsioonidel, mis on seotud elek​t​ronide ülekandega ühelt ainelt teisele.
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Galvaanielement. Elektrokeemiline pingerida

Kui kaks otseses või elektrijuhtme kaudu kontaktis olevat metalli, näiteks tsink ja vask, on kontaktis ka elektrolüüdi lahusega (joonis 12), siis toimuvad metallide ja elektrolüüdi kokkupuutepinnal redoksprotsessid. Selle tulemusena toimub metallides vabanevate elekt​ronide suunatud liikumine ehk elektrivool. Metall, mis kergemini loovutab elektrone, muu​tub negatiivselt laetud elektroodiks ja selle pinnal toimub oksüdeerumine. Elektrood kannab anoodi nime. Anoodiga paaris olev metall laadub positiivselt ja selle pinnal toimub redut​seerumine ning elektrood kannab katoodi nime.

Voolu suund on “-” elektroodilt   (      “+” elektroodile.


  


                                                                                           


                                                                                                    Zn0 - 2e- = Zn2+
                                     Zn2+               Cu2+          SO42-
                                                           H2O                                 Cu2+ + 2e- = Cu0

Joonis 12. Galvaanielemendi põhimõtteline skeem.
Erinevate metallide ühendamisel elektrolüütkeskkonnas tekib nn galvaanielement (itaallase L. Galvani järgi). Galvaanielemendis on katoodiks passiivsem metall ja anoodiks aktiivsem metall. Metallide aktiivsust mõõdetakse potentsiaalivahega, mis tekib metalli ja elektrolüüdi vahel ehk elektroodipotentsiaaliga. Elektroodipotentsiaalide absoluutseid väär​tusi pole võimalik mõõta, vaid mõõdetakse nende suhtelisi väärtusi. Võrdluselektroodina kasutatakse standardvesinikelektroodi, mille elektroodipotentsiaali loetakse 25oC juures võrd​​seks 0,00 voldiga. Potentsiaalivahet, mis valitseb standardvesinikelektroodi ja oma soola lahusesse asetatud metalli vahel, nimetatakse antud metalli elektroodipotentsiaaliks. Kui metall​ioonide aktiivsus lahuses on 1, nimetatakse vastavat potentsiaalivahet metalli standard​potentsiaaliks.

Standardpotentsiaalid (25oC juures).

	Elektrood
	Standardpotentsiaal, V
	Elektrood
	Standardpotentsiaal, V

	K+(K
	-2,92
	Sn2+ (Sn
	-0,14

	Na+ (Na
	-2,71
	Pb2+(Pb
	-0,13

	Mg2+(Mg
	-2,38
	H+(1/2 H2
	0,00

	Al3+(Al
	-1,66
	Cu2+(Cu
	+0,34

	Mn2+(Mn
	-1,18
	Ag+(Ag
	+0,80

	Zn2+(Zn
	-0,76
	Hg2+(Hg
	+0,85

	Fe2+(Fe
	-0,44
	Au3+(Au
	+1,42

	Ni2+(Ni
	-0,24
	                     
	


Galvaanielemendis tekkiv potentsiaalivahe kahe elektroodi vahel kannab elektromotoorjõu nime (EMJ) ja on arvutatav elektroodipotentsiaalide vahest. Kuna EMJ on alati positiivse väärtusega, siis lahutatakse suuremast potentsiaalist väiksem. Näiteks kui on tegemist tsink-vaskelemendiga, kus tsink on 1 M tsinksulfaadi lahuses ja vask 1 M vasksulfaadi lahuses, on galvaanielemendi EMJ: 

(E = 0,34 - (-0,76) = 1,10 V.

Kui metalli ioonide aktiivsus lahuses on suurem või väiksem kui 1, siis arvutatakse metall​elektroodi potentsiaal võrrandiga:

kus Eo – metallelektroodi standardpotentsiaal,

z – ülekantavate elektronide arv,
a – metalli ioonide aktiivsus lahuses. Ligikaudsel arvutusel võib aktiivsuse asendada metalli ioonide molaarse kontsentratsiooniga lahuses.

Katse 1. Metallide pingerida

Metallide keemilisi omadusi määrab nende asukoht pingereas. Iga metall tõrjub temast pinge​reas paremal pool asuva metalli välja selle soola lahusest. Kõik metallid, mis asuvad pingereas vesinikust vasakul, tõrjuvad vesiniku välja mitteoksüdeerivatest hapetest, vesini​kust paremal asuvad metallid aga mitte.

a) Portselantiiglisse pipeteerida 10 tilka 0,5 M vask(II)sulfaadi lahust ja asetada sellesse tükike puhastatud raudtraati või raudnaela. Korrake katset, asendades raua tsingiga. Kirju​tage toimuvate reaktsioonide võrrandid.

b) Portselantiiglisse pipeteerida 10 tilka 0,5 M pliietanaadilahust ja asetada sellesse tükike tsinki. Mis seejuures toimub?

c) TAP pessa pipeteerida 4–5 tilka 0,1 M hõbenitraadi lahust ja asetada sellesse hästi puhastataud vasktraaditükike. Mis toimub?

d) Kahte portselantiiglisse pipeteerida à 5 tilka 6 M HCl lahust ja asetada ühte tükike tsinki ja teise tükike vaske. Mida märkate?

Katse 2. Galvaanielemendi koostamine

Koostada galvaanielement vasest ja tsingist. Selleks asetada vaskplaat 2,0 M vask(II)sulfaadi lahusesse ja tsinkplaat 0,1 M tsinksulfaadi lahusesse (joonis 13). Lahused ühendada U-toruga, mis on täidetud 1%-lise agar-agari geeliga, kuhu on lisatud 0,25 g kaaliumkloriidi. Metallplaatide külge kinnitada vaskjuhtmed ja juhtme otsad asetada 10%-lisse naatrium​sulfaadi lahusesse, millesse on lisatud mõned tilgad fenool​ftaleiini. Määrata, milline elekt​roodidest on antud süsteemis katood ja milline on anood. Volt​meetri abil määratakse koos​tatud elemendi EMJ. Selgitage, millised redoksreaktsioonid toimuvad ja miks tekib Cu/Zn-galvaanielemendis vool. 


Joonis 13. Vask-tsinkelemendi mõõtmisskeem.
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Elektrolüüs. Metallide korrosioon

Elektrolüüs on elektrokeemiline protsess, milles elektrivoolu toimel on võimalik saada puhtaid aineid, katta metalle teiste metallidega (galvaanilised katted) ja analüüsida elektro​lüütlahuste koostist. Elektrivooluallikaks on alalisvooluallikas (akumulaator, patarei jt). Elektri​voolu vahendajaks vooluallika ja elektrolüüdi vahel on elektroodid, millest üks on anood ja teine katood. Anoodil toimub oksüdatsiooniprotsess ja selle laeng on “+”. Katoodil toimub redutseerimisprotsess ja selle laeng on “-”. Elektrolüüsi käigus liiguvad katioonid katoodile ja anioonid anoodile. Elektroodide vahel peab valitsema pinge, mis ületaks EMJ, mis vastaks samast süsteemist moodustuvale galvaanielemendile.

Voolutugevusest sõltub aga elektrolüüsiprotsessi kiirus. Vesilahuste elektrolüüsil ei saa eral​dada lihtaineid katoodil, mille elektroodipotentsiaal on väiksem või võrdne alumiiniumi elektroodipotentsiaaliga. Selle asemel eraldub katoodil ülepingete tõttu elektroodi pinnal veest vesinik. Vajaduse korral elektrolüüsitakse elektrolüütide sulameid. Elektrolüüsil vesi​lahustest ei ole võimalik oksüdeerida hapnikku sisaldavaid anioone nagu sulfaat, nitraat, fos​faat jt. Nende asemel oksüdeerub madalamat elektroodipotentsiaali omav hapnik veest. Elektro​lüüsi viiakse sageli läbi kõrgendatud temperatuuril ja lahust segades. Mõlemad te​gu​rid kiirendavad elektrolüüsi protsessi. Elektroodide materjal sõltub elektrolüüsi ees​märgist. Galvaanilise katte saamiseks elektrolüüsil ühendatakse kaetav metall katoodina. Elektro​lüüdiks on katva metalli soola lahus. Analüütiliseks otstarbeks vajatakse elektroode inertsest mater​jalist, mil​leks võib olla plaatina, roostevaba teras, grafiit.

Korrosiooniks nimetatakse materjalide keemilist või elektrokeemilist hävinemist ümbritseva keskkonna toimel. Metallid hävinevad enamasti elektrokeemilise korrosiooni tõttu, mille põhjuseks on galvaanielemendi esinemine korrodeeruvas süsteemis. Selle juures hävineb anoodiks olev osapool (aktiivsem metall). 

Näiteks halvasti tsingitud raudplekk moodustab niiskusekihiga kaetult galvaanielemendi, kus tsink on anoodiks, raud katoodiks ja lisanditega niiskusekiht elektrolüüdiks. Korrosioonil tsink oksüdeerub ja hävib, kaitstes seejuures rauda, mis on katoodiks. Raua pinnal toimub elektronide liitumine näiteks happelises niiskusekihis olevate prootonitega.

Zn - 2e- = Zn2+
(Fe)2H+ + 2e- = 2H = H2
Tuntuim on laialt kasutatava raua korrosioon, kusjuures raua oksüdeerumise põhjustab mõni kõrgema elektroodipotentsiaaliga aine (metall). Näiteks võib tuua paarid Fe-Sn ja Fe-Cu. Raua oksüdeerumise algfaasis tekivad Fe(II)ühendid, mis kokkupuutes õhuhapnikuga lähe​vad üle Fe(III)ühenditeks. Tavaliselt kujutab rauarooste endast Fe(II) ja Fe(III) liitühendit. Korrosiooni pidurdamiseks kasutatakse aineid, nn inhibiitoreid, mis adsorbeeruvad metalli pinnal ja takistavad vesinikioonide juurdepääsu metallile ning korrosiooniprotsessi. Inhibii​toriteks on sageli orgaanilised ained. 

Katse 1. Raua vasetamine elektrolüüsi teel

Raua pind puhastada liivapaberiga ja rasvärastada leelise lahusega (70–100 g NaOH ja        30–50 g Na2CO3 1 dm3 lahuses). Pärast rasvärastamist hoida eset 10%-lises H2SO4 lahuses 10–60 sekundit oksiidikihist vabanemiseks. Selle järel pesta vasetatav ese külmas voolavas vees ja ühendada elektrolüüsivanni katoodina (joonis 14). Elektrolüüsivannis on elektrolüüt, mille 1 dm3-s on järgnevad komponendid:

                 CuSO4 ( 5H2O      95–125 g          Na2SO4 ( 10H2O                    45–60 g

                  (NH4)2SO4             45–60 g           H2SO4, kontsentreeritud        50 cm3

Joonis 14. Elektrolüüsiseade. 1 – alalisvooluallikas; 2 – ampermeeter; 3 – reostaat; 4 – kontakt;        5 – voltmeeter; 6 – anood; 7 – katood; 8 – magnetsegur; 9 – elektrolüüsilahus. 

Elektrolüüs viia läbi toatemperatuuril (17–25oC), segades pidevalt lahust magnetseguri abil. Voolutugevus valida nii, et voolutihedus elektroodi pinnal oleks piirides 1,0–1,5 A dm-2. Vooluallikaks on patarei või võrguvool, mis tuleb läbi alaldi ja reostaadi. Kaetav ese ühen​dada elektrolüüsiseadmesse katoodina (-) (7). Anoodiks (+) on roostevabast terasest plaat või varras (6). Elektrolüüsi aeg on 30–45 minutit. Voolu sisselülimise järel elektrolüüserisse jälgida ampermeetrit (2). Soovitava voolutiheduse saamiseks muuta vajaduse korral reos​taadi (3) abil voolupinget, mida kontrollib voltmeeter (5). Elektrolüüsi lõpetamisel lasta elektrolüüsi​vann alla, kuni elektroodid ei ulatu enam lahusesse. Elektroode pesta pesu​pudelist nii, et pesuvesi valgub alla asetatud vanni. Alles nüüd lülitada elektrivool välja. Eemaldada elektro​lüüsil kaetud detail, pesta seda täiendavalt ja kuivatada õhu käes.

Katse 2. Metallilise katte kasutamine raua kaitseks korrosiooni eest 

Raua korrosiooni korral lahuses ilmuvad lahusesse raud(II)ioonid. Selle kontrollimiseks kasutame raud(II)ioonidega reaktsiooni kaaliumheksatsüaanoferraat(III)lahusega, mille tule​mu​sena raud(II)ioonide esinemisel värvub lahus intensiivselt siniseks Fe3(Fe(CN)6( tekke tõttu. Kontrollida reaktsiooni, võttes TAP pessa paar kristalli tahket FeSO4, 4 tilka destil​leeritud vett ja 1 tilk 0,5 M K3(Fe(CN)6( lahust. Jälgida lahuse värvumist siniseks. Võtta kahte portselantiiglisse à 10 tilka 0,5 M H2SO4 lahust ja lisada 1 tilk 0,5 M K3(Fe(CN)6( lahust. Ühte asetada tsingitud raudpleki riba ja teise tinatatud raudpleki riba. Lahuseid mitte segada ja jälgida, mis juhtub plekiriba servades, kus raud paljastub. Kummas tiiglis tekib mõne minuti möödudes paljastunud rauaribal sinine värvus? Millised galvaanielemendid te​ki​vad? Kirjutada toimuvate redoksreaktsioonide võrrandid.

Katse 3. Inhibiitori toime

Pipeteerida kolme portselantiiglisse à 10 tilka 0,1 M H2SO4 lahust ja lisada 1 tilk 0,5 M K3(Fe(CN)6( lahust. Esimesse tiiglisse asetada eelnevalt kloriidvesinikhappega käsitletud ja veega pestud raudpleki riba. Teise tiiglisse lisada 2 tilka inhibiitori, näiteks urotropiini lahust ja asetada siis sinna puhastatud raudpleki riba. Kolmandasse tiiglisse lisada 2 tilka inhibiitori lahust ja asetada sinna roostetanud raudpleki riba. Märkida igas tiiglis sinise värvuse tekki​mise aeg ning intensiivsus. Põhjendada tulemusi. 
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Joonis 8. Areomeeter (kr. k-st) on vahend vedelike tihedu�se mõõt�miseks. Ehitus põ�hi��neb Archimedese seadusel. Jääva mas��si�ga areo-meetrites on aine tihe�duse mõõduks kin�del sukeldus�- süga�vus. Areo�meet�rid gra-  dueeri�tak�se kind��lal tem��pera�tuuril. Levi�nud on areo�meet�ri skaala    tihedustele 


      ρ= 0,700–1,900 g · cm-3.
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(   Prantsuse keemikud Pierre Dulong ja Alexis Petit;


((  Inglise keemik John Dalton








( G. H. Hess (1802–1850) lõpetas Tartu Ülikooli 1825. aastal. Oli Peterburi Teaduste Akadeemia liige.





( Puhverlahus, pH = 9,7 (1000 cm3 on lahustatud 20 g NH4Cl  ja 100 cm3 20%-lises NH3∙H2O, ρ =        = 0,9 g cm-3).


 


( Sadestuslahus: 2,5 g Na2CO3 ja 2,5 g NaOH lahustatud 1 dm3 destilleeritud vees.


( Sörensen, S. (1868–1939), 1909. a võttis kasutusele sümboli pH.


( Aktiivsus on suurus, mis arvestab lahuses esinevate ioonide koosmõju ja millest väheneb ioonide liikumisvabadus lahuses. Selletõttu on paljud ioonide kontsentratsioonist sõltuvad omadused tegelikult sõltuvuses aktiivsusest, milleks on molaarne kontsentratsioon korrutatuna aktiivsusteguriga (a = c ∙ (). Aktiivsustegur ( < 1, kuid läheneb 1-le lahuse lahjenemisel kontsentratsioonini 0,001 mol dm-3.





( Kloorivesi, Cl2 aq, saadakse gaasilise kloori juhtimisel vette. Reaktsioonivõrrandisse kirjutame ainult Cl2. 





(   Opalestsents – valguse hajumisest tingitud häguse keskkonna helendumine.


(( Rütmilisi nähtusi ainete sadenemisel tardes või geelis, mis väljenduvad perioodiliselt korduvate ringidena (näiteks mineraalides), kirjeldati esimesena 1896. a R. Liesegangi poolt.
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